
LIGAÇÕES QUÍMICAS &                             
FORÇAS INTERMOLECULARES

Rio de Janeiro, 2015
Rio de Janeiro

Universidade do Estado do Rio de Janeiro

Instituto de Química (IQ)

Departamento de Processos Químicos

Disciplina: Química X 

Professora: Zila Sousa



➢ Forças interatômicas:

▪ ocorrem entre os átomos para formar “moléculas”;

▪ responsáveis pelas propriedades químicas dos compostos;

     são elas: iônica, covalente e metálica.

➢ Forças intermoleculares:
▪ ocorrem entre as “moléculas”;

▪ responsáveis pelas propriedades físicas dos compostos;

    são elas: íon-dipolo; dipolo-dipolo, dipolo-induzido e ligação  de hidrogênio.
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TEORIA DAS LIGAÇÕES QUÍMICAS
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TEORIA DAS LIGAÇÕES QUÍMICAS- TEORIA DE LEWIS



Orbitais Atômicos

Ligação σ

TEORIA DAS LIGAÇÕES QUÍMICAS- TEORIA DA LIGAÇÃO DE VALÊNCIA



Para a molécula de F2 e O2 

Sempre são gerados 2 orbitais moleculares: 
um chamado ligante (menor energia)
Outro antiligante (maior energia)

TEORIA DAS LIGAÇÕES QUÍMICAS- TEORIA DO ORBITAL MOLECULAR



Distância internuclear, r 
(nm)

LIGAÇÕES QUÍMICAS
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Chang, R.; Overby, J.; General Chemistry: the essential concepts, McGraw-Hill, New York, NY, 2008

LIGAÇÃO IÔNICA X LIGAÇÃO COVALENTE 



Brown, T. L., Lemay, H. E., Bursten, B. E., Química Ciência Central, Livros Técnicos e Científicos Editora S.A., 7ª Ed., Rio de Janeiro, 1997

TABELA PERIÓDICA



TABELA PERIÓDICA



❖ O átomo adquire estabilidade ao completar oito elétrons camada de 

valência, imitando os gases nobres. 

Configuração Geral: ns2 np6

       

Obs. Esta regra só é válida para os elementos representativos. 

REGRA DO OCTETO



Brown, T. L., Lemay, H. E., Bursten, B. E., Química Ciência Central, Livros Técnicos e Científicos Editora S.A., 7ª Ed., Rio de Janeiro, 1997

Na   1s22s22p63s1 Na+ 1s22s22p6

10 elétrons no total, 

isoeletrônico com Ne

Cl   1s22s22p63s23p5 Cl‒ 1s22s22p63s23p6

18 elétrons no total, 

isoeletrônico com Ar

REGRA DO OCTETO



Brown, T. L., Lemay, H. E., Bursten, B. E., Química Ciência Central, Livros Técnicos e Científicos Editora S.A., 7ª Ed., Rio de Janeiro, 1997
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camada de valência perde um 

elétron na formação do íon Na+ .

REGRA DO OCTETO



REGRA DO OCTETO



❖ Descrição: O átomo adquire estabilidade ao completar a camada de valência 

com dois elétrons, imitando o gás nobre – He, 

Configuração Geral: ns2 

 

Obs. Esta regra só é válida para os elementos representativos

REGRA DO DUETO



“numa ligação química um átomo tende a  ficar com oito elétrons na última 

camada (config.eletrônica semelhante a um gás nobre)”

FNa + [Na]+[ F ]-
LIGAÇÃO

IÔNICA

+F F  F LIGAÇÃO  

COVALENTE
F

REGRA DO OCTETO

F  F



❖ Definição: elétrons são transferidos de um átomo para outro dando origem a 

íons de cargas contrárias que se atraem.

Exemplo: formação do cloreto de sódio – NaCl.

 Na (Z = 11) → 1s2 2s2, 2p6 3s1

    Cl ( Z = 17) → 1s2 2s2, 2p6 3s2, 3p5

Na+ Cl- Na Cl 

Cloro

Sódio

[Na]+[ Cl]-

LIGAÇÃO IÔNICA



❖ A energia requerida para a formação de ligações iônicas é fornecida pela 

atração coulômbica entre os íons de cargas opostas num retículo cristalino.

❖ Estes íons formam-se pela transferência de elétrons dos átomos de um 

elemento para os átomos de outros elementos.

LIGAÇÃO IÔNICA

❖ É o resultado da atração  eletrostática de íons com cargas opostas.

Exemplos:
NaCℓ  = cloreto de sódio
MgO  = óxido de magnésio
LiH   = hidreto de lítio
MgCℓ2 = cloreto de magnésio
AℓF3  = fluoreto de lítio
Aℓ2S3 = sulfeto de alumínio
AgCℓ  = cloreto de prata
KBr   = brometo de potássio

Como identificar? 
                                            



❖ Geralmente ocorre entre:

bastante  

eletropositivos

bastante  

eletronegativos

tendem a  

formar cátions

tendem a  

formar ânions

METAIS + AMETAIS

EXCEÇÃO:

METAIS + “H” 

Ex: KH, CaH2( Hidreto de K, Ca) → Ligação iônica

LIGAÇÃO IÔNICA

Ocorre desde que a ≠  de eletronegatividade   ≥ 
1,7. Na (e=0,8), Cl (e=3,0) =
NaCl = 2, 2 ligação iônica



LIGAÇÃO IÔNICA



Metais:

Eletropositivos

Perdem elétrons

Viram Cátions(+)

Eletronegativos

Ganham elétrons

Viram Ânions(-)

Aℓ          Aℓ+3 + 3e-               → 

O  +  2e-           O-2    →

Generalizando agora...

LIGAÇÃO IÔNICA

Ametais:



Aℓ 
x

x

x

Aℓ 
x

x

x

Aℓ2O3

Aℓ+3        O-2

O 

O 

O 

Fórmula-íon
Fórmula de Lewis

ou Eletrônica

A x + B y -
+ → AyBX

❖ Determinação das fórmulas iônicas:

LIGAÇÃO IÔNICA



* são duros e quebradiços;

❖ Características dos compostos iônicos: são sólidos à temperatura ambiente 

(sólidos cristalinos), são duros e quebradiços.

LIGAÇÃO IÔNICA



* possuem alto ponto de fusão e de ebulição.

LIGAÇÃO IÔNICA

❖ Conduzem corrente elétrica quando: fundidos ou em solução



LIGAÇÃO IÔNICA



• Não há a formação de íons;

polar: os átomos são diferentes

• Ligação covalente:

apolar: os átomos são idênticos

❖ Definição: Ocorre através do compartilhamento de um par de elétrons entre 

átomos que possuem pequena ou nenhuma diferença de eletronegatividade

LIGAÇÃO COVALENTE



LIGAÇÃO COVALENTE

❖ Ocorre geralmente entre AMETAIS e HIDROGÊNIO ou AMETAIS 

entre si, desde que a   de eletronegatividade < 1,7.

H

AMETALAMETAL

H



❖ Definição: o par eletrônico compartilhado é formado por um 

elétron de cada átomo ligante.

Exemplo: formação do cloro – Cℓ2.

Cℓ ( Z = 17) → 1s2 2s2, 2p6 3s2, 3p5

Cℓ Cℓ Cℓ2   ou Cℓ - Cℓ 

Fórmula de Lewis                                       Molecular    ou   Estrutural

F2, Br2 e I2

Cℓ Cℓ 

LIGAÇÃO COVALENTE



A B

Orbitais moleculares  e  A B

A B

Um mesmo átomo pode fazer até 4 

ligações covalentes comuns mas, entre 

dois átomos, o número máximo de 

ligas covalentes comuns  é 3. 

Dependendo da quantidade de 

ligações e dos orbitais em que estas se 

formam, podemos representá-las por  

ou  . 











LIGAÇÃO COVALENTE



❖ Exemplos de Ligações Covalentes

O2   ou   O = O O O 

N2   ou   N  N N N 

O HH H2O   ou   H - O - H 

Cl H HCl   ou   H - Cl 

LIGAÇÃO COVALENTE



❖  São, em geral, líquidos ou gasosos nas condições     ambientes (se sólidos, 

fundem-se facilmente);

❖ Possuem baixos P.F. e P.E.;

❖ Não conduzem corrente elétrica (exceção para Ácidos, em solução aquosa 

e Carbono Grafite) ; 

❖ São formados por moléculas.

LIGAÇÃO COVALENTE

❖ Características dos compostos moleculares



❖ É uma ligação desorientada;

❖Modelo do mar de elétrons: os cátions permanecem em um arranjo regular e

estão cercados por um mar de elétrons.

❖ Grande movimentação eletrônica: 

❖ Boa condutividade térmica e elétrica, 

❖ Alta maleabilidade e ductibilidade.

LIGAÇÃO METÁLICA



Fonte: PERUZZO, F. M.; CANTO, E. L. Química na abordagem do cotidiano. 4. ed., São Paulo: Moderna, 2006. 

PROPRIEDADES DOS COMPOSTOS



Brown, T. L., Lemay, H. E., Bursten, B. E., Química Ciência Central, Livros Técnicos e Científicos Editora S.A., 7ª Ed., Rio de Janeiro, 1997

LIGAÇÃO COVALENTE X LIGAÇÃO IÔNICA

Ligação covalente: Não constitui polos formais positivo (+) e negativo (-), ocorrendo 

deslocalização () da nuvem eletrônica para o átomo mais eletronegativo (C-O, H-Cl). 

F  F
No flúor molecular (F2), dois átomos de flúor compartilham dois elétrons 

para formar uma ligação covalente. Como não há diferença de 

eletronegatividade não haverá deslocalização da nuvem eletrônica.

Ligação Iônica: Constitui polos formais positivo (+) e negativo (-), formados pela diferença de 

eletronegatividade entre os átomos. Na-Cl, etc. 

O composto iônico NaF se forma quando os elétrons dos 

átomos de sódio são transferidos para os átomos de 

flúor. Os íons Na+ e F− resultantes formam um sólido 

tridimensional que é mantido unido por interações 

eletrostáticas.



❖ Forças de dispersão (ou dispersão de London ou dipolo-induzido/dipolo- 

induzido ou dipolo-momentâneo/dipolo-momentâneo ou dipolo-

temporário/dipolo- temporário)

❖ Forças dipolo-dipolo (dipolo permanente)

❖ Ligação de hidrogênio

❖ Forças íon-dipolo

Forças intramolecular- Ligação            

  covalente (forte)

Forças intermolecular 

(fraca)

FORÇAS INTERMOLECULARES

Brown, T. L., Lemay, H. E., Bursten, B. E., Química Ciência Central, Livros Técnicos e Científicos Editora S.A., 7ª Ed., Rio de Janeiro, 1997

Para ocorrer uma solução é importante que haja afinidade, 
ou seja, interações favoráveis, entre as partículas.

➢ Forças intermoleculares: são interações físicas que ocorrem entre as 

moléculas vizinhas que interagem em uma substância. Tais forças não alteram a 

estrutura química da molécula.

Nota: As duas primeiras forças são também referidas coletivamente como forças de van der Waals.



✓ Possui intensidade fraca 

✓ Presentes em hidrocarbonetos ou em porções constituídas por ligações C-C, C-H e, etc.

FORÇAS INTERMOLECULARES

➢Forças de dispersão

BROWN, T. L.; LeMAY, H.E.; BURSTEIN, B. E., Chemistry: the central Science, 13ª Ed.

✓ Substâncias APOLARES:  A distribuição eletrônica entre os átomos que compartilham uma 

ligação química é similar e os dipolos, que são formados momentaneamente, se anulam. A 

eletronegatividade do C e do H são próximas (C=2,5; H=2,1)

✓ Quando moléculas semelhantes se aproximam ocorrem interações fracas entre as moléculas 



FORÇAS INTERMOLECULARES

✓ A formação de um momento dipolar instantâneo em 

um átomo de He (a) ou uma molécula de H2 (b) 

resulta na formação de um dipolo induzido em um 

átomo ou molécula adjacente.

BROWN, T. L.; LeMAY, H.E.; BURSTEIN, B. E., Chemistry: the central Science, 13ª Ed.

✓ Deformação momentânea das nuvens eletrônicas 

devido a movimentação dos elétrons e colisões entre 

moléculas.

interação do tipo dipolo induzido – dipolo induzido

➢Forças de dispersão



HCl (g) 

FORÇAS INTERMOLECULARES

➢ Interação do tipo dipolo – dipolo:

✓ As moléculas polares têm uma extremidade mais positiva e 

outra mais negativa - um dipolo (dois polos, δ+ e δ−). As 

extremidades com cargas opostas se atraem.

Brown, T. L., Lemay, H. E., Bursten, B. E., Química Ciência Central, Livros Técnicos e Científicos Editora S.A., 7ª Ed., Rio de Janeiro, 1997

+ H – Cl –

dipolo-dipolo



HCl (g)           +               H2O(l)   H3O
+ (aq)     +      Cl-(aq)

FORÇAS INTERMOLECULARES

➢ Interação do tipo dipolo – dipolo:

dipolo-dipolo

+

As moléculas polares têm uma extremidade mais 

positiva e outra mais negativa - um dipolo (dois pólos, 

δ + e δ−).As extremidades com cargas opostas se 

atraem.
Brown, T. L., Lemay, H. E., Bursten, B. E., Química Ciência Central, Livros Técnicos e Científicos Editora S.A., 7ª Ed., Rio de Janeiro, 1997

Antes da mistura, na molécula do HCl, a nuvem eletrônica é 

deslocada permanentemente na direção do cloro, devido a 

diferença de eletronegatividade, ou seja, antes do processo de 

solubilização o H (do HCl) compartilha elétrons com o Cloro – 

que se ligam por ligação covalentes. Assim como a água, 

compartilha elétrons, que se ligam também por ligações 

covalentes.

Quando em solução, ocorre a interação intermolecular do tipo 

dipolo- dipolo, essas interações são tão fortes que são 

capazes de gerar íons que anteriormente não existiam, esse 

processo é denominado de ionização – (criação ou geração 

de íons), como o íon gerado é o íon H+, ou melhor H3O
+, 

temos uma solução com características ácidas.



C2H5OH (l)                 C2H5OH (aq)

H2O

FORÇAS INTERMOLECULARES

➢ Interação do tipo ligação de hidrogênio: intensidade forte, moléculas POLARES 

contendo ligações químicas envolvendo H com F, O ou N

BROWN, T. L.; LeMAY, H.E.; BURSTEIN, B. E., Chemistry: the central Science, 13ª Ed.

Ligação de hidrogênio:  forte 

interação de dipolo permanente de 

F, O e N com átomos de H.



https://www.cellshop.com/br/colete-tatico/colete-a-

prova-de-balas-kevlar-wsfz-945-2426525

Poliamidas aromáticas → Kevlar

Alta resistência ao impacto, ao ataque químico, ao tempo e ao fogo → cadeias ficam ligadas 

entre si através de ligações de hidrogênio, formando uma folha que tem uma alta força tensora. 

➢ Interação do tipo ligação de hidrogênio

FORÇAS INTERMOLECULARES

https://www.cellshop.com/br/colete-tatico/colete-a-prova-de-balas-kevlar-wsfz-945-2426525
https://www.cellshop.com/br/colete-tatico/colete-a-prova-de-balas-kevlar-wsfz-945-2426525


NaCl (s)           Na +
 (aq)

 +  Cl - (aq)

H2O

FORÇAS INTERMOLECULARES

➢ Interação do tipo íon-dipolo:

BROWN, T. L.; LeMAY, H.E.; BURSTEIN, B. E., Chemistry: the central Science, 13ª Ed.



RESUMO DAS FORÇAS INTERMOLECULARES

BROWN, T. L.; LeMAY, H.E.; BURSTEIN, B. E., Chemistry: the central Science, 13ª Ed.

Nota*: O holandês Johannes Diderik van der Waals foi 

ganhador do Prêmio Nobel de Física 1910



▪ Atkins, P.; Jones, L.; Laverman, L.; Princípios da Química, Bookman, Porto Alegre, 2018.

▪ Brown, T. L., Lemay, Jr. H. E., Bursten, B. E., Química Ciência Central. Livros Técnicos e 

Científicos Editora S.A., 7ª Ed., Volumes único, Rio de Janeiro, 1997.

▪ Kotz, J.; Treichel, P.; Weaver, G.;  Química Geral e Reações Químicas, Vol. 1, Cengage 

Learning, São Paulo, 2010.

▪ Russell, J. B.; Química Geral, Vols. 1 e 2, Makron Books, São Paulo, 1994.

▪ Flowers, P.; Theopold, K.; Langley, R.; Robinson, W. R.; Chemistry 2e,

Publisher/website:OpenStax, Houston, Texas, 2019.

▪ Chang, R.; Overby, J.; General Chemistry: the essential concepts, McGraw-Hill, New York, 

NY, 2008.

▪ www.zilasousa.com.br
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