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Será que você domina os 

mistérios ocultos da Química?



Por que o hidrogênio ficou triste quando foi preso?

a. ( ) Porque ele só pode fazer uma ligação 

b. ( ) Porque ele está sozinho na cela. 

c. ( ) Porque tem direito a uma ligação, mas não tem 

família. 



Ligações Químicas

Ligações químicas referem-se às forças que agem entre os

átomos mantendo-os unidos nos compostos. Os dois

principais tipos de ligações químicas são:

• Ligação iônica:

- interações de origem eletrostática

- “doação” de um ou mais elétrons de um átomo ou

espécie para outro.



Ligações Químicas

• Ligação covalente: resulta do compartilhamento entre

um ou mais pares de elétrons entre dois átomos.

Na maioria dos compostos as ligações não são nem 100% 

iônicas, nem 100% covalentes, mas um intermediário 

entre ambas



Compostos iônicos

• São sólidos na temperatura ambiente

com altos pontos de fusão.

• Muitos compostos são solúveis em

solventes polares (água, por exemplo)

• Maioria são insolúveis em solventes

apolares, como hexano e tetracloreto de

carbono.

• Compostos fundidos são condutores

de eletricidade (presença de íons).

• Soluções aquosas conduzem

eletricidade (presença de íons).

• São normalmente formados por

átomos com diferença de

eletronegatividade acentuada (metal e

não metal, por exemplo)

Compostos covalentes

• São gases, líquidos ou sólidos de baixo

ponto de fusão na temperatura ambiente.

• Muitos compostos são insolúveis em

solventes polares

• Maioria são solúveis em solventes

apolares, como hexano e tetracloreto de

carbono.

• Compostos líquidos ou fundidos não

conduzem eletricidade.

•Soluções aquosas normalmente são maus

condutores de eletricidade.

• São normalmente formados por átomos

com eletronegatividades similares (não

metal e não metal, por exemplo)

Generalizações a respeito de propriedades de compostos 

iônicos e covalentes



• envolvem elétrons da última camada dos elementos. É a chamada

camada de valência.

Ligações Químicas



• Nos estudos de ligação química é mais conveniente representarmos

os átomos e suas ligações em função dos elétrons da camada de

valência. Essas representações são as chamadas

“representações de Lewis”



Representação de Lewis para os elementos 

representativos

Grupo

elétrons na 

camada de 

valência

Período 1

Período 2

Período 3

Período 4

Período 5

Período 6

Período 7

8 elétrons

exceto He



Ligações iônicas

• Ligações iônicas são formadas pela atração eletrostática

entre íons.

• Ìons com cargas positivas são chamados de cátions e íons

com cargas negativas são chamados de ânions.

• Íons que consistem de apenas um átomos são chamados de

monoatômicos (Na+, Cl-), enquanto íons com mais de um

átomo são chamados de poliatômicos (NH4
+, SO4

-2).

• Os átomos de um íon poliatômico estão normalmente unidos

por ligações covalentes.



De acordo com as discussões anteriores a respeito de:

• Energia de ionização

• Afinidade Eletrônica

• Eletronegatividade

ligações iônicas sejam formadas mais facilmente quando

elementos com baixa energia de ionização (metais) reagem com

elementos que possuem valores bastante negativos de afinidade

eletrônica (não metais).

Ligações iônicas são formadas por elementos com grande 

diferença entre suas eletronegatividades.

Ligações iônicas



Ligações iônicas – metais do grupo IA e não metais do grupo VIIA

1 e- perdido

1 e- ganho

• Formação do cloreto de sódio

Representação de Lewis



Ligações iônicas – metais do grupo IA e não metais do grupo VIIA

• A fórmula NaCl não quer dizer que o composto é iônico, e uma

vez que os valores absolutos de eletronegatividade nem sempre

estão disponíveis, deve-se conhecer a regra geral de variação

periódica da eletronegatividade. Em geral:

Em qual composto o caráter de ligação iônica é mais pronunciado ?

CsF e LiI



• A formação de íons isolados (cátions e ânions) a partir de átomos

pode não ser um processo favorável. Desta forma deve existir

algum processo que torne a formação de compostos iônicos

favoráveis do ponto de vista da estabilidade.

• Esse processo é a atração eletrostática entre os dois íons

(positivo e negativo). De acordo com a lei de Coulomb:

• Quanto maior a carga dos íons e menor os seus tamanhos, maior

será a força de atração eletrostática.

F  q+. q-

d2

Ligações iônicas



Ligações iônicas – metais do grupo IA e não metais do grupo VIA

1 e- perdido

2 e- ganhos

1 e- perdido

Representação de Lewis



Ligações iônicas – metais do grupo IA e não metais do grupo VIA

• Em comparação com os íons Na+, íons Li+ tem um raio muito

menor.

• Em comparação com os íons Cl-, os íons O-2 tem um raio menor,

além de possuir 2 cargas negativas.

• o produto das cargas (numerador da lei de Coulomb) é maior, e a

distância que separa as cargas (denominador da lei de Coulomb)

é menor. A força eletrostática que une Li+ e O-2 é maior que a que

une Na+ e Cl-.

• O ponto de fusão de Li2O (>1700 oC) é muito maior que o do NaCl

(801 oC).



Ligações iônicas – metais do grupo IIA e não metais do grupo VIA

2 e- perdidos

2 e- ganhos

Representação de Lewis



Ligações iônicas – metais do grupo IIA e não metais do grupo VIA

• Os íons Ca+2 tem aproximadamente o mesmo raio que os átomos

de Na+, porém duas cargas ao invés de uma.

• Novamente, comparação com os íons Cl-, os íons O-2 tem um raio

menor, além de possuir 2 cargas negativas.

• Como consequência o produto das cargas (numerador da lei de

Coulomb) é maior, e a distância que separa as cargas

(denominador da lei de Coulomb) é menor. A força eletrostática

que une Ca+2 e O-2 é maior que a que une Li+ e O-2, e muito maior

que a que une Na+ e Cl-.

• O ponto de fusão de CaO é aproximadamente 2580 oC.



• Energia do retículo cristalino do NaCl é igual a -787 KJ/mol

• A estabilidade de um composto iônico pode ser medida

computando-se toda a energia gasta ou liberada desde a

produção dos íons até a formação do retículo cristalino.

Ligações iônicas e energia

• Isso quer dizer que: 1 mol de

NaCl sólido é 789 KJ mais estável

do que se tivéssemos 1 mol de

íons Na+ e 1 mol de Cl- separados

no estado gasoso.

• A “energia do retículo cristalino” é definida como a energia

necessária para que 1 mol do composto no seu estado sólido

cristalino passe para o estado de íons gasosos.



Ligações iônicas e energia – formação do NaCl

Etapa A:              Na(s) Na(g)                     108 KJ/mol

Etapa B:           ½ Cl2(g) Cl(g)                     121KJ/mol

Etapa C:               Na(g)               Na+
(g)+ 1e- 496KJ/mol

Etapa D:         e- + Cl(g)               Cl-(g)                     -348KJ/mol

Etapa E:    Na+
(g)+ Cl-(g)               NaCl(s)              -787 KJ/mol

Na(s)+ ½ Cl2              NaCl(s)               -410 KJ/mol



metal não metal

fórmula

geral exemplo

íons

presentes

IIIA

Compostos iônicos binários simples



Ligações covalentes

• Ligações covalentes são formadas em geral por dois ou mais

átomos de elementos não-metálicos.

• Em ligações covalentes a diferença entre a eletronegatividade

dos átomos participantes é nula ou muito reduzida.

• Apesar de serem originados por ligações intra-moleculares fortes,

as forças que mantém as substâncias covalentes unidas (forças

intermoleculares) são relativamente fracas, o que resulta em

substâncias com pontos de fusão e ebulição reduzidos quando

comparados às substâncias iônicas.



Ligações covalentes

A molécula de hidrogênio (H2)

aumento da distância internuclear
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molécula de H2



Ligações covalentes – A regra do octeto

• Quando participam em ligações químicas os átomos tendem a

maior estabilidade adquirindo a configuração do gás nobre anterior

ao seu número atômico, ou seja, 8 elétrons na camada de valência

(com exceção do He que possui 2 elétrons).



Ligações covalentes – Fórmulas de Lewis

Como obter uma estrutura de Lewis?

Escrever as fórmulas de Lewis para as seguintes espécies covalentes:

H2SO4          ClO4
- NO3

-



Ligações covalentes – Carga formal

• A carga formal é uma carga hipotética atribuída a um átomo em uma

molécula ou íon poliatômico no sentido de auxiliar na determinação

mais provável da estrutura de Lewis.

Carga Formal = Nev – Nl – Nenc

Nev: número de elétrons de valência do átomo

Nl: número de ligações do átomo na espécie considerada

Nenc: número de elétrons não-compartilhados

• A estrutura mais favorável de uma determinada espécie (molécula ou íon 

poliatômico) é aquela na qual o valor da carga formal dos átomos que a 

compõem  é igual a zero, ou próximo deste valor.

• A somatória da carga formal de todos os átomos de uma molécula neutra deve 

ser igual a zero, e de um íon poliatômico deve ser igual a carga deste íon.

• Cargas formais negativas devem preferencialmente situarem-se em átomos 

mais eletronegativos



• Quando uma molécula ou um íon poliatômico pode ser representado por

mais de uma estrutura de Lewis sem que se modifique o arranjo

atômico diz-se que esta espécie apresenta o “efeito de ressonância”

• Experimentos mostram que as ligações C-O no íon carbonato não

possuem caráter nem de simples ligação,nem de dupla ligação.

Comprimento de ligação típica C-O simples: 1,43 Angstrons

Comprimento de ligação típica C-O dupla: 1,22 Angstrons

Comprimento de ligação C-O no íon carbonato: 1,29 Angstrons

Ligações covalentes – Ressonância



• Ex.: Calcular a carga formal dos átomos no íon amônio NH4
+.

• Ex.: Calcular a carga formal dos átomos no ácido perclórico HClO4.

• Qual das estruturas de ressonância abaixo é a mais provável ?

Ligações covalentes – Carga formal



Ligações covalentes – Algumas exceções ao octeto

• Compostos covalentes de Be

O berílio faz duas ligações covalentes, desta forma considera-se o número de

elétrons para se atingir a estabilidade igual a 4.

Ex.: Estrutura de Lewis para BeCl2

• Compostos covalentes do grupo IIIA

A maior parte dos átomos da família IIIA (especialmente o boro) fazem 3

ligações covalentes, desta forma considera-se o número de elétrons para se

atingir a estabilidade igual a 6. Ex.: BCl3



Ligações covalentes – Algumas exceções ao octeto

• Compostos no qual o número de elétrons a serem compartilhados é

inferior ao número necessário.

Ex.: PF5

Ex.: SF4

Ex.: I3
-



Ligações covalentes – Polaridade

Quanto maior a diferença entre os valores de eletronegatividade, 

maior será a polaridade da ligação


