
B.3 – Ligações Intermoleculares
Iniciada a nossa viagem ao mundo sub-microscópico, no qual o átomo tem um papel fundamental para nos 

ajudar a compreender a formação de iões e de moléculas, vamos aprender algo mais sobre as moléculas. 

É realmente muito grande a variedade de moléculas conhecidas, que apresentam também diferenças de forma. 

Por que razão têm as moléculas formas diferentes? Dizendo de outro modo, por que razão têm as moléculas 

geometrias diferentes? E que implicações acarretam essas diferenças?

A geometria molecular é um parâmetro fundamental para prever a polaridade de uma molécula. E esta previsão 

é determinante, já que permite inferir sobre o tipo e intensidade de interações que se podem estabelecer entre 

as moléculas, na substância pura, ou com átomos, iões, ou moléculas de outras substâncias.

As forças que unem os átomos dentro da molécula são intensas, cada molécula é uma entidade, uma partícula 

discreta, separada de todas as outras por espaços vazios. A água, por exemplo, é constituída por moléculas. 

Cada uma consiste num agregado de três átomos, um do elemento oxigénio ligado por ligações covalentes a 

dois átomos de hidrogénio. Entretanto, por que será que as numerosíssimas moléculas de um copo de água 

não se difundem todas, instantaneamente, na atmosfera circundante? O que as mantém unidas? Quando a 

temperatura diminui e a água congela, como é que as mesmas moléculas se agregam num sólido compacto? 

As forças que existem entre as moléculas – forças intermoleculares – não são tão fortes como as ligações iónicas 

ou covalentes, mas são muito importantes, sobretudo quando se deseja explicar propriedades macroscópicas de 

materiais. As forças intermoleculares permitem-nos compreender a existência de três estados físicos; sem elas 

apenas existiria o estado gasoso. 

É também com base nas forças intermoleculares que interpretamos:

- As diferentes solubilidades de solutos em solventes, como a solubilidade de um elevado número de sais e de 

outros compostos em água (hidrossolúveis);

- A enorme afinidade das gorduras, na sua maioria apolares ou pouco polares, para determinados compostos 

apolares (lipossolúveis), como algumas substâncias constituintes de óleos e cremes destinados à higiene ou 

relacionados com a saúde;

- Como atuam sabões e detergentes na limpeza de tecidos e da pele;

- Os estados sólido e líquido da água, numa elevada gama de temperaturas e, ainda, porque flutua o gelo em água…. 

Eis mais algumas questões para as quais vamos procurar respostas no âmbito deste subtema: 

•	 Como	é	que	a	geometria	das	moléculas	condiciona	a	

sua	polaridade?

•	 Como	é	que	a	polaridade	das	moléculas	se	relaciona	

com	ligações	intermoleculares?

•	 Que	 relações	 se	 podem	 estabelecer	 entre	 ligações	

intermoleculares	e	solubilidade?

•	 O	que	são	substâncias	lipossolúveis?	E	hidrossolúveis?

•	 Como	funcionam	os	sabões	e	os	detergentes?	

 134 | Unidade Temática B | Alimentação, Higiene e Saúde



B.3.1 Geometria molecular e polaridade das moléculas

Os átomos de uma molécula não estão dispostos de uma forma qualquer. Eles ligam-se numa distribuição 

tridimensional que corresponde à sua geometria molecular.

A partir da fórmula química da água, H2O, é possível escrever a fórmula de estrutura:

Mas diversos estudos, utilizando métodos teóricos e experimentais, mostram que as ligações O−H nesta molécula 

formam um ângulo de 105°, aproximadamente (Fig.1).

Figura 1 – Representações da geometria da molécula da água.

A molécula da água tem, assim, uma geometria angular.

3.1.1 Geometrias moleculares mais simples 

As moléculas podem ter geometrias muito complexas, mas as mais comuns, das moléculas mais simples, 

apresentam-se na tabela 1.

Nome Geometria Exemplo

Geometria linear
Dióxido de carbono

CO2

Geometria angular
Água

H2O

Geometria triangular plana
Fluoreto de boro

BF3

Geometria piramidal
Amoníaco

NH3

Geometria Tetraédrica
Metano

CH4

Tabela 1 – Geometrias mais comuns de moléculas simples.

A geometria das moléculas pode representar-se por fórmulas de estrutura estereoquímicas, ou seja, 

H 105º H

O
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representações que indicam a disposição espacial relativa dos átomos nas moléculas.

Nos exemplos utilizados, as ligações a tracejado (N  H ou C  H) significam que os átomos de H estão para lá 

do plano do papel. As ligações de traços mais grossos significam que os átomos de H estão para cá do plano do 

papel. As restantes são ligações em que os núcleos dos átomos envolvidos estão sobre o plano do papel.

É frequente simplificar-se as representações destas moléculas não distinguindo os traços:

3.1.2 Teoria da Repulsão de Pares Eletrónicos de Valência

Para interpretar a geometria das moléculas e, até, prever tipos de geometria, usa-se a Teoria da Repulsão de 

Pares Eletrónicos de Valência (TRPEV). De acordo com a TRPEV:

O arranjo dos átomos numa molécula é aquele de que resulta maior estabilidade  molecular.

⇓

Tal acontece quando são mínimas as repulsões entre eletrões de valência ligantes  e não-ligantes.

⇓

Apesar de as repulsões serem eletrostáticas, a estabilidade molecular resulta também de os eletrões com o 

mesmo spin tenderem a afastar-se.

Partindo das fórmulas de estrutura, apliquemos a TRPEV a dois casos: moléculas de amoníaco, NH3, e de metano, CH4.

Na molécula de amoníaco, o par não-ligante em N e os pares ligantes N−H, repelem-se entre 

si, obrigando as ligações N−H a aproximarem-se. Por sua vez, os pares ligantes N−H repelem-se 

também entre si, tendendo a afastar as ligações N−H umas das outras. O valor mínimo do conjunto 

destas repulsões corresponderá a uma geometria piramidal para a molécula de amoníaco.

Na molécula de metano não existem pares de eletrões não-ligantes. Então, as ligações C−H 

repelem-se entre si afastando-se o máximo possível. O valor mínimo do conjunto destas repulsões 

corresponderá a uma geometria tetraédrica para a molécula de metano.
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A tabela 2 mostra aplicações da TRPEV a quatro exemplos de moléculas com geometrias diferentes.

Eletrões de valência e suas repulsões Estabilidade e geometria molecular

CO
2

Apenas os átomos de oxigénio têm pares de eletrões não-
ligantes; no átomo central, C, os eletrões de valência são todos 
ligantes. Há, então, que realçar as repulsões entre pares:

Ligantes ↔ ligantes (R)

A estabilidade da molécula é máxima, as repulsões são 
mínimas, quando os núcleos dos átomos estão em linha reta.

Geometria linear

H 2
O

Além dos pares ligantes, há dois pares de eletrões de valência 
não ligantes no átomo central, O. Assim, há que considerar 
repulsões entre pares:

Ligantes ↔ ligantes (R)

Ligantes ↔ não ligantes (R’)

Não ligantes ↔ não ligantes (R”)

A estabilidade da molécula é máxima, as repulsões são 
mínimas, quando os núcleos dos átomos da molécula estão 
no mesmo plano.

Geometria angular

N
H 3

Além dos pares ligantes, existe um par de eletrões de valência 
não ligantes em N, de que resulta uma distribuição não simétrica 
dos átomos de H em torno de N, pois há repulsões entre pares:

Ligantes ↔ ligantes (R)

Ligantes ↔ não ligantes (R’)

A estabilidade da molécula é máxima, as repulsões são 
mínimas, quando os átomos se distribuem segundo uma 
pirâmide triangular. O átomo N ocupa o vértice dessa 
pirâmide e os átomos H os vértices do triângulo da base

Geometria piramidal

CH
4

Como não há qualquer par de eletrões de valência não-
ligantes, apenas tem que se considerar as repulsões entre 
pares ligantes. Compreende-se, assim, que haja uma 
distribuição simétrica dos átomos de hidrogénio em torno do 
átomo de carbono – iguais ângulos de ligação.

Ligantes ↔ ligantes (R)

A estabilidade da molécula é máxima, as repulsões são 
mínimas, quando os átomos se distribuem segundo um 
tetraedro cujos vértices são ocupados por átomos de 
hidrogénio e em cujo centro está o átomo de carbono.

Geometria tetraédrica

Tabela 2 – Aplicações da TRPEV.

Ligações Intermoleculares | 137 





As eletronegatividades dos átomos podem assumir valores numéricos, de acordo com escalas, como a utilizada 

no excerto da Tabela Periódica (TP) da figura 2.

Figura 2 – Valores de eletronegatividade de elementos dos 2º e 3º períodos da Tabela Periódica.

Em geral, a eletronegatividade aumenta ao longo de cada período, 

da esquerda para a direita, tal como a energia de ionização (Ei) e 

a afinidade eletrónica (Eae). Como a soma dos valores de Ei + Eae, 

em geral, aumenta ao «subir» cada grupo, a eletronegatividade 

também aumenta dessa maneira, como a figura 3 indica.

3.1.4 Ligações polares e apolares

Ligação covalente polar: quando dois átomos são diferentes, em geral, a atração dos eletrões da ligação pelos dois núcleos 

origina uma distribuição assimétrica da nuvem eletrónica; é mais densa junto do núcleo que atrai mais os eletrões.

A palavra polar advém de existirem dois pólos elétricos, positivo e negativo, na ligação, o que é representado por δ+ e δ−. 

Uma ligação polar forma um dipolo elétrico, que se representa por um vetor que aponta para o átomo mais eletronegativo.

Ligação covalente apolar: quando dois átomos são iguais, os eletrões da ligação são igualmente atraídos por 

ambos os núcleos, resultando numa nuvem eletrónica simétrica.

De modo idêntico ao que acontece com as ligações, também às moléculas podem corresponder dipolos elétricos, 

o que depende da:

 - Polaridade de cada ligação;

 - Geometria molecular.

Como se disse, a polaridade de uma ligação pode traduzir-se por um vetor que aponta para o átomo mais 

eletronegativo, o vetor momento dipolar, . A polaridade da molécula obtém-se somando os vetores momento 

dipolar definidos por cada ligação. 

Figura 3 – Variação da 
eletronegatividade na TP.
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Sólidos Líquidos Gases
Intensidade das forças 

intermoleculares
Grande Considerável Muito pequena

Distância média entre entidades 
constituintes

Pequena Pequena Grande

Liberdade de movimentos das 
entidades constituintes

Pequena Considerável Grande

Arrumação das entidades 
constituintes

Regular Desordenada Caótica

Tabela 4 – Características sub-microscópicas de sólidos líquidos e gases.

Existem vários tipos de ligações intermoleculares, mas todos eles dependem de dipolos elétricos.

3.2.1 Ligações dipolo instantâneo – dipolo induzido

A necessidade de existirem dipolos para que haja ligações intermoleculares parece contraditória com o facto de 

elas também existirem entre moléculas apolares, como é o caso do iodo. No iodo existem forças intermoleculares, 

que até são mais intensas do que noutros casos, por exemplo no iodeto de hidrogénio, HI, caso contrário este não 

se apresentaria no estado gasoso e o iodo no estado sólido! Isto explica-se porque as moléculas apolares, como 

as de iodo, sofrem, por instantes, distorções na sua nuvem eletrónica, que provocam a formação de dipolos 

elétricos instantâneos, mais ou menos intensos. Estes dipolos induzem outros dipolos em moléculas próximas.

Os dipolos temporários criados por estes efeitos de polarização são suficientes para que existam forças atrativas 

entre as moléculas (Fig. 4). A estas ligações dipolo instantâneo – dipolo induzido chamam-se também forças de 

London ou de dispersão.

Figura 4 – Ligações dipolo instantâneo – dipolo induzido.

3.2.2 Ligações dipolo – dipolo

No caso de moléculas polares, os dipolos são permanentes. Tais moléculas tendem a aproximar pólos de sinal 

contrário, aumentando as forças atrativas (Fig.5). Tais interações dipolo – dipolo permitem explicar, por exemplo, 

a facilidade com que a água e a acetona, C3H6O, se misturam: tanto a água como a acetona são constituídas por 

moléculas polares.

Figura 5 – Ligações dipolo – dipolo.

Entre moléculas polares surgem também forças de London porque, apesar de terem dipolos permanentes, as 

moléculas polares sofrem também outras distorções instantâneas de nuvens eletrónicas – o efeito de polarização 

descrito anteriormente.
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Duas substâncias que tenham ligações intermoleculares semelhantes entre as suas entidades constituintes terão 

interações soluto-solvente suficientemente fortes para formarem soluções.

A frase «igual dissolve igual» traduz esta ideia, de uma forma simplificada.

3.3.1 Solventes mais comuns
O solvente mais importante é a água, mas o etanol (álcool etílico) e a acetona são também solventes polares com 

inúmeras aplicações.

Água, H2O

Molécula polar, com ligações O–H

Ligações intermoleculares mais importantes em água: dipolo-dipolo e ligações de hidrogénio.

A água é um bom solvente de inúmeras substâncias, incluindo:

• Sais, pois estabelece com os iões interações do tipo ião-dipolo (mas note-se que há sais insolúveis em água);

• Açúcares e álcoois, pois estabelece ligações de hidrogénio com os múltiplos grupos OH existentes nas moléculas destes 
compostos;

• Ácidos, pois, além de outros efeitos, estabelece ligações dipolo-dipolo e ligações de hidrogénio com moléculas destes 
compostos.

Devido à multiplicidade de substâncias que consegue dissolver, a água é a base dos fluidos do corpo humano, e de outros 
seres vivos, como o sangue, o suor, as lágrimas ou a urina. É o solvente em muitos alimentos, medicamentos, produtos de 
higiene e de limpeza.

Etanol, C2H5OH
Molécula polar, com ligações O–H

Ligações intermoleculares mais importantes no etanol: dipolo-dipolo e ligações de hidrogénio.

Componente mais importante das bebidas alcoólicas. É usado como solvente em medicamentos (as tinturas) e em álcool 
sanitário, devido ao seu poder desinfetante. Usa-se em tintas de canetas e em produtos de limpeza. Também é usado 
como combustível.

Acetona, C3H6O
Molécula polar

Ligações intermoleculares mais importantes na acetona: dipolo-dipolo

A acetona é um bom solvente de alguns produtos como vernizes e tintas.

É usada como componente de removedores de verniz para pintar unhas, supercola e silicone.

É inadequada para limpar plásticos, pois dissolve facilmente alguns deles.
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9. A configuração eletrónica de um átomo de azoto, no estado de menor energia pode ser representada por: 1s2 2s2 2px
1 2py

1 2pz
1

A geometria de uma molécula de amoníaco é...

(A) …piramidal e o átomo central possui apenas três pares de eletrões.

(B) …piramidal e o átomo central possui três pares de eletrões ligantes e um não ligante.

(C) …triangular plana e o átomo central possui apenas três pares de eletrões.

(D) …triangular plana e o átomo central possui três pares de eletrões ligantes e um não ligante.

Exame Nacional, Portugal – Adaptado

10. Classifica as afirmações seguintes como verdadeiras ou falsas.

A – A existência de ligações polares determina que uma molécula seja polar.

B – A polaridade de uma molécula é determinada pela polaridade das ligações e pela geometria da molécula.

C – Uma molécula poliatómica polar é aquela em que o vetor momento dipolar resultante é nulo.

D – Uma molécula diatómica com átomos iguais é sempre apolar.

11. O vetor momento dipolar da molécula de cloreto de berílio é nulo. Seleciona a sua geometria e fórmula de estrutura:

A) Linear; Cl–Cl–Be             B) Angular; Cl

Be

Cl               C) Linear; Cl–Be–Cl             D) Angular; Cl

Cl

Be

FSJT, Brasil – Adaptado

12. Considera as moléculas:   SiH4 CO2 CCl4 HCl

Qual é a única molécula polar?

 

13. As moléculas H2O, NH3 e CH4 são, respetivamente:

A – apolar, apolar, polar;

B – apolar, apolar, polar;

C – polar, polar, apolar;

D – apolar, apolar, apolar. 

14. Tendo em conta o modo como varia a eletronegatividade na Tabela Periódica, assinala a opção que apresenta as 

moléculas de HI, HCl e HBr por ordem crescente de polaridade.

 A – HI < HCl < HF B – HCl < HF < HI C – HI < HF < HCl D – HI < HF < HCl

15. De entre as substâncias cujas fórmulas moleculares se indicam a seguir, seleciona aquela em que as ligações 

intermoleculares predominantes são do tipo dipolo-dipolo.

 A – CCl4  B – CH3Cl   C – C2Cl2  D – CO2

Exame nacional, Portugal - Adaptado

16. Indica o tipo de ligações intermoleculares que predomina nas substâncias constituídas pelas moléculas seguintes:

 A) H−H B) H–F C)  F–F D) F
O

F

17. Considera a água, H2O, e o sulfureto de hidrogénio, H2S, substâncias constituídas por moléculas análogas. Indica 

o tipo de interações que predomina entre as moléculas em cada uma das substâncias.

18. Considera as substâncias: A – Iodo (molécula apolar) B – Clorometano (molécula polar)

         C – Etanol (molécula polar com ligações O-H, altamente polares)

Seleciona os tipos de ligações intermoleculares que coexistem em cada caso:

 X – Ligações dipolo intantâneo – dipolo induzido Y – Ligações dipolo-dipolo  Z – Ligações de hidrogénio
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19. Das afirmações seguintes, indica a única que é falsa.

A. Entre moléculas apolares existem apenas forças de London.

B. Entre moléculas polares existem interações dipolo-dipolo mas também forças de London.

C. As ligações ião-dipolo são as que existem entre iões positivos e negativos.

D. Quando existem pontes de hidrogénio também existem interações dipolo-dipolo e forças de London.

20. Seleciona, de entre as alternativas indicadas de (A) a (D), a que completa corretamente a frase seguinte.

«Relativamente às moléculas: Água                   Álcool etílico                    Acetona

                                                               

O

H H C C OH
H

H
H H

H
C

C
C

H
H

H

H
H

H

Opode afirmar-se que:

A – As ligações intermoleculares predominantes entre moléculas de acetona são ligações de hidrogénio;

B – As ligações intermoleculares predominantes entre moléculas de etanol e de água são forças de London; 

C – As moléculas de acetona podem estabelecer ligações de hidrogénio com as moléculas de água;

D – Existem ligações intermoleculares dipolo-dipolo entre as moléculas de água e as de etanol.

Exame nacional, Portugal – Adaptado

21. Consulta a tabela seguinte.

Substância Fórmula molecular Ponto de fusão/°C (a 1 atm) Ponto de ebulição/°C (a 1 atm)
Cloro Cl2 − 101,6  34,6

Bromo Br2 − 7,3 58,7
Iodo I2 113,5 184

Classifica como verdadeira ou falsa cada uma das seguintes afirmações:

A – O iodo é sólido, o bromo é liquido e o cloro é gasoso, à temperatura de 25°C e á pressão de 1 atm.

B – As substâncias cloro, bromo e iodo estão apresentadas na tabela por ordem crescente de intensidade das 

respetivas ligações intermoleculares. 

C – As ligações intermoleculares nas três substâncias são do tipo dipolo permanente-dipolo induzido. 

D – As ligações intermoleculares nas três substâncias são forças de London.                Exame nacional, Portugal – Adaptado

22. Na revista “Journal of Chemical Education” (maio de 2000) foi descrita uma experiência interessante e de fácil execução 

para se obter iodeto de sódio, a partir de sódio metálico e iodo. Um tubo de ensaio pequeno contendo iodo é pendurado 

dentro de um tubo maior que contém sódio metálico, conforme ilustrado pela figura.

Aquecendo-se, o sódio metálico funde-se formando sódio líquido (e também vapor de sódio). O iodo, por sua vez, 

sublima e o vapor desloca-se na direção do fundo do tubo maior.

No encontro das duas substâncias ocorre uma vigorosa reação química, com emissão de luz e calor. O iodeto de 

sódio sólido deposita-se nas paredes do tubo.

a) Escreve a equação para a reação química descrita acima.

b) Qual o tipo de ligação química existente entre os átomos de iodo em I2?

c) Que tipo de ligação intermolecular existe no iodo?   

UFV, Brasil – Adaptado
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