Ligação Covalente II parte

1. A Ressonância

Freqüentemente, acontece não podermos estabelecer uma única fórmula eletrônica satisfatória para uma molécula ou íon. Por exemplo, podemos traçar duas estruturas eletrônicas que obedecem à regra do octeto para o ozônio (uma molécula que absorve luz na região do ultravioleta e, por isso, protege o planeta da incidência demasiada desta radiação). Elas são mostradas a seguir pelas estruturas 1 e 2.


[image: image1.wmf]O

O

O

.

.

O

O

O

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

.

1

1

2

2


         



             (1)


 (2)

Essas estruturas têm seus núcleos em posições idênticas, mas diferem no arranjo dos elétrons. Em ambas, um átomo de oxigênio está ligado através de uma ligação simples ao oxigênio central, enquanto que o outro átomo de oxigênio está conectado por uma ligação dupla.

Baseado na discussão da última seção, podemos esperar que as ligações oxigênio-oxigênio sejam diferentes. As estruturas de Lewis sugerem que uma deva ser mais curta, mais forte e com uma freqüência vibracional maior do que a outra. Todas as evidências experimentais sugerem que as duas ligações oxigênio-oxigênio são idênticas; portanto, nenhuma das estruturas eletrônicas que delineamos para o O3 é satisfatória. De fato, é impossível determinar uma única fórmula eletrônica para o O3 que obedeça à regra do octeto e que seja, ao mesmo tempo, consistente com todos os fatos experimentais.

Contornamos este problema aplicando o conceito de ressonância. Dizemos que a estrutura eletrônica real do O3 não corresponde nem a 1 nem a 2, mas, ao contrário, a uma estrutura intermediária entre estas e que tenha propriedades de ambas. Esta estrutura verdadeira é conhecida como híbrido de ressonância das estruturas contribuintes 1 e 2. As propriedades de ligação da estrutura real  são também intermediárias às propriedades das ligações das estruturas contribuintes. No O3, por exemplo, os comprimentos de ligação e as energias de ligação reais encontram-se entre os valores esperados para as ligações simples e duplas oxigênio-oxigênio e a ordem de ligação sugerida para cada ligação encontra-se em torno de 1,5.

A ordem de ligação pode ser calculada fazendo-se a média da ordem de ligação entre um par de átomos em todas as estruturas:
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Na verdade, é um tanto inadequado o uso do termo ressonância para descrever este fenômeno, porque a impressão que dá, com freqüência, é que a estrutura do O3 flutua entre 1 e 2. Definitivamente, este não é o caso. A estrutura do O3 não é a 1 nem a 2, mas uma mistura das estruturas individuais de Lewis, que não podemos traçar satisfatoriamente usando os símbolos de Lewis, assim como uma mula é uma mistura de cavalo com burro e não uma criatura que se alterna entre os dois.

Os elétrons envolvidos em estruturas de ressonância são ditos deslocalizados. Deslocalização significa que o compartilhamento de um par de elétrons é distribuído sobre diversos pares de átomos, e não pode ser identificado simplesmente com um par de átomos. Como não podemos desenhar uma estrutura de Lewis que retrate esta deslocalização, representamos a estrutura de uma molécula que sofre ressonância desenhando todas as estruturas de Lewis contribuintes.

Exemplo 1: O sal nitrato de potássio é utilizado em fogos de artifício e fertilizantes. Sugira três estruturas de Lewis para o íon nitrato, NO3- que contribuem para o híbrido de ressonância e calcule a ordem de ligação N-O. Os dados experimentais mostram que os três comprimentos de ligação são iguais.

O nitrogênio é um membro do Grupo 15, portanto tem 5 elétrons de valência. Cada oxigênio, Grupo 16, contribui com 6 elétrons de valência. Como se trata de um ânion, adiciona-se um elétron. O número total de elétrons de valência é 24 e- (5 + 3 x 6 + 1). Três estruturas de Lewis são possíveis:
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Todas as três estruturas são válidas, e todas têm exatamente a mesma energia. A ordem de ligação para par de ligação N-O pode ser calculada:
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2.  A Carga Formal

As estruturas de Lewis diferentes em geral dão a mesma contribuição para a estrutura de ressonância. É possível decidir quais estruturas são as maiores contribuintes pelo exmae como os elétrons são compartilhados em cada uma e atribuindo uma carga formal para cada átomo. Quanto menor for a carga formal para uma estrutura, maior será sua contribuição para o híbrido de ressonância.

Para atribuir a carga formal a um átomo, decidimos quantos elétrons um átomo “possui”:

Passo 1 Um átomo possui um elétron de cada par de ligação preso a ele.

Passo 2 Um átomo possui seus pares de elétrons isolados completamente.

Passo 3 Conte o número de elétrons atribuídos a um átomo dessa forma, e subtraia o resultado do número de elétrons de valência no átomo livre.

Se o átomo tem mais elétrons na molécula do que quando está livre, átomo neutro, então o átomo tem uma carga formal negativa, como um ânion monoatômico. Se a atribuição de elétrons deixa o átomo com menos elétrons do que quando está livre, então o átomo tem uma carga formal positiva, como se fosse um cátion monoatômico. Matematicamente, escrvemos

Carga formal = V – (L + ½S)

onde V é o número de elétrons de valência no átomo livre, L é o número de elétrons presentes como pares isolados e S é o número de elétrons compartilhados.

 Exemplo 1: O íon sulfato, SO4-2 ocorre em vários minerais importantes, incluindo o gesso (CaSO4.2H2O) e o sal Epsom (MgSO4.7H2O). O primeiro é usado no cimento e o último como purgativo. Calcule a carga formal nos átomos nas três estrutura de ressonância do íon sulfato mostrado abaixo.

Tanto o O como o S pertencem ao Grupo 16, assim cada um dos átomos neutros têm seis elétrons de valência e o íon tem dois elétrons adicionais. Os elétrons que pertencem ao oxigênio (elétrons dos pares isolados, mais um elétron de cada par de ligação) estão representados em azul, enquanto que os elétrons que pertencem ao enxofre estão representados em amarelo.

Para calcular as cargas formais que estão mostradas nesses diagramas, montamos a seguinte tabela:

	 
	Número de elétrons
	

	Estrutura de Lewis
	No átomo livre, 

V
	Atribuído ao átomo ligado, L + ½ S
	Carga formal,

V – (L + ½ S)

	S em (a)
	
	
	

	S em (b)
	
	
	

	S em (c)
	
	
	

	(O
	
	
	

	= O
	
	
	



As estruturas de Lewis comumente têm a menor energia quando as cargas formais dos átomos não-metálicos individuais estão próximas de 0. As cargas formais baixas dos átomos nas estruturas preferidas sofreram a menor redistribuição de elétrons relativa ao átomo livre. Assim, nas três estruturas do ânion sulfato apresentadas acima, a estrutura (c) é a mais estável. Em outro exemplo, a regra da carga formal sugere que a estrutura OCO é mais razoável que a COO, para o dióxido de carbono. Similarmente, também sugere que a estrutura NNO é mais razoável que a NON, para o monóxido de dinitrogênio:

As estruturas de Lewis que têm as menores cargas formais usualmente têm a maior contribuição pra o híbrido de ressonância global. No caso do íon sulfato, SO4-2, apresentadas anteriormente, as cargas formais são menores nas estruturas com ligações duplas (c). Todas as três estruturas contribuem para o híbrido de ressonância, mas podemos esperar que as propriedades do íon sulfato indiquem a presença de ligações duplas.

Sempre que for possível reduzir as cargas formais, através de ligações duplas e expansão do octeto, isto deve ser feito, pois a estrutura com as menores cargas formais é a estrutura mais estável. Assim, para as moléculas de SO2, a estrutura mais estável é:

Enquanto que as moléculas de ozônio, O3, que são análogas ao dióxido de enxofre, apresentam a seguinte estrutura de Lewis:

No caso das moléculas de O3, não é possível reduzir as cargas formais, pois o oxigênio não possui orbitais d de baixa energia, portanto, não é capaz de expandir o octeto. A ordem de ligação no SO2 é 2, enquanto que no O3 é 1,5.

A carga formal dá uma indicação da extensão da perda ou ganho de elétrons por um átomo no processo de formação da ligação covalente; estruturas com as menores cargas formais são as mais prováveis de existir.

3.  A ligação Covalente Coordenada

Quando um átomo de nitrogênio se combina com três átomos de hidrogênio para formar a molécula NH3, o átomo de nitrogênio tem seu octeto completo. Nós esperaríamos, portanto, que o número máximo de ligações covalentes que nós observaríamos que um nitrogênio formasse fosse três. Há exemplos, entretanto, quando nitrogênio pode ter mais do que três ligações covalentes. No íon amônio, NH4+, que é formado na reação
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o nitrogênio é covalentemente ligado à quatro átomos de hidrogênio. Quando a ligação adicional entre o H+ e o átomo de N é criada, ambos os elétrons na ligação vem do átomo de nitrogênio. O átomo de nitrogênio possui um par de elétrons isolado, enquanto que o átomo de hidrogênio possui um orbital vazio, capaz de receber este par de elétrons.
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Este tipo de ligação, em que um par de elétrons de um único átomo é compartilhado por dois átomos, é chamada uma ligação covalente coordenada ou ligação dativa. É importante que você se lembre que a ligação covalente coordenada não é de fato nada diferente, uma vez formada, do que qualquer outra ligação covalente, uma vez que em ambas há o compartilhamento de um par de elétrons entre os dois átomos.


Quando estruturas de Lewis são escritas usando traços para representam pares de elétrons, a ligação covalente coordenada é às vezes indicada por meio de uma seta saindo do átomo que fornece o par de elétrons. Por exemplo, o produto da reação do tricloreto de boro, BCl3, e amônia, NH3, é uma substância conhecida como um composto de adição ou aduto, porque é formada pela simples adição de uma molécula à outra.
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Para mostrar que o par de elétrons compartilhado entre o B e N se originam do nitrogênio, a estrutura de Lewis deste composto de adição pode ser escrita:
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Usando este tipo de notação, somos tentados a escrever a estrutura do íon NH4+ como

Isto dá a impressão de que uma das ligações N-H é diferente das outras três. Foi mostrado experimentalmente, entretanto, que todas as quatro ligações N-H são idênticas. Portanto, para evitar uma falsa impressão, nós escrevemos o íon NH4+ simplesmente como
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Entretanto, não esqueça que uma vez que a ligação é formada, ela é uma ligação covalente normal, não importando a origem dos elétrons.

4. Estrutura Molecular

Exercícios:

1. Escreva as estruturas de Lewis que contribuem para o híbrido de ressonância para o ozônio, O3 e calcule a ordem de ligação.

2. Escreva as estruturas de Lewis que contribuem para o híbrido de ressonância para o íon nitrito, NO21- e calcule a ordem de ligação.

3. Escreva as três estruturas de Lewis com diferentes arranjos atômicos para o íon tiocianato, SCN1-, e sugira qual delas é possivelmente a mais estável.

4. Sugira a estrutura mais plausível para o íon arseniato, AsO43-. Escreva sua estrutura de Lewis e as suas cargas formais. 

5. Sugira a estrutura mais plausível para o íon perclorato ClO41-. Escreva sua estrutura de Lewis e as suas cargas formais.

6. Use a teoria da repulsão dos pares de elétrons de cada valência para predizer (1) arranjo de pares eletrônicos em torno do átomo central (escrito primeiro na fórmula) e (2) a forma molecular de cada uma das seguintes espécies;

a) CH2
b) ClO31-
c) SiF62-
d) XeF4
e) CO32-
f) NH41+
g) PH41+
h) BrF5
i) ICl21-
j) AsF61-
k) XeO3
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