LIGAÇÕES QUÍMICAS

A LIGAÇÃO IÔNICA

As ligações químicas podem ser divididas em duas categorias gerais: ligações iônicas e ligações covalentes.

Uma ligação iônica ocorre quando um ou mais elétrons são transferidos da camada de valência de um átomo para a camada de valência de outro. O átomo que perde elétrons torna-se um íon positivo (cátion), enquanto que o átomo que ganha elétrons torna-se negativamente carregado (um ânion). A ligação iônica resulta da atração entre os íons com cargas opostas.

Um exemplo da formação de uma substância iônica é a reação entreo os átomos de lítio e flúor. Suas estruturas eletrônicas são:




Li
1s22s1
e





F
1s22s22p5
Quando reagem, o átomo de lítio perde o elétron de sua subcamada 25 e torna-se Li+, assumindo, assim, uma configuração eletrônica que é a mesma do gás nobre hélio.

Li (1s22s1)    (   Li+(1s2)   +   e-

O elétron perdido pelo átomo de Li é recebido pelo átomo de flúor, que passa a íon fluoreto, F-. Esse íon possui, agora, uma configuração eletrônica idêntica à do gás nobre neônio.

F (1s22s22p5)  +   e-   (   F- (1s22s22p6)

Uma vez formado, os íons Li+ e F- atraem-se um pelo outro, devido às suas cargas opostas. É esta atração entre os íons que constitui a ligação iônica. 


Quando uma reação entre o lítio e o flúor ocorr, na vida real, ela envolve um enorme número de átomos e, igualmente, um enorme número de íons são formados. Esses íons agregam-se para formar o sólido iônico LiF. É importante lembrar que um sólido iônico, tal como este, não contém moléculas discretas, mas, sim, íons agregados em que as forças atrativas entre os íons de cargas opostas são maximizadas, enquanto as forças repulsivas entre os íons de mesma carga são minimizadas. No LiF, por exemplo, cada cátion (Li+) é cercado e igualmente atraído por seis ânions (F-), como mostra a Fig. 1. Em uma versão similar, cada ânion é igualmente atraído por seis cátions que o cercam.
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Os símbolos de Lewis podem ser usados para ilustrar a transferência de elétrons que ocorre durante a formação de um composto iônico. Por exemplo, podemos mostrar assim a reação entre Li e F:
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O colchete que aparece em torno do flúor, do lado direito, visa a mostrar que todos os oito elétrons são propriedades exclusiva do íon fluoreto F-.


Quando Li e F reagem, estes perdem ou ganham elétrons até que a configuração eletrônica de um gás nobre seja atingida. Exceto para o hélio, isto corresponde a uma configuração na camada externa de ns2np6 (um total de oito elétrons na camada mais externa). Como o leitor se recorda, dissemos, no último capítulo, que as estruturas eletrônicas dos gases nobres possuem muita estabilidade. A tendência dos átomos para atingir este arranjo eletrônico constitui a base da chamada regra do octeto, que, simplesmente, estabelece que os átomos tendem a ganhar ou perder elétrons até que existam oito elétrons em sua camada de valência.

No caso da ligação iônica, a regra do octeto é aplicada somente para os metais dos Grupos 1 e 2 e para os não-metais. Verificamos que os metais perdem elétrons e os não –metais ganham elétrons. As cargas que esses elementos formam, dadas na Tabela 1, são determinadas pelos números de elétrons que os átomos podem perdem ou ganhar elétrons para atingir um octeto.

Tabela 1 Alguns cátions e ânions comuns

	Íons com configuração eletrônica de gás nobre

	+1
	+2
	+3
	-3
	-2
	-1

	Li+
	
	
	N-3
	O-2
	F-

	Na+
	Mg+2
	Al+3
	P-3
	S-2
	Cl-

	K+
	Ca+2
	
	
	Se-2
	Br-

	Rb+
	Sr+2
	
	
	Te-2
	I-

	Cs+
	Ba+2
	
	
	
	



Quando os elementos de transição, ou metais como o estanho e o chumbo (que estão à direita dos metais de transição e são chamados de elementos de pós-transição), formam íons, a regra do octeto não costuma ser obedecida. Em geral, quando um íon positivo é formado a partir de um átomo, os primeiros elétrons perdidos são sempre da camada com o maior valor de n. Os elementos de transição, portanto, perdem seus elétrons s mais externos antes que qualquer um dos elétrons d mais internos sejam removidos. O íon Zn+2, por exemplo, é formado quando um átomo de zinco perde seus elétrons 4s mais externos. A configuração eletrônica da camada mais externa do íon zinco é, portanto, 3s23p63d10. ns2np6nd10 é, freqüentemente, chamada configuração de um pseudogás-nobre. Uma outra distribuição eletrônica de camada mais externa, relativamente estável, é ns2np6nd5, que se encontra nos íons Fé+3 e Mn+2.


Alguns íons também ocorrem com estruturas eletrônicas diferentes das anteriormente discutidas. Uma vez que é muito difícil formar um íon altamente carregado (íons com carga maior que +3 são raros), a perda de elétrons, algumas vezes, cessa antes que a configuração eletrônica de um gás nobre seja atingida. Alguns exemplos são Ti+2 ([Ar]3d2), V+2 ([Ar]3d3), Cr+2 ([Ar]3d4). Íons deste tipo são comuns entre os elementos de transição. 


A razão pela qual dois elementos reagem para formar uma substância iônica é determinada, usualmente, pelo número de elétrons que devem ser perdidos ou adquiridos pelos respectivos átomos reagentes, a fim de atingir uma configuração eletrônica estável. Por exemplo, na reação entre o cálcio (Grupo 2) e o cloro (Grupo 17), cada átomo de cálcio deve perder dois elétrons para atingir a estrutura de um gás nobre, enquanto que cada átomo de cloro necessita adquirir apenas um elétron para obter um octeto. Assim, usando símbolos de Lewis, temos:

O resultado é que dois átomos de cloro devem reagir com cada átomo de cálcio para produzir um íon Ca+2 e dois íons Cl-. O composto neutro, cloreto de cálcio, tem a fórmula CaCl2. Razões semelhantes nos levam a supor que um composto entre Li e O tenha a fórmula Li2O (composto chamado óxido de lítio).


Ao serem escritas as fórmulas para os compostos iônicos, tais como fluoreto de lítio, cloreto de cálcio ou óxido de lítio, duas regras são seguidas:

1. O íon positivo é sempre escrito primeiro na fórmula. Isso é simplesmente um costume que os químicos consistentemente seguem.

2. A relação de íons positivos e negativos é sempre escolhida de forma que o total de cargas positivas e negativas seja igual. O composto precisa ser eletricamente neutro.

A aplicação da segunda regra requer, às vezes, um certo artifício. Considere, por exemplo, o composto formado quando o oxigênio do ar reage com uma superfície de alumínio para formar uma fina camada de óxido de alumínio. O alumínio, do Grupo 13, perde três elétrons para atingir a estrutura de um gás nobre e produzir o íon Al+3. O oxigênio, por outro lado, forma o íon O-2. Para produzir um composto neutro, dois íons Al+3 devem ser combinados com três íons O-2. Desse modo, o total de cargas positivas [2 x (3+) = 6+) é o mesmo que o total de cargas negativas [3 x (2-) = 6-]. O óxido de alumínio possui, portanto, a fórmula Al2O3.


Existe um caminho bem mais curto que podemos usar para obter a fórmula de um composto iônico. Esse caminho envolve somente a troca dos índices superiores pelos inferiores.

A carga total é +6; a carga negativa total é –6. Ao usar este método para obter a fórmula, lembre-se de que os compostos iônicos serão sempre representados pelas suas fórmulas empíricas. Certifique-se de que os subscritos constituem-se no conjunto de números inteiros mais simples. Por exemplo, ao usar este método com Mg+2 e O-2, obtemos, inicialmente, Mg2O2, que se reduz para MgO. 


Há muitas substâncias que contém íons compostos por mais de um átomo (isto é, íons poliatômicos). As fórmulas destes compostos são determinadas pelos números relativos de cátions e ânions que devem estar presentes a fim de se chegar a um sólido neutro. Na Tabela 2, relacionam-se alguns íons poliatômicos comuns. Será necessário você conhecer suas fórmulas, suas cargas e seus nomes. 

Tabela 2 Alguns íons poliatômicos comuns

	(a) Cátions

	NH4+

	H3O+

	(b) Ânions (Sinônimos entre parênteses)

	CO3-2 
	Carbonato
	ClO2-
	Clorito

	HCO3-
	Hidrogenocarbonato (bicarbonato)
	ClO- (OCl-)
	Hipoclorito

	C2O4-2
	Oxalato
	PO4-3
	Fosfato (ortofosfato)

	NO3-
	Nitrato
	HPO4-2
	Hidrogenofosfato

	NO2-
	Nitrito
	H2PO4-
	Dihidrogenofosfato

	OH-
	Hidróxido
	CrO4-
	Cromato

	SO4-2
	Sulfato
	Cr2O7-2
	Dicromato

	HSO4-
	Hidrogenossulfato (bissulfato)
	MnO4-
	Permanganato

	SO3-2
	Sulfito
	C2H3O2-
	Acetato

	HSO3-
	Hidrogenossulfito (bissulfito)
	
	

	ClO4-
	Perclorato
	
	

	ClO3-
	Clorato
	
	


Propriedades das substâncias iônicas


Diversas propriedades distinguem compostos iônicos dos compostos covalentes. Essas podem ser relacionadas à estrutura cristalina simples dos compostos iônicos, denominada, uma rede composta de íons positivos e negativos de tal modo que as forças de atração entre íons de cargas opostas são maximizadas, enquanto que as forças de repulsão entre íons de cargas de mesmo sinal são minimizadas. Antes de discutir algumas das possíveis geometrias, umas poucas propriedades dos compostos iônicos podem ser mencionadas.

1. Compostos iônicos tendem a ter muito baixa condutividade elétrica quando sólidos, mas conduzem eletricidade bastante bem quando fundidos. Esta condutividade é atribuída à presença de íons, átomos carregados positivamente ou negativamente, que são livres para se mover sob influência de um campo elétrico. No sólido, os íons são ligados firmemente na rede e não são livres para migrar e conduzir constante elétrica. Nota-se que nós não temos nenhuma prova absoluta da existência de íons no cloreto de sódio, por exemplo, embora nossa melhor evidência será discutida adiante neste capítulo. O fato que íons são encontrado quando cloreto de sódio é fundido ou dissolvido em água não prova que eles existiam no sólido cristalino. Entretanto, sua existência no sólido é usualmente assumida, uma vez que as propriedades desses materiais podem prontamente ser interpretadas nos termos de atrações eletrostáticas.

2. Compostos iônicos tendem a ter altos pontos de fusão. Ligação iônica usualmente são muito fortes e elas são não-direcionais (cada íon exerce um campo elétrico para todas as direções). O segundo ponto é bastante importante, uma vez que, ignorando-o levaria a conclusão errônea de que ligação iônica é mais forte do que ligação covalente. Nós veremos que substâncias contendo ligações covalentes fortes, multidirecionais, tais como o diamante, têm também altos pontos de fusão. O ponto de fusão do cloreto de sódio, por exemplo, resulta das fortes atrações eletrostáticas entre os cátions sódio e ânions cloreto, e da estrutura da rede, em que cada íon sódio atrai seis ânions cloreto, cada um dos quais, por sua vez, atrai seis íons sódio, etc. no cristal. A relação entre ligação, estrutura e propriedades físicas das substâncias será discutida em mais detalhe no Capítulo de forças intermoleculares.

3. Compostos iônicos são usualmente muito duros, mas substâncias quebradiças. A dureza de substâncias iônica segue naturalmente aquele argumento apresentado acima, exceto que neste caso nós estamos relacionando as atrações multivalentes entre os íons com separação mecânica ao invés de separação através de energia térmica. A tendência a serem quebradiços resulta da natureza da ligação iônica. Se se pode aplicar força suficiente para deslocar os íons levemente (e.g., o comprimento de metade da célula unitária no NaCl), as forças atrativas se tornam forças repulsivas pelo contato ânion-ânion e cátion-cátion; daí o cristal se quebra. Isto explica as bem conhecidas propriedades de clivagem dos minerais.

Compostos iônicos são freqüentemente solúveis em solventes polares com altas permissividades (constantes dielétricas).


A interação entre os momentos dipolares do solvente e dos íons é chamada de solvatação. Tal solvatação fornecerá considerável energia para compensar a quebra da rede cristalina, que seria, a princípio, desfavorável.

Ocorrência da Ligação Iônica


Compostos iônicos simples formam-se somente entre elementos metálicos muito eletropositivos e não-metais muito eletronegativos. Dois requisitos importantes são que ambas a energia de ionização para formar o cátion e a energia de ionização para formar o ânion devem ser energeticamente favoráveis. Isto não significa que estas duas reações devem ser exotérmicas (o que seria impossível), mas, ao invés disso, significa que estas energias não custam muito. Assim, os requerimentos para a ligação iônica são: (1) os átomos de um elemento devem perder um ou dois (raramente três) elétrons sem que isto necessite muita energia e (2) os átomos do outro elemento devem ser capazes de aceitas um ou dois (quase nunca três) elétrons sem gastar muita energia. Isto restringe a ligação iônica a compostos entre os metais mais eletropositivos: Grupos 1, 2 e parte do 3 e alguns metais de transição de mais baixo estado de oxidação (formando cátions) e os não metais mais eletronegativos: Grupos 17, 16 e nitrogênio (formando ânions). Todas as energias de ionização são endotérmicas, mas para os metais descritos acima elas não são proibitivamente altas. Para esses elementos, afinidades eletrônicas são exotérmicas somente para os halogênios, mas elas não são excessivamente endotérmicas para os calcogênios e o nitrogênio.

Energia da rede cristalina

A energia da rede cristalina de um composto iônico é a energia liberada quando íons se aproximam do infinito para formar um cristal:



M+(g)   +    X-(g)    (    MX(s)


O processo de formação do sólido, a partir de íons gasosos é muito exotérmico. O tratamento da energia de rede se dá a partir de considerações puramente eletrostáticas. Os fatores que afetam a energia de rede são, principalmente, as cargas dos íons, da distância internuclear, da estrutura da rede cristalina. Numa primeira análise, pode-se afirmar que quanto maiores as cargas iônicas, maior a interação coulômbica e, portanto, mais negativa será a energia de rede. Analogamente quanto maiores forem os raios iônicos, maior a distância internuclear e menos negativa será a energia de rede. Os valores de alguns compostos iônicos são apresentados na Tabela 3.

Tabela 3 Valores de energia de rede alguns compostos a 25ºC
	Haletos
	
	
	
	
	
	
	

	LiF
	1.046
	LiCl
	   861
	LiBr
	   818
	LiI
	   759

	NaF
	   929
	NaCl
	   787
	NaBr
	   751
	NaI
	   700

	KF
	   826
	KCl
	   717
	KBr
	   689
	KI
	   645

	AgF
	   971
	AgCl
	   916
	AgBr
	   903
	AgI
	   887

	BeCl2
	3.017
	MgCl2
	2.524
	CaCl2
	2.260
	SrCl2
	2.153

	
	
	MgF2
	1.984
	CaBr2
	1.984
	
	

	Óxidos
	
	
	
	
	
	
	

	MgO
	
	CaO
	
	SrO
	3.283
	BaO
	3.114

	Sulfetos
	
	
	
	
	
	
	

	MgS
	
	CaS
	
	SrS
	2.974
	BaS
	2.832


Os valores de energia de rede podem ser calculados teoricamente através da Equação de Born-Landé, ou calculados a partir de dados experimentais, através do ciclo de Born-Haber.

O ciclo de Born-Haber

A lei de Hess afirma que a entalpia de uma reação é a mesma se a reação acontece em uma ou diversas etapas; é conseqüência necessária da primeira lei da termodinâmica sobre o princípio da conservação da energia. Se isto não fosse verdadeiro, poderia-se manufaturar energia por um processo cíclico adequado. Born e Haber aplicaram a lei de Hess para a entalpia de formação de um sólido iônico. Para a formação de um cristal iônico dos elementos, o ciclo de Born-Haber pode simplesmente ser descrito como



M(g)




       M+(g)














     X(g)

        X-(g)





M(s)
    +
 ½ X2(g) 
(((      MX(s)

É necessário que

(Hf = (Hatomização do metal + (Hatomização do não metal + (HEI + (HAE + Uo

Os termos (Hsublimação e (Hdissociação são entalpias de atomização do metal e do não metal, respectivamente. Para não-metais diatômicos, (Hatomização do não metal é a entalpia de dissociação (energia de ligação mais RT) da molécula diatômica. Para metias que vaporizam para formar gases diatômicos, (Hatomização, M2, então a entalpia de dissociação da reação deve ser incluída.

M2   (   2 M


Valores de energia de ionização, EI, e de afinidade eletrônica, AE, são tabelados. Energias de dissociação de ligação para muitas moléculas são encontradas em apêndices de livros de química inorgânica e físico-química. 

Usos do ciclo de Born-Haber

A entalpia de formação de um composto iônico pode ser calculada com boa precisão através do ciclo de Born-Haber, quando se conhece a energia de rede do composto. Considere NaCl, por exemplo, o valor para a energia de rede pode ser calculado e é             –757kJ.mol-1. A soma do ciclo de Born-Haber é então,

Isto pode ser comparado com um valor experimental para a entalpia de formação, (Hf298 = - 411 kJ mol-1.


Separação dos termos de energia no ciclo de Born-Haber nos dá algum indicativo de suas importâncias relativas em ligação química. Por exemplo, os termos (HA são sempre positivos, mas são usualmente de tamanho relativamente pequeno comparado com os outros termos e não variam grandemente de composto para composto. As energias de ionização são sempre grandemente endotérmicas. Afinidades eletrônicas dos halogênios são exotérmicas, mas para os calcogênios são endotérmicas como resultado de forçar o segundo elétron em um íon negativamente carregado X-. Em qualquer caso, a soma da energia de ionização e afinidade eletrônica é sempre endotérmica e, é somente a avassaladora exotermia da atração dos íons que torna os compostos iônicos estáveis em relação a sua dissociação aos elementos. A temperatura ambiente esta energia é a energia de rede. Imaginaria-se, entretanto, que em temperaturas acima do ponto de ebulição do composto (1413ºC para o NaCl, por exemplo) nenhuma reação ocorre entre o metal ativo e o não-metal. Mesmo na fase gasosa, haverá estabilização eletrostática dos íons pela formação de pares iônicos, M+X-. O último deveria ser adicionado ao ciclo de Born-Haber, e para tornar claro a natureza das relações energéticas, é melhor desenhá-la de forma mais explícita como na Fig. 2. Em tal diagrama, as entalpias individuais podem ser retratadas e relacionadas à entalpia original dos materiais de partida.

A maioria das entalpias associadas com etapas no ciclo pode ser estimada, com maior ou menor precisão, por métodos experimentais. A energia de rede, entretanto, é quase sempre obtida teoricamente mais do que de medidas experimentais.
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Fig. 2 Diagrama de Born-Haber mostrando as magnitudes relativas de vários termos para o cloreto de sódio.


Uma vez que nós estamos convencidos que é válido usar valores teóricos para Uo, nós podemos usar o ciclo para ajudar a obter informações sobre qualquer etapa do ciclo que seja experimentalmente difícil medir. Por muitos anos afinidades eletrônicas foram obtidas quase que exclusivamente por este método, uma vez que valores precisos eram difíceis de se obter pelo experimento direto.


Finalmente, é possível prever o calor de formação de um novo e previamente desconhecido composto. Razoavelmente, boas estimativas de entalpias de atomização, energias de ionização e afinidades eletrônicas são agora disponíveis para a maioria dos elementos. É então necessário fazer algumas boas hipóteses para a estrutura cristalina mais provável, incluindo distâncias internucleares e geometria. A distância internuclear pode ser estimada com a ajuda de tabelas de raio iônico. Algumas vezes é também possível prever a geometria (a fim de conhecer a correta constante de Madelung) do conhecimento desses raios. Em tal caso é possível prever a energia de rede e a entalpia de formação (o último quase tão precisamente quanto poderia ser medido se o composto fosse disponível). Exemplos de cálculos sobre compostos hipotéticos são dados abaixo.


Consideração de termos num ciclo de Born-Haber ajuda a racionalizar a existência de certos compostos e a não existência de outros. Por exemplo, considere o hipotético dicloreto de sódio, Na+2, 2Cl-. Por causa da carga +2 do íon sódio, nós esperaríamos que a energia de rede fosse consideravelmente mais alta do que aquela do NaCl, adicionando estabilidade ao composto. Mas, se todos os termos são avaliados, é encontrado que o aumento de energia necessário para ionizar o sódio a Na+2 é mais do que aquele que retorna pelo aumento da energia de rede. Nós podemos fazer um árduo cálculo assumindo que a distância nucelar no NaCl2 é o mesmo que no NaCl e que ele deveria cristalizar na estrutura da fluorita com uma constante de Madelung de A = 2,52. A energia de rede é, então,         Uo = -2.180 kJ.mol-1. A soma dos termos de Born-Haber é,

Embora a estimativa de Uo por nossa aproximação crua pode errar por 10-20%, ele não pode ser um erro de 100% ou 2.500 kJ.mol-1. Daí nós podemos ver por que NaCl2 não existe: A estabilização extra da rede é insuficiente para compensar a muito alta energia de ionização.

Um problema levemente diferente chega quando nós consideramos os estados de oxidação mais baixos dos metais. Nós sabemos que CaF2 é estável. Por quê CaF também não é? Assumindo que CaF cristalizaria na mesma geometria de KF e que a distância internuclear seria aproximadamente a mesma, nós podemos calcular a energia de rede para CaF, Uo = - 795 mol-1. Os termos no ciclo de Born-Haber são,


Uma entalpia de formação de -276 kJ mol-1, embora não muito grande, é perfeitamente aceitável porque é aproximadamente a mesma daquela do LiI, por exemplo. Por quê, então, o CaF não existe? Porque se fosse possível sintetizá-lo, ele espontaneamente se desproporcionaria em CaF2 e Ca exotermicamente.


2 CaF       ((((        CaF2         +           Ca


2 (Hf  = - 500

     (Hf  = - 1220        (Hf  = 0 
    (Hr  = - 670 kJ mol-1
Conclusão

Cristais iônicos podem ser visto bem simplesmente em termos de um modelo eletrostático de redes de íons como sendo esferas rígidas de cargas opostas. Embora conceitualmente simples, este modelo não é completamente adequado, e nós vimos que modificações devem ser feitas nele. Primeiro, a ligação não é completamente iônica com compostos variando dos haletos de metais alcalinos para os quais o modelo iônico é uma excelente aproximação, para compostos nos quais a hipótese da presença de íons é bastante pobre. Em segundo lugar, a hipótese de uma rede perfeita, infinita sem nenhum defeito é uma simplificação. Como em todos os modelos, o uso do modelo iônico não necessariamente implica que ele seja “verdadeiro”, meramente que seja conveniente e útil, e se o cuidado apropriado for tomado e ajustes forem feitos, ele se mostra uma aproximação proveitosa.

Exercícios

01. Desenhe as estruturas de Lewis para os compostos iônicos: BaO, Na2O, KF e MgBr2.

02. Qual a fórmula de um composto iônico formado por Mg e P?

03. O fosfato de cálcio, um composto iônico que é um importante fertilizante, contém os íons Ca2+ e PO43-. Qual a sua fórmula?

04. Dê a configuração eletrônica de cada um dos seguintes íons: Ba2+, Se2-, Al3+, Li+, Br-, Fe2+, Cu+ e Ni3+.

05. Escreva as fórmulas para os compostos formados pelos seguintes pares de íons: a) Na+ e CO32-; b) Ca2+ e ClO3-; c) Sr2+ e S2-; d) Cr3+ e Cl-; e)Ti4+ e Cl4-; f)Fe3+ e HPO42-; g)K+ e N3-; h)Cu2+ e C2H3O2-; i) Ni2+ e NO3-
06. Com base em suas configurações eletrônicas, por que muitos dos elementos de transição formam íons com carga 2+?

07. Porque os elementos do 2º período nunca excedem o octeto nas suas camadas de valência? 

08. Use o ciclo de Born-Haber para mostrar a reação :

K(s)   +  ½ Cl2 (G)  → KCl(s) , é exotérmica. São conhecidas as seguintes energias: K(s)  → K (g), 90,0 kJ; ½ Cl2 (g)  → Cl(g), 119,0 kJ; K (g) → K+(g), 419 kJ; Cl(g) → Cl-(g), - 349 kJ; K+(g) + Cl-(g)  → KCl(s), - 704 kJ. 

09. A partir dos dados, calcule a energia da rede cristalina do CaCl2, em KJ.mol-1. Energia necessária para vaporizar 1 mol de Ca (s) = 192 KJ.mol-1, primeiro potencial de ionização do Ca= 590 KJ.mol-1: segundo potencial de ionização do Ca = 1146 KJ.mol-1; afinidade do elétron do Cl = -350 KJ.mol-1, energia de ligação do Cl2 = 238 KJ.mol-1 de ligações Cl – Cl ; energia liberada pela reação, Ca (s)  + Cl2(g) ( CaCl2 (s), -795 KJ.mol-1 de CaCl2 (s) formado.























































Fig. 1 Em um cristal de fluoreto de lítio, LiF, cada íon Li+ encontra-se cercado por seis íons F- e cada íon F- encontra-se cercado por seis íons Li+. As esferas maiores correspondem aos íons F- e as menores aos íons Li+.
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