
UNIDADE 2  - LIGAÇÕES INTERATÔMICAS

2.1. FORÇAS DE LIGAÇÃO FORTES

• Importante conhecer-se as atrações que mantêm os átomos 
unidos formando os materiais sólidos. 

• Por exemplo, uma peça de cobre contém 8,4x1022 átomos/cm3

(ou 8,4x1028 átomos/m3). Sob tais condições, as forças de 
atração que mantêm os átomos ligados são fortes o bastante 
para aceitar deformação e suportar as vibrações térmicas. 

• As propriedades importantes para a engenharia dependem 
das forças interatômicas presentes no material.

• As atrações interatômicas são causadas pela estrutura 
eletrônica dos átomos.



• Os gases nobres têm interações limitadas com outros átomos 
devido ao arranjo bem estável de seus oito elétrons (2 para o 
He) da órbita mais externa (de valência) e também por não 
possuírem resíduo de carga resultante de um número
desbalanceado de prótons e elétrons. 

• Muitos outros elementos, tal qual os gases nobres, podem 
assumir a configuração relativamente estável de oito elétrons 
na última camada orbital através de: (1) recebendo elétrons 
extras, (2) cedendo elétrons, ou (3) compartilhando elétrons.

• Os dois primeiros destes processos produzem íons com um 
resíduo de carga negativa ou positiva e, portanto, propiciam a 
cada um dos íons atrações coulombianas com os outros de 
carga diferente. 

• O terceiro processo, de compartilhamento (ligação covalente)  
requer uma íntima associação entre átomos de forma a tornar 
possível o compartilhamento de elétrons necessários. 



• Para romper estas ligações são exigidas energias de 
aproximadamente 500 kJ/mol (isto é, 500.000 joules por 
6,02x1023 ligações).

• Outras ligações, fracas ou secundárias (menos que 40 kJ/mol) 
estão também presentes, mas somente se tornam importantes 
quando ligações fortes estão ausentes.

• As ligações fortes podem ser separadas em: 1) Ligações
iônicas, 2) Ligações covalentes e 3) Ligações metálicas.



2.1.1.  Ligações Iônicas
• A ligação iônica é o resultado de uma transferência de 

elétrons de um átomo para outro produzindo uma 
configuração eletrônica mais estável. 

• As espécies carregadas (Na+ e Cl-) são denominadas íons, 
levando ao nome de ligação iônica. As espécies positivas são os
cátions e as espécies negativas são os ânions.

Figura 2.1.Ligação iônica entre átomos de sódio e cloro.



• A ligação iônica não é direcional. Um íon carregado 
positivamente Na+ atrairá qualquer íon adjacente Cl-

igualmente em todas as direções. 
• No NaCl, os íons Na+ e Cl- são arranjados sistematicamente 

para maximizar o número de íons carregados com carga 
oposta adjacentes a qualquer dos íons. Seis Na+ estão dispostos 
ao redor de cada Cl-, e seis Cl- estão dispostos ao redor de cada 
Na+.

Figura 2.2. Distribuição normal de íons de Na+ e Cl- em NaCl sólido. Esta
distribuição é indicativa da natureza não direcional da ligação iônica.



• Como as atrações coulombianas abrangem todos os vizinhos, 
os materiais ionicamente ligados podem ser muito estáveis, 
particularmente no caso de íons multivalentes (polivalentes).

• Como exemplo, quando magnésio e oxigênio se combinam 
para formar o MgO, são liberados 570 kJ/mol, isto é, 570.000
joules (ou 136.000 calorias) por 6,02x1023 íons de Mg2+ e 
6,02x1023 íons de O2- deste produto. Então, a temperatura 
deve ser elevada a aproximadamente 2800°C para que essa 
energia seja atingida e o material se funda.



2.1.2. Ligações Covalentes

• O termo covalente vem do compartilhamento dos elétrons de 
valência entre dois átomos adjacentes. Elétrons de valência 
são aqueles elétrons orbitais mais externos que têm função na 
ligação interatômica. 

Figura 3. A ligação covalente em uma molécula de cloro gasoso, Cl2.
(a) modelo planetário; (b) densidade eletrônica real, que é claramente
concentrada ao longo de uma linha que une os dois átomos; (c) notação usual
utilizando pontos para os elétrons; (d) notação usando linha de ligação.



Figura 4. Ligação covalente do hidrogênio.

Figura 5. Moléculas diatômicas e suas distâncias interatômicas.

Figura 6. Modelos do metano, CH4. (a) representação bidimensional.
(b) Modelo tridimensional de esferas rígidas. (c) Ligações covalentes.





Moléculas



Tabela II.1. Estrutura e Estabilidade térmica de
moléculas simples [Van Vlack].





Figura 7. Moléculas do etileno e do polietileno.

Moléculas Poliméricas
• A Figura 7 mostra a representação 

da molécula covalente de etileno
(C2H4). A linha dupla entre os dois
carbonos significa ligação dupla 
(compartilhamento de 2 elétrons). 

• Em polimerização, a molécula de
etileno é chamada de monômero. 

• Convertendo de uma ligação dupla 
em duas ligações simples, 
moléculas de etileno adjacentes 
podem ser ligadas  covalentemen-
te, levando a uma molécula de 
cadeia longa de polietileno.

• Tais moléculas poliméricas são as 
bases estruturais dos polímeros, 
sendo que cada C2H4 é um mero. 



• A Figura 8 mostra a polimerização, por adição, do cloreto de
vinila (C2H3Cl).

Figura 8. Polimerização, por adição, do cloreto de vinila (C2H3Cl).



• As moléculas poliméricas longas têm flexibilidade suficiente 
para preencher um espaço tridimensional. 

• A Figura 9 é uma representação esquemática bidimensional 
desta estrutura “tipo espagueti”. As linhas simples entre C e 
C e entre C e H representam ligações covalentes fortes.

• Somente ligações secundárias fracas aparecem entre secções
adjacentes das cadeias longas de moléculas. Estas ligações 
secundárias fracas são responsáveis pelas baixas resistências 
mecânicas e baixos pontos de fusão dos polímeros 
tradicionais. 



Figura 9. Representação esquemática bidimensional da estrutura do
polietileno sólido.



Diamante  (ligação covalente)
• Em contraste aos polímeros, o diamante tem dureza 

excepcionalmente alta e ponto de fusão acima de 3500°C, 
mesmo sendo formado por ligações covalentes entre pares 
adjacentes de átomos de carbono (Figura 10).

Figura 10. Estrutura do diamante. Representações: (a)
bidimensional. (b) tridimensional.



Ângulos de ligação
• Outra importante característica dos sólidos covalentes é o 

ângulo de ligação, determinado pela natureza direcional do 
compartilhamento de elétrons de valência.

Figura 11. Configuração tetraédrica das ligações covalentes do carbono.
O ângulo de ligação é 109,5°.





2.1.3. Ligações Metálicas

• Este terceiro tipo de ligação primária envolve 
compartilhamento de elétrons e não é direcional (similar às 
ligações covalente e iônica, respectivamente). 

• Os elétrons de valência não são localizados, isto é, eles têm 
igual probabilidade de estarem associados com qualquer de 
um grande número de átomos adjacentes. 

• Em metais típicos, esta deslocalização dos elétrons está
associada com todo o material, levando a uma nuvem de 
elétrons livres (ou gás de elétrons livres) que podem se mover 
em três dimensões. Os íons positivos e a nuvem eletrônica 
negativa originam forças de atração que ligam os átomos do 
metal entre si.





• Embora esta descrição seja muito simplificada, ela permite 
uma explicação útil para muitas propriedades dos metais:

1) Por exemplo, o arranjo cristalino dos átomos em um metal 
sólido ajuda a determinar as propriedades mecânicas do 
metal. 

2) Os elétrons livres dão ao metal sua condutividade elétrica 
elevada característica, pois podem se mover livremente sob 
ação de um campo elétrico. 

3) A condutividade térmica elevada dos metais também está
associada à mobilidade dos elétrons de valência, que podem 
transferir energia térmica de um nível de alta temperatura 
para outro de baixa. 

4) Um outro efeito da ligação metálica é que os elétrons livres do 
metal absorvem a energia luminosa, daí serem todos os 
metais opacos.



Figura 12. Configuração tetraédrica do SiO4
4- . A ligação Si-O exibe

caracter iônico e covalente ao mesmo tempo.

Ligações mistas



2.2. FORÇAS DE LIGAÇÃO SECUNDÁRIAS (OU 
FORÇAS DE VAN DER WAALS)

• Ligações secundárias, mais fracas, que também contribuem 
para a atração interatômica, são agrupadas aqui sob o nome 
genérico de forças de Van der Waals, embora realmente 
existam muitos mecanismos diferentes envolvidos. 

• Em um gás nobre como o hélio, a camada mais externa, que 
tem dois elétrons, está completa, e os outros gases nobres, 
como o neônio e o argônio, têm todos oito elétrons na última 
camada. Nestas situações de estabilidade, nenhum dos tipos de 
ligação já estudados pode ser efetivo, já que, tanto a ligação
iônica como a metálica e a covalente requerem ajustamentos 
nos elétrons de valência.



• Como consequência, os átomos dos gases nobres têm pouca 
atração uns pelos outros e, com raras exceções, permanecem
monoatômicos nas temperaturas ordinárias. Somente em 
temperaturas extremamente baixas, quando as vibrações 
térmicas estão drasticamente reduzidas, é que estes gases se 
condensam (Tabela 2-3). É justamente esta condensação que 
torna evidente a existência de ligações fracas que tendem a 
manter os átomos unidos.

• Uma evidência similar, a favor destas atrações fracas, é que 
alguns gases e substâncias (Tabela 2-2) adquirem uma 
configuração estável através de ligações covalentes dentro da 
molécula. A condensação destas moléculas simples ocorre 
somente quando a agitação térmica for suficientemente 
reduzida, de modo a permitir que as forças de Van der Waals
se tornem efetivas.





• Polarização molecular: A maior parte das forças de atração de
Van der Waals se origina de dipolos elétricos, o que pode ser 
ilustrado com simplicidade em uma molécula como o fluoreto de 
hidrogênio (HF). Um dipolo elétrico é formado em toda molécula 
assimétrica, tornando possível um mecanismo de ligação entre as 
moléculas. A polarização molecular do HF é tão pronunciada, que 
possui um dos mais elevados ponto de ebulição de moléculas 
diatômicas (19,4°C). Moléculas poliatômicas podem desenvolver 
polarizações ainda mais pronunciadas, porque existem 
possibilidades adicionais de desbalanceamento elétrico interno.



• Ponte de hidrogênio: 
Este segundo tipo de ligação fraca provoca a atração 
entre moléculas de H2O, sendo responsável pelo alto 
ponto de ebulição e elevado calor de vaporização da 
água. A ponte de hidrogênio é, na verdade, um caso 
especial de polarização molecular. O pequeno núcleo 
do hidrogênio, que é um próton, é atraído por elétrons 
não compartilhados de uma molécula de H2O próxima, 
formando-se desta forma, a ligação entre as duas 
moléculas. A ponte de hidrogênio não é limitada à
água ou ao gelo e pode ser encontrada em outras 
moléculas como por exemplo, de amônia (NH3).



Figura 13. Ponte de hidrogênio. Esta ligação secundária é formada entre
dois dipolos permanentes em moléculas adjacentes de água.



2.3. MATERIAIS  – CLASSIFICAÇÃO 
PELAS LIGAÇÕES INTERATÔMICAS





Figura 14. Tetraedro representado as contribuições relativas dos
diferentes tipos de ligações interatômicas para as 4 categorias
fundamentais de materiais de engenharia (os 3 tipos estruturais mais os
semicondutores).


