
 

 

 

QUÍMICA 

ENSINO MÉDIO 

 

 

 

 

 

 
 

 

 

 
 



 

 

Ligações Químicas e Substâncias 

 

Ligações Iônicas e Covalentes 

 

 

A matéria é formada por átomos que podem se unir para formar substâncias 

mais complexas e estáveis. Essa união entre átomos ocorre por meio das 

ligações químicas, que são fundamentais para o entendimento da estrutura 

das substâncias e suas propriedades. Neste texto, exploraremos os principais 

tipos de ligações químicas: iônicas e covalentes, analisando suas 

características, origens e exemplos práticos. 

 

O que são Ligações Químicas e Por que Ocorrem? 

As ligações químicas são forças de atração que mantêm os átomos unidos 

em uma substância. Elas ocorrem quando os átomos procuram atingir uma 

configuração eletrônica mais estável, geralmente semelhante à dos gases 

nobres, que possuem a camada de valência (último nível de energia) 

completa. 

A maioria dos átomos não possui essa estabilidade de forma natural. Por isso, 

tendem a se ligar a outros átomos para adquirir, perder ou compartilhar 

elétrons, alcançando a chamada regra do octeto, que prevê a presença de 

oito elétrons na camada de valência, exceto no caso do hidrogênio e do 

hélio, que buscam dois. 



 

 

A maneira como os átomos atingem essa estabilidade depende de suas 

características eletrônicas, especialmente da sua eletronegatividade — a 

tendência de atrair elétrons — e do número de elétrons disponíveis na 

camada mais externa. 

Com base nessas interações, as ligações químicas podem ser classificadas 

em três tipos principais: 

1. Ligações iônicas – transferência de elétrons; 

2. Ligações covalentes – compartilhamento de elétrons; 

3. Ligações metálicas – modelo de “mar de elétrons” (não abordada 

neste texto). 

 

Ligação Iônica: Transferência de Elétrons 

A ligação iônica ocorre entre átomos com grande diferença de 

eletronegatividade, geralmente entre um metal (elemento eletropositivo) e 

um não metal (elemento eletronegativo). Nesse tipo de ligação, um átomo 

doa elétrons enquanto o outro recebe, formando partículas carregadas 

chamadas íons. 

• O átomo que perde elétrons torna-se um cátion (íon positivo). 

• O átomo que ganha elétrons torna-se um ânion (íon negativo). 

A força de atração eletrostática entre essas cargas opostas mantém os íons 

unidos em uma estrutura organizada, formando o que se chama de rede 

cristalina iônica. 

 

 

 



 

 

Exemplo: Cloreto de Sódio (NaCl) 

No sal de cozinha (NaCl), o sódio (Na) — um metal alcalino — possui 

apenas um elétron na camada de valência, que é facilmente doado para 

atingir a estabilidade. O cloro (Cl) — um não metal — possui sete elétrons 

na camada de valência e precisa de apenas um para completá-la. 

• O sódio doa um elétron e torna-se Na⁺. 

• O cloro recebe esse elétron e torna-se Cl⁻. 

• A ligação entre Na⁺ e Cl⁻ é iônica, formando o composto NaCl. 

Características das Substâncias Iônicas: 

• São sólidos cristalinos à temperatura ambiente; 

• Possuem altos pontos de fusão e ebulição; 

• Conduzem eletricidade quando dissolvidos em água ou fundidos (mas 

não no estado sólido); 

• Tendem a ser solúveis em solventes polares como a água. 

 

Ligação Covalente: Compartilhamento de Elétrons 

A ligação covalente ocorre quando dois átomos, ambos não metálicos, 

possuem tendência semelhante de atrair elétrons (sem diferença significativa 

de eletronegatividade). Nesse caso, nenhum átomo doa ou recebe elétrons 

totalmente. Em vez disso, os átomos compartilham pares de elétrons, 

atingindo a estabilidade. 

Cada par de elétrons compartilhado forma uma ligação covalente. A 

quantidade de pares compartilhados depende da necessidade eletrônica de 

cada átomo para completar a camada de valência. 



 

 

Exemplo: Molécula de Água (H₂O) 

O oxigênio possui seis elétrons na camada de valência e precisa de dois para 

completá-la. Cada átomo de hidrogênio tem um elétron e precisa de mais um. 

• O oxigênio compartilha um par de elétrons com cada hidrogênio; 

• O resultado é uma molécula com dois pares de elétrons 

compartilhados, em que cada átomo atinge a estabilidade; 

• As ligações entre O e H são covalentes. 

Outros exemplos: 

• Molécula de gás oxigênio (O₂) – ligação covalente dupla entre dois 

átomos de oxigênio; 

• Molécula de metano (CH₄) – ligações covalentes simples entre 

carbono e hidrogênio; 

• Molécula de gás carbônico (CO₂) – duas ligações duplas entre o 

carbono e dois átomos de oxigênio. 

Características das Substâncias Covalentes: 

• Podem existir nos estados sólido, líquido ou gasoso; 

• Geralmente têm pontos de fusão e ebulição mais baixos do que os 

compostos iônicos; 

• Não conduzem eletricidade (com exceções, como o grafite); 

• Muitas vezes são insolúveis em água, mas solúveis em solventes 

orgânicos. 

 

 

 



 

 

Comparação entre Ligações Iônicas e Covalentes 

Característica Ligação Iônica Ligação Covalente 

Participantes Metal + Ametal Ametal + Ametal 

Mecanismo 
Transferência de 

elétrons 

Compartilhamento de 

elétrons 

Formação de Íons Sim (cátions e ânions) Não 

Estrutura 
Cristalina (rede 

iônica) 

Molecular (moléculas 

discretas) 

Condução elétrica 
Em solução ou 

fundidos 
Geralmente não condutores 

Ponto de 

fusão/ebulição 
Alto Baixo a médio 

Essa diferenciação é essencial para compreender o comportamento dos 

materiais, sua solubilidade, sua reatividade e sua aplicação na indústria e no 

cotidiano. 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

Considerações Finais 

As ligações químicas são fundamentais para explicar a formação de 

substâncias e o comportamento dos elementos. A ligação iônica, baseada na 

transferência de elétrons, gera compostos com estrutura cristalina e 

propriedades específicas, como elevada solubilidade em água e alta 

temperatura de fusão. Já a ligação covalente, fundamentada no 

compartilhamento de elétrons, origina moléculas com propriedades 

distintas, como a menor condutividade elétrica e maior variedade de estados 

físicos. 

Compreender essas ligações é essencial para interpretar os processos 

químicos, tanto em laboratório quanto no mundo natural, desde a formação 

de sais minerais até a constituição das biomoléculas que formam os seres 

vivos. 
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Substâncias Puras e Misturas 

 

A matéria que compõe tudo o que nos cerca pode ser encontrada em diversas 

formas e composições. Entender as diferenças entre substâncias puras e 

misturas é essencial para o estudo da Química e para a compreensão dos 

processos que envolvem a separação e o aproveitamento de materiais em 

indústrias, laboratórios e no cotidiano. Este texto tem como objetivo 

apresentar as principais características das substâncias puras e das misturas, 

suas classificações e os métodos mais comuns para separá-las. 

 

Substância Pura 

Uma substância pura é aquela que apresenta composição química definida 

e constante, sendo formada por um único tipo de componente. Ela possui 

propriedades físicas bem definidas, como ponto de fusão, ebulição, 

densidade e condutividade elétrica. 

As substâncias puras podem ser classificadas em dois tipos: 

Substância Pura Simples 

É formada por átomos de um único elemento químico. Mesmo que haja 

mais de um átomo, eles pertencem ao mesmo elemento. 

Exemplos: 

• Oxigênio (O₂) 

• Gás hidrogênio (H₂) 

• Enxofre (S₈) 



 

 

Essas substâncias não podem ser decompostas em outras mais simples por 

processos químicos comuns. 

Substância Pura Composta 

É formada por átomos de dois ou mais elementos químicos diferentes, 

combinados quimicamente em proporções fixas. Elas podem ser 

decompostas por reações químicas. 

Exemplos: 

• Água (H₂O) 

• Gás carbônico (CO₂) 

• Cloreto de sódio (NaCl) 

As substâncias compostas possuem características diferentes das dos 

elementos que as formam. A água, por exemplo, é formada por hidrogênio e 

oxigênio, dois gases, mas é líquida à temperatura ambiente. 

 

Misturas 

As misturas são sistemas formados pela união de duas ou mais 

substâncias, sem que ocorra reação química entre elas. Cada componente 

mantém suas propriedades individuais, e a composição da mistura pode 

variar. 

As misturas podem ser classificadas em: 

Mistura Homogênea 

Apresenta uma única fase visível, mesmo com a presença de mais de uma 

substância. Os componentes estão uniformemente distribuídos e não é 

possível distingui-los a olho nu ou com instrumentos ópticos comuns. 



 

 

É chamada também de solução. 

Exemplos: 

• Água com sal completamente dissolvido 

• Ar atmosférico (mistura de gases) 

• Álcool com água 

A mistura homogênea tem propriedades constantes em toda sua extensão e 

pode ser líquida, gasosa ou até sólida, como nas ligas metálicas (ex: aço, 

bronze). 

Mistura Heterogênea 

Apresenta duas ou mais fases visíveis, com componentes distribuídos de 

forma não uniforme. É possível identificar cada substância presente, e as 

propriedades variam em diferentes partes do sistema. 

Exemplos: 

• Água e óleo 

• Areia e sal grosso 

• Granito (mistura de minerais) 

A mistura heterogênea é comum no cotidiano e nas indústrias, e muitas vezes 

é preciso separar os componentes para uso ou descarte adequado. 

 

Métodos de Separação de Misturas 

Para separar os componentes de uma mistura, utiliza-se métodos físicos 

baseados em diferenças de propriedades como ponto de fusão, solubilidade, 

densidade, tamanho das partículas ou estado físico. 

 



 

 

Métodos para Misturas Heterogêneas 

1. Filtração: separa sólidos não solúveis de líquidos, como no preparo 

de café. 

2. Decantação: utiliza a diferença de densidade para separar líquidos 

imiscíveis ou sólidos pesados que sedimentam no fundo. 

3. Catação: separação manual dos componentes sólidos com tamanhos 

diferentes, como separar feijão e pedras. 

4. Peneiração: separação de sólidos com partículas de tamanhos 

distintos usando uma peneira. 

5. Separação magnética: usada quando um dos componentes é atraído 

por ímã, como a separação de limalha de ferro da areia. 

Métodos para Misturas Homogêneas 

1. Destilação simples: separa líquidos com diferentes pontos de ebulição 

(ex: água e sal). 

2. Destilação fracionada: usada quando os componentes são líquidos 

miscíveis com pontos de ebulição próximos (ex: separação dos 

componentes do petróleo). 

3. Cristalização: separa sólidos dissolvidos por meio da evaporação do 

solvente (ex: produção de sal marinho). 

4. Extração: usa um solvente para separar componentes com diferentes 

solubilidades. 

A escolha do método depende do tipo de mistura e das características dos 

seus componentes. Em contextos industriais, esses processos são essenciais 

para a purificação de substâncias e a recuperação de materiais. 

 



 

 

Considerações Finais 

Distinguir substâncias puras de misturas é fundamental para a compreensão 

da Química e de seus processos. Substâncias puras, sejam simples ou 

compostas, apresentam composição constante e propriedades bem definidas. 

Já as misturas, que representam a maioria dos materiais encontrados na 

natureza e nos ambientes humanos, exigem técnicas de separação adequadas 

para seu aproveitamento ou descarte. 

A classificação entre misturas homogêneas e heterogêneas, bem como o 

domínio dos métodos de separação, é de grande importância em laboratórios, 

indústrias químicas, farmacêuticas, alimentícias, ambientais e em diversas 

áreas tecnológicas. 
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Introdução às Reações Químicas 

 

As transformações químicas estão presentes em diversos aspectos da vida 

cotidiana — na digestão dos alimentos, na queima de combustíveis, na 

fabricação de medicamentos, na respiração celular e em inúmeros processos 

industriais. Compreender o que são as reações químicas, como representá-

las e identificar seus participantes (reagentes e produtos) é essencial para 

estudar Química e aplicá-la de forma consciente no mundo real. 

 

O Que São Reações Químicas? 

Uma reação química é um processo em que substâncias iniciais 

(reagentes) se transformam em novas substâncias (produtos), por meio da 

reorganização dos átomos. Durante essa transformação, ocorrem quebra e 

formação de ligações químicas, resultando em compostos com 

propriedades diferentes das substâncias de origem. 

Apesar de os átomos permanecerem os mesmos, eles são rearranjados em 

novas combinações. A quantidade total de átomos de cada elemento se 

conserva, conforme estabelece a Lei de Lavoisier: “Na natureza, nada se 

cria, nada se perde, tudo se transforma.” 

 

Representação Simbólica: Equações Químicas 

As reações químicas são representadas por equações químicas, que indicam 

quais substâncias estão reagindo (reagentes) e quais são formadas 

(produtos). Essa representação segue um padrão simbólico que utiliza 

fórmulas químicas e sinais específicos. 



 

 

Componentes de uma Equação Química 

• Reagentes: substâncias que participam do início da reação. 

• Produtos: substâncias formadas ao final da reação. 

• Seta (→): indica o sentido da reação, da esquerda (reagentes) para a 

direita (produtos). 

• Sinais de estado físico (opcional): sólido (s), líquido (l), gasoso (g) e 

aquoso (aq). 

Exemplo: 

HCl(aq) + NaOH(aq) → NaCl(aq) + H₂O(l) 

Neste exemplo, o ácido clorídrico (HCl) reage com o hidróxido de sódio 

(NaOH), formando cloreto de sódio (sal de cozinha) e água. Essa é uma 

reação de neutralização ácido-base. 

 

Balanceamento de Equações 

Para que a equação química esteja correta, é necessário que o número de 

átomos de cada elemento seja o mesmo nos dois lados da equação. Esse 

procedimento é chamado de balanceamento e é fundamental para respeitar 

a lei da conservação da massa. 

Reagentes e Produtos 

Em qualquer reação química, os reagentes são as substâncias que interagem 

entre si no início do processo. Elas sofrem transformações químicas e não 

permanecem inalteradas. Já os produtos são as novas substâncias 

resultantes dessa transformação. 

 



 

 

Por exemplo, na reação de combustão do metano: 

CH₄ + 2O₂ → CO₂ + 2H₂O 

• Reagentes: metano (CH₄) e gás oxigênio (O₂) 

• Produtos: dióxido de carbono (CO₂) e água (H₂O) 

Durante a reação, ligações químicas no metano e no oxigênio são quebradas, 

e novas ligações são formadas para produzir o gás carbônico e a água. 

Exemplos Simples de Reações Químicas 

1. Reação de Neutralização 

É a reação entre um ácido e uma base, que geralmente forma sal e água. 

Essa reação é importante na indústria farmacêutica (antiácidos), na 

agricultura e no tratamento de águas. 

Exemplo: 

HNO₃ + KOH → KNO₃ + H₂O 

• O ácido nítrico (HNO₃) reage com o hidróxido de potássio (KOH), 

formando nitrato de potássio (KNO₃) e água. 

• É uma reação de neutralização ácido-base. 

 

2. Reação de Combustão 

É a reação entre uma substância combustível (geralmente contendo carbono 

e hidrogênio) e o oxigênio, resultando em energia, gás carbônico e água. A 

combustão pode ser completa (formação de CO₂) ou incompleta (formação 

de CO ou C). 

Exemplo: 

C₈H₁₈ + 12,5O₂ → 8CO₂ + 9H₂O 



 

 

• O octano, presente na gasolina, reage com o oxigênio do ar e produz 

dióxido de carbono e água, liberando calor e luz. 

• Essa reação é responsável pelo funcionamento de motores de 

combustão interna. 

3. Reação de Síntese (ou Adição) 

Duas ou mais substâncias simples reagem para formar uma substância mais 

complexa. Também é chamada de reação de combinação. 

Exemplo: 

2H₂ + O₂ → 2H₂O 

• Dois volumes de gás hidrogênio reagem com um volume de gás 

oxigênio, formando água. 

• É um exemplo clássico de síntese utilizado, inclusive, na fabricação 

de combustíveis como o hidrogênio líquido. 

As reações de síntese são essenciais na produção de inúmeros compostos 

industriais, como fertilizantes, plásticos, produtos farmacêuticos e 

explosivos. 

 

Importância das Reações Químicas 

O conhecimento sobre reações químicas é indispensável em várias áreas do 

conhecimento e da atividade humana. Elas estão presentes: 

• Nos processos metabólicos dos seres vivos (digestão, respiração 

celular, fotossíntese); 

• Na indústria química, para fabricar produtos de limpeza, cosméticos, 

medicamentos; 

• Na engenharia ambiental, no tratamento de água e esgoto; 



 

 

• Na produção de energia, por meio da combustão ou reações 

nucleares; 

• Na indústria alimentícia, para conservar alimentos ou criar novos 

sabores e texturas. 

Compreender as reações permite prever os produtos formados, controlar 

os processos, desenvolver novos materiais e minimizar impactos 

ambientais. 

 

Considerações Finais 

As reações químicas representam a base das transformações da matéria. Ao 

aprender a identificá-las e representá-las por meio de equações balanceadas, 

é possível compreender como substâncias se formam, interagem e são 

utilizadas em diversas aplicações práticas. Reagentes e produtos são 

conceitos essenciais para interpretar fenômenos químicos, desde os mais 

simples aos mais complexos. Além disso, os exemplos de neutralização, 

combustão e síntese ilustram bem como a Química está integrada à vida 

cotidiana. 
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