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Transformações Físicas

água

(líquido)

água 

(vapor)

H2O(l) → H2O(g)REPRESENTAÇÃO:

NÍVEL MACROSCÓPICO:

(observação de mudanças)

NÍVEL SUBMICROSCÓPICO:

(interpretação molecular)

água líquida água gasosa

Apesar de o estado físico ter mudado, 

a identidade da substância água é perservada.



Transformações Químicas

Hidrogênio e oxigênio

2 H2(g) + O2(g) → 2 H2O(l)REPRESENTAÇÃO:

NÍVEL MACROSCÓPICO:

(observação de mudanças)

NÍVEL SUBMICROSCÓPICO:

(interpretação molecular)

hidrogênio + oxigênio água

Uma ou mais substâncias são transformadas

em substâncias diferentes.

vapor  de água 



O que caracteriza uma transformação química?



Exemplos de transformação química....

São exemplos de Transformações Químicas;  

 

- a Respiração Celular que ocorre nos seres vivos 

 

 

- a Fotossíntese realizada pelas plantas 

 

 

cozinhar os alimentos 

 

 

o fogo de artifício 

 

 



As transformações químicas podem ocorrer por ação 

de...

✓ Calor

✓ Corrente elétrica

✓ Luz

✓ Mecânica



Características para uma transformação química:

✓Presença de reagentes!

✓Formação de produtos!

✓Mudanças qualitativas (cor, odor, vapor, temperatura, 

etc);

✓Conservação das massas (Lavoisier, Prost e Dalton)

✓ Mudança na orientação dos átomos (isomeria)



Transformações Químicas

na Escala de Átomos e Moléculas

Antes de investigar as transformações químicas, precisamos 

entender: 

1) como os átomos se combinam para formar moléculas

(ligação química)

2)   como as moléculas interagem entre si 

(interações intermoleculares)



• John Dalton (1808):

– Cada molécula é composta de átomos.

Teoria atômica da matéria

– Nas reações químicas, os átomos não são alterados (na reação
nuclear sim! Perdem massa do núcleo).

– Todos os átomos de um elemento são idênticos.

• Os compostos são formados quando átomos de mais de um 
elemento se combinam.



O átomo: entidades neutras, 

negativas e positivas.

A descoberta da estrutura atômica:

Thomson (1897)

• todas entidades eram

encontradas em uma esfera.

• Sem núcleo.

• Pudim de passas!



A descoberta da estrutura atômica: 

Rutherford (1911)

Partículas alfa

(2P e 2N) 

incidentes

Poucos

desvios das 

partículas alfa



O átomo com núcleo!

A descoberta da estrutura atômica: Rutherford

Único meio de desviar poucas

partículas alfa seria a 

presença de um núcleo

denso (prótons e nêutrons) 

e o restante do átomo de 

maior volume (elétrons)



A descoberta da estrutura atômica

• Número atômico (Z) =  número de prótons no núcleo. 

• Número de massa (A) =  número total de prótons e nêutrons.

• Por convenção, para um elemento X, escreve-se Z
AX.



Ligações químicas interatômicas

• Ligação química: é a força atrativa que mantém dois ou

mais átomos unidos.

• Ligação covalente: compartilhamento de elétrons entre 

dois átomos. Normalmente ocorre entre elementos não-

metálicos (e não metais e H).

• Ligação iônica: resulta da transferência de elétrons de um 

metal (muito eletropositivo) para um não-metal (muito

eletronegativo).

• Ligação metálica: é a força atrativa que mantém metais

puros unidos. Ligas.



Símbolos de Lewis

Exemplo: Cl 1e livre + Na 1e livre = NaCl

Exemplo: Ar: sem elétrons livres

Exemplo: C 4e livres + 4 Cl com 1e livre cada = CCl4



Ligação iônica - Exercício

Considere a reação:

Na(s) + ½Cl2(g) → NaCl(s)DHºf = -410,9 kJ

• Por que

podemos dizer

que o NaCl é 

mais estável

do que os

elementos que

o constituem?

• Na= 1s2, 2s2, 2p6, 3s1      Cl= 1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p5 





Ligações Iônicas

Ciclo de Born-Haber



NaCl (CFC) CsCl (CS)

Modelos de sólidos cristalinos

esfarelita (ZnS) fluorita (CaF2)

wurtzita (ZnS) arseneto de níquel rutilo

perovskita espinélio, AB2O4



Energia de rede

U = -A x lz1z2l NA e2 / 40d

Constantes de Madelung

Tipo de Estrutura A

cloreto de césio 1,763

fluorita 2,519

cloreto de sódio 1,748

rutilo 2,408



Energia de rede



Propriedades dos Compostos Iônicos



Propriedades dos Compostos Iônicos



Propriedades dos Compostos Iônicos



Propriedades dos Compostos Iônicos



X- X2- X3-

M+ MX M2X M3X

M2+ MX2 MX M3X2

M3+ MX3 M2X3 MX

Estequiometrias Comuns dos 

Compostos Iônicos



NaCl K2O Na3N

CaF2 MgO Ca3P2

FeBr3 Al2O3 AlN

Estruturas de Lewis dos Compostos Iônicos



Ligações Covalentes

Estruturas de Lewis: uma revisão

A regra do octeto: Lewis percebeu que ele poderia justificar a existência de um

grande número de moléculas propondo a regra do octeto: cada átomo compartilha

elétrons com seus átomos vizinhos para atingir um total de oito elétrons de

valência.
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Ligações Covalentes

(A) Ressonância

Algumas moléculas têm estruturas que não podem ser expressas corretamente por

uma única estrutura de Lewis.

Híbrido de ressonância: é a mistura de duas ou mais estruturas de Lewis.

A ressonância entre estruturas de Lewis reduz a energia calculada da molécula e

modela o caráter de ligação, distribuindo-a sobre toda a molécula. As estruturas

de Lewis com energias similares fornecem uma maior estabilização por

ressonância.



Evidências experimentais:

Uma única estrutura de Lewis para molécula de benzeno, C6H6, não explica todas

as evidências experimentais:

- Reatividade: O benzeno não sofre as reações típicas de compostos com

ligações duplas.

- Comprimento de ligação: Todas as ligações carbono-carbono têm o mesmo

comprimento.

- Evidência estrutural: Só existe um dicloro-benzeno no qual os dois átomos de

cloro estão ligados a carbonos adjacentes.

Ligações Covalentes



(B) Carga formal

É a carga que um átomo teria se os pares de elétrons fossem compartilhados

igualmente. As estruturas de Lewis com baixas cargas formais geralmente têm a

menor energia.

f = V – L – ½ P 

onde: V = no. de elétrons de valência do átomo livre;

L = no. de elétrons presentes nos pares isolados;

P = no. de elétrons compartilhados.

Geralmente a estrutura de menor energia é aquela com: (1) a menor carga formal

nos átomos; e (2) a estrutura na qual ao elemento mais eletronegativo é atribuída

uma carga formal negativa e ao elemento menos eletronegativo é atribuída uma

carga formal positiva.

Ligações Covalentes



Ligações Covalentes
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Ligações Covalentes



(C) Número de oxidação

A carga formal é um parâmetro obtido exagerando-se o caráter covalente de uma

ligação. O número de oxidação é um parâmetro obtido exagerando-se o caráter

iônico de uma ligação.

Ele pode ser considerado como a carga que um átomo teria se o átomo mais

eletronegativo em uma ligação ficasse com os dois elétrons da ligação.

Na prática, os NOXs são atribuídos aplicando-se uma série de regras.

Exemplo 1: Qual é o número de oxidação de (a) N no íon azida, N3
-, e (b) do Mn

no íon permanganato, MnO4
-?

Ligações Covalentes



(D) Radicais

As espécies que têm elétrons com spins não emparelhados são chamados de

radicais. Eles são, em geral, muito reativos.

CH3

Ligações Covalentes



(E) Hipervalência

Espécies as quais demandam a presença de mais do que um octeto de elétrons ao

redor de um átomo, são denominados hipervalentes.

PCl3(l)  + Cl2(g) PCl5(s)

Ligações Covalentes



Ligação Iônica vs Ligações Covalentes



Característica da Ligação

Ligação Iônica vs Ligações Covalentes



Estrutura e propriedades de ligação

(A) Comprimento de ligação



(B) Energia de ligação

Estrutura e propriedades de ligação



Forças e Energias de Ligação

• Quando dois átomos se aproximam, eles exercem uma força um no outro:

RAN FFF +=
onde: 

FA  força de atração

FR  força de repulsão

FN  força resultante

• A energia potencial (EN) será dada por:

 
 

+==

r r

RANN drFdrFdrFE

onde: 

r   distância interatômica

(Caso Unidimensional)



Forças de atração e

de repulsão em função

da distância interatômica (r)

para dois átomos isolados

Energia Potencial

em função da distância 

interatômica (r) para dois 

átomos isolados



A distância de ligação entre dois átomos é a distância correspondente

ao ponto de mínima energia (soma dos dois raios atômicos). (a) Para

metais puros, todos os átomos têm o mesmo raio atômico. (b) Para

sólidos iônicos, os raios atômicos são diferentes, uma vez que íons

adjacentes nunca são idênticos.



Relação Entre Algumas Propriedades e as Curvas de Força e 
Energia de Ligação

• Propriedades Mecânicas

– Em escala atômica, a DEFORMAÇÃO

ELÁSTICA é manifestada como uma

pequena alteração na distância

interatômica e na energia da ligação.

– A profundidade do poço de potencial é

uma medida da energia de ligação;

quanto maior for sua profundidade,

maior será a energia de ligação e,

portanto, também maior será a

resistência à deformação elástica (

RIGIDEZ ).

– O MÓDULO DE ELASTICIDADE é uma

medida da rigidez de um material.



Obs.: o módulo de elasticidade

é uma propriedade mecânica

que será estudada em detalhe

mais à frente no curso

• O módulo de elasticidade pode 

ser associado à derivada da 

curva F(r) no ponto  r = r0; quanto 

maior for o valor da derivada, 

maior será o módulo de 

elasticidade.

• O material a apresenta maior 

rigidez do que o material b.

r0

r0

Módulo 

de 

Elasticidade

r0 = ponto onde forças 

de atração e repulsão 

são iguais

Relação Entre Algumas Propriedades e as Curvas de Força e 
Energia de Ligação



• Um “poço” profundo profundo e 

estreito (elevadas energias de 

ligação) está relacionado a um baixo 

coeficiente de expansão térmica.

Obs.: IAE = interatomic energy

Coeficiente 

de

Expansão

Térmica

Relação Entre Algumas Propriedades e as Curvas de Força e 
Energia de Ligação



• Materiais que apresentam grandes 
energias de ligação (ou seja, poços de 
potencial profundos) também 
apresentam temperaturas de fusão e de 
ebulição elevadas.

Pontos de fusão 

e de ebulição

Relação Entre Algumas Propriedades e as Curvas de Força e 
Energia de Ligação



Espectroscopia no IR



Modelo RPECV ou VSEPR

O modelo da repulsão dos pares de elétrons da camada de valência (modelo

RPECV ou VSEPR) amplia a teoria da ligação química de Lewis para explicar as

formas das moléculas, adicionando regras que explicam os ângulos de ligação.

Primeira regra: as regiões de altas concentrações de elétrons se repelem e, para

reduzir ao máximo essa repulsão, elas tendem a se afastar o máximo possível,

mantendo a mesma distância do átomo central.



Forma e Estrutura das Moléculas

Segunda regra: tendo identificado o arranjo que localiza os pares de elétrons na

posição “mais distante” (ligações e pares isolados do átomo central), que é

chamado de arranjo dos elétrons na molécula, determinamos a posição dos

átomos e identificamos a forma da molécula, dando-lhe um nome de acordo com

as formas.



Terceira regra: não existe distinção entre ligações simples ou múltiplas.

Quarta regra: quando existe mais de um átomo central, as ligações de cada

átomo são tratados independentemente.

Exemplos:

Forma e Estrutura das Moléculas



Forma e Estrutura das Moléculas



Forma e Estrutura das Moléculas



Moléculas com pares de elétrons isolados no
átomo central 

Fórmula Geral: AXnEm

onde: 

A = átomo central;

X = átomo ligado;

E = par isolado.

Os pares de elétrons isolados do átomo central de uma molécula são regiões de

densidade de elétrons elevada e devem ser considerados na identificação da

forma molecular.

Forma e Estrutura das Moléculas



Todos os pares de elétrons, ligantes ou não, são incluídos na descrição do arranjo

de elétrons. Todavia, somente as posições dos átomos são consideradas quando

descrevemos a forma de uma molécula.

Predição da forma de uma molécula com pares isolados.

Etapa 1. Desenhe a estrutura de Lewis;

Etapa 2. Conte as ligações e pares isolados do átomo central;

Etapa 3. Determine o arranjo de elétrons;

Etapa 4. Identifique a forma considerando apenas os átomos.

Forma e Estrutura das Moléculas



Exemplo 6: Prediga (a) o arranjo dos elétrons e (b) a forma da molécula

trifluoreto de nitrogênio, NF3.

Td = 109,5

Pirâmide trigonal = 106

Forma e Estrutura das Moléculas



par isolado-par isolado > par isolado-par ligante > par ligante-par ligante

Resumo do modelo RPECV ou VSEPR:

1. Regiões de alta concentração de elétrons ocupam posições que as afastam o

máximo possível;

2. Todas as ligações se repelem da mesma maneira, independentemente de

serem simples, duplas ou triplas;

3. A ligação em torno de um átomo central não depende do número de “átomos

centrais” da molécula;

4. Os pares de elétrons isolados contribuem para a forma da molécula, embora

eles não sejam incluídos na descrição da forma molecular;

5. Os pares de elétrons isolados exercem uma repulsão maior do que os pares

de elétrons de ligação e tendem a comprimir os ângulos de ligação.

Forma e Estrutura das Moléculas



Moléculas do tipo AX4E (bipirâmide trigonal)

Exemplo: SF4

Forma de balanço

Forma e Estrutura das Moléculas



Moléculas do tipo AX3E2 (bipirâmide trigonal)

Exemplo: ClF3

Forma de um T

Forma e Estrutura das Moléculas



Moléculas do tipo AX4E2 (arranjo octaédrico)

quadrado planar

Forma e Estrutura das Moléculas



Moléculas Polares e Apolares



Moléculas Polares e Apolares



Moléculas Polares e Apolares



Moléculas Polares e Apolares



Moléculas Polares e Apolares



Moléculas Polares e Apolares



Moléculas Polares e Apolares



Moléculas Polares e Apolares


