LIGACAO COVALENTE

Principios e estruturas de Lewis
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LIGACOES QUIMICAS

LIGACAO IONICA: LIGACAO COVALENTE: LIGACAO METALICA:

refere-se as forcas de atracdo  resulta do compartilhamento de  s@o encontradas em metais
eletrostaticas que existem entre elétrons entre dois atomos.  como Cu, Fe e Al. Cada atomo
ions de cargas opostas. esta ligado a varios atomos
vizinhos.



Caracteristica de moléculas diatdmicas homonucleares
A energia potencial de dois &tomos de H varia com a distancia
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- O comprimento de ligacao € definido como a distancia média entre
0s centros de atomos de uma molécula.

- Para moléculas diatomicas homonucleares (ex. H,), 0 comprimento
de ligacéo € duas vezes o valor do raio atdmico.

- A entalpia de dissociacao de ligacao (D) é definida como a variagao
de entalpia padrdo para a reagéo em que a ligacao € quebrada

H,(9) — 2H(q) D 1_y = +436 kJ-mol

- Os comprimentos de ligacdo podem ser medidos por meio da técnica
de difracio de raios X.

- Moléculas gasosas: difracdo de elétrons.
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Modelo da Ligacao Metalica

elétron livre
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Shared electron
from hydrogen

Ligacao covalente molecula de CH,

Shared electron

Os atomos atingem a
configuracéo estavel
compartilhando eletrons
com um atomo adjacente



LIGACAO COVALENTE (1916)

Gilbert N. Lewis

Antes do desenvolvimento da mecanica quantica
ou do conceito de orbitais Lewis propds que G.N. Lewis (1875-1946)

Uma Ligacéo covalente € um par de elétrons compartilhados
por dois atomos.

Os elétrons de valéncia sdo aqueles que determinam as
propriedades de um elemento.

A estrutura de Lewis néo retrata a forma molécula — indica
simplesmente que atomos se ligam e quais tém pares isolados



Estrutura de Lewis
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Lewis Periodic Table Showing Outer Shell (Valence) Electrons
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REGRA DO OCTETO

Atomos perdem, ganham ou
compartilham elétrons de
forma que tenham oito elétrons
em sua camada de valéncia.

v

8

Configuracao eletronica de gas nobre:
Ne: 1s22s22p©
Ar: 1s22s22p©3s23p°

Valido especialmente para: C, N, O, halogénios,
metais alcalinos/alcalino terrosos.



Regras para a elaboracao de estruturas de Lewis

1. Atomo Central:

Geralmente o atomo de menor afinidade eletronica.
(normalmente, menor eletronegatividade)
Frequentemente temos como atomo central C, N, P, S.

Halogénios sao normalmente atomos terminais, porém nos
oxiacidos sao os atomos centrais (HCIO,).

Hidrogénio € sempre atomo terminal.

Exemplo: formaldeido

CH,0, atomo central C



2. Determinar o numero total de eletrons de valéncia
de cada atomo na molécula:

- Exemplo, formaldeido CH,O:
C: 1s22s22p? = 4 elétrons
2H: 1s! = 2x1= 2 elétrons
O: 1s22s22p* = 6 elétrons

Total: 12 elétrons / 2 (6 pares de elétrons)

- Anions: adiciona-se ao nimero total de elétrons obtidos
pela configuracao eletronica a carga formal do anion.

- Cations: subtrai-se do numero total de elétrons obtidos
pela configuracao eletrénica a carga formal do cation.



3. Formacao de ligacoes simples:

- Unir o atomo central aos periféricos.

- Para cada ligagao simples ¢é utilizado um par de elétrons
entre cada par de atomos ligados.

Exemplo CH,O:

(6 pares de elétrons)

I(‘TI
O

Trés ligacoes simples = 3 pares de elétrons.

6-3= 3 pares de elétrons remanescentes



4. Distribuicao dos pares de elétrons restantes:

- Os pares de elétrons restantes sao distribuidos nos atomos
periféricos (exceto H) de tal forma que o nUmero total seja
de oito elétrons (4 pares totais)

CH,O — trés pares remanescentes

/ pares isolados de elétrons (Lone Pairs)

IT—0O)—I

Se o atomo central for a partir 3° periodo pode
acomodar mais do que 8 elétrons !!!



5. Completar o octeto do atomo central:

- Caso o atomo central nao tiver completado o octeto, mover
os pares de elétrons isolados para formar ligagdes duplas ou
triplas.

Exemplo: CH,0

O atomo de carbono apresenta apenas trés pares de
elétrons. O quarto par € fornecido pelo oxigénio.

H H H

7 7\ |
CTQ: C—Q: C|::O
H H H



Meio Ambiente

O, + N, » 2 NO (Motores a Combustao)
2 NO + O, - 2 NO, (Reacao com o ar)

(Etapa Fotoquimica)

0, + O > O,

(Formacao de Ozo6nio)



Violacao da Regra do Octeto

Compostos com atomos contendo menos que
oito elétrons:

BF, =) g i




Compostos com atomos contendo mais que
oito elétrons (geralmente para os elementos do
39 periodo ou periodos superiores)

:F:
Foo | E
PE - ; P
20 periodo: NF; INES 2522p3

30 periodo: PF; PF; 2s22p33d



Compostos com atomos contendo mais que oito

eléetrons (pares de elétrons livres) (alguns inter-
halogénios):

[CIF,]-

Compostos com atomos contendo mais que oito
eletrons (compostos de alguns gases nobres):

XeF,



- Somente elementos do 3° periodo (ou maior) formam compostos onde o octeto €
expandido. Envolvem orbitais d.

- Ex: compostos de P — Forma compostos de PH,, PH,* e PF,. Ademais, existe PF....

TABLE 8.6 Lewis Structures in Which the Central Atom Exceeds an Octet

Group 4A Group 5A Group 6A Group 7A Group 8
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- Os elementos B, C, N, O e F (2° periodo) tém configuragéo
eletrdnica restrita ao maximo de oito elétrons.

- Ex: compostos de N — Forma compostos de NH;, NH,* e NF,.
Porem, no existe NF-.



ESTRUTURAS DE LEWIS E
RESSONANCIA

Ozo6nio: O,
Existem duas maneiras de escrever a estrutura de Lewis

:0-0-0: —— :0-0=0:

ZQ—O—Q: _ :Q:O—Q:

A estrutura de Lewis nao corresponde corretamente a
estrutura do O,!



Ozonio O,

Linus Pauling: @
Estruturas ressonantes sdo uma maneira de representar
. , ) - 1.278 A
as ligacbes em uma molécula ou ion, quando uma unica AN
- w =0 % O
estrutura de Lewis falha em descrever de forma precisa ™! °
a estrutura eletrénica real.

Ligacdo simples: O—0O —— 147 pm

O_ . 0
Ligacao intermediaria: :()¢ \.().'. - .'.(')./ \(): 127,8 pm

Ligacdo dupla: O=0 —— 121 pm



Efeito ressonante
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Ordem de ligacao

OL: Numero de pares de elétrons da ligacdo que sao
compartilhados por dois atomos (X-Y) em uma molécula.

EX:
C—

O
Il

O:

O:

O:

_ N°de pares de elétrons compartilados na ligagao X —Y

oL Numero de ligacdes X — Y na molécula ou ion
_ o OI-Fracioné]ria
Comprimento de ligagao .
1 0.
L=-=1 143 pm 07 0.
_ 2 3
L==-=2 122 pm L=5:1,5
3
L=2=3  113pm 128 pm




Carga formal dos atomos nas moléculas

Definicao:

A carga de um atomo em uma molécula ou ion &
calculada assumindo um igual compartilhamento
dos elétrons de ligacao.



Carga formal dos atomos em moléculas e ions

CF: Carga Formal
CF =EV — [EPI + ¥(EPL)] EV: N° de elétrons de valéncia

EPI: N° total de elétrons nos pares isolados

EPL: Ne°total de elétrons nos pares de ligacao

—

lon nitrato
Cargaformal==6-[4+%(4)] =0

Caroga formal =-1 ‘ Cargaformal==6-[6+%(2)] =-1
g \ - /N /

Cargaformal==5-[0+% (8)] = +1

A soma das cargas formais dos atomos em uma molécula ou ion é
igual a sua carga liquida. (0-1-1+1=-1)



Carga formal dos atomos nas moléculas

CF= Carga Formal
CF=EV — [EPI + %(EPL)] EV= N° de elétrons de valéncia

EPI= N° total de elétrons nos pares isolados

EPL= N°total de elétrons nos pares de ligacéo

lon carbonato
Cargaformal==6-[4+%(4)] =0

= - 2.
:0:

Carga formal = -1 — |, c_.l— Carga formal ==6—[6 + %2 (2)] = -1
-0, \O‘
Cargaformal==4-[0+%(8)] =0

A soma das cargas formais dos atomos em uma molécula ou ion €
igual a sua carga liquida. (0 +0 -1 -1 =-2)




Carga formal dos atomos nas moléculas

Uma carga formal baixa indica que um atomo sofreu a menor
redistribuicdo de elétrons possivel em relagdo ao atomo livre.

CO,

CF=4-[0+%(8)]=0 CF=4-[0+%(8)]=0 CF=4—[4+Y%(4)]=-2
+1 0 -1 0 0 O 0o 2 -2
O=C- O: QZCzQ QZO:Q

CF=6-[6+%(2)]=-1 CF=6-[4+%(4)]=0 CF=6-[0+%(8)] =2

Uma estrutura de Lewis representa o arranjo de menor energia dos atomos e
elétrons quando a carga formal de cada atomo esta mais proximo de zero.



Cargas formais e atribuicao da estrutura de Lewis correta

- Em uma estrutura de Lewis a soma das cargas formais deve ser igual a zero
para uma molécula neutra e igual a carga de um ion.

- As cargas formais em uma estrutura devem ser as menores possiveis.

- Em uma determinada estrutura de Lewis as cargas formais negativas estao
localizadas preferencialmente nos atomos mais eletronegativos e as cargas
formais positivas nos atomos menos eletronegativos.

- Estruturas em que cargas formais de mesmo sinal aparecem em atomos
adjacentes sao improvaveis.

- A carga formal prioriza o carater covalente das ligacOes, enquanto que o
numero de oxidacéo prioriza o carater ionico. As cargas formais dependem
da estrutura de Lewis e ao contrario dos numeros de oxidacao.



Estruturas de Lewis

!

A estrutura de Lewis auxilia :

- Forma Molecular

- Geometria Molecular



LIGACAO COVALENTE

A forma da Molécula e a sua Estrutura

As formas das moléculas determinam:
- O cheiro, sabor, acdo como medicamento;

- As propriedades dos materiais (incluindo coloracéo e
solubilidade).

cis-[PtCI,(NH,),] — amarelo alaranjado - solub. 0,252 g (100g de H,O) é usado
no tratamento em quimioterapia de paciente cancerigeno

trans -[PtCI,(NH,),] — amarelo-escuro - solub. 0,037 g (100g de H,O) e nao exibe
acao em quimioterapia.




O conhecimento da estrutura e a
compreensao dos tipos de ligacoes
envolvidas sao pré-requisitos para

explicar as propriedades quimicas de
diferentes compostos

agua (PE =100 °C) ?
NaCl (PF =801 °C)?

b INSTITUTO DE QuiMIcA



Teoria VSEPR (VESPER)

VSPER: Valence Shell Electron Pair Repulsion

RPECV: Repulsédo dos Pares de Elétrons de Camada de
Valéncia

- Geometria: Definida pela repulsédo dos pares de elétrons.

- Moléculas assumem a geometria gue minimiza as repulsoes
dos pares de elétrons.

- O modelo VSEPR tem éxito na previsao de estrutura de moléculas e ions de
elementos do grupo principal.

- Geralmente ndo aplica VSEPR para sistemas com elementos de metais d.



Forma Molecular

E determinada pelo angulo de ligaco.

Ex: CCl, - Experimental — angulo de ligagado 109,5°

Cl
Bond

distance,
178 A

Bond angle,
108.5

(a) (b)

Estrutura Tetraédrica



Geometria molecular dos pares de elétrons

Linear Trigonal-planar Tetrahedral Trigonal-tipyramidal Octahedral

=B

>

Moléculas assumem a geometria que minimiza as repulsdes
dos pares de eléetrons.

b INSTITUTO DE QUIMICA



Geometria molecular dos pares de elétrons

180" 109.5°
Linear Trigonal planar Tetrahedral
20° 90" 20
1207 9y 72
Trigonal Octahedral Pentagonal
bipyramidal bipyramidal

b INSTITUTO DE QUIMICA




Formas de moléculas simples e seus angulos de ligacdo

I I 109.5°
5 180° | & 120° | \‘)— /.iL
Linear Angular  Trigonal planar  Trnigonal T Tetrahedral

pyramidal

%" \
A
=
Seesaw  Square planar  Trnigonal Square pyramidal  Octahedral Pentagonal

bipyramidal bipyramidal

b INSTITUTO DE QUIMICA




O método VSEPR

- Valence Shell Electron Pair Repulsion (VSEPR)
(Repulsao entre os pares eletronicos da camada de valéncia)

Desenvolvidos Ronald J. Gillespie (1924-
Ronald S. Nyholm (1917-1971)

O método para determinar a orientacdo mais estavel dos pares
eletronicos ao redor do atomo central em sistemas covalentes

Requisitos:
1) Os pares eletronicos da camada de valéncia do atomo central tendem a
se orientar de forma que sua energia total seja minima

- Minimizar as repulsoes interetronicas

b INSTITUTO DE QUIMICA



2) A magnitude da repulsdo entre os pares eletronicos dependem de
estarem compartilhados ou isolados

d q d
a) Par compartilhado b) Par isolado - c) Par isolado -
Par compartilhado Par compartilhado Par isolado

[

Repulséo entre os pares eletronicos crescentes

3) Forcas repulsivas decrescem bruscamente com o aumento do angulo
entre os pares eletronicos:

sao fortes a 90°, mais fracas a 120° e extremamente fracas a 180°

b INSTITUTO DE QUIMICA




b INSTITUTO DE QUIMICA

ELECTRON-PAIR GEOMETRIES AS A FUNCTION OF THE NUMBER
OF ELECTRON PAIRS

Number of An’angemﬂnt of Electron-Pair Predicted
Electron Pairs Electron Pairs 'GEGITIEUT’ Bond Angles
2 180° Linear 180°

e

& 6 1ope Trigonal 120°
planar

4 109 5°

Tetrahedral  1095°
90°

Trigonal 1209
bipyramidal  gp°©

Cctahedral an®
180°



Geometria Molecular
(2, 3 e4 pares de elétrons)

Linear Triganal-planar Tetrahedral

180"

; 120° 108 .57

AXp AX4 A
Example: BeF: Example: BF; Example: CFg




Determinacao da Geometria Molecular
BeF,

1) Desenhar a estrutura de Lewis
2) Encontrar o numero de pares de elétrons em torno do atomo central

3) Arranje os pares de elétrons em volta do atomo central para minimizar
a repulsao entre pares de elétrons

Be = [15°] 252

N° de pares de elétrons de valéncia em torno do atomo central = 2

O atomo de F circundante
compartilha com 1 elétron

F—B—F

08m15an2.mov

Forma Linear Geometria Linear




Determinacao da Geometria Molecular
F
.o
BF, Be = [1s?] 2s22p! I_F—I|3
ZFI
N° de pares de elétrons de valéncia em torno do atomo central = 3
O atomo de F circundante compartilha com 1 elétron

Angulo 120°

09 15an3 . mov

Geometria dos -
pares de elétrons Forma trigonal
Trigonal planar planar



Geometrias Moleculares
(4 pares de eletrons)

FOUR ELECTRON PAIRS
Electran Fair beametry = tetrmhedmal

Bant

ECECE
o P

108 .57
Methane, CHy Ammonia, MHy Water, Ha0
4 bond pairs 3 bond pairs 2 band pairs
no lane pairs 1 Lone pair 2 Lone pairs

b INSTITUTO DE QUIMICA



Determinacao da forma geométrica da molécula NH,

1) Desenhar a estrutura de Lewis
2) Encontrar o numero de pares de elétrons em torno do atomo central

3) Arranje os pares de elétrons em volta do atomo central para minimizar
a repulsdo entre pares de elétrons

4) Considerar uma ligacdo maltipla como sendo um par de eletronico

Par de elétron
isolado

&
o
7 b

A
- 7 x‘x
NH; —» H— I‘[J —H — : N Y — A
-______.- ---hq'“---h x'_-\ P I_ s
H E 1 —H W -
| AN -
Lewis structure ~ H
H
Electron-pair geometry Molecular geometry

(tetrahedral) (trigonal pyramidal)



Determinacao da Geometria Molecular

Agua, H,0 H—0—H
Pa}res e Geometria dos
eletrons -
isolados | eletrons

TETRAEDRICA

A forma molecular B
ANGULAR | r d



Efeito dos pares de elétrons isolados sobre as
ligacbes multiplas e angulos de ligacéo

Os angulos de ligacao H-X-H decrescemde C>N> 0O

H o0 oo

. | 5
4o H JRONY A H
109.5° 107° 104.5°

Desde que os elétrons na ligagéo sdo atraidos pelos dois nucleos, eles ndo repelem
tanto quanto um par isolado

Os angulos de ligacao diminuem com aumento do nimero de pares isolados

b INSTITUTO DE QUIMICA



Geometrias moleculares
(5 pares de elétrons)

gn al-pyramidal

5I:|u:||:| jl 4|J':|I3'
Mo lone pairs 1 lone pai

FIVE ELECTRON PAIRS
EltI'CIPGI'I'IEtry trigonal bipyramid

Seesaw T-;hpd

CLF;
3 bo |:||:| 2 bo d|:| b
2 lone pai 3 lone pairs

lllll

b INSTITUTO DE QuiMICcA




Pipiramide Trigonal - Para minimizar a repulsao (e-)(e-), 0s
pares isolados sao sempre localizados na posi¢ao equatorial

SF4 (1730) ﬁ.x.ial
. / 00° 900 Equeatﬂrial. 1
Q. 3 A
A I\ 7 =
| 900 | 5 G

a) Piramide trigonal b) Gangorra

a) Um par isolado em posicao axial esta proximo a 3 &tomos equatoriais

b) Um par isolado em posicdo equatorial esta proximo somente a 2 atomos axiais



Estrutura (1 (11) (111)

Posicdes dos 2 axials 1 axial 2 equatoriais
Pares isolados { 1 equatorial

Repulsdo em 90°:

Par isolado — Par isolado 0 1 0

Par isolado — Par comp. 6 3 4

b INSTITUTO DE QUIMICA




Pentafluoreto de fosforo

09m15ans mov

Geometria dos pares de elétrons
Biperamide Trigonal

ey
SOl

g

Forma bipiramide
Trigonal



Tetrafluoreto de enxofre
SF, =11 RN
F
e ?l

e
e
e ®
e ®
L

/ -
3

®
L)

S<l;> 1208
K
Geometria dos pares de elétrons
Biperamide Trigonal

90/’/‘F
\
\

Forma Gangorra

b INSTITUTO DE QUIMICA



Geometrias Moleculares

(6 pares de eletrons)

SIX ELECTRON PAIRS
Electron Pair Geometry = octahedral

Octahedral / . Square-pyramidal

7ANVE
5Fg L BrF; P : Ref, _ !
6 bond pairs 5 bond pairs . 4 bond pairs :
Mo lone pairs 1 lone pair e 2 lone pairs -

uare-planar

b INSTITUTO DE QUIMICA



Geometrias Moleculares

(6 pares de eletrons)
Sk,

20p~ > F Octahedron Octaédrica

6 pares de eléetrons

091 5anb . mow

b INSTITUTO DE QuiMICcA




Geometria molecular e ligacoes multiplas

Todos os pares de elétrons numa ligacao multipla contribuem
para a geometria molecular como se fosse uma ligacao simples.

Estrutura de Lewis

Nao tem pares de elétrons
isolados no atomo central

Cada ligacao dupla como uma

CO,

5

Estrutura molecular
(Linear: 180°)

para se prever a geometrial!!!



Geometria molecular e ligacoes multiplas

fon NO,2 Y
o : =0
Estrutura de Lewis Estrutura molecular
(Estrutura ressonante) (Trigonal planar: 120°)

N&o tem pares de elétrons isolados no atomo central

lon NO, :G-N:Q]
Estrutura de Lewis Estrutura molecular
(Estrutura ressonante) (Trigonal angular: 115°)

Tem um par de elétrons isolado no atomo central



The VSEPR Model

Predicting Molecular Geometries

ELECTRON-PAIR GEOMETRIES AND MOLECULAR SHAPES FOR MOLECULES WITH TWO,
THREE, AND FOUR ELECTRON PAIRS ABOUT THE CENTRAL ATOM

Total Electron-
Electron Pair Bonding Nonbonding Molecular
Pairs Geometry Pairs Pairs Geometry Example
. 2 0 B iy el O=C=0
2 pairs [ Linear
Linear _
iF:
I
: i " ,--"H"H.
3 palrs o ] F. ¥

)

Trigonal planar

?
ﬂfé\ﬁ
&/!'\'ﬁ

Eeant

b INSTITUTO DE QUIMICA




The VSEPR Model

Predicting Molecular Geometries

ELECTRON-FPAIR GEOMETRIES AND MOLECULAR SHAPES FOR MOLECULES WITH TWO,
THREE, AND FOUR ELECTRON PAIRS ABQUT THE CENTRAL ATOM

Total Electron-

Electron Pair Bonding Nonbonding Malecular

Pairs Geometry Pairs Pairs Geometry Example

i i
4 pairs - P
B,
Tetrahedral Tetrahedral
- *ix
«
3 1 “’.ﬁg B H A N

Trigonal
yramid

: )
i%“ ”";J .
2 2 B H

Eent



The VSEPR Model

Molecules with Expanded Valence Shells

ELECTRON-PAIR GEOMETRIES AND MOLECULAR SHAPES FOR MOLECULES WITH FIVE AND SIX
ELECTRON PAIRS ABQUT THE CENTRAL ATOM

Number of Electron-
Electron Pair Bonding Nenbanding Molecular
Pairg Geometry Pairs Pairs Geometry Example
wf
5 pairs g@ 5 0 o ¢ Pl
B
. Trigonal
Trigonal bipyramidal
bipyramidal
=F 4
4 1 o] -
Seea 2
é-n 1 F-3
o i
T- shaped

éﬂ :’{EFE
A 3 .

Linear



The VSEPR Model

Molecules with Expanded Valence Shells

ELECTRON-PAIR GEOMETRIES AND MOLECULAR SHAPES FOR MOLECULES WITH FIVE AND 31X
ELECTRON PAIRS ABQUT THE CENTRAL ATOM

Number of Electron-
Electron Palr Bonding Nenbonding Molecular
Pairs Geometry Palrz Palrz Geomedry Example
- B, { B
G palrs . & 0 .E%‘a =F,
Cctahedral Cictahedral
5 1 @-}Eﬁ‘“ BrF .
B B
Square
pyramidal
"B""l:- |
4 2 wg:ﬁ XeF,
SqLare

planar



The Effect of Nonbonding Electrons and
Multiple Bonds on Bond Angles

Similarly, electrons in multiple bonds repel more than
electrons in single bonds.

1115;'@\)
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The VSEPR Model

Molecules with More than One Central Atom
In acetic acid, CH;COOH, there are three central
atoms.

We assign the geometry about each central atom
separately.




Structure Determination

by VSEPR
Formaldehyde, CH,O
QO The electron pair
Il geometry is PLANAR
/C\ TRIGONAL

H H

The molecular
geometry is also planar
trigonal.




Srructurz D2rzrmination
oy Y/5ePR

Methanol, CH,OH i
Define H-C-H and C-O-H H C‘ O—H
bond angles 109\ Nrooe
H-C-H = 109°

C-O-H = 109¢°
In both cases the atom is

surrounded by 4 electron
pairs.

OomO0danT . moy




Sreucrurz Derzeminarion
oy /5ePR

Acetonitrile, CH,CN th
Define unique bond angles ? CG=Ns
H-C-H = 109° °\H 180°
C-C-N = 180¢°

One C is surrounded by 4 electron
“lumps” and the other by 2 “lumps”



Phenylalanine, an amino

Hacid
H )
O\ MY
H—C/ \C C;) C|3 ‘é\\O/
\C:C/ H N—H 4
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VSEPR VSEPR VSEPR
type Monpolar Palar type Monpalar Palar tvpe Monpalar Polar
05 HCN {Hy CH 4l MH3
o OO0 0—0—0 |nxy e o [ Y
o -t
_ - -
!':-'L:Jl, L':Ig
AXSE '
-t
\ AX4E
AX;E; J,Q‘{EL 4
[
Aeks BrlCl XeF
AK4E s
w
axaky O—Q—0 O—O0—0
nong known nome known

- — st st




Periodic Table of the Elements

1 New
1A Original

1 H 2

Hydrogen
1.007394 1A

4
Be

Beryllium
9.012182

12
Mg

Magnesium
243050

20
Ca

Calcium
40.078

38
Sr

Strontium
8762

56
Ba

Barium
137.327

88
Ra

Radium
(226)

w

MNote: The subgroup numbers 1-
18 were adopted in 1984 by the
International Union of Pure and
Applied Chemistry. The names
of elements 112-118 are the
Latin equivalents of those
numbers

[ R @ R s

1S

g

57to 71

89to 103

. Alkali metals

Actinide series

18
VIHA

2 2 [«]
Alkaline earth metals . Poor metals E Liquid 13 14 15 18 17 He
HIA IVA VA VIA VIIA j‘f]"mug”gm
. Transition metals . Nonmetals IE‘ Gas o
10 z |«
Lanthanide series Noble gases Ne
Nean
201797 L |
]
. 18 1k
]
Ar
Argan
39.848 L |
5
36 E i
]
Kr 8 N
Krypton
83.798 L |
=
54 E i
Xe 18 m
& |0
Xenon
131.283 L |
5
86 2 s
Rn 32 H
18 | o
Radon 8 P
(222) | |
17 118 K
1]
M
Ununseptium Ununoctium S
aQ
Atomic masses in parentheses are those of the most stable or common isotope.
Design Copyright @ 1997 Michael Dayah (michael@dayah.com). hitp: s dayah.comdperiodic’
58 : 59 : 60 : 61 I 62 I 63 ! 64 I 65 I 66 167 7 68 ! 69 170 27 :
18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18
Ce = Pr : Nd =z z8m # Eu =z Gd =z Tb =z Dy = Ho = Er = Tm = Yb = Lu =
Cerium 2 Praseodymum 2 Neodymium 2 Promethium 2 Samarium 2 Europium 2 Gadolinium 2 Terbium 2 Dysprosium 2 Holmium 2 Erbium 2 Thulium 2 Ytterbium 2 Lutetium 2
140.116 140.80785 144 24 (1435) 15036 151 964 157.25 1568 92534 162 500 16493032 167.259 166.93421 173.04 174 867
90 ALY I 92 193 1 o4 195 I 96 197 1 98 1 99 7100 2 101 1102 103 2
18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18 18
Th 32 Pa 12 U 32 32 32 32 32 32 a2 2 32 32 2 32
18 20 21 22 24 5 25 a7 28 29 a0 31 32 32
Thorium 10  Protactinium 8 Uranium 9 MNeptunium 8 Plutonium 8  Americium &  Curium 4 Berkelium & Californium &  Einsteinium &  Fermium 8  Mendelevium &  Nobelium 8  Lawrencium @
2320381 2 231.03888 2 23802891 2 (237) I a4 2 (243 I 247 I 4T 1] 2 (252 2 (257 (298 2 (259 2 (262) z
—
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