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A Ligacao Covalente

- Os atomos de ndo-metais tém energias de ionizacdo
_relativamente altas, por isso € dificil remover os elétrons
........ deles,

- Em se tratando de ligacdo entre atomos similares, eles
compartilham pares de eletrons para que cada um complete o
seu octeto.

- A energia potencial € mais baixa quando os elétrons estdo
entre os nucleos. Elétrons compartilhados mantém os atomos
unidos, atraindo nucleos de ambos os atomos.

- Cada par de elétrons compartilhnado constitui uma ligacéo
quimica. Por exemplo: H + H — H, tem 2 elétrons
conectando os dois nucleos de H.
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elétrons e ndcleo na molécula concentracdo de densidade
de hidrogenio. eletrdnica entre os nucleos leva

a uma forca de atracao liquida
qgue constitui a ligacao covalente
que mantém a molécula unida.



As Ligacoes Covalentes Mdltiplas

. E possivel que mais de um par de elétrons seja compartilhado entre dois &tomos
(ligacdes multiplas):

« Um par de elétrons compartilhado = ligacao simples (H,);
« Dois pares de eléetrons compartilhados = ligacéao dupla (O,);
« Trés pares de elétrons compartilhados = ligacgéo tripla (N,).

H-H 0=0 :N=N:

« Em geral, a distancia entre os atomos ligados diminui a medida que o nimero de
pares de elétrons compartilhados aumenta.



As Ligacoes Covalentes Mdltiplas

A ordem de ligacdo é o nimero de ligagGes covalentes existentes entre um par de atomos.

Quanto maior a ordem de ligagdo, mais fortemente os dois atomos estarao ligados.




A Ligacao Covalente Coordenada

A ligacao covalente coordenada ocorre quando ao menos um par eletronico usado na ligagcao provem de
um dos atomos. A espécie gerada pela ligacdo coordenada é chamado composto de coordenacéo.

X B R o A s - &
a) formacao do ion NHj AMONIA
s - -
amonia + H NH4 » Em solucdo aquosa, comporta-se como uma base,
transformando-se num ion amonio, NH,*, com um
atomo de hidrogénio em cada vértice do tetraédro:

g
He=Nf = H* — |H—N—H
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eletrons da
camada
de valéncia




As Estruturas de Lewis

As ligacOes covalentes podem ser representadas pelos simbolos de Lewis dos
elementos:

+ C]|
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Nas estruturas de Lewis, cada par de elétrons em uma ligacao é representado
por uma unica linha:

H—F:



As Estruturas de Lewis

1. Some os elétrons de valéncia de todos 0s atomos.

2. Escreva os simbolos dos &tomos e una-os com uma ligacao simples.
3. Complete o octeto dos atomos ligados ao atomo central.

4, Coloque os elétrons que sobrarem no atomo central.

5. Se ndo existem elétrons suficientes para dar ao atomo central um octeto, tente
ligacGes multiplas.



As Estruturas de Lewis

e =2 i
Escolhendo o Atomo Central para a Estrutura de Pontos de Lewis

O primeiro passo para construir uma nota incluem a agua (H,0) e a
estrutura de pontos de Lewis é esco- maioria dos acidos comuns (HNO,,

Iher o a&tomo central. H,S0,), nos quais o hidrogénio do
1. O 4tomo central é geralmente o acido é geralmente escrito pri-

quando combinados com O nos
oxiacidos (como HCIO,).

5. O oxigénio & o atomo central na
agua, mas, quando combinado com

dtomo de menor eletronegativi-
dade. A eletronegatividade é discu-
tida na Segao 8.7.

. Para moléculas simples e ions, o
primeiro 4&tomo na férmula é fre-
quentemente o dtomo central (por
exemplo, SO, NH,*, NO,). Entre-
tanto, essa nao é sempre uma previ-
sdo confidvel. Excecdes dignas de

meiro, mas outro atomo (como o N
ou 0 S) é o &tomo central.

. Vocé reconhecera que certos a&tomos

aparecem frequentemente como o
atomo central, entre elesC,N,P e S.

. Halogénios sao frequentemente

atomos terminais que formam uma
unica ligagdo com outro atomo,
mas podem ser o atomo central

carbono, nitrogénio, fosforo ou halo-
génios, €, em geral, um atomo
terminal.

6. Com raras excegdes, o hidrogénio é
um atomo terminal, porque tipica-

mente se liga somente a um outro
atomo.



Carga Formal

E possivel desenhar mais de uma estrutura de Lewis obedecendo-se a regra do octeto
para todos os atomos.

Para determinar qual estrutura € mais razoavel, usamos a carga formal.

A carga formal é a carga gue um atomo teria em uma molécula se todos os outros
atomos tivessem a mesma eletronegatividade.



Carga Formal

« Para calcular a carga formal:

« Todos os elétrons ndao-compartilhados (ndo-ligantes) sao atribuidos ao atomo no
qual estao localizados.

« Metade dos elétrons ligantes é atribuida a cada atomo em uma ligacéo.

« Acarga formal (CF) e dada por:

CF=EV - (EPI + % EL)

 Onde: EV =eletrons de valéncia, EPI = pares eletronicos isolados; EL = eletrons ligantes.



Carga Formal

Considere:

ECENﬂ_

Parao C:

Existem 4 elétrons de valéncia (pela tabela periodica).

Na estrutura de Lewis, existem 2 elétrons nao-ligantes e 3 da
ligacao tripla. Ha 5 elétrons pela estrutura de Lewis.

Carga formal: 4 - 5 =-1.



Carga Formal

e Considere:

ECENﬂ_
« Parao N:

« Existem 5 elétrons de valéncia.
« Na estrutura de Lewis, existem 2 eletrons ndo-ligantes e 3 da ligacao tripla. Ha 5

elétrons pela estrutura de Lewis.
« Cargaformal=5-5=0.

e Escrevemos:

=N



Carga formal
A estrutura mais estavel tem:

* a carga formal mais baixa em cada atomo,
» a carga formal mais negativa nos atomos mais eletronegati

e atr. ao atomo

O=C=
e” valéncia: 6 4

64

0 O

o o oy O
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o~ 0
imoxo

Carga formal:



Estruturas de Ressonancia

Algumas moléculas nao sdo bem representadas pelas estruturas de
Lewis.

Exemplo: experimentalmente, o 0zonio tem duas ligacoes idénticas, ao
passo gue a estrutura de Lewis requer uma simples (mais longa) e
uma ligacao dupla (mais curta).

O
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Estruturas de Ressonancia

Estrutura Molecular a esquerda e Diagrama de
Distribuicdo Eletronica do Ozonio a direita




Estruturas de Ressonancia

As estruturas de ressonancia sao tentativas de representar uma estrutura
real, que € uma mistura entre varias estruturas diferentes, que
contribuem em maior ou menor extensao para o hibrido de ressonancia.
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Estruturas de Ressonancia

« Exemplo: no 0z0Onio, as estruturas possiveis tém uma ligacéao dupla
e uma simples. A estrutura real (hibrido de ressonancia) tem duas
ligacOes 1dénticas de carater (forca de ligacdo e distancia)
Intermediario.

» Exemplos comuns: O;, NO;, SO,%, NO, benzeno, etc..



Estruturas de Ressonancia

O benzeno consiste de seis &tomos de carbono em um anel hexagonal.
Cada atomo de C esta ligado a dois outros atomos de C e um atomo de
hidrogénio.

Existem ligacOes simples e duplas alternadas entre os atomos de C.

(=

A estrutura experimental do benzeno mostra que todas as ligacoes C-C
tém 0 mesmo comprimento.

Da mesma forma, sua estrutura mostra que o benzeno é plano.



Estruturas de Ressonancia

Escrevemos as estruturas de ressonancia para o benzeno de tal
forma que haja ligacOes simples entre cada par de atomos de C e 0S
seis elétrons adicionais estejam deslocalizados por todo o anel:

(b) Orbitais atdmicos 2p (c) Ligacoes & deslocalizadas



ExcecoOes a Regra do Octeto

« EXxistem trés classes de excecOes a regra do octeto:

« moléculas com nimero impar de elétrons;

» moléculas nas quais um atomo tem menos de um octeto, ou seja,
moleculas deficientes em elétrons;

« moléculas nas quais um atomo tem mais do gue um octeto, ou seja,
moleculas com expansao de octeto.

Numero impar de elétrons

« Poucos exemplos. Geralmente, moléculas como CIO,, NO e NO, tém
numero impar de elétrons.

O



ExcecoOes a Regra do Octeto

Deficiéncia em elétrons

e Relativamente raro.

« As moléculas com menos de um octeto sao tipicas para
compostos dos Grupos 1A, 2A, e 3A.

« O exemplo mais tipico é o BF,,

» As estruturas de Lewis nas quals existe uma ligacao dupla B—F
sS40 menos importantes que aquela na qual existe deficiéncia de
elétrons.

0
7’ OF 0" F



Excecoes a Regra do Octeto

Expansao do octeto
Esta € a maior classe de excecoes.

Os atomos do 3° periodo em diante podem acomodar mais de um octeto (os do 2°
periodo ndo tém orbital “2d )

Aléem do terceiro periodo, os orbitais d sdo baixos o suficiente em energia para
participarem de ligacOes e receberem a densidade eletronica extra.

pCl, ottt
3s 3p 3d
I rrro — hibridagao sp’d
3s 3p 3d

S P DD d




ExcecoOes a Regra do Octeto

Pentacloreto de Fésforo (PCL;)

2{]2 pm
! H‘

1213
214 pm ‘

Cl




Expansao do Octeto

Expansao do octeto

ICl,
[=7Te x 1= Te
Cl=7ex 4= 28¢"

Carga +1e
36 e
Cl Cl

) \I / )
:Cl/ \C'l:



Polaridade das Ligacoes Covalentes

H—H Ay =0,0 ligacdo covalente apolar

8’ &
H F Ay =1,8 ligacao covalente polar
5" 8
I Br Ay =0,3 ligacao covalente polar
IE’_- . ~
ee Axo-H = 1,2 ligagao covalente polar
50/ O\, 8
H H
ﬁ-l-
o _ 8 . ~
*Qe Axo-g = 0,6 ligacao covalente polar
5 \_&
F F
Ligacao homonucifear: Ay = 0 ligacao covalente apolar

Ligacdo heteronuclear: Ay > 0 ligacdo covalente polar



Carater |onico e Carater Covalente

As ligacoes ionicas e covalentes nao sao independentes, ou
seja, nao ha nenhuma linha divisoria que possa ser usada para
distinguir a ligacao covalente da ionica.

Os modelos das ligacoes ionicas e covalentes sdao extremos e
podemos dizer que uma ligacao quimica pode ter um maior
carater ionico ou um maior carater covalente.



Carater |Ionico e Carater Covalente

= Quanto maior a diferenca na eletronegatividade entre os
atomos, mais polares serao suas ligagoes.

100 +

| : | I
1 1,7 2 3

Porcentagem de carater 16nico

Diferenca de eletronegatividade



Carater |onico e Carater Covalente

O AgCl tem um maior carater covalente da ligacao.

O ALICLls é predominantemente covalente quando anidro
entretanto tem um maior carater ionico quando em solucao.

O HF do ponto de vista da ligacao quimica tem um acentuado
carater ionico.



Momento de Dipolo ()

- A molécula de HF tem uma ligacdo polar, onde ha uma separacdo de cargas devido a
diferenca de eletronegatividade entre o hidrogénio e o fldor.

- A forma da molécula (geometria) e a grandeza do vetor momento de dipolo (u)
explicam a polaridade total da molécula.
| >

5 H-F3-

- Toda molécula como a de HF, na qual o centro de cargas negativas ndo coincide com o
centro de cargas positivas, denomina-se molécula polar.

- E necessario analisar se as ligacOes sao polares ou apolares, e, também a molécula
como um todo para verificar se a molécula é polar ou apolar.



Momento de Dipolo (u)

Desta forma uma molécula polar tem um centro de cargas
positivo e um centro de cargas negativo.

Essa separacao de cargas produz um dipolo.

A magnitude do dipolo é dada pelo momento dipolar que é
médido em Debyes (D)

1D = 3,34 x 1030 C.m



Momentos de dipolo para algumas moléculas comuns

Hidrogénio H-H 0
Cloro Cl - CL 0
Cloreto de H - Cl 1,08
Hidrogénio
Brometo de H - Br 0,82
Hidrogénio
Mondxido de C=0 0,11
Carbono
Agua H,0 1,85
Cianeto de H-C=N 2,98

Hidrogeénio



Momento de Dipolo (u)

Podemos indicar a polaridade de uma molécula das duas formas:

(A] (8)
http://qrint.sbq.org.br

Na representacao da direita (B) a seta indica o deslocamento da densidade
eletronica para o &tomo mais eletronegativo.



Quando cargas de igual magnitude e sinais opostos, Q+ e

(1))

Q- sao separadas por uma distancia “r’, um dipolo é produzido.

O momento de dipolo é o produto da grandeza de um dos
centros de carga pela distancia separacao entre os centros.

u=Q.r

Onde: M = momento de dipolo
Q= carga
r = distancia entre o0s centros de cargas



Momento de Dipolo (u)

n=Q.r
= A equacao acima nos mostra que:

a) 0s momentos de dipolo aumentam com o aumento da
magnitude das cargas separadas;

b) 0s momentos de dipolo aumentam com o aumento da distancia
entre as cargas
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