
UNIDADE 3  - COORDENAÇÃO ATÔMICA

3.1. DISTÂNCIAS INTERATÔMICAS

• As distâncias interatômicas e os arranjos espaciais são os dois 
fatores mais importantes na análise da coordenação atômica 
dos materiais. 

• As forças de atração entre átomos mantém os mesmos unidos 
e são responsáveis pelas ligações químicas. As forças de 
atração são devidas à atração coulombiana entre as 
diferentes espécies de íons de cargas opostas, criadas nas 
ligações químicas.

• A força de repulsão entre os elétrons de dois átomos, quando 
estão suficientemente próximos, é responsável, em conjunto 
com as forças de atração, pela posição de equilíbrio dos 
átomos na ligação química (distância interatômica).



• A distância interatômica é a distância de equilíbrio onde as 
forças de atração e de repulsão são iguais.  

• Numa ligação iônica, a força de atração coulombiana (ou força 
de ligação) segue uma forma simples, bem conhecida dada 
por:

onde a é a distância de separação entre os centros dos íons,  
Zi é a valência do íon (no NaCl, +1 para Na+ e -1 para Cl-) e 
e=1,6x10-19 C é a carga eletrônica.  
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• Pela figura ao lado, pode-se notar 
que o comprimento de ligação seria 
idealmente zero. Isto não é verdade 
devido às forças de repulsão.



• A força de repulsão FR é devida à tentativa de trazer os 
núcleos positivos mais próximos e pela repulsão entre os 
elétrons orbitais dos íons. 

• Esta força de repulsão tem a forma

onde b e n são constantes determinadas experimentalmente 
para um dado par de íons. Para sólidos iônicos, n ≈ 9. 
Comparativamente,  FC ∝ a-2 e  FR ∝ a-10.

• As forças atrativas predominam nas maiores distâncias de 
separação atômica e as repulsivas nos espaços interatômicos 
mais restritos (menores distâncias). 
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• A força de ligação é dada pela força de atração ou de 
repulsão em função da distância entre átomos ou íons. A 
força resultante deve ser nula.

• A distância de ligação de equilíbrio a0, ou distância 
interatômica a0, ocorre no ponto onde existe um balanço 
entre as forças de atração e de repulsão, ou seja, FC + FR = 0. 
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• A energia de ligação é relacionada à força de ligação pela 
expressão integral

onde a separação atômica infinita (a → ∞) é usada como 
referência pois E∞=0. 

3.2. ENERGIA DE LIGAÇÃO
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• Utilizando as equações de FC e FR
tem-se
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• Como os átomos resultam unidos, é liberada uma quantidade 
de energia igual à área sob a curva da força resultante F 
entre ∞ e a0.

• A posição estável dos íons corresponde a um mínimo de 
energia. Para mover os íons de seus espaçamentos de 
equilíbrio deve ser suprida energia para o sistema, por 
exemplo, por carregamento de tensão ou compressão. 

• Como visto anteriormente, para ligações fortes esta energia 
de ligação é aproximadamente 500 kJ/mol (isto é, 500.000
joules por 6,02x1023 ligações). Para ligações fracas esta 
energia está na faixa de 40 kJ/mol.





• A distância de equilíbrio entre os centros de dois átomos 
vizinhos pode ser considerada como a soma dos seus raios. 

• No ferro metálico, por exemplo, a distância média entre os 
centros dos átomos é 0,2482 nm na temperatura ambiente, o 
que leva a um raio atômico de 0,1241 nm.

3.3. RAIOS ATÔMICOS E IÔNICOS

No caso do NaCl:

a0 = rNa+ + rCl-



• Muitos fatores podem alterar a distância interatômica:
1) Temperatura: pois qualquer aumento de energia acima do 
mínimo aumentará a distância interatômica média devido à
forma assimétrica da curva de energia em função da 
distância. Este aumento do espaçamento é responsável pela 
expansão térmica.
2) Valência iônica: A remoção de elétrons de valência 
(geração de cátion) faz com que os elétrons remanescentes 
sejam atraídos mais efetivamente pelo núcleo. Um íon 
negativo é maior que o átomo neutro correspondente. 

Fe2+ íon ferroso

Fe3+ íon férrico



3) Número de átomos adjacentes: Quanto maior o número de 
átomos adjacentes, maior a repulsão eletrônica proveniente 
dos átomos vizinhos e, consequentemente, maiores as 
distâncias interatômicas.

Por exemplo, um átomo de ferro tem um raio de     
0,1241 nm quando em contato com 8 átomos de ferro 
adjacentes, arranjo normal à temperatura ambiente. Se os 
átomos fossem rearranjados a fim de que cada um contatasse 
outros 12 átomos, o raio atômico seria aumentado 
ligeiramente para 0,127 nm. 
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• Importante para a análise das ligações entre átomos.
• O Número de Coordenação (NC) é o número de vizinhos 

mais próximos de um certo átomo.
• O número máximo de coordenação é igual à valência dos 

átomos, pois define o máximo número de ligações possíveis.

3.4. NÚMERO DE COORDENAÇÃO

NC(Mg2+) = 6
(r/R=0,41)

NC(Si4+) = 4
Devido ao 
pequeno tamanho 
do Si (r/R=0,3).



Para NaCl:

NC(Na+) = NC(Cl-) = 6

NC(carbono) = 4

NC(hidrogênio) = 1

NC(cloro) = 1



• O Número de Coordenação (NC) depende diretamente dos 
tamanhos relativos dos íons carregados opostamente. Este 
tamanho relativo é caracterizado pela relação de raios (r/R), 
onde r é o raio do íon menor e R é o raio do íon maior.

• Considere o caso r/R=0,2 em duas dimensões. A Figura 2.11 
mostra que o maior número de íons grandes que podem 
coordenar o íon menor é 3. Qualquer tentativa de colocar 4 
íons grandes em contato com o menor resulta em 
entrelaçamento dos orbitais eletrônicos e na instabilidade da 
ligação devido às forças repulsivas. 



• O mínimo valor de r/R que pode levar a NC=3 (r/R=0,155) é
mostrado na Figura 2-12. Neste cálculo os íons maiores estão 
somente tocando o íon menor e somente tocando-se entre si. 

• Um valor de r/R menor que 0,155 não pode manter a 
coordenação 3 estável, da mesma maneira que a coordenação 
4 é instável.





• Outro fator que afeta NC é o fator de empacotamento 
atômico (f.e.a.). Como há liberação de energia quando 
átomos ou íons se aproximam, os compostos iônicos têm 
geralmente altos NC, isto é, tantos vizinhos quanto possível 
sem introdução de forças de mútua repulsão entre íons
igualmente carregados.

• No caso de MgO, o íon Mg2+ tem um raio de r=0,066 nm. Isto 
é grande o bastante para permitir que 6 íons de O2- com raio 
R=0,140 nm o circundem sem “contato” direto entre íons 
negativos (r/R = 0,066/0,140 = 0,47).

• A relação mínima entre raios (r/R) possível para 6 vizinhos 
sem interferência é 0,41. 

• Um NC=6 é encontrado com frequência em compostos 
iônicos.



• É importante lembrar que as ligações covalentes podem 
gerar NC bastante diferentes daqueles da Tabela 2.1. 

• Por exemplo, para diamante r/R =1, mas a figura abaixo 
mostra que NC=4 (e não 12). Neste caso, o NC do carbono é
determinado pela ligação de hibridização sp3, na qual os 4 
elétrons nas camadas eletrônicas mais externas do carbono 
são compartilhados pelos átomos adjacentes em direções 
igualmente espaçadas.   

Figura 10. Estrutura do diamante. Representações: (a)
bidimensional. (b) tridimensional.



No caso de 2-6.2b, tem-se que

6)(NC         415,0

707,0707,0

707,045cos

==

−=
+

==°

R
r

RRr
Rr

R



EXERCÍCIO   6



Ex. 7 - Calcular a mínima relação de raios para o Número de 
Coordenação 8.


