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ESTRUTURAE LIGACOES

Como os atomos se arranjam em Compostos Quimicos?
Que forcas mantem estes atomos unidos?

Como as estruturas e ligacoes estao relacionadas as propriedades
guimicas e fisicas das substancias?

Estrutura: diz respeito a forma com que 0s atomos estdo arranjados no
espaco.

Ligacodes: define as forcas que mantém os atomos adjacentes unidos



MOLECULAS

Formulas:

Formula Molecular: H,O

Descreve a composi¢ao das moléculas de agua - 2 atomos de
hidrogénio e 1 atomo de oxigénio. Nao fornece nenhuma informacao
estrutural.

Formula Eletrénica ou de Lewis: H- .O. -H (elétrons de valéncia)

Formula Estrutural Plana H-O-H

O 95.84 pm
Formula Estrutural Plana

com angulos de ligacgao: H 104.45° H



Etanol x Eter Dimetilico

Formula Molecular: C,H,O (etanol) e C,H,O (eter dimetilico)
Descreve a composi¢ao das moléculas de etanol - 2 atomos de carbono,
6 atomos de hidrogénio e 1 atomo de oxigénio. Nao fornece nenhuma
Informacao estrutural. N&o é possivel diferenciar o etanol de outras
moléculas com a mesma formula molecular.

Formula Condensada:
CH,CH,OH (etanol) e CH;OCHj (eter dimetilico)
— No0s diz um pouco mais sobre como 0s atomos estao agrupados.

Bp——H H H
FOrmula Estrutural: H {1: r|: OH H—{:-"»—D—(:E—H

|l| |-|| H i H
Férmula Estrutural VOH RN

Condensada:
Etanol éter dimetilico



Ligacdo Quimica = Uma ligacdo quimica forma-se entre dois atomos, quando o
arranjo resultante da interacéo entre o ndcleo e seus elétrons apresenta uma energia
mais baixa do que a energia total dos atomos separados.

. HH) (too close)

"""" \B) (too far)
PP I, SR A S

Bond length Internuclear —~
(74 pm) distance




Attractive

Electron cloud

Repulsive

Nucleus
Higher ¢y Lower
energy ENergy

Para a molécula de Hidrogénio a distancia entre nucleos é de 74 pm




Tipos de Ligacbes Quimicas: Existem trés modelos que descrevem as ligagdes
guimicas:

1. Ligagoes Ibnicas; 2. LigacGes Covalentes;

3. LigacOes Metalicas;




Eletronegatividade

No caso do hidrogénio, H,; os elétrons sao igualmente partilhados pelos
dois nucleos. A situacéo é diferente por exemplo para o HCI ou HF. Os
elétrons (ou a densidade de carga eletrbnica) esta mais proxima do

nucleo de um dos atomos.

- »
Lass elactron density More alactron dansity nga(;éo Covalente p0|al‘

"Positive” end of the molecule: §* "Magative” end of the maolacula: &

Eletronegatividade (EN): medida da capacidade de um atomo
atrair para si os elétrons partilhados em uma ligacao.



Em 1939 Linus Pauling estabeleceu o conceito de
eletronegatividade.

* Com base na definicdo de eletronegatividade foi possivel
desenvolver uma regra para determinar se uma ligacao
guimica apresenta um carater idbnico ou covalente.

* Quando o valor da diferenca de eletronegatividade, entre os atomos em
uma ligacdo quimica, for superior a 1,7, a Ligacdo Quimica apresenta um
Carater I0nico;

* Quando o valor da diferenca de eletronegatividade, entre os atomos em
uma ligacao quimica, for inferior a 1,7, a Ligacdo Quimica apresenta um
Carater Covalente Polar;

* Quando o valor da diferenca de eletronegatividade, , entre os atomos em
uma ligacao quimica, for igual a 0 (zero), a Ligacdo Quimica apresenta um
Caréater Covalente Apolar;




Escala de Pauling de electronegatividades
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Na*® Cl~
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S E—E
[H :Cl]
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Cl:Cl

Ligacdo lonica — Atomos diferentes ligados. Diferenca de
eletronegatividade superior a 1,7.

Eletronegatividade (Na = 0,9); Eletronegatividade (Cl = 3,0)

Diferenca de Eletronegatividade igual a 2,1.

Ligacdo Covalente Polar — Atomos diferentes ligados.
Diferenca de eletronegatividade inferior a 1,7.

Eletronegatividade (H = 2,1); Eletronegatividade (Cl = 3,0)

Diferenca de Eletronegatividade igual a 0,9.

Ligacdo Covalente Apolar — Atomos iguais ligados.
Diferenca de eletronegatividade igual a O (zero).
Eletronegatividade (Cl = 3,0)

Diferenca de Eletronegatividade igual a O (zero).




POLARIDADE DAS LIGACOES

a) Polaridade das Moléculas Diatomicas:

- LigacOes Ionicas;
- LigacGes Covalentes:
a- LigacOes Covalentes Polares;

b- LigacOes Covalentes Apolares.

T T T

LigagOes Ionicas Ligagdes Covalentes Polares Ligagdes Covalentes Apolares
(Cargas Opostas) (Densidade de Cargas opostas) (Densidade de Cargas Iguais)



Previsao do carater da ligacao

Se AEN < 2.0 a ligacéo é covalente polar;
Se AEN ~ 2.0 tem 50 % de carater i0nico;
Se AEN > 2.0 ent&o a ligacdo é predominantemente ionica.
Se AEN =0, a ligacao é covalente apolar ( 0% de carater i6nico).
. lonic Bond

Na* CI©  Anionic bond

NonPolar
Covalent Bond

Cl:Cl A nonpolar covalent bond

S Polar Covalent
[H :q
\ Bond
A pr:;iar covalent bond

The bonding electrons
are attracted more
strangly by CI than H.
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Na*® Cl~
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Cl:Cl

Ligacdo lonica — Atomos diferentes ligados. Diferenca de
eletronegatividade superior a 1,7.

Eletronegatividade (Na = 0,9); Eletronegatividade (Cl = 3,0)

Diferenca de Eletronegatividade igual a 2,1.

Ligacdo Covalente Polar — Atomos diferentes ligados.
Diferenca de eletronegatividade inferior a 1,7.

Eletronegatividade (H = 2,1); Eletronegatividade (Cl = 3,0)

Diferenca de Eletronegatividade igual a 0,9.

Ligacdo Covalente Apolar — Atomos iguais ligados.
Diferenca de eletronegatividade igual a O (zero).
Eletronegatividade (Cl = 3,0)

Diferenca de Eletronegatividade igual a O (zero).




Elétrons de valéncia: sdo agueles da camada mais externa de um atomo.
Determinam as propriedades quimicas do atomo porgue as reacoes
guimicas consistem basicamente da perda, ganho ou rearranjo dos
elétrons de valéncia.

Elementos do Grupo Principal — Grupo A - o nimero de elétrons de
valéncia e igual ao niumero do grupo. S&o elétrons das subcamadas s e p.
Todos os eléetrons em camada d preenchidas sdo considerados elétrons
de camadas internas.

Elementos do Grupo de Transicao — Grupo B — incluem os elétrons
nos orbitais ns e (n-1)d. Os demais sao elétrons internos.

Simbolos de Lewis: O simboo do elemento representa o nicleo atbmico
junto com os elétrons internos. Ate 4 elétrons de valéncia, representados
por pontos sdo colocados um de cada vez ao redor do simbolo, se houver
mais elétrons de valéncia sdo colocados ao lado dos elétrons ja

representados. -Ca-  -Se:



Representacoes de Lewis
(Gilbert N. Lewis — 1875-1946)

Para os representar os elétrons de valéncia em um atomo,
utilizamos as representacoes de Lewis ou notacao de Lewis.
Consistem no simbolo do elemento (que representa o nucleo
mais as camadas internas, ou cerne do atomo) e um “ponto”
para representar cada elétron de valéncia do elemento.

Os elétrons de valéncia devem ser
distribuidos de acordo com a posicao

abaixo: 1 — Escrevemos o simbolo do elemento;
- 2 — Para representar os elétrons podemos
utilizar pontos, ou X ou outros simbolos;
s @ ° 3 — Em geral, o numero de elétrons de
: ) valéncia dos elementos representativos é

o o Igual ao numero do seu gurpo na tabela
periodica;




Simbolo
quimico

4 — Deve primeiro colocar 1 elétron um dos
cantos — por exemplo na parte de cima e
depois ir colocando um elétron em cadas
lado conforme sequéncia abaixo.

@
L]




Pode também seqguir estes passos:

1 — Conte todos os elétrons de valéncia dos atomos. No caso
de ser um ion, acrescete um elétron adicional para cada carga
negativa ou subtraia um elétron para cada carga positiva;

2 — Coloque um par de elétrons em cada ligacao;

3 — Complete os octetos dos atomos ligados ao atomo central
(lembre-se que no caso do hidrogénio sao somente dois
elétrons)

4 — Coloque todos os eletrons adicionais no atomo central, em
pares;

5 — Se 0 atomo central ainda tiver menos que um acteto, vocé
deve formar ligacGes multiplas para que cada &tomo possua
um octeto.



Elétrons de
Valéncia

Representagdo pela
notacdo de Lewis

1

O Nl Blw | N




Figure 9.1 Lewis dot symbols of the representative
elements and the noble gases. The number of un-
paired dots corresponds to the number of bonds an
atom of the element can form in a compound.
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Os elementos de transicao tém camadas internas incompletas e ndo podemos
(em geral) escrever a notacdo de Lewis para estes elementos.



LigacOes Interatdomicas
» Ligacao ionica:
v" Ocorre entre ions + e -
v" Requer transferéncia de elétrons

v" Requer grande diferenca de eletronegatividade entre os elementos

v Exemplo: NaCl

Na (metal) Cl (nonmetal)
unstable unstable
electron
Na (cation) — @ Cl (anion)
stable Coulombic stable

Attraction



! % Na' 3l

Formula 16nica = NacCl

Composto Cloreto de Sodio — sélido, estrutura
em rede cristalina. Quando dissolvido em agua
por exemplo foma uma solucéo de ions:

Na* e ClI- solvatados pelo solvente. E uma
solucéo feita a partir de NaCl contendo ions
Na* e CI-.



Caracteristicas das Substancias Iénicas

As fortes atracoes eletrostaticas entre cations e anions, em uma
substancia ionica, tém suas conseguéncias;

* Toda substéancia ionica é solida e forma um reticulo cristalino,
nas condicOes ambientes.

* Os pontos de Fusao (PF) e de ebulicéo (PE) sao bem altos.

* Soluveis em solventes polares

* As substancias idnicas conduzem corrente elétrica quando
fundidas ou quando dissolvidas em agua.

Forca das ligacOes ionicas: quanto maiores forem as cargas dos ions
maior sera a atracao entre eles: Ca?* e O% é 4 x maior (2+ X 2- = 4)
do que a atracdo do Na* e CI").

Distancia entre os ions: a medida em que a distancia entre 0s ions
aumenta, a forca de atracdo entre eles diminui. A distancia é
determinada pelo tamanho dos ions.



Na* CI”

Ligacao Ionica




Estrutura cfc: NC =6

(cfc = cubo de face centrada) e (NC = numero de
coordenacao = numero de particulas gue envolvem uma
certa particula da estrutura do cristal)

—@~
L /T Cada célula
- unitaria contém
Ay 4 formulas
}"’Nﬂ unitarias de
~ NaCl

—\—\_\_\_

—_—

Anions ou catlons nos buracos octaédricos



LigacOes Ionicas

o0 (N ]
Nae +°Clg— Na*g Clg
a0 [N ]

ion atomic electron
number configuration
Na*: 11 1522522p63sY - 35"

Cl-: 17 1522s22p63s23pS —=> Ipf



Ligac0es Ionicas

Ocorre predominantemente nas ceramicas
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Algumas reacoes de formacao de compostos 10nicos:
Na(s) + 2Cl(g) — NaCl (s) AH¢NaCl) =-411,12 kJ/mol

Ca(s) + %0, (g) _CaO(s) AH,(CaO) =-635,09 kJ/mol

Os metais alcalinos e alcalinos terrosos tém baixas energias de
lonizacdo (perdem o elétron facilmente)

Os Elementos anteriores ao grupo VIIIA (halogénios e elementos
do grupo VIA) tém elevadas afinidades eletronicas.



LigacOes Ionicas

NUmeros de coordenacao e geometrias

coordination humber geometry coordination number

(radius cation / radius anion) (radius cation / radius anion)
6, (0414 .. 0,732)
3, (0,155 ... 0,225)
8,(0,732 .. 1,0)
4,(0,225 ... 0,414)
12, (>1,0)

2, (< 0.155)



LIGACOES IONICAS

No modelo de ligagcdo quimica denominada ligacdes ionicas, as forcas eletrostaticas
atraem as particulas com cargas elétricas opostas.

Formacé&o do Cation: Ocorre quando um atomo perde elétron.

Na @ —— Na+(g) + Jle-

Formacdo do Anion: Ocorre quando um atomo recebe elétron.

Cl @t lee —— CI'(g)

Formacéao de um solido a partir de seus ions.

g9)




A ligacéo ibnica é caracteristica dos elementos dos Grupos 1 e 2 e dos
halogéneos e oxigénio. As ligacdes idnicas formam-se quando um
elemento com baixa energia de ionizacdo cede um elétron a um elemento
com elevada afinidade eletronica.

Exemplo: LiF (fluoreto de litio)

Li Li*+e ionizac&o do litio
F +e- F- aceitacdo do eletron pelo fltor
Lit + F LiF formacdo do composto i6nico



Formacao de um soélido i6nico (NaCl)

. g

lons com cargas opostas séo atraidos um para o outro por forcas

eletrostaticas. Estas forcas definem a ligacao i6nica.
O conjunto de ligacdes i0nicas entre ions vizinhos, Na* e Cl-conduzem a

formacéo do solido ibnico. Os ions permanecem juntos devido a atracéo
eletrostatica:

QNa* QCI‘
04

I

E




Energia envolvida na formacao de ligacoes ionicas

A estabilidade de um composto i0nico depende da interacao de
todos os ions.

Energia de rede: € a energia necessaria para dissociar
completamente um mol de composto id6nico solido nos seus ions
no estado gasoso.

NaCl(s)

Na*(g) + Cl(g) U = +787 kJ/mol

Esta energia nao pode ser medida diretamente, mas pode ser
obtida a partir de um ciclo de Born-Haber, qgue mostra todos os
passos gue contribuem para a energia total da reacao de formacao
do composto ionico.



O Ciclo de Born-Haber relaciona a energia de rede com a energia de
lonizacao, afinidade electronica e outras propriedades atomicas e

moleculares.

MNals) —» Nalg)

MNalgl —» Na®lg)+ e

L2 Chigy — Clig)

Cligi+e —Clig)

MNatgh+ ChHgl —» NalClis)

NET:
MNals)+ L2 Clyigh — NaClis)

1073 klimol
40958 klimol

122 klimaol
3486 klimol

-TET klimol

-411 klimol



Ciclo de Born-Haber

®Na(g) — Na*(g) +e 495.8 kdJ/mol
@172 Cly(g) ~Cl(g) 122 kd/mol
®Na(s) —Na(g) 107.3 kJ/mol

Na(s) + 1/2 Cl,(g) —NaClI(s)
AH, iy = -411 kJ/mol

@ClI(g) + e— CI(g)
-348.6 kJ/mol

®Na*(g) + Cl-(g) —NaCl(s)
AH=?

AH, + AH, + AH;+ AH, + AH. = AH
AH; = -787 kJ/mol
U,ege = + 787 kd/mol

total



Energia de rede de solidos ionicos

TABLE 6.3 Lattice Energies of Somie lonic Solids (kdimol)

Anlan
Calion F cl- Br~ 1 0+
Lif 10136 RA3 Bl i T 295
Ma* yry 7RI 747 A4 2 B
K* B2 715 GH2 &49 2 360
Be't 3,505 3,020 2.914 2800 4,443
T 2957 2 524 2 4401 2 37 3,791
Ca' 26X 2258 2176 2074 3401
Al 5215 5,497 5361 5 HA 15,914
U,g/Kd.molt T /°C
LiCl 853 801
LiF 1036 845

MgO 3791 2800




Na (Z = 11): 1s2?, 2s2?, 2p6,@ Camada de Valéncia

Cl (2 =17): 1s?, 2s2, 2|O6, Camada de Valéncia

Representacéo de Lewis:




Langmuir: Provou experimentalmente que os gases nobres sdo elementos que
possuem pequena reatividade quimica. S&o elementos que apresentam uma baixa
afinidade eletronica e uma elevada energia de ionizacdo. S&o atomos considerados
estaveis e que apresentam a sua camada de valéncia completa com oito elétrons.

Regra do Octeto: Os atomos buscam a estabilidade com oito elétrons na camada
de valéncia.

Na (Z = 11): 1s2, 2s2, 2p6, 3s? [ I

Cl (Z = 17): 1s?, 2s?, 2p®%, 3s?, 3p°

Na* [:Cl:]




Ligacao covalente

Ligacao covalente: é uma ligacao na qual elétrons sao
partilhados por dois atomos.

O comprimento e forca da ligacdo quimica resultam do equilibrio devido a
repulséo entre cargas iguais e atracao entre cargas opostas.

Attractive
/"r / Electron cloud
.—h #—.
Repulsive \ Nucleus

-



Comprimento da ligacao covalente

HH (too close)

| I
Bond length Internuclear ——=
(74 pm) distance

Define-se comprimento da ligacdo como sendo a distancia entre os
nucleos de dois atomos ligados numa molécula.



LigacOes Covalentes
\/Configuragéo estavel devido ao compartilhamento de elétrons de
atomos vizinhos;

v Atomos ligados convalentemente contribuem com ao menos um elétron,
cada um, para a ligacao;

v' Os elétrons compartilhados pertencem a ambos os atomos;

1 .
0 distance hydrogen molecule H,
1

H,-molecule:

j N ‘ ‘ + ‘ r, = 0,74-10-m
J . . E = 4,33 105 J/mol
1| @ | H H

H-H (stable configuration)

energy / eV
".'J ]




LigacOes Covalentes

Ex: CH,
C: tem valéncia 4 e precisa de mais quatro eléetrons;
H: tem valéncia 1 e precisa de mais um elétron;

Eletronegatividades sao equivalentes (C=2,5e H=2,1)

shared electron

from carbon atom
shared electron from hydrogen atom



Exemplos:
v' Moléculas de metais e ndo metais;
v' Moléculas com ndo metais;
v Sélidos elementares e compostos sélidos (IVA)

H2

C(diamond)

LigacOes Covalentes

H20

I o
H }ré
2.1 04 N v -
Li | Be SIiC "‘z Ne
1.0 | 1.5 4.0 /
Na Mg wiil i CkAl‘
09 [1.2 | e we wve wa wiB o I8 na 15 | 1.8 x5 | 3.0 -
KfCa| & | Ti|5 [cr| & |Fe| S N |7 |2Zn|Ga|Ge|As| &0 | Br| Kr
08|10| - 15| .- |16 | - |18]| = |18 »|18|16|18|20/| .. |28]| -
. L - 0 46 i) 42 LY 45 iE 4é %) 44 4 [=L] Y y
08 10| L x|l e m oo =Bl =8|
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LIGACOES COVALENTES

No modelo de ligagcado quimica denominada ligacGes covalentes dois atomos tém a
mesma tendéncia de ganhar ou perder elétrons. Os elétrons ficam compartilhados
entre os dois atomos.

O compartilhamento dos elétrons ocorre principalmente entre
nao metais, ou entre um nao metal e um semi-metal, ou seja
atomos que necessitam receber elétrons.

@ 6

Cl:Cl



el o

Alguns atomos podem fazer varias ligacoes covalentes

'5*+3:61' — :CI:E:EI:
'l




Formula de Lewis
FPropanona

H i
1 1
H—C—C—C—H
1 11 1 ligacdes
H H

: O: Ccovalentaes
[COMmposto

molecular)
locdeto de Potassio
K+ - I"".. - ligacao idnica
-] = [Composto 1Onihco)

Acido Sulfurico
- . COMmposto

:O - molecular com
- - -
- - -l-‘_/J;-/-umEl IIQEII;EIC; t
covalente
H E
H“QHS" ’ Q clativa (ou
Ccoordenada)
: .



Estruturas de Lewis

Ligacdo no H,: He + eH He H

i n °e o0 °ee oo
Ligacdono F,8 Fe + 8Fe SFiB ou F-F
Eletronss nao envolvidos na \ _
ligacéo: pares isolados ou néao- Par ligante

ligantes

Regra do Octeto: Qualquer atomo, excepto o hidrogénio, tem
tendéncia a formar ligacOes até ficar rodeado por oito elétrons
de valéncia (valido para elementos do 2° periodo).



Representacao das Estruturas de Lewis

- Uteis para representar moléculas covalentes e ions poliatdmicos;
- Permitem uma previséo basica das formas das moléculas e ions;

\eja 0s passos abaixo para fazer a representacao de Lewis:
1 — Primeiro é preciso decidir que atomos estdo ligados entre si

Exemplo: CO2 - neste caso podemos através da formula propor que existem
dois atomos de oxigénio ligados ao atomo de carbono

O C O e ndo uma estruturatipo O O C

Observacéo: é pratica comum escrevermos em uma férmula quimica
primeiramente o atomo central de uma molécula, seguido pelos &tomos que 0
cercam! Mas existem excecdes (H2S (atomo central = S), H20 (atomo
central = O), HCIO (4&tomo central = O), SCN- (atomo central = C) por
exemplo!!!). A estrutura nem sempre é obvia!!!l O arranjo mais simétrico
dos atomos tem maior probabilidade de ser o arranjo correto.



Exemplo: CCI4 —atomo central = C
Cl
Cl C Cl

Cl
2 — Conte todos os elétrons de valéncia dos atomos — no caso de ser um ion,
acrescente um elétron para cada carga negativa ou, se positivo, subtraia
um elétron para cada carga positiva.

Carbono - Grupo IVA - 4 elétrons de valéncia
Cloro — Grupo VIIA - 7 elétrons de valéncia para cada atomo (28 elétrons)
Total = 32 elétrons



3 — Coloque um par de elétrons em cada ligacao

Cl

%0
Cl « C ¢ Cl Observe que ja distribuiu 8 dos 32 elétrons

o 0

Cl

4 — Complete os octetos dos atomos ligados ao atomo central (exceto para o
atomo de hidrogénio cuja camada completa tera somente 2 elétrons)

o 00
' Cl'g
00 ’0 00
o Cl, C ¢ Cl, distribuigdo dos 24 elétrons restantes
00 PR 00

0 0
0 CI 0
0

0



5 — Coloque todos os elétrons adicionais no atomo central em pares

neste exemplo todos os 24 elétrons foram utilizados e cada atomo
possui 8 elétrons

6 — Se 0 atomo central ainda tiver menos que um octeto vocé deve formar
ligacOes multiplas para que cada atomo possua um octeto

neste exemplo todos os 24 elétrons foram utilizados e cada atomo possui
8 elétrons

:ffll

00
(]
‘cl ¢
L IR . @
e e . CI C Cl:
eCl S C oCl o . .
* 8 L BN
00 PR 00
0 0
oCI 0
o 0

: Cl e



LigacOes duplas e triplas

- Double Bonds:

- Triple Bonds:



- Ligacdes Multiplas

Quando dois atomos compartilham um par de elétrons a ligacéo e
denominada por ligacao simples. Alguns elementos tal como o
carbono e oxigénio podem formar ligacOes duplas, a qual consiste do
compartilhamento de dois pares de elétrons, veja esquema de Lewis

abaixo, . S
J045Cn0, ol y0=C=0.

Algumas vezes trés pares de elétrons podem ser compartilhados na
ligacdo quimica entre dois atomos, neste caso dizemos que se formou
uma ligacao tripla. O carbono e o nitrogénio sao tipos de atomos que
fregiientemente formam ligacoes triplas, como por exemplo nas

moleculas C,H, e N.,.

H-C=C-H  N=N,
Quando dois pares de elétrons sdo compartilhados entre dois atomos,
formando uma ligacao dupla, a ligacao entre eles é mais rigida do que
uma ligacao simples e consequentemente distancia entre os atomos ¢

menor ligacoes duplas. A tabela abaixo mostra os raios das diferentes
ligacOes covalentes.



Estrutura de Lewis para moléculas diatdmicas:

Molécula de Hidrogénio H,

Segundo a Regra de Hund

H(Z =1) - 1s? 1

17 H—H

H(Z=1)-1s' 1 Molécula de H,

Molécula de Hidrogénio O,

Segundo a Regra de Hund

O(Z=8)-1s%2s%2p* |1 1| |1 T||1T|1 |1 .o -
1s2  2s2 2p* Q:O

O(Z=8)—-1s2,2s%2,2p* |2 T| |1 T||1T|1°

«
P
<

Moléecula de O,




‘N=N:

Molécula de N,

8—l—I_I_F 0 8+H_C18—
[H : F] [H :CI]

Molécula de HF Molécula de HCI



Estrutura de Lewis para ions e moléculas poliatdmicas:

Estrutura de Lewis para moléculas de Metano CH,

- O atomo unitario € o atomo central, geralmente € o H
elemento com a mais baixa energia de ionizacgao. T
*

H((Z=1) @ 1 elétron de valéncia H+ —x S.}* - +H

C((Z=6)- 15 4 elétron de valéncia |t|




Estrutura de Lewis para moléculas de Amdnia NH,

- O atomo de N é o atomo central.

H(Z=1) @ 1 elétron de valéncia
N((Z=7)- 15 5 elétron de valéncia




Estrutura de Lewis para moléculas de ion Amoénio NH,*

- O atomo de N é o atomo central.

H(Z=1) @ 1 elétron de valéncia
N((Z=7)- 1s 5 elétron de valéncia

H |
ko
HH/ H




Ligacdo Covalente Coordenada ou Dativa: Este tipo de ligacdo ocorre quando um
par de elétrons néo ligante € doado por um atomo, formando uma ligacédo covalente

dativa.
H +
H+ —S% - +H
*
H
H

Todas as ligacbes N — H do ion ambnio sao idénticas em todas as suas
propriedades mensuraveis.




Estrutura de Lewis para moléculas de Etano C,H,

- O atomo de C é o atomo central.

H(Z=1) @ 1 elétron de valéncia
C(Z=6)- 15 4 elétron de valéncia




Ex1: Determinar a estrutura de Lewis para moléculas de Acido Acético CH;COOH:

C-2x4=8
H-4x1=4
O-2x6=12

Total = 24 elétrons

H O
| Il ..
H=C=C=—0—H

I
H

A moléculatem 12 pares de elétrons de valéncia



Ex2: Determinar a estrutura de Lewis para moléculas da Ureéia (NH,),CO:

C-1x4=4
H-4x1=4
O-1x6=6
N—2x5=10

Total = 24 elétrons

H H
I I
H—N—C—N—H

o @ II & @
02

[

A moléculatem 12 pares de elétrons de valéncia



LIGACAO COVALENTE COORDENADA
A ligacao coordenada ocorre guando apenas um atomo contribui na
formacéao do par. A ligacao dativa ocorre quando nao ha mais
possibilidade de realizacao da covalente comum; entao, o atomo
Isolado com oito elétrons na tltima camada, e que possui pares

Isolados, cede um par eletrénico para um outro atomo que precise
receber dois elétrons.

3’_' I}|<+)
HeNeH  H-N-H

Reacdo de NH; com H* . NH,*

I..I

Férmula eletrénica
ou

) Férmula estrutural Férmula molecular
Formula de Lewis

onox,'x_,. ﬂu

o
o ol o o—o0-—»0 03

uﬂ._gxx no“

x |

x

onox,x,au SR
- o

o s [y o 0=—5s5—0 S0y e
°© 0@ % x Yo o®

Depois de formada € igual a covalente (ressalta-se a origem dos elétrons
guando necessario), caso contrario pode-se escrever como covalente.



ExcessOes a regra do octeto — A maioria dos compostos e ions
moleculares obedece a regra do octeto. Existem algumas excessoes:

1) Moléculas ou ions com menos de 4 pares de elétrons no atomo

central: o
Pela distribuicao

eletronica: estabilizacao
da subcamada p

B
B

L



2) Moléculas ou ions com mais de 4 pares de elétrons no atomo central:

F z
F.,, ‘Sn__mm‘-“F k}’
" ‘ TN~E

F

‘
rrrrrrrr

il
[
Fr

oh

/ 51: {3
o °F

F donor (sp) orbitals (6)

2 COF @D

Instead of; harder to draw ‘

Somente elementos do terceiro periodo ou periodos mais elevados
(numero de orbitais na camada de valéncia (orbitais d - (12 elétrons
ou mais)



3) Moléculas ou ions com numero impar de elétrons no atomo central:

RADICAIS LIVRES,

i

radical metil — H- C ,

H

OXigénio singlete —= -+ O O

oxigénio triplete — O' O

Quais dos compostos abaixo sao radiais?

*N—0:
Nitrogen monoxide
(nitric oxide)

l[']l':
H—0—N,
LR ] \‘{:\\.-

)

Nitric acid

N
EV
0
Nitrogen dioxide

H—0—N
(1] \'\k

D"i

Nitrous acid

¥ f \ i. LL L]
rp/ ..D.' tN=N=0"*
Dinitrogen Dinitrogen monoxide
tetroxide (nitrousoxide)
ﬁ
1 | Ny
H
Ammonia



Ressonancia — E uma mistura de estruturas com o mesmo arranjo de atomos, mas
com diferentes arranjos de elétrons.

lon Nitrato NO4

A estrutura apresenta uma distancia de ligacéo igual para todas as ligacdes,
simples e dupla (124 pm). A ligacdo dupla, N = O, (120 pm) é mais curta do que
a ligacao simples N — O (140 pm).




Moléecula de Benzeno CyH,

v

A

Benzeno



Molecula de Ozonio Og

132pm , 121pm
I- »*°* .e (\nn . ‘ e ’

0 0 0 —™10 0 0?2

»$ L B & L 2

L X ] L X L X '.'.' * 8 '-'-'.
II- ¢o 0O 0! —» 30 8 O




el o

Alguns atomos podem fazer varias ligacoes covalentes

'5*+3:61' — :CI:E:EI:
'l
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