LIGACOES QUIMICAS
CAPITULO 3 - LIGACOES COVALENTES

Augusto Neiva e Patricia Matai

No Capitulo 1, foi exposta a caracteristica mais importante das ligacGes covalentes:
0 compartilhamento de elétrons em um orbital comum a dois &tomos ou a um ndmero
pequeno de atomos. Também |4 foi discutido o conceito de orbital atdbmico e orbital
molecular, e foram mostrados exemplos de orbitais moleculares criados a partir de orbitais
atomicos s e p, bem como foi discutido o conceito de orbitais ligantes e antiligantes. No
presente capitulo, discutiremos mais detalhes sobre as ligacGes covalentes: ordem de
ligagéo, hibridizagéo, angulo de ligagédo e momento-dipolo.

3.1 ORDEM DE LIGACAO

No caso da formacdo de H,, discutida no Capitulo 1 (péginas 14 e 15), fica claro o
ganho de energia ao se formar a molécula, uma vez que os dois elétrons ocupam o orbital
ligante, cuja energia ¢ inferior & dos orbitais 1s dos atomos isolados. O orbital antiligante
ndo é preenchido, de modo que sua energia ndo afeta o processo.

Para outras moléculas, contudo, alguns orbitais antiligantes podem ser
preenchidos. E o caso do N, que, embora deixe vazios seus orbitais antiligantes originados
pelos orbitais 2p, ocupa seus orbitais antiligantes originados por 1s e 2s, como ilustra a
Figura 1. Neste caso, também, fica claro o ganho energético ao se formar a molécula, pois
ha dez elétrons em orbitais ligantes e apenas quatro em orbitais antiligantes.

Para O, (também apresentado na Figura 1), dois orbitais antiligantes formados pelos
orbitais p também seriam preenchidos, mas eles ainda seriam menos numerosos que 0S
elétrons em orbitais ligantes e a molécula resulta estavel.

Entretanto, se esquecéssemos a vocacao metalica do berilio e tentdssemos formar
uma molécula de Be,, 0 nimero de elétrons em orbitais ligantes seria igual ao de elétrons
em orbitais antiligantes, e provavelmente ndo haveria qualquer ganho energético na
formacao da molécula®. O mesmo acontece com He,.

Esta relacdo entre o nimero de elétrons em orbitais ligantes e antiligantes é expressa
pela chamada “ordem de ligacdo” OL, que sera superior a zero para moléculas estaveis:

OL = (Neol - Nnoat ) / 2

onde ne, € 0 nmero de elétrons em orbitais ligantes e neyq, €M orbitais antiligantes (veja
exemplos na Tabela 3-1).

O conceito de ordem de ligacdo se aplica também a ions que contenham ligacdes
covalentes, como O, ou Ny, por exemplo. Neste caso, uma ordem de ligagdo positiva nio
significard, evidentemente, que o ion € estavel isoladamente, uma vez que a ordem de
ligacdo ndo leva em conta o desbalanceamento de cargas. Mas a comparacdo de seu
valor com a da ordem de ligacdo da molécula de origem dara uma indicacdo da estabilidade
de compostos formados com este ion. Comparando-se os dois ions mencionados, observa-
se que a formagdo do primeiro retira um elétron de orbital antiligante. Assim, O," tem
ordem de ligacdo maior que O,, deduzindo-se que aquele ion deve formar compostos
razoavelmente estaveis. No segundo caso, ocorre o oposto: a formagdo do ion coloca um
elétron em orbital antiligante. Assim, o N, tem ordem de ligacdo menor que 0 Ny, € ndo
deve formar compostos tdo estaveis quanto O,".

! Dizemos “provavelmente” porque estamos adotando um modelo simplificado que supde o orbital molecular
como uma soma exata de orbitais atbmicos. A realidade pode ser um pouco diferente, de modo que um ganho
“zero” pode ser na verdade levemente positivo ou negativo.
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Figura 1 — Niveis energéticos dos orbitais moleculares de N, e O,. Observe-se que no N; a
energia do orbital o é superior a dos orbitais &, e no O, ocorre o inverso, para 0s orbitais

Tabela 3-1 — Ordem de ligagéo para os exemplos deste texto

ligantes.

Neol | Nnoat | OL | estavel? Neol | Nnoat | OL estavel?
H, 2 0 1 sim N, | 10 4 3 sim
He, (ouBe;) | 2 2 0 néo 0," | 10 5 2,5 | s6 em composto
0, 10 6 2 sim N, | 10 5 2,5 | s6 em composto
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3.2 HIBRIDIZACAO
3.2.1 Orbitais sp*

Até agora, todos os exemplos que demos de orbitais moleculares correspondiam a
somas diretas de orbitais s ou p. Se existissem apenas estes tipos de orbitais moleculares,
esperariamos que o carbono, por exemplo, formasse apenas liga¢des simples (uma ligacdo
o a partir de orbitais atbmicos p) ou duplas (uma ligacdo o e uma ligacdo =, ambas
formadas a partir de orbitais atbmicos p).

Entretanto, nosso exemplo de cristal covalente (Capitulo 1, Figura 27) foi o
diamante, no qual o carbono apresenta quatro ligacbes covalentes, iguais e simétricas entre
si. Da mesma forma, o carbono forma também moléculas com esta configuragdo, como o
CHa. A Unica explicacdo plausivel para isto é a de que ele esté utilizando todos os seus
quatro elétrons mais externos (ou seja, os dos orbitais atbmicos 2s e 2p) para estas ligacdes.
Este fato é razoavel, pois a energia do orbital 2s ndo é muito menor que a do 2p, e pode
resultar um ganho energético se a energia dos orbitais moleculares formados estiver
préxima da dos orbitais 2s dos atomos isolados.

Se quisermos descrever o processo de criacdo destes quatro orbitais moleculares
iguais utilizando o mesmo raciocinio de soma de orbitais atbmicos até agora empregado
(por exemplo, na Figura 8 do Capitulol), precisaremos supor a existéncia de um estado
intermediario com quatro orbitais atdmicos similares e simétricos, cada qual contendo um
elétron. Dois deles seriam provenientes do orbital 2s, e os outros dois dos orbitais 2p. Este
estado intermediario é denominado estado hibridizado (Figura 2).
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Figura 2 — Hibridizago sp® do carbono (Z=6)

Neste exemplo, os orbitais criados recebem a denominagéo de sp®, por terem sido
originados de um orbital s e trés orbitais p. E importante mencionar que a energia de seus
elétrons, no total, € maior que no estado nao-hibridizado. Assim, o estado hibridizado é
instavel, e é imaginado apenas como um caminho para a formacdo de orbitais moleculares
de menor energia.

No exemplo citado, o angulo entre os quatro orbitais hibridizados (ou entre os
quatro orbitais moleculares formados) é igual, por uma simples questdo de simetria. E facil
calcula-lo por geometria: 109,47° (ou seja, 109°28") (Figuras 3 e 4-a). Entretanto, ha
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compostos nos quais 0s orbitais sp> ndo tém todos os angulos iguais ente si. Isto ocorre
quando alguns dos orbitais hibridizados nao fazem ligagdes.

Um exemplo tipico é o da aménia, NHs. Dos quatro orbitais hibridizados sp® do
nitrogénio, trés formam ligacdes e o quarto tem um par ndo-ligado (Figura 5). Como o
orbital ndo-ligado est4 sob atracdo de apenas um atomo, seus elétrons ocupam um volume
maior, exercendo assim maior repulsdo sobre os orbitais ligados, o que diminui o angulo
entre 0s mesmos, tornando-o menor que 109,47° (Figura 4-b).

Outro exemplo é o da agua e do H,S. O oxigénio e o enxofre formam quatro
orbitais hibridizados sp*, mas dois deles estdo preenchidos, restando dois para a ligacéo
(Figura 6). Como os dois orbitais preenchidos tém um maior poder de repulsdo e ocupam,
tal como na amoénia, um maior volume que os compartilhados, o &ngulo entre os orbitais
compartilhados é menor que 109,47° (Figura 4-c).

centro

109.5°

Figura 3 — Estrutura tetraédrica do metano. O mesmo angulo se observa no diamante.

Figura 4 — Estruturas tetraédricas: a) metano (109,5°), b) amonia (107°), ¢) agua (104,5°)
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Figura 5 — Hibridizagao sp® do nitrogénio (Z=7)
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Figura 6 — Hibridizag&o sp® do oxigénio (Z=8)
3.2.2 Orbitais sp? e sp

Como vimos, as hibridizagdes sp® explicam as configuragdes tetragonais, cujos
compostos tinham os quatro orbitais ocupados, seja por elétrons compartilhados ou nao.
Outros arranjos sdo explicados pela formacgéo de apenas trés ou dois orbitais hibridos.

O boro, por exemplo, tém trés elétrons na camada 2. Assim, ele forma trés orbitais
hibridos, denominados sp2 (Figura 7), que ficam em um mesmo plano, com um angulo de
120° entre si (Figura 8). Resta um orbital 2p ndo-hibridizado (neste caso, vazio), com eixo a
90° do plano dos sp®. Com esta hibridizacdo, ele forma, por exemplo, o BF; e o BCls, que
s30 moléculas planas. O carbono também pode formar hibridos sp? como, por exemplo,
para formar CH,. (Figuras 9 e 10).

O berilio, por sua vez, tem apenas dois elétrons na camada 2, sendo portanto um
metal. Mas ele pode formar dois orbitais hibridos, denominados sp (Figura 11), a 180° um
do outro, dando origem, por exemplo, a BeH; e BeCl, (Figura 12), que sdo moléculas
lineares. Restam dois orbitais 2p ndo-hibridizados (neste caso, vazios), a 90° entre si e a 90°
do eixo dos orbitais sp. E interessante notar que a hibridizacdo do berilio utiliza uma
subcamada originalmente vazia, a 2p. O carbono também forma hibridos sp, como por
exemplo para formar o aleno C3H, (Figura 13).

orbitais atbmicos originais .
orbitais atdmicos

hibridizados

2 1 =k

SN
2S Tl 2 sp \

orbitais atdmicos

1s |4 | > 1 'l « nao-hibridizados

Figura 7 — Hibridizacdo sp? do boro
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sp? (1 elétron) p; (vazio)

\ sp® (1 elétron)
N J

p; (0 mesmo de cima)

sp® (1 elétron)

Figura 8 — Hibridizago sp? do boro. a) Boro hibridizado. b) BF3 ou BCls, com ligacdes o
entre os orbitais hibridizados do boro e orbitais p do fltor ou do cloro.
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Figura 9 — Hibridizagdo sp? do carbono

2 .
D (0 mesmo de cima)  SP~ (1 elétron)

Figura 10 — Formacao de uma ligacéo dupla de carbono (em CHg, por exemplo), com uma
ligacdo o a partir de dois orbitais hibridos sp? e uma = a partir de dois orbitais 2p. Os
hidrogénios fazem ligacdes o com os quatro orbitais sp? restantes do carbono.
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Figura 11 — Hibridizacédo sp do berilio
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Figura 12 — Hibridizacao sp do berilio. a) Berilio hibridizado. b) BeCl, ou BeH,, com
ligagOes o entre os orbitais hibridizados do boro e orbitais p do cloro ou s do hidrogénio.
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Figura 13 — Hibridizacédo sp do carbono, acima.

2 2 C com sp?

Ao lado, o aleno CsHg4, que contem C com  C com sp®, _ 5 2p '
hibridizagGes sp e sp’, formando duas ligagdes ~ sp, sp’e px sp°, sp” e py
duplas. As ligagdes o sdo entre sp e sp’eas
ligagOes 7 sdo entre py e py € entre py e py (0s
indices x e y sdo arbitrarios).

1-2 propadieno
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4 N

Leitura complementar: hibridizagdes com orbitais d

Varias moléculas apresentam um &atomo central com cinco ou seis ligacOes
covalentes (as vezes denominadas ligacdes hipervalentes), como o PCls e o SFg, por
exemplo. Elas podem ser explicadas por hibridizagdes envolvendo uma subcamada d
originalmente vazia (tal como a sp do berilio envolve uma subcamada p originalmente
vazia) e recebem as denominacées sp’d e sp°d?, respectivamente. A primeira leva a um
arranjo trigonal bipiramidal e a segunda a um arranjo octaédrico (Figura A). Um esquema
de ocupacéo de spins para a sp°d é mostrado na Figura B. Por brevidade, ndo mostramos
um diagrama semelhante para a sp®d?, que pode ser facilmente deduzida.

a b Figura A. Arranjos trigonal
piramidal (a) e octaédrico (b). O
\ atomo hibridizado fica no centro

\( destas estruturas.
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Figura B — Hibridizacao sp*d do fésforo

L

Tal como mostramos nas hibridizagdes sp®, as moléculas com hibridizagdes
envolvendo orbitais d podem ter alguns de seus orbitais hibridos ja preenchidos com um
par de elétrons. No composto, estes orbitais ndo formaréo ligacoes. E o caso, por exemplo,
do SF, (tetraedro distorcido), CIF; (ligacdo em “T”), XeF, (linear), I3~ (linear), BrFs
(piramide de base quadrada), XeF, (quadrado planar), etc.

Devemos destacar, contudo, que alguns estudos mais atuais sobre moléculas
hipervalentes indicam uma participacdo muito pequena do carater d na definicdo de suas
propriedades, o que diminuiria a importancia do conceito de hibridizagdo nestes casos.

)
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3.2.3 Resumo sobre hibridizagio

e A hibridizacdo ocorre em um atomo ou ion, e € um caminho para que este venha a
formar ligacdes quimicas utilizando os orbitais hibridizados.

e O estado hibridizado tem energia mais alta que o estado ndo-ligado e que o estado
ligado, sendo, portanto, instavel.

e Os orbitais atbmicos que se misturam sdo 0S mais externos e devem ter energias
semelhantes. Podem ser usados orbitais atdbmicos que ndo possuam elétrons
originalmente.

e Todos os orbitais hibridizados conttm um ou dois elétrons. Os que tiverem dois
elétrons nao participarao da ligacao.

e Os orbitais atdbmicos que ndo forem utilizados para hibridizagdo permaneceréo com
sua configuragao original.

e Os orbitais hibridizados tém formas alongadas e sua orientacdo espacial se da da
maneira mais simétrica possivel.

e As ligacOes destes orbitais sdo do tipo o e podem ocorrer tanto com orbitais s como
com orbitais p do outro atomo.

4. MOMENTO DIPOLO ELETRICO

Define-se momento dipolo elétrico, p, como o produto do valor de duas cargas
elétricas de sinais opostos pela distancia entre as mesmas.

u = carga média - distancia entre as cargas =z - € - d

onde z é 0 nimero médio de cargas, e é a carga do elétron e d ¢ a distancia®.

Uma molécula tera um momento dipolo se o centro de suas cargas positivas ndo
coincidir com o centro de suas cargas negativas. O valor do momento dipolo é uma
caracteristica importante que afeta a coesao entre moléculas através de forcas de Van der
Waals, o poder de dissolucéo de um liquido, seu efeito sobre um campo elétrico, etc.

Por questbes de simetria, uma molécula homonuclear como O,, N, ou H,
evidentemente ndo tera um momento dipolo. Moléculas simétricas em relacdo a um
atomo central, como CO; ou CH,4, também ndo terdo momento.

Nos demais casos, usualmente as moléculas apresentam um momento dipolo, pois o
compartilhamento de elétrons dificilmente mantém o centro de cargas negativo no mesmo
lugar em que estaria se os elétrons estivessem apenas nos orbitais atbmicos. Nas Figuras 11,
12 e 13 apresentamos um esquema para uma molécula de HF, em trés situacfes: a) atomos
afastados (ndo-ligados), b) atomos com ligacdo covalente real, e ¢) atomos com os dois
elétrons da ligagdo totalmente incorporados ao fluor, formando assim dois ions. Nestas
figuras, fazemos um paralelo entre centro de carga elétrica e centro de massa.

2 Uma unidade usual do momento dipolo elétrico é o Debye (ou D), que corresponde a 10 esu m ou
3,336 10™*° Coulomb metro (esu é a unidade de carga elétrica no sistema CGS).
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No primeiro caso (Figura 11), as cargas positivas e negativas sdo iguais em cada
atomo e, portanto, os centros de carga coincidem.

No segundo caso (Figura 12), com a formacdo da ligacdo covalente, dois elétrons
vao para uma regido entre os atomos. Quanto mais proxima do fldor for esta regido, maior a
distancia entre os centros de carga e, portanto, maior o0 momento dipolo.
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Figura 11 — Posicao dos centros de carga elétrica para atomos sem elétrons compartilhados
(desenho fora de escala)
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Figura 12 — Posic¢éo dos centros de carga elétrica para atomos com elétrons compartilhados
(desenho fora de escala)
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No terceiro caso (Figura 13), um caso extremo, supds-se que o0s dois elétrons seriam
totalmente atraidos pelo fldor. Teriamos, na realidade, uma ligacdo i0nica, que
corresponderia ao maior momento dipolo possivel entre hidrogénio e fltor®,

centros de carga

« . [ N\,
v

X

'l

| - ® & @
_>|

le— d
centro de carga negativa /A
< a = > /
10 Atomos com os dois elétrons de
«— 93/10

ligacdo totalmente localizados

g*g*g no fluor: o centro de cargas
@ G positivas fica distante do centro

I | de cargas negativas
centro de carga positiva 7 A

Figura 13 — Posicdo dos centros de carga elétrica para ligagdo com carater totalmente idnico
(desenho fora de escala). Pode-se calcular o momento tanto considerando-se todas as cargas
e a distancia d, como considerando apenas uma carga e a distancia a.

Deste modo, observa-se que o momento dipolo cresce com a diferenca de
eletronegatividade entre os dois participantes da ligacdo covalente, e € uma medida do
grau de carater idbnico da mesma.

Numericamente, o grau de carater idnico pode ser dado pela relagdo entre o
momento real de uma molécula (ura, que pode ser medido) e 0 momento caso a ligacao
fosse puramente ionica (Uisnico, que pode ser calculado).

Calculemos, por exemplo, o valor tedrico de pisnico para o HF, sabendo que a
distancia entre H e F é de 0,9171 10 m (que equivale a 0,9171 A) e que a carga do elétron
é4,810™" esu:

Hionico =1 - 4,810% - 09171 10" = 4,4 10% esu m = 4,4 debye

O momento dipolo real do HF é s = 1,91 debye. Portanto, seu grau de carater
i6NICO € Lreal / Wisnico = 1,91/ 4,4 = 0,43. Ou seja, a molécula de HF é 43% ibnica.

3 Este caso corresponderia a um caréter totalmente iénico de uma ligag&o covalente. Mas é bom mencionar
que, obviamente, um cristal iénico, como um todo, ndo apresenta momento dipolo. Cada par anion-cation, por
assim dizer, apresentaria um momento dipolo local, mas os diversos momentos se anulariam ao longo do
cristal.
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Apresentamos na Tabela 3-2 os momentos dipolo elétrico de algumas moléculas
diatbmicas. De HF até HI, observa-se uma diminuicdo da eletronegatividade do segundo
elemento e um aumento da distancia internuclear. O primeiro fator leva a uma diminuigéo
do momento dipolo, enquanto o segundo leva a seu aumento. Observa-se que 0 primeiro
efeito prepondera sobre o segundo. Na Tabela 3-3, apresentamos algumas moléculas com
mais de dois componentes. SO apresentam momento, evidentemente, as que nao tém uma
distribuic&o simétrica em torno do atomo central. E o caso de H,O (hibridizacdo sp® com
duas ligacdes), NHs (hibridizagdo sp® com duas ligacdes) e SO, (hibridizacdo sp? com duas
ligagdes®). Ou seja, s&0 sempre casos em que um ou dois orbitais hibridizados n&o
participam da ligacdo, 0 que gera uma estrutura assimétrica.

Tabela 3-2 — Momentos dipolo elétrico para algumas moléculas diatbmicas

Distancia internuclear | Eletronegatividade p (Debye)
(A) do ndo-hidrogénio
HF 0,9171 41 191
HCI 1,275 2,8 1,03
HBr 1,413 2,7 0,78
HI 1,604 2,2 0,38
Tabela 3-3 — Momentos dipolo elétrico para algumas moléculas tri ou mais-atdbmicas
esquema hibridizagao u (Debye)
0]
H0 / T\ sp® 1,85
H H
il
NH
: N
3
T s 1,49
H@ H ! P
H
S
SO, / ¢\ sp° 1,61
O u o)
CO, O«C->0 sp 0
Cl
BCl, Sl sp? 0
CI/
Cno 3
CHq - centro Sp 0

* InGmeros autores propdem a ocorréncia de hipervaléncia no SO,, o que implicaria em estrutura mais
complexa que sp’.
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LIGACOES QUIMICAS
CAPITULO 4 - LIGACOES METALICAS

Augusto Neiva

No Capitulo 1, foi apresentado um modelo geral das ligacdes metalicas, que
consistia no compartilhamento de elétrons originarios de orbitais externos por um ndmero
muito grande de &tomos (Capitulo 1, Figura 14). Estes atomos, ao perder a posse individual
destes elétrons, podem ser vistos como cations imersos em um mar de elétrons
deslocalizados cujas energias estdo dentro de uma ou mais bandas (Capitulo 1, secdo 4.4).
A coesdo dos solidos metalicos se deve a atracdo eletrostatica entre os cations e os elétrons
livres. Destes fatos resultam algumas consequéncias importantes:

e Como a interagdo eletrostatica entre os cations e os elétrons livres ndo depende da
direcdo no espago, 0s cations podem se ordenar no espago livremente,
privilegiando em grande parte arranjos que minimizem as distancias entre eles,
maximizem o numero de vizinhos e tenham alta simetria. Este fato favorece a
formacdo de estruturas cristalinas compactas como HC e CFC, ou um pouco
menos compactas (mas ao menos cubicas) como o CCC.

e Como as estruturas cristalinas ndo exigem grande similaridade total entre os cations,
é possivel fazer solucdes sélidas cristalinas® substitucionais (quando os cations
tém tamanhos ndo muito dissimilares) ou intersticiais (quando os tamanhos sdo
muito dissimilares) em amplas faixas de composicao.

e Como ndo existem ligacdes rigidas nestes cristais (como ocorre nos cristais
covalentes) nem ions com sinais opostos (como ocorre nos cristais idnicos), é
possivel realizar escorregamento entre planos compactos vizinhos, o que possibilita
a deformacéo plastica dos materiais metalicos.

e Como as estruturas contém elétrons livres e existem niveis energéticos disponiveis
para que estes aumentem sua energia cinética, os metais sdo condutores elétricos e
bons condutores térmicos®.

e Como os elétrons livres tm uma ampla variedade de energias (por pertencerem a
uma banda), eles absorvem ampla faixa de frequéncias da luz visivel, e reemitem
também uma ampla faixa, dando origem ao brilho metalico.

O motivo para a formacao da ligacdo metalica é a alta energia associada aos elétrons
dos orbitais mais externos, nos atomos isolados. Eles estdo sujeitos a uma atracao
eletrostatica pequena, uma vez que estdo muito afastados do ndcleo, e a uma repulsao
eletrostatica grande, uma vez que entre eles e o nicleo encontram-se todos os elétrons
das camadas mais internas. As energias envolvidas na retirada destes elétrons ja foram
discutidas no Capitulo 2 (Ligacdes Ionicas). Observa-se que ela tende a ser tanto menor
quanto maior a reducdo do raio quando o 4tomo se torna cétion. Isto € mostrado na
Tabela 4-1.

® Uma solucéo sélida cristalina consiste na dissolugéo, no estado sélido, de um dado elemento no cristal de
um outro elemento. Ouro e cobre, por exemplo, formam soluges solidas substitucionais com estrutura CFC.
J& o carbono, que é um atomo pequeno, forma uma solugdo solida intersticial no Fe CFC.

® A conduco térmica ndo se da apenas por meio dos elétrons, mas a sua disponibilidade para o processo
garante elevados valores de condutividade.
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Tabela 4-1 — Energia de ionizagdo para o primeiro elétron e reducéo do raio com a

ionizacao
ionizagao potencial de raio idnico (A) / raio atémico (A)
ionizacdo (kJ) (%)
Na — Na’ 495,8 0,95/1,57 = 61 % (reducéo: 39%)
Ag — Ag’ 731,0 1,26/ 1,34 = 94 % (redugdo: 6%)

4.1 OS METAIS NA TABELA PERIODICA

Como mencionado no Capitulo 1, os metais compartilham elétrons provenientes de
subcamadas s da camada mais externa (e também, em alguns casos, elétrons de orbitais p
externos, como veremos adiante).

O sadio, por exemplo, sé tem um elétron na camada mais externa, e ele pertence a
subcamada 3s. O célcio tem apenas dois elétrons na camada mais externa, e eles pertencem
a subcamada 4s. O mesmo ocorre com 0s chamados metais de transicdo, que também so
tém um ou dois elétrons na camada mais externa’. A diferenca entre os metais de transicdo
e 0s metais das colunas IA e IIA é que nos metais de transicdo a camada que esta sendo
preenchida estd um ou dois niveis abaixo (ou seja, subcamada d ou f) ao da camada externa,
enguanto nas colunas IA e 1A a propria camada externa esta sendo preenchida.

Como a camada d pode ter até dez elétrons, existem trinta metais de transi¢cdo d nos
niveis 4s, 5s e 6s. Como, nestes metais, o nivel d acaba se tornando externo apos a
formacdo do cation, ele contribui razoavelmente para suas caracteristicas. Assim, eles
apresentam uma ampla gama de propriedades quimicas e fisicas, como reatividade, ponto
de fusdo, densidade, etc.

A camada f, por sua vez, continua interna mesmo ap6s a formacéo dos céations, pois
ela estd dois niveis abaixo da camada externa. Assim, o fato de haver alguns elétrons a
mais nesta camada ndo afeta sensivelmente algumas de suas propriedades fisicas e
quimicas. Assim, os lantanideos e actinideos apresentam, por exemplo, comportamentos
guimicos muito semelhantes, o que faz com que eles sejam encontrados misturados entre
si, na natureza, e com que sua separacao seja trabalhosa.

Finalmente, incluem-se também entre os metais alguns elementos das colunas I11-A,
IV-A e V-A, como Al, Sn, Pb, Bi, etc. Neste caso, a camada mais externa inclui um a trés
elétrons na camada p, que sdo também compartilhados. O aluminio, por exemplo,
compartilha seus dois elétrons 3s e seu elétron 3p.

4.2 FORCA DA LIGACAO

A forca da ligacdo metélica é eletrostatica, como no caso dos cristais i6nicos.
Entretanto, no caso de metais ndo se consegue estabelecer relagdes tdo simples entre a forca
da ligagdo (associada as cargas e a distancia) e propriedades mecanicas, como fizemos no
caso das ligagdes idnicas (Tabelas 2-2 a 2-4, Capitulo 2), devido a grande importancia de
fatores microestruturais que dependem do processamento de cada material. Entretanto, ¢

" Eles teréo dois elétrons na camada mais externa se obedecerem ao Diagrama de Pauling, e apenas um se néo
obedecerem. A maioria obedece, mas ha inimeras exceg¢des, como Cr, Cu, Nb, Mo, Ru, Rh, Pd, Ag, Ce, Gd,
Pt, Au, Ac, Th, Pa, U, Np e Cm.
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possivel relacionar a forga da ligacdo com a dificuldade de desagregacdo, ou seja, com a
entalpia de vaporizacdo. Verifica-se que, quanto maior a carga do cation, maior € esta
entalpia (Tabela 4-2).

Tabela 4-2 — Entalpia de vaporizacéo

elemento Carga entalpia de vaporizacdo (kcal/mol)
Na +1 23
Mg +2 32
Al +3 68

4.3 DEFORMACAO PLASTICA

Os materiais metalicos usualmente sdo formados por um grande nimero de cristais,
que se formam separadamente durante a solidificacdo, crescendo dentro do liquido até sua
solidificacdo completa. Cada cristal terd, portanto, uma orientacdo cristalina diferente.
Existe, assim, uma fronteira entre um cristal e outro, ou seja, entre cristais semelhantes,
mas com orientaces cristalinas diversas.

A deformacdo plastica deste material consiste essencialmente na soma das
deformacg6es de cada um destes cristais. A deformacdo de cada cristal, por sua vez, se da
por meio de deslizamentos entre planos compactos contiguos. A Figura 1 ilustra o
deslizamento de um Unico plano em um cristal, resultando uma pequena deformacdo do
mesmo. A Figura 2, por sua vez, ilustra, esquematicamente, o deslizamento de inimeros
planos sob efeito de uma compressao externa, resultando na diminuicéo da altura e aumento
da largura de m cristal. A Figura 3, finalmente, ilustra esquematicamente a deformacéao de
um conjunto de cristais, em uma peca metalica.

Como ja mencionado, estes deslizamentos entre planos compactos sao possiveis por
ndo existirem ligacdes covalentes rigida nestes cristais, nem ions com sinais opostos, que se
repeliriam ao se deslocar suas posicoes relativas.

A maior ou menor facilidade de deformacdo depende de muitos fatores
microestruturais, como 0s tamanhos dos cristais (denominados graos pelos metalurgistas),
a presenca de defeitos cristalinos, etc, que dependem do processamento do material. Mas
existe um fator mais simples e fundamental que afeta este comportamento: o tipo de
estrutura cristalina. Vimos no Capitulo 1 que as estruturas HC e CFC sdo aparentemente
muito parecidas (Figuras 17 e 20, paginas 21 e 22). Ambas sdo empilhamentos de planos
compactos como os mostrados na Figura 15 (pagina 20). Entretanto, o fato de um arranjo
ser hexagonal e o outro ser cubico afeta muito a ductilidade do metal. No arranjo HC, s
existem planos compactos paralelos a base do hexagono. No CFC, os planos compactos
existem em quatro direcBes no espaco. Assim, é muito mais facil deformar um metal CFC.
Né&o é por acaso, portanto, que desde a antiguidade a metalurgia se dedique mais a metais
cubicos, como o cobre (CFC), o ouro (CFC), a prata (CFC) e o ferro (CCC), do que a
metais HC, como o zinco ou 0 magnésio. Os primeiros sao maleaveis e podem facilmente
ser transformados, por deformagdo mecénica, nas mais diferentes pecas.
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Figura 1 — Deslizamento de um plano compacto em relacdo a outro em um cristal. O
deslizamento ndo ocorre todo de uma vez, mas sim atraves da movimentagdo de um defeito
cristalino chamado discordancia.
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Figura 2 — Deslizamento ao longo de um conjunto de planos compactos gerando a
deformacdo de um cristal quando sob compresséo (visdo esquematica simplificada)
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Figura 3 — Deformacdo de uma peca metalica formada por um conjunto de cristais
sob efeito de uma compresséo (visao esquematica simplificada)
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