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FUNDAMENTOS DE LIGAGAO
QUIMICA E LIGAGAO IONICA

Marcelo Oliveira Rodrigues

Classificar os tipos de ligagdes quimicas e
discutir os fundamentos da ligacao ibnica, avaliar os processos envolvidos na formagao de
sélidos ibnicos e o comportamento dos ions em solugdo aquosa.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:

definir Ligagdo quimica;

apresentar as estruturas cristalinas de sélidos;

correlacionar atracdo entre ions e energia de ligagdo para ligacao ibnica;
definir polarizacdo e a sua influéncia nos compostos idnicos; e
descrever o ciclo de Born-Haber.

PRE-REQUISITOS

Propriedades dos elementos da tabela periddica.
Conceitos fundamentais de ligagdo quimica.
Teoria de Lewis.

Redoma de vidro (Fonte: http://upload.wikimedia.org).
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INTRODUCAO

Nesta aula serdo abordados os fundamentos da ligagao i6nica, sua
origem e implicagdes nas propriedades dos soélidos. Um dos conceitos
essenciais, aplicados moléculas em geral, é o da atragdo coulémbica entre
os elétrons, carregados negativamente, e os nucleos atbmicos positivos.
No entanto, esta atracdo deve ser compensada pela repulsao coulombica
existente entre os nuicleos e entre os proprios elétrons. Os nucleos de
atomos ligados, devido a natureza de suas cargas se repelem, logo os elé-
trons desempenham papel de proteger estes nucleos, evitando assim a
repulsio mutua e consequentemente contribuindo para que a forga resul-
tante seja a de atragao nuclear.

Ligacio idnica (Fonte: http://images.google.com.br).
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CONCEITOS BASICOS DE LIGACAO QUIMICA

Vocés devem estar se perguntando, de que maneira os 4&tomos se com-
binam para formar moléculas, e por que os atomos formam ligacdes? Uma
molécula sera formada somente se esta for mais estavel e tiver menor energia
do que os atomos individuais.

Naio ¢ tao simples como parece, para compreendermos o que esta
acontecendo em termos de estrutura atOmica, consideremos inicial-
mente os elementos do grupo 18. Eles compreendem os gases nobres,
conhecidos por sua inércia quimica. Os atomos dos gases nobres ge-
ralmente ndo reagem com nenhum outro atomo, e suas moléculas siao
monoatémicas, isto é, contém apenas um atomo. A baixa reatividade
decorre do fato de suas energias ja serem baixas, ¢ ndo poderem ser
diminuidas ainda mais através da formacdo de compostos. A baixa
energia dos gases esta associada ao fato deles terem o nivel eletronico
externo completamente preenchido. Essa estrutura é frequentemente
denominada estrutura de gas nobre, e se constitui num arranjo de elé-
trons particularmente estavel.

A formagao de ligacGes quimicas envolve normalmente s6 os elétrons
do nivel mais externo do atomo (camada de valéncia) e, através da forma-
¢do de ligacoes, cada atomo adquire uma configuracao eletronica estavel.
O arranjo eletronico mais estavel ¢ a estrutura de um gas nobre, ¢ muitas
moléculas possuem essa estrutura. Contudo, arranjos menos estaveis que a
de gas nobre ocorrem regularmente nos elementos de transigao.

TIPOS DE LIGACOES

Os atomos podem adquirir uma configuragao eletronica estavel por
trés maneiras: perdendo, recebendo ou compartilhando elétrons. Como ja
estudado nas aulas anteriores, os elementos podem ser classificados em:
a. Elementos eletropositivos, cujos atomos perdem um ou mais elétrons
com relativa facilidade.

b. Elementos eletronegativos, que tendem a receber elétrons.

c. Elementos com reduzida tendéncia de perder ou receber elétrons.
Dependendo do carater eletropositivo ou eletronegativo dos atomos en-
volvidos, trés tipos de ligacdes quimicas podem ser formadas.

1. Ligacao 16nica: Elemento eletropositivo + Elemento eletronegativo.
2. Ligacao covalente: Elemento eletronegativo + Elemento eletronegativo.
3. Ligacao metalica: Elemento eletropositivo + Elemento eletropositivo.

Poucas ligaces siao totalmente i6nicas, covalentes ou metalicas. A
maioria das ligagdes sdo intermediarias entre esses trés tipos de ligagdes e
possuem caracteristicas de duas delas, e as vezes das trés.
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LIGACAO IONICA

Durante uma rea¢ao quimica entre dois atomos, seus respectivos
elétrons de valéncia se reorganizam de modo que ao balan¢o coulom-
bico seja uma forca atrativa entre os atomos, a ligacdo quimica. Na
ligacdo i6nica as forgas eletrostaticas sio responsaveis pela atracao
de fons de cargas opostas, logo a lei de Coulomb pode ser usada apli-
cada considerando somente as cargas totais sobre os fons para calcu-
lar as interacOes eletrostaticas entre os elétrons e nucleos. Numa
molécula i6nica os elétrons produzem o efeito de blindagem que por
sua vez eliminam a repulsdo internuclear, desta forma, as cargas opos-
tas dos {fons determinam a natureza atrativa da interacao entre as es-
pécies. Consequentemente, a energia potencial total dos dois fons sera
menor quando eles estiverem formando uma ligagao quimica. Em ter-
mos praticos, iremos admitir a forma¢do de uma ligacdao i6nica entre
dois atomos hipotéticos, M (metal) e X (ndo-metal), da seguinte for-
ma: o metal M possui baixa energia de ionizagao, ou seja, é necessario
pouca quantidade de energia para remover um elétron do atomo M
dando origem ao cation M", equacao (1).

My - M7y + € (1)

O nao-metal X possui valor de afinidade eletronica negativo, logo
possui grande tendéncia em ganhar um elétron para formar o anion X,
como evidenciado na equagio (2).

xm} + e - x -'r.'-.'-" {1]

Caso esses dois eventos estejam conectados, ou seja, se o elétron
perdido por M for recebido por X todo processo pode ser representado
pela equagao (3).

Myg+Xy - M +r_=.'J + X (3)

Como o cation e o0 anion possuem cargas opostos, a for¢a eletrostati-
ca ¢ a responsavel pela formacao do par i6nico, equagao (4).

:\'1+F:J T K-r.::l - [M +K-]r.'.:i (4)

Diante do exposto, fica evidente que a ligacdo idnica é formada
quando ocorre, a transferéncia de um ou mais elétrons de um atomo
para outro dando origem a fons positivos e negativos, como mostrado
na Figura 1.
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Figura 1: Formagao do composto iénico Nall O elétron da camada de valéncia do sédio é
transferido para o fldor gerando fons Na* e F.

Os compostos tradicionalmente classificados como sais (NaCl, LiBr
e MgCl) contém ligagdes i6nicas. Os elevados pontos de fusio e ebulicio
de sais indicam a presenca de uma forca de interacdo atuando a longa
distancia, além disso, os dados estruturais sao consistentes com arranjos
regulares de um grande numero de cations e anions interagindo entre si
eletrostaticamente.

Por exemplo, o cloreto de sédio sélido consiste em um arranjo tridi-
mensional, onde cada fon Na" esta rodeado por seis fons Cl, da mesma
forma que cada Cl possui seis Na" na sua vizinhanca, Figura 2.

Figura 2: Estrutura cristalina do Cloreto de Sédio (NaCl). Sédio: Rosa; Cloro: Branco.
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No caso do NaCl em solucao a evidéncia do carater i6nico da ligacao
quimica esta relaciona a condutividade elétrica apresentadas pela solu-
¢ao. Neste caso os fons positivos e negativos tém a fungao de carreadores
de eletros através da solucao. Por outro lado, o NaCl no estado gasoso
apresenta consideravel separagao de cargas, devido ao elevado valor de
momento dipolo apresentado i=9,0 D. Em geral, moléculas consideradas
i6nicas possuem momento dipolo bastante superior que moléculas con-
sideradas como covalentes, como demonstrado na Tabela 1.

Tabela 1: Momento dipolo para algumas moléculas em estado gasoso.

Tipo de
Molécula Momento dipolo p (D)

Ligacio
NaCl 9,0 [Gnica
BO 8.0 [Gnica
KCl 10,3 [onica
Hr 0.8 Covalente
CO; 0 Covalente
N+ 0 Covalenite
H:0 1.8 Covalente

Usando o litio e o cloro como exemplo e aplicando a equagio (3)
temos o seguinte:

Lig+Cl, - Li‘y, +CIy, (5)

Quando estudamos as propriedades da tabela periédica, observamos
que as afinidades eletronicas dos halogénios () sio menores que os po-
tenciais de ioniza¢do (I) dos metais alcalinos, logo no caso especifico do
sodio e cloro temos:

-"'Er,l = .r;lrg_,] - .-‘1.[';'” = I -.lrl k,,]f'mﬁl (ﬁ]

Diante do resultado, fica evidente que a transferéncia do elétron do
litio para o cloro ¢ um processo fortemente endotérmico. Consequente-
mente, 0s atomos gasosos de litio e cloro separado possuem energia me-
nor que os seus respectivos fons separados Li* e Cl', como pode ser obser-
vados na Figura 3.
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Figura 3: Reducio da Energia Potencia dos fons Li* e Cl devido ao efeito de atragio coulém-
bica. A grande distancia a interagao entre o Li e Cl foi considerada de pouca importancia.

Ainda na Figura 3 podemos notar que a medida que os {ons Li" e CI
se aproximam a curva de energia que representa o sistema tende rapida-
mente para energias menores devido a atragdo eletrostaticas entre eles.
Neste caso podemos aplicar a lei de Coulomb para calcular a distancia
interatbmica em que energia do sistema Li* + CI torna-se igual a dife-
renca de energia inicial de 171 kJ/mol. Utilizando a equagio (7) temos:

_ 13894xZ7Z, x Z,

U(kJ | mol
( mol) a0A) (7)
U 1oy 1389,4x1x1
4 — _T‘F\}
d(A)= 2894 _¢i94

Na distancia de 8.12A o sistema Li* + CI torna-se mais estavel que
o par de atomos Li + Cl, porém este valor 2 muito maior que a distancia
de ligacao da molécula LiCl(g). Caso o par Li + Cl for aproximado lenta-
mente o elétron que ocupa o orbital 25 do litio serd transferido para o
orbital 3p° do Cl quando a distancia entre eles for menor ou igual a
8,12A. A medida que R vai diminuindo até a formagao do LiCl a atra-
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cao eletrostatica continua sendo a interacio dominante entre o Li* e o
Cl. Porém a distancias muito curtas comega aparecer a interacao de
repulsao devido ao recobrimento das fungoes de onda eletronicas do
Li* e CI, como pode ser visto na Figura 4.

¢

:

Potancial coukbmbico

:

Energia Potencial (kd/mel)
|

:

Distancia Interatomica (A)

Figura 4: Energia Potencia dos fons Li* e Cl na regido de ligagio quimica. Com a redugio da
distancia a repulsdo gerada pela sobreposicao das fungdes de onda eletronicas do Lite Cl.

ESTRUTURAS CRISTALINAS DOS SOLIDOS SIMPLES

RAIO IONICO

Embora sob ponto de vista da mecanica ondulatéria o raio de um ion
individual nio tenha significado fisico relevante, para a cristalografia des-
critiva é conveniente ter uma compilagao desses dados. Os valores dos
raios i6nicos (7, ) sao obtidos da difracao de raios-X, porém esses dados
experimentais, normalmente, s6 informam a distancia internuclear, r,, que
corresponde a soma dos raios idnicos do cation e do anion, como mostra-
do na equacio (8).

Fo = (Fraition)  (Ffavion) (8)

Da equacio admite-se que os fons de cargas opostas tocam um no
outro em um reticulo cristalino. O uso desta consideragao significa que
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alinhamento dos raios individuais ¢ arbitrario. Logo algumas aproxima-
¢Oes precisam ser feitas para resolver este problema. Iremos nos deter a
descricao das duas principais.

Na primeira aproximacao iremos considerar hipétese de Landé em
que a estrutura de um haleto de litio, LiX, os anions estdo em contato um
com outro como mostrado na Figura 5.

Figura 5: Dimensdes relativas dos cations e anions que permitem a aplica¢io da hipétese de Landé.

O valor de “d”, na Figura5, pode ser determinada por experimentos
de difracio de raios-X, logo, através da aplicacao do teorema de Pitago-

({924

ras possibilita encontrar o raio dos anions “r”’. Este processo esta mostra-
do na equagio (9).

2 d
@ = (Qiguon)’ + gy = 7= 5[ V5 20353 o)

Onde “d” ¢ o dobro de r, (ver a equagio (8):
d = 2 X ('r;r:i.r:'mr] + r{:ir:iﬂ-r: jl} (10)
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Resolvendo estas equagdes se obtém os valores de raios para os hale-
tos, X'. Alguns outros autores usaram metodologias semelhantes a hip6-
tese de Landé para determinar os raios i6nicos de cerca de 80 elementos
da tabela periddica.

Pauling usou metodologias semi-empiricas para calcular os valores
der (cition) € L anion) baseados na distancia internuclear, r;. Por este método, o

raio doa fons ¢ inversamente proporcional a carga nuclear efetiva, Z p
exercida pelo nucleo aos elétrons mais externos.

r=— (11)

Onde C ¢ uma constante para cada configuragdo eletronica, tendo o
mesmo valor para fons isoeletronicos. Neste caso, a determinagao dos
raios i0nicos esta resumida a resolucao de um sistema de equagoes.

A regra de Slater
para carga nuclear
efetiva esta descrita
em nota explicativa.
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Reescrevendo o sistema de equagoes (11) considerando a regra de Slater
para Zef temos:
0 - 'FI:I:'I::'H'TJ.U } + 'Fn::h;'.l'urr }
1
'Fi:'cm'r'rrﬂ Z - ‘SIZ:-"H-'?HH (13)
rE.:}.l;l.l'rJ.lJfl Z - LSH.::'I.'C:J-'H

sendo Z a carga nuclear e S ¢ o efeito de blindagem.
Como exemplo vamos discutir o caso do Nal:

=231A

r 0(NaF)
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Com valor do raio do Na* ¢é possivel obter o valor da constante C,
6,14, para fons com configuracio eletronica do neonio.

Usando os dados acima, tomemos como exemplo agora o MgO, os
raios calculados pelo método de Pauling para o Mg** e O* sio:

Foon, =0.82 A

|y =
oy

r . =176 A

{LF )

Conseqlientemente, a distancia internuclear prevista por Pauling para
o MgO ¢ de 2,58A, enquanto o valor experimental é de 2,10A. Isto pode
ser justificado pelo valor da constante C usado para calcular os raios do
Mg** e O* foi obtido para {fons com a mesma configuracio eletronica,
mas com carga 1+. No MgO os {ons tem carga dupla, logo, como a forca
de atracdo entre esses fons ¢é muito maior conduz a uma contracio das
nuvens eletronicas no reticulo cristalino.

Para corrigir essa discrepancia, Pauling propos um fator de corregao
em funcao do fator de compressibiliade, #, descrito anteriormente por Born.
L XL =1 (14)

SRR

Onde Z ¢ a carga do fon em moddulo.
A Tabela 2 mostra os valores aproximados de # em func¢io da confi-
guracdo eletronica.
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Tabela 2: Valores aproximados de 7.

Configuragio
_ Exemplo n
eletromica do ion
He Li' 5
Ne F,Na 7
Ar CLK',(Cu) 9
Kr Br, Rb", (Ag) 10
Xe LCs',(Au) 12

Em cristais com varios tipos de fons usa-se uma média dos valores de
n descritos na tabela 2. No caso do NalF e do MgO o valor de # ¢ 6.

Usando a equacdo (13) e os dados da Tabela 2 os raios corrigidos
para 0 Mg?* e O no reticulo cristalino sao 0,65A e 1,40A respectivamen-
te. A distancia internuclear no 6xido de magnésio, apos o uso do fator de
correcio, é 2,15A muito mais préoximo do valor experimental de 2,10A.

REGRA DA RAZAO ENTRE OS RAIOS

A estrutura de alguns compostos 16nicos pode ser prevista usando a Re-
gra da razao entre os Raios, porém algumas considera¢oes precisam ser abor-
dadas, a primeira consiste em considera os tamanhos relativos e o nimero de
ions presentes no reticulo cristalino. Normalmente cations com carga +1
normalmente sio menores que os anions, embora alguns exemplos como KF
e CsI¥ isto ndo seja inteiramente verdade. A razao entre os raios do cation e
do anion, (r,) /(r) podem nos dar informagcoes sobre o nimero de coordena-
¢do e a geometria a0 redor do cation. Observe a Tabela 3:

Tabela 3: Regras para prever o nimero de coordenagao e a geometria a0
redor do cation.

Valor da razdo N° de coordenagio (NC) Geometria de coordenagdo

(ra)ir) do cation. ao redor do cation.
<(,15 2 Linear
0,15—0.22 3 Trigonal Plana
0,22—041 4 Tetraedral
0.41—0,73 6 Octaedral
=0,73 8 Clbica
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O uso da razao entre os raios apresenta algum sucesso, porém apre-
senta algumas limitagoes. Podemos exemplificar isto observando os hale-
tos do grupo 1 da tabela periddica. Os respectivos raios i0nicos sio mos-
trados na Tabela 4.

Tabela 4: Raios dos cation e anions dos metais alcalinos e halogénios.

= T ez

Cations Li Na K Rb Cs'
(r)/pm 76 102 138 149 170
Anions F Cl- Br 1I-

(=)pm 133 181 196 220

No LiF a razao dos raios ¢ 0,57 que nos daria uma coordena¢ao octa-
édrica ao redor do Li" como no caso do NaCl, estando em pelo acordo
com os dados estruturais. Na realidade os haletos do grupo 1 da tabela
periddica ( exceto CsCl, CsBr e Csl) nas condi¢oes normais de tempera-
tura e pressao adotam estrutura similar ao do NaCl, ja os compostos CsCl,
CsBr e Csl adotam  reticulo similar ao CsCl . A razao dos raios prediz a
estrutura correta somente em alguns casos, por exemplo, a teoria preve
coordenagao tetraedral para os cation nos compostos LiBr e Lil e cibica
para NaF, KF, KCI, RbF, RbCl e RbBr e CsF contrariando o que ¢ obser-
vado experimentalmente.

ESTRUTURA DE CRISTALINAS MAIS
IMPORTANTES DE SOLIDOS IONICOS

Antes de iniciarmos uma abordagem sobre a energia envolvida nos
processo de formacao de reticulos cristalinos—Energia Reticular. Iremos
examinar as estruturas mais comuns de alguns sélidos i6nicos com as
seguintes formulas: MX, MX, ou M X.

As estruturas dos compostos sao determinadas por estudos de difra-
¢ao de raios-X. Cada fon, em particular, difrata os raios-X de forma dife-
renciada dependendo do nimero total de elétrons presente no fon, conse-
quentemente, diversos tipos de ions podem ser distinguidos um do outro.

As primeiras quatro estruturas descritas a seguir contém O mesmo
numero de cations e anions, ou seja, sais com a seguinte proporcao 1:1 e
2:2. Notoriamente, os mais simples compostos id6nicos com estas formu-
lagGes cristalizam em uma dessas quatro estruturas. No entanto, a princi-
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pal diferenca entre eles esta no nimero de coordenacio, que corresponde
ao numero de contra-fons agrupados ao redor de outro fon.

O NaCl ocorre naturalmente como cristais cubicos, que quando pu-
ros apresentam uma cor branca. A Figuras 6 mostra a representacao da
cela unitaria do NaCl

{a) (bl

Figura 6: (a) Representacido da cela unitaria do NaCl; (b) Micrografia de cristais de NaCl
(Fonte: referéncia 0).

Na estrutura do NaCl cada fon esta rodeado por 6 outros fons de
cargas opostas, logo, cada fon ocupa um sitio octaédrico. Este arranjo
estrutural ocorre em outros sais de metais alcalinos com halogénios, CN’,
OH' e SH', com exce¢ao do rubidio e césio. O mesmo acontece para
compostos entre metais alcalinos-terroso e os calcogeénios.

A Figura 7 mostra a estrutura do cloreto de césio (CsCl).

Figura 7: Representacdo da cela unitaria do CsCl
(Cs™: verde; Cl: dourado) (Fonte: referéncia 0).

Pode ser observado que o cada {fon esta rodeado por 8 ions de cargas
opostas, NC=8. A estrutura do CsCl ocorre para compostos de césio,
rubidio, télio, aménio (NH,") com anions halogenetos.



Fundamentos de Ligagcdo Quimica e Ligacao Ionica Aula

Na chamada “estrutura de blenda” (Figura 8) comum para o ZnS
(que por sinal é um cristal considerado covalente) cada fon estd rodeado
de por outros 4 , NC=4, portando a geometria do ambiente de coordena-
cdo ¢ tetraédrico. Esta estrutura ¢ comum para compostos de berilio,
mercurio, zinco, caddmio com elementos da familia do oxigénio.

Figura 8: Representacdo da cela unitiria em blenda do ZnS
(Zn>": cinza; S*: amatelo) (Fonte: referéncia 6)

A estrutura da wurzita (Figura 9) é outra forma sob a qual o ZnS ¢
encontrado na natureza, assim como na blenda os fons Zn*" ¢ $* ocupam
sitios tetraédricos, no entanto esses fons estao dispostos em uma espécie
de prisma hexagona.

Figura 9: Representacido da cela unitria em wurzita do
7ZnS (Zn*': cinza; S*: amarelo) (Fonte: referéncia 6)

S
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As estruturas de solidos tipo MX, mais comuns sdo: a estrutura do
fluoreto de calcio (CaF); estrutura do rutilo (TiO,), Figuras 10 e 11 res-
pectivamente.

Na estrutura do Cal, cada fon fluoreto est rodeado por 4 cations Ca**
distribuidos tetraedricamente, enquanto cada cation esta rodeado por 8 fons
F" situados nos vértices de um cubo. Com este arranjo os respectivos nime-
ros de coordenacao dos anions e cations sao 8 e 4 ou NC= 8:4.

Figura 10: Representagio da cela unitaria do CaF, (Ca*": verde; F: vermelho) (Fonte: referéncia 6).

A estrutura do Cal, aparece em vérios outros fluoretos e dxidos den-
tre os quais podemos destacar:
MF,= M= Ca, Sr, Ba, Ra, Pb, Cd. Hg, Eu:
MQO:=> M= Ce, Pr, Th, Th, Pa, U, Am, Cm.
A estrutura do rutilo é ctbica distorcida, pois cada fon positivo estd

rodeado de 6 anions num arranjo octaédrico, e cada fon negativo esta
rodeado por 3 fons positivos dispostos triangularmente. Logo o NC=6:3.

Figura 11: Representagio da cela unitaria do TiO, (Ti**: branco; O*: vermelho) (Fonte: referéncia 6).
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Esta estrutura ¢ muito comum em 6xidos e alguns fluoretos como:

MO,=> M= Ge, Sn, Cr, Mn, Re, Ru;
MF:=> M= Mg, Mn, Fe, Co, Ni, Zn, Pd.

CICLO DE BORN HABER E ENERGIA RETICULAR

Os compostos ionicos existem como solidos cristalinos em condi-
¢oes normais. Para compreendermos a formacao destes compostos ¢é bas-
tante util avaliarmos a energia envolvida em todo processo de formagao.
O ciclo de Born-Haber relaciona dados termoquimicos (AH) envolvidos
em cada etapa de formagdo do composto como uma forma de medir a
energia de ligacdo de compostos i0nicos, também denominado como enet-
gia de rede ou energia reticular, AE . Como exemplo, vamos avaliar
formacao do fluoreto de litio sélido mostrado Figura 12.

AH*; = 520 kJ/mol AH®;=-318 kJimol
Energia de lonizag Afinidade Eletrénica do
do Litio Flior AH®s = -1023,6 kJimol

Energia de Rede

s+ 1/2

AH% = 155,2 kJ/imal
Entalpia de
Sublimagio do Litio

LAH g = -594, 1k J/mol

AHP = T5,3 KJimol
Entalpia de
Dissociacio do Fldor

>

Entalpia de Formagao Padrio

Figura 12: Ciclo de Born-Haber para formagao do Lil\

-
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O litio e o fldor, em seus estados padroes, sao inicialmente con-
vertidos a atomos gasosos, em seguida a fons, e finalmente dispostos
segundo um reticulo cristalino. Os processos de sublimacao e dissoci-
acdo e a energia de ionizagao sio endotérmicos, visto que envolvem
fornecimento de energia ao sistema. Ja a afinidade eletronica e a enet-
gia reticular sdo processos exotérmicos, pois ha liberacdo de energia.
Em termos préticos, o cilculo do AE ¢ uma aplicacdo Lei de Hess
como mostrado na equagao (14).

AH? =AH" +AH) +AH, +AH] + AH! (15)

De acordo com a lei de Hess, a variagao total de energia de um pro-
cesso depende somente das energias dos estados inicial e final, e nao do
caminho seguido. Evidentemente, a entalpia de formacio ¢ igual a soma
dos termos envolvidos na outra volta do ciclo. As entalpias de formacao
do Li" ¢ I ¢ a entalpia total podem ser medidos experimentalmente.

A energia reticular para um composto i0nico resulta da atragao ele-
trostatica entre fons de cargas opostas em um cristal. Esta energia nao
pode ser medida diretamente, pois a reacao que a descreve nao pode ser
realizada em laboratério, No entanto é possivel calcular teoricamente os
valores das energias reticulares. Considerando apenas um fon positivo e
um negativo e admitindo que eles se comportem como cargas pontuais, a
energia de atragdo eletrostatica, E, entre eles pode ser descrita mate-
maticamente pela equagao (15) :

Ly xZ,xe

e d

E

(16)

Onde: 7., e 7, sdo as cargas dos fons positivos e negativos;

¢ 2

¢’ ¢ a carga do elétron;

€¢c ° 9

a,’ € a permissividade do vécuo;
“d’ é a distancia entre os {ons, d =r

- r.. .
cation Anion

E =AxN, x'{" XLy %€ (17)
' dne d

Onde: “A” ¢ a constante Madelung que depende do arranjo dos 4to-
mos no reticulo cristalino;
“N A” ¢ o numero de Avogrado.

Na Tabela 5 sdo mostrado os valores de energias de rede calculados
teoricamente e determinados pelo ciclo de Born-Haber.
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Tabela 5: Energias de rede obtidas teoricamente e pelo ciclo de Born-Haber.

Composto Iénico E, AE, g

(kd/imol) (kJ/mol)

NaCl -764.6 -787,0
CaClz -2520,00  -2635,0
CsF -730,0 7408
CsCl -636,4 -655,0
CsBr -613,0 -629,6
MgO -3970,0  -4050,0
NaF -907,5 926
LiF -1003,2  -1023,7
LiCl -835,0 -852

*determinado teoricamente. ** determinado pelo ciclo de Born-Haber.

Com os dados mostrados na tabela 2 fica evidente que cerca de 98%
da energia de ligacdo de um composto i6nico pode ser explicado apenas
considerando o carater eletrostatico da intera¢ao, os outros 2% pode ser
explicado pelos efeitos de polarizagao dos fons. Também fica evidente
que existe uma forte dependéncia da forca da ligagao i6nica em um soélido
com os tamanhos e as cargas dos fons. Por exemplo, o valor de energia
reticular para o MgO ¢ cerca de 4 vezes maior que a do NaF, devido as
cargas no fons Mg*" e O*" cada uma delas duas vezes maior que aquelas
sobre o Na" e F'. O efeito do tamanho dos fons sobre a energia reticular
também pode ser prevista, ou seja, reticulos formados por fons menores
geralmente apresentam um valor mais negativo da energia reticular.

COMPOSTOS IONICOS EM SOLUCAO

Nossa discussao sobre a quimica ligacdo i0nica e a quimica dos
fons ndo estaria completa se ndo explicassemos como obtemos os fons,
por exemplo, Na* e Cl totalmente separados em solucio aquosa. Nes-
te caso nao poderiamos justificar que os respectivos fons sejam esta-
bilizados pelo potencial coulombico, pois em solucdo diluida os {ons
se encontram muito longe uns dos outros. A explicagdo classica ¢ que
o NaCl é um eletrdlito forte.
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Em solu¢bes aquosas os eletrolitos fortes geram fons estabiliza-
dos devido a hidratagio. Na molécula de agua, os atomos de hidroge-
nio estao fortemente polarizados devido a diferenca de eletronegati-
vidade em relagao ao atomo de oxigénio, consequentemente, 0s ato-
mos de hidrogénio apresentam carga parcial positiva, que interagem
com os anions. Ja o atomo de oxigénio possui pares de elétrons livre
que podem facilmente interagir com os cations. As interagoes entre os
ions e as moléculas de agua sao bastante intensas que conseguem es-
tabilizar os fons em solucio.

A entalpia de hidratacio padrio por mol, A§°, , de um par de fons é
equivalente ao calor liberado por mol da seguinte reagao representada na
equagao (18).

:\'II+|-'_.;_|| + x-r'g_j —* M +|-’qu + x-.rm” (IS]
No caso do NaCl temos:

Na+,r|,;; +(‘-I-|r__-;; - Na _qul.r + El-raqr,' ':19]

Ja que conhecemos a energia de ioniza¢ao no Na g €2 afinidade ele-
tronica do Cl , podemos usar os dados experimentais termoquimicos re-
lativo a dissolugao do NaCl  em agua e 4 vaporizagio do NaCl ,
ions gasosos, para calcular a energia liberada na reagdo de hidratagao
descrita na equagio (11). Na Tabela 6 sdo mostrado alguns A§°®  para
alguns pares de fons.

gerando

Tabela 6: Entalpias de hidratacio padrio, A$°
sa a 25°C

> d€ fons em solugao aquo-

Par [onico ﬁ.Hbﬁ.M
(kJ/mol)

Na"+Cl-  -783,5
Na +Br -752,0
Cs' +ClI"  -650,3
Li"+CI -898,3
Ag +ClI' -850,2
Ca™ +2CI' -2336,8

1

Al +3Cl  -5816,0
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Comparando os valotes de A§°, com os valores de energia de ioniza-
cao e afinidade eletronica, fica evidente que os fons sdao bastante estabili-
zados em solucao aquosa devido a hidrata¢ao. Além disso, ¢é facil obser-
var que quanto menor for fon ou maior for a carga do cation, maior sera a
quantidade de energia liberada na reacao de hidratagao. Desta maneira,
podemos generalizar que os cations menores ¢ mais carregados sao mais
estabilizados pela hidratagao.

CONCLUSAO

Ao final desta aula vocé devera ser capaz de:

descrever a ligagao ionica;

reconhecer como a liga¢do i6nica e afetada pelo tamanho e pela carga
dos ions;

definir energia reticular e calcular essas energias através do ciclo de
Born-Haber;

identificar como a energia reticular pode afetar os pontos de fusio e a
solubilidade desses compostos em agua.

RESUMO

Nesta aula abordamos as teorias que explicam a liga¢ao i6nica. Den-
tro deste contexto enfatizamos: a ligacdo i6nica que consiste numa atra-
¢ao eletrostatica entre fons de cargas opostas; Ciclo de Born-Haber para
explicar a formagdo da ligagao i6nica; Entalpia de hidratagao padrio para
explicar a estabilizagdo de fons em solucio.
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ATIVIDADES

1. Explique o motivo do composto NaCl, ndo existir.

Resolucio:

A formacio do cation Na** com configuracao eletronica 7625°2p° exige a
perda de dois elétrons do atomo de sédio. Como o segundo elétron do
sodio deve ser removido da camada #=2, a formacio do cition Na*" re-
quer uma quantidade substancial de energia. Ou seja, a terceira etapa do
ciclo de Born-Haber seria aproximadamente o somatoria da primeira e
segunda energia de ionizacio do Na, (496 + 4562)k]. Admitindo que a
energia reticular do composto NaCl, o ¢ o dobro da apresentada pelo NaCl o
(2x -786k]/mol = -1572 kJ/mol), isto pode ser considerado, devido a
carga do Na** ser o dobro do que a observada no Na* e do tamanho
reduzido do Na2+’ estimarfamos um calor de formagio, AH° , muito
positivo ( H”3000k]/mol). Logo um o valor de AH°_ ¢é muito positivo
significa que a formagao no NaCl, a partir do Na e Cl ndo ¢ favoravel.

2. Explique o motivo que os fons isoeletronicos F- e Na® possuem raios
diferentes, 1,36 e 0,95A respectivamente.

Resoluciao:

Em ambas as espécies o elétrons de valéncia pertencem ao orbital 2p,
porém o efeito da blindagem ¢é muito diferente entre cations ¢ anions. A
carga nuclear efetiva sentida pelos elétrons que ocupam o orbital Z2p no I
¢ muito menor que pelos elétrons Zp do cation Na'. Consequentemente,
quanto menor for a carga nuclear efetiva, maior sera distincia dos elé-
trons para o nucleo.

REGRA DE SLATER

A Carga Nuclear Efetiva, Z p experimentada pelos elétrons em orbitais
atomicos diferentes pode ser estimada pela regra de Slater:

Z,=7-S
onde Z ¢ a carga nuclear e § é o efeito de blindagem.
Os valores de § podem ser estimados da seguinte maneira:
- Escreva a configuragao eletronica agrupando os elétrons da seguinte forma:
(15)(2s2p) (3s3p) (3d) (454p) (4d) (4)) (5s5p) etc.
- Os elétrons em grupos de orbitais de maior energia (a direita) do grupo
em questao, nao contribuem para o valor de S.
- Considere um determinado elétron em um orbital ns ou np:
- Cada um dos outros elétrons no grupo (ns, np) contribuem em S=0,35;
- Cada um dos elétrons no grupo ( #-1) contribuem em $=0,85;
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- Cada um dos elétrons no grupo ( #-2) ou grupos inferiores contribuem
em $=1,00.

Considere um determinado elétron em um orbital nd ou nf:

- Cada um dos outros elétrons no grupo (nd, nfj contribuem em §=0,35;
- Cada um dos elétrons em grupos inferiores (a esquerda) contribuem em
$=1,00.

Exemplo:

Determinar a carga nuclear efetiva exercida sobre os orbitais 3d e 4s do ferro.
Para Fe, Z = 20.

(19) 292 (339 (3eP) (44p")

- Carga Nuclear Efetiva sobre orbital 3d do ferro

(19) @229 (33 (BdP)

S =5x0,35+ 18 x 1,00 = 19,75

Z,=26-1975 = 6,25

- Carga Nuclear Efetiva sobre orbital 4s do ferro

(19) 2229 (323 (BdP) (44p")

§S=1x035+14x0,85+ 10 x 1,00 = 22,25

Z,=26-2225=3]75

AUTO-AVALIACAO

1. Qual dos seguintes compostos tem a maioria de energia de formacao do
par i6nico mais negativa? Qual dos compostos tem valor menos negativo?
a) NaCl

b) MgS

c) MgF,

2. Para derreter um sélido i6nico é necessario fornecer energia sufici-
ente para vencer as for¢as entre os fons, de modo a causar colapso no
ordenamento dos fons, gerando um liquido. Se a distancia entre ani-
ons e cations em um soélido cristalino diminui, mas as cargas permane-
cem as mesmas, o ponto de fusdo deve aumentar ou diminuir? Justifi-
que a sua resposta.

3. Para a sublimagio do potassio, K, DH= 85,2 k] /mol. Para dissocia¢io
do flbor, F, DH= 15/mol8 kJ/mol. A primeira energia de ionizagio do
potassio é 419 kJ/mol e a afinidade eletronica do flaor é -333 kJ/mol.
Quando o par i6nico ¢ formado a partir do K'e F a energia liberada ¢é -
473 kJ/mol. A energia reticular do KF é -826 k] /mol. Calcule o AH de
formacao de 1 mol de pares i0nicos a partir dos atomos de K e F e calcule
o AH de formacio de 1 mol de fluoreto de potissio sélido a partir do
potassio solido e do gas fluor.

f
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4. Explique sem recorrer aos valores tabelados de entalpia se é possivel a
formacao dos seguintes compostos:

a) MgF,

b) Mg F

c) Na,I

d) LiF,

e) NaHe

Quando o atomo de sédio estiver a uma distancia igual ou menor que
9,45A de um 4tomo de cloro, o 4tomo de cloro captura um elétron do Na
para formar o par i6nico Na® + CI. Se o cloro for substituido por um
atomo de fldor a transferéncia eletronica ocorrera quando a distancia for
maior ou menor que 9,45A? Justifique a sua resposta.

PROXIMA AULA

Quimica dos elementos e compostos dos Grupos 13/111 e 14/1V.
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