
B.2 – Estrutura da Matéria
Analisadas que estão algumas propriedades dos materiais em termos macroscópicos, é necessário entrar no 

mundo dos átomos, das moléculas e dos iões, para interpretar melhor essas propriedades. 

Nem sempre é fácil articular o mundo macroscópico, dominado pelos nossos sentidos, com o mundo sub-microscópico. 

Para este existe uma simbologia própria, útil para nos permitir interpretar, por exemplo, como interatuam os iões e 

as moléculas numa solução, como interatuam os átomos para formar moléculas e como interatuam os iões num sal.

Deste modo, compreende-se melhor o uso de determinados solutos, iónicos e moleculares, que atuam como 

componentes ativos em medicamentos e desinfetantes, assim como noutras aplicações em contextos variados 

do quotidiano, por exemplo em produtos de limpeza e higiene. Estabelecem-se também relações entre estrutura, 

estabilidade e reatividade de algumas moléculas, para explicar por que razão algumas substâncias existem livres, 

outras não, e por que algumas são bons desinfetantes, outras não.

Face à diversidade de combinações entre átomos dos elementos químicos formando outras unidades estruturais, 

como moléculas e iões, torna-se mais fácil interpretar a existência e diversidade de materiais e as especificidades 

associadas a utilizações de cada um. Este nível sub-microscópico é também essencial no design de novas 

moléculas permitindo progressos notáveis ao nível de conforto e qualidade de vida.

Os químicos, conhecedores profundos da estrutura da matéria, são capazes de desenhar a estrutura de uma 

molécula, de modo que um material tenha uma determinada propriedade, útil para determinado fim. É o caso 

da obtenção de compostos para fins terapêuticos, ou seja de novos fármacos preparados para tratar doenças 

para as quais ainda não há cura, ou para melhorarem a forma de atuação de outros já existentes.

Na secção anterior, falou-se na dissolução de um soluto ou solutos num solvente, nas características das soluções 

e em muitos outros aspetos observáveis. Contudo, há ainda muitos outros aspetos que interessa estudar e que 

se passam a nível das partículas constituintes de todas as substâncias envolvidas, isto é, a nível sub-microscópico. 

No âmbito deste subtema procuraremos respostas para questões como:

• Que	partículas	são	estas?

• Quais	os	seus	tamanhos?		

• Como	interatuam?

• Quais	as	partículas	do	átomo	que	se	envolvem	na	ligação?

•	Como	se	estabelece	a	ligação?

•	O	que	mantém	os	átomos	ligados?
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B.2.1  As soluções ao nível sub-microscópico
O mundo das partículas numa solução é de dimensões muito pequenas, difíceis de imaginar, mas que, em 

conjunto, se comportam de uma forma única, evidenciando propriedades como as referidas na tabela 1:

Tamanho das partículas do 

soluto
Tipos de partículas do soluto

Comportamento em relação à 

separação

Possibilidade de observação 

das partículas

Inferior a 1 nm, ou seja, 

inferior a uma milionésima 

parte do milímetro.

• Iões (por exemplo em água 

com cloreto de sódio).

• Moléculas (por exemplo 

em água com açúcar).

Não se separam por 

sedimentação nem por 

filtração.

Não são visíveis através de 

nenhum microscópio.

Tabela 1 – Solutos ao nível sub-microscópico. Nota: 1 nm (nanómetro) = 1 × 10−9 m.

Quando ocorre uma dissolução, as partículas do soluto dispersam-se uniformemente através do solvente. A extensão 

com que este fenómeno se processa depende da força relativa de três tipos de interações entre as suas partículas:

·  Interação solvente-solvente;  ·   Interação soluto-soluto; ·  Interação solvente-soluto.

Para simplificar, pode imaginar-se a formação de uma solução em três fases consecutivas, como se ilustra na 

figura 1. Na realidade, estas três fases ocorrem simultaneamente.

Figura 1 – Uma representação sub-microscópica da formação de uma solução.

O passo 1 representa a separação das partículas (moléculas) constituintes do solvente e o passo 2 representa 

a separação das partículas (moléculas ou iões) de soluto. No passo 3, as partículas do soluto e do solvente 

misturam-se formando ligações soluto-solvente. 

Se a atração soluto-solvente for maior do que a soma das atrações solvente-solvente e soluto-soluto, o processo 

de formação da solução é favorável, isto é, há grande probabilidade de o soluto se dissolver no solvente. Se, 

pelo contrário, a atração soluto-solvente for mais fraca do que a do soluto-soluto e solvente-solvente, então a 

dissolução poderá ocorrer, ou não, dependendo de outros fatores. 
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2.2.2 Como se estabelece a ligação covalente
A ligação covalente forma-se  por partilha de eletrões por ambos 

os átomos nela envolvidos (e que pertencem ao último nível de 

energia); a molécula adquire um estado estável com energia inferior 

à dos átomos separados (Fig. 2). 

2.2.3 Como se mantém a ligação covalente

Os dois átomos envolvidos na ligação são mantidos unidos 

porque existe um equilíbrio entre forças de atração e de repulsão:
• Atração entre as cargas positivas dos núcleos e as cargas 

negativas dos eletrões partilhados;
• Repulsão entre as cargas do mesmo sinal (positivas dos 

núcleos e negativas dos eletrões).

A molécula H2 resulta, então, de uma ligação covalente simples entre dois átomos de hidrogénio. Cada átomo de 

hidrogénio tem um eletrão desemparelhado que partilha com o outro átomo. Assim, na molécula de hidrogénio 

existem dois eletrões compartilhados, um proveniente de cada átomo:  ; na notação de Lewis 

representa-se simplesmente por H − H.

O traço entre os símbolos significa exatamente essa ligação assegurada por um dupleto, ou seja, por um par de eletrões.

Analisemos agora a molécula O2, de oxigénio (ou dioxigénio).

Utilizando o mesmo raciocínio que se utilizou para a molécula H2, e conhecendo já a notação de Lewis, temos:

                                 

Como a ligação fica assegurada por dois pares de eletrões partilhados entre os dois átomos, designa-se por 

ligação covalente dupla. A representação de Lewis da molécula O2 pode simplesmente ser:   O=O

Os eletrões ligantes são aqueles que participam na ligação química e os eletrões não-ligantes são os que não 

participam na ligação química.

Consideremos a molécula N2, de nitrogénio (ou di-nitrogénio).

Configuração eletrónica: 7N –  1s2 2s2 2px
1 2py

1 2pz
1

A molécula N2, na notação de Lewis, pode limitar-se a: N≡N.

O O O O

O O
Pares não-ligantes

Pares ligantes

N N N N

Figura 3 – Forças de atração e de repulsão.

Hx  +  Hx

H
  

-  H

Energia
libertada

Energia
absorvida

E

Figura 2 – Ligação na molécula de hidrogénio.
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A ordem de ligação indica o número de pares de eletrões, isto é de dupletos, presentes em cada ligação. Em resumo:

Dois eletrões ligantes (1 par)
Ligação simples 

Quatro eletrões ligantes (2 pares)
Ligação dupla

Seis eletrões ligantes (3 pares)
Ligação tripla

H H O O N N
Ordem de ligação 1 Ordem de ligação 2 Ordem de ligação 3

Tabela 2 – Ligação covalente em H2, O2 e N2.

Em moléculas poliatómicas, que são as formadas por mais de dois átomos, o raciocínio é idêntico. Vejamos alguns casos.

1. Molécula de água

Cada eletrão desemparelhado do átomo de oxigénio forma uma ligação covalente simples com o eletrão de cada 

átomo de hidrogénio.

2. Molécula de dióxido de carbono

Começando pela configuração eletrónica do átomo de carbono no estado fundamental:

6C – 1s2 2s2 2px
1 2py

1 2pz
0 – esta configuração evidencia apenas 2 eletrões desemparelhados, o que poderia sugerir 

que o átomo de carbono apenas partilhasse dois eletrões no estabelecimento de ligações com outros átomos. 

Sabe-se, contudo, que o átomo de carbono estabelece sempre quatro ligações. Para compreender este facto 

admite-se que, aquando do estabelecimento de ligações, um eletrão da orbital 2s é conduzido à orbital 2pz (que 

estava vazia no átomo isolado), ficando assim a nova configuração: 

6C – 1s2 2s1 2px
1 2py

1 2pz
1

Utilizando a notação de Lewis:

Formam-se duas ligações duplas entre o átomo de carbono e cada um dos átomos de oxigénio, não ficando 

nenhum par não-ligante no átomo central (C).

2.2.4 Regra do octeto

Observando as representações de Lewis anteriores e olhando para cada átomo isoladamente, verifica-se que cada 

elemento adquire a estrutura eletrónica do gás nobre mais próximo, ou seja, cada átomo fica rodeado de oito eletrões, à 

exceção do hidrogénio que adquire dois (estrutura eletrónica do átomo do gás nobre hélio). Esta configuração é, como se 

sabe, muito estável. A formação de ligações conduzindo a estruturas eletrónicas de átomos de gases nobres, corresponde 

à chamada regra do octeto. A aplicação desta regra só é válida para elementos dos períodos 2 e 3 da Tabela Periódica.

H HO H HO H O Hou

ouCO O CO O OCO
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Tipo de ligação Energia da ligação (J/ligação) Tipo de  ligação Energia da Ligação (J/ligação) 

H – H 7,24 × 10−19 Cl – Cl 4,02 × 10−19

N ≡ N 15,71 × 10−19 Br – Br 3,20 × 10−19

O = O 8,27 × 10−19 I – I 2,51 × 10−19

F – F 2,62 × 10−19

Tabela 5 – Energias de ligação em moléculas diatómicas.

III – Relação entre comprimentos e energias de ligações

Os valores da tabela 6 dizem respeito a ligações diferentes entre átomos idênticos, que podem ocorrer em 

moléculas diferentes ou na mesma molécula. 

Tipo de Ligação Exemplo de molécula Comprimento da ligação/pm Energia de ligação (J/ligação) 

C ≡ C
H − C ≡ C − H

acetileno
120 13,9 × 10−19

C = C
H2C = CH2

etileno
134 10,1 × 10−19

C – C
H3C − CH3

etano
154 5,7 × 10−19

 Tabela 6 – Comprimentos e energias de ligações entre átomos de carbono.

Destes valores pode inferir-se que à medida que o número de pares eletrónicos que assegura a ligação diminui:

- O comprimento da ligação aumenta;

- A energia da ligação diminui.

Dizendo de outro modo:

- Maiores valores de energia de ligação (ligações mais fortes) correspondem a menores valores de comprimento de ligação;

- Menores valores de energia de ligação (ligações mais fracas) correspondem a maiores valores de comprimento de ligação.

A comparação dos comprimentos e das energias da ligação só é em rigor válida entre os mesmos átomos 
envolvidos em ligações diferentes, como os da tabela anterior. Contudo, analisando agora a tabela 7:

Tipo de ligação Comprimento/pm Energia de ligação (J/ligação)
N ≡ N (em N2) 110 15,71 × 10−19

O = O (em O2) 121 8,27 × 10−19

F – F (em F2) 142 2,62 × 10−19

Tabela 7 – Comprimentos e energias de ligação em N2, O2 e F2 .

- Das três, a ligação tripla é a mais forte e tem o menor comprimento;

- Das três, a ligação simples é a mais fraca e tem o maior comprimento.

Assim, continua a ser válido o modo como varia o comprimento e a energia de ligação, que é idêntico ao verificado 

nas relações para diferentes ligações entre átomos de carbono.
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2.3.2 Reatividade de algumas moléculas e de outras partículas

Existem ainda outras considerações que se podem fazer sobre os dados da tabela anterior. 

Nitrogénio (N2)

A energia de ligação é muito elevada, o que traduz uma grande estabilidade molecular. A sua reatividade é, portanto, muito baixa.

Ocorrência: a substância gasosa nitrogénio, N2(g), existe naturalmente como componente maioritário na atmosfera terrestre.

Aplicação: esta substância é utilizada nas chamadas “atmosferas inertes” para, por exemplo, empacotar alimentos que se deterioram 
quando expostos ao oxigénio atmosférico ou à humidade.

Flúor (F2)

A energia de ligação é muito baixa, o que traduz uma baixa estabilidade desta molécula. A sua reatividade é, portanto, muito elevada.

Ocorrência: o flúor, na natureza, surge sempre combinado com muitos outros elementos; a substância F2(g), corrosiva e fortemente 
oxidante, não existe livre.

Aplicação: uma das importantes aplicações do flúor é na forma de fluoretos, na água e nas pastas 

dentífricas para prevenção e tratamento das cáries dentárias.        

 Ozono (O3)

É uma molécula muito reativa, o que resulta, em parte, da baixa energia média da ligação O…O, que é de 4,95 x 10-19  J/ ligação.

Ocorrência: a substância O3(g) surge em diferentes camadas da atmosfera, é altamente reativa e fortemente oxidante.

Aplicação: é, por isso, um poderoso germicida, utilizado para desinfeção da água potável e remoção de sabores e odores 
indesejáveis. Também serve como agente branqueador, por exemplo de farinha.

Oxigénio (O2)

A sua energia de ligação aponta para uma certa estabilidade. Por outro lado, é um oxidante, como o seu nome indica, gerador de 
óxidos, o que se pode justificar pela posição privilegiada que o elemento O ocupa na TP.

Ocorrência: a estabilidade molecular de O2 traduz-se na ocorrência natural de O2(g),  uma das substâncias maioritárias da atmosfera, 
embora forme facilmente óxidos.

Aplicação: é o gás que respiramos. A medicina administra esta substância, O2(g), como suplemento em doentes com dificuldades respiratórias.
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A tintura de iodo tem iodo (I2) na sua composição. Mas, atualmente, usam-se desinfetantes à base de 

iodopovidona, que é uma substância que se decompõe originando iodo (I2). Assim, associa-se à iodopovidona 

um poder de desinfeção que se designa como iodo ativo.

B.2.4  Iões e a sua estrutura

São inúmeras as soluções, usadas em higiene, saúde e alimentação, que contêm um ou mais solutos iónicos, isto 

é, constituídos por iões.

Por exemplo, na desinfeção com cloro podem usar-se soluções aquosas de HClO ou de um sal com iões ClO−. O 

sal é mais fácil de dissolver em água. Mas a molécula HClO é melhor a desinfetar, pois a carga negativa do ião 

ClO– dificulta a sua penetração nas paredes celulares das bactérias que se pretende que destrua.

É conveniente relembrar que iões são todas as partículas que podem resultar de perda ou ganho de eletrões por 

átomos ou por moléculas, adquirindo assim carga elétrica positiva ou negativa, respetivamente. 

Assim podemos esquematizar:

Façamos um balanço de cargas em alguns iões, a fim de interpretar a sua carga total: 

Ião óxido O2− – este ião pode considerar-se derivado do átomo de oxigénio, o qual tem 8 protões e 8 eletrões; 

ganhando 2 eletrões, o ião terá 8 protões e 10 eletrões, o que perfaz uma carga total de −2.

Ião peróxido O2
2− – este ião pode considerar-se derivado da molécula O2, a qual tem 16 protões e 16 eletrões; 

ganhando dois eletrões, o ião fica com 16 protões e 18 eletrões, o que lhe confere uma carga total de −2.

Catião sódio Na+ – este ião pode resultar da perda do eletrão de valência do átomo de sódio. Como o átomo de 

sódio tem 11 protões e 11 eletrões, perdendo um eletrão, o ião resultante fica com 11 protões e 10 eletrões, o 

que lhe confere uma carga total de +1.

Podem classificar-se como

IÕES

Monucleares

Têm apenas um núcleo 
atómico na sua constituição

Ex: Cl−, Na+, Ba2+, O2-

Aniões – se a sua carga é negativa

Ex: O2−, Cl−, O2
2−, CN−, NO3

−, PO4
3−, HSO4

−

Catiões – se a sua carga é positiva

Ex: Na+, Ba2+, NH4
+

Polinucleares

Têm mais do que um núcleo 
atómico na sua constituição

Ex: CN−, NO3
−, PO4

3−, HSO4
−

Figura 6 – Catiões e aniões.
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A ligação iónica resulta exatamente da atração entre iões de sinais contrários.

Figura 7 – Modelos da rede iónica do cloreto de sódio.

2.5.1 Sais simples e aplicações em alimentação, saúde e higiene
São formados por um só tipo de aniões e um só tipo de catiões. 

A fórmula química dos sais simples obtém-se combinando os catiões e os aniões de forma a obter uma fórmula química 

globalmente neutra. Nesta fórmula química, o catião figura em primeiro lugar. No nome, o anião vem em primeiro lugar.

Exemplos:

Cloreto de sódio – NaCl  Sulfato de ferro (III) – Fe2(SO4)3  Carbonato de cálcio – CaCO3

Repare-se que a fórmula química de um sal não pode ser designada por fórmula molecular, pois num sal não há moléculas! 

Ela representa somente a proporção em que os iões existem no sal; deve traduzir a electroneutralidade destes compostos.

Sal de mesa – No sal de mesa predomina o cloreto de sódio, NaCl(s). Muito usado como conservante de carne 

e peixe, tem vindo a ser progressivamente substituído pela refrigeração e congelação (frigoríficos e arcas 

congeladoras). Desde sempre serviu para temperar a comida. 

Por vezes, fica com um aspeto «molhado», formando torrões. Isto acontece porque no sal de mesa também 

há MgCl2, que é um sal higroscópico, isto é, absorve água da atmosfera. Para impedir isso junta-se um 

antiaglomerante, que pode ser NaHCO3. Como resultado, ocorre a reação:

MgCl2(s) + 2 NaHCO3(s) → MgCO3(s) + 2 NaCl(s) + H2O(l) + CO2(g)

Elimina-se, assim, o cloreto de magnésio, obtendo-se uma outra mistura de sais que confere ao sal de mesa 

aparência seca e sem torrões.

O sal de mesa contém ainda iodeto de sódio, NaI, ou iodeto de potássio, KI, de origem natural ou que lhes são 

adicionados, sendo das principais fontes de iodo para o nosso organismo.

Fermento – os sais do ião hidrogenocarbonato (HCO3
−), mais conhecidos por bicarbonatos, libertam dióxido 

de carbono quando são aquecidos. Isso torna-os úteis como fermentos, para fazer pão e em pastelaria. O mais 

usado é o hidrogenocarbonato de sódio, NaHCO3.

Cl-

Na+

Cl-

Na+

Na+

Cl-

Cl-

Cl-
Na+

Na+

Na+

Cl-

Cl-

Na+

Cl-

Cl-
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Na+

Na+
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Cl-

Cl-
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Cl-

Na+

Na+

Na+

Na+
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12. A distância média entre os núcleos de dois átomos numa molécula de cloro, Cl2, é 199 pm
a) Que nome se dá a esta distância média, 199 pm?
b) Por que razão se diz «média»? 
A. Porque não há nenhum equipamento que consiga medir essa distância; 
B. Essa distância não é fixa, pois os átomos estão em constante vibração;
C. Porque as moléculas estão fixas. Só vibram a altas temperaturas;
D. Porque a molécula é muito instável, desintegrando-se facilmente.

13. Utiliza os dados da tabela para responder às questões que se seguem.
Elemento Molécula Ligação Energia de Ligação (J/ligação)

7N N2 N≡N 15,6 × 10−19

8O O2 O=O 8,3 × 10−19

a) Qual é a ordem de ligação em cada uma destas moléculas?
b) Qual destas moléculas é mais estável? Justifica a resposta com base na informação fornecida na tabela.
c) Atribui os seguintes valores de comprimento de ligação a cada uma das moléculas: 121 pm e 110 pm.

14. A tabela seguinte diz respeito a ligações entre carbono e azoto.
Ligação Comprimento de ligação/pm Energia de Ligação (J/ligação)

C−N
C=N
C≡N

143
138
116

4,9 × 10-22

1,0 × 10-21

1,5 × 10-21

Com base na informação da tabela classifica as seguintes afirmações como verdadeiras ou falsas:
A) Comprimentos de ligação maiores correspondem a ligações com mais eletrões ligantes;
B) Energias de ligação menores correspondem a ligações com menos eletrões ligantes;
C) Energias de ligação maiores correspondem a maiores comprimentos de ligação;
D) Energias de ligação maiores correspondem a ordens de ligação menores.

15. Das espécies seguintes, indica as que são radicais livres.
       A) ClO                             B) Ne                         C) CH3                         D) F                         E) NO2

16. A equação química seguinte traduz a formação de poluentes na atmosfera: HCO + O2 → CO + HO2

Indica, justificando, quais das moléculas intervenientes na reação química são radicais livres.

17. A espécie química de fórmula C18H31O2
•, forma-se quando há degradação de gorduras. 

a) Prova que esta espécie é um radical livre.
b) O que representa o símbolo•?

18. Considera os seguintes iões:     K+         Cl−        Mg2+       NO3
−       Al3+        NH4

+           SO4
2−

a) Classifica-os em catiões ou aniões;
b) Quais são iões polinucleares?
c) Atribui o nome a cada um deles.

19. Considera os seguintes iões:         11Na+            30Zn2+          8O2−             16S2−           SO3
2−

Indica, para cada ião e sem consultar a TP: i) A carga;  ii) O número total de eletrões.

20. Observa a tabela seguinte e, sem consultar outra informação, indica os números correspondentes a A, B, C, D, E e F.

Ião Número de protões Número de eletrões
Al3+ A 10
O2− 8 B
S2− C 18

Zn2+ 30 D
SO4

2− E F

21. Escreve os nomes ou as fórmulas químicas dos seguintes sais:
 a) Sulfato de cobre (II)  b) MgCl2   c) CaCO3 
 d) Na3PO4    e) Cloreto de sódio  f) Nitrato de potássio

22. Escreve os nomes ou as fórmulas químicas dos seguintes sais:
 a) Sulfato de zinco  b) CaCl2   c) MgCO3

 d) BaF2   e) Cloreto de potássio f) Nitrato de sódio
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