Material Suplementar 01_V1  J Ligacdo Covalente & Estruturas-Lewis {2 #% Prof. Gianluca C. Azzellini

CAPITULO 1

PRINCIPIOS DA LIGACAO COVALENTE:
ESTRUTURAS DE LEWIS

Prof. Gianluca C. Azzellini
Instituto de Quimica - USP



Material Suplementar 01_V1  J Ligacdo Covalente & Estruturas-Lewis {2 #% Prof. Gianluca C. Azzellini

INDICE
1.Ligacao Quimica AsSpectos Gerais................ccoeoviiiiiiiiiiiiiiiiie e 03
2. Estruturas de Lewis para AtOmOsS........cccceceeieeucicennseenssesssssssssesssssssssssssssssssssens 04
3. Ligagao Covalente..............ooooiiiiiiiii e 06
3.1. Formacao da Ligagao Covalente..........ccccmmmmmmmmiiiiiiiccniiiisnnn s 06
3.2. Regra do Octeto e Estruturas de Lewis para ions e Moléculas..............cou..... 09
3.3. Desenhando Estruturas de Lewis..........cccccuiviinininiiissessmmnnnnnns s sssssssssssnnnns 13
4. Um Pouco Mais Sobre Estruturas de Ressonancia.............ccouciviiisemmmmmennnnnnnnnnns 22
5. Excecoes a Regra do Octeto..........coivieeieemmiemmmnnsissssssisssssssssss s e s ss s s s sses s ss s sssssssssnns 23
7. Regras de Pauling paraCargas FOrmais................ccccccccoe i e 29
8. BibliOgrafia.....ccco e e ——————— 33



Material Suplementar 01_V1  J Ligacdo Covalente & Estruturas-Lewis {2 #% Prof. Gianluca C. Azzellini

MATERIAL SUPLEMENTAR 01_V1
CAPITULO 1
PRINCiPIOS DA LIGACAO COVALENTE:
ESTRUTURAS DE LEWIS

1. Ligacao Quimica Aspectos Gerais

A ligagéo quimica refere-se a forca atrativa que mantém os atomos unidos nos diversos

compostos. Existem trés classes principais de ligagdo quimica:
(1) Ligagao iénica, que resulta das interacdes eletrostaticas entre ions.

(2) Ligacao covalente, que se origina no compartilhamento de um ou mais pares de

elétrons entre dois atomos.

(3) Ligacao Metalica, que é um tipo de ligacao presente no estado sélido, em que os
elétrons de valéncia do metal encontram-se em bandas de energia estabilizando os centros

metalicos na estrutura tridimensional (rede) do estado sdlido.

As ligacdes idnica, covalente e metalica representam os extremos dos tipos de ligacao,
entretanto, uma grande parte dos compostos apresentam um certo grau destes tipos de
ligacao.

Compostos contendo predominantemente ligagao ibnica sdo chamados compostos idnicos.
Aqueles que sao mantidos unidos, principalmente por ligacdes covalentes sdao chamadas
de compostos covalentes e obviamente aqueles contendo predominantemente ligagcoes
metalicas sdo denominados de compostos metalicos.

Abaixo é mostrada de forma esquematica os trés tipos de ligagao nos vértices de um
triangulo e alguns compostos que apresentam maior ou menor carater dos tipos principais.
A titulo de exemplo, analisando o lado de baixo do triangulo em que temos em um vértice
esquerdo COVALENTE e no vértice direito IONICA podemos assumir que F, é puramente
covalente; CsF é puramente ibnico e que SiF, apresenta carater tanto covalente como ibnico
(ndo necessariamente 50% de cada tipo como pode induzir a sua posicao na escala).
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Compostos idnicos sdao normalmente formados entre dois elementos com diferengas
significativas de eletronegatividade, usualmente um metal e um n&o-metal (ametal)
enquanto composto covalentes sdao normalmente formados entre dois elementos com

eletronegatividades similares, usualmente ndo-metais (ametais).
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Figura 1. Triangulo Ilustrando as transicdes entre as ligacOes idnica, covalente e metalica.

2. Estruturas de Lewis para Atomos

O numero de elétrons e a distribuicdo dos elétrons nas camadas mais externas dos atomos
determinam as propriedades quimicas e fisicas (neste caso as propriedades fisicas ndao sao
as relacionadas a mudanca de estado fisico, mas propriedades tais como afinidade
eletrénica e energia de ionizagcao dos elementos), bem como os tipos de ligagdes quimicas
que estes atomos formam.

Escrevemos férmulas de “pontos” de Lewis (ou representacdes de ponto de Lewis, ou
apenas estruturas de Lewis) como um método de representacdo conveniente destes

elétrons que sdo tdo importantes sob o ponto de vista das propriedades quimicas.
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A ligagdo quimica geralmente envolve apenas os elétrons mais externos dos atomos,

também chamados de elétrons de valéncia. Nas representacdes Lewis, apenas os elétrons

que ocupam orbitais s e p mais externos sao mostrados como pontos. A Tabela | mostra as
formulas de Lewis para os elementos representativos. Todos os elementos de um

determinado grupo tém a mesma configuragao eletrénica mais externa.

E um pouco arbitrario de que lado do simbolo do atomo devemos escrever os pontos que
representam os elétrons. Temos, no entanto, que representar um par de elétrons como um

par de pontos e um elétron desemparelhado como um unico ponto.

Tabela I. Férmulas de “pontos” de Lewis para os Elementos Representativos

Grupo IA IIA IIITA IVA VA VIA VIIA VIIIA
N"de elétrons 8
na camada de

valéncia 1 2 3 4 5 6 7 Exceto He

Periodo 1 H - He:
Periodo 2 Li- Be : B- ( . - \. ¢ - () : I ; '\n,
Periodo 3 Na - Mg : —\l 0 ‘ﬁl : ° P : : S ; (l : 1 —\1 1
Periodo 4 K- Ca:  Ga-  Ge~ -As+  -Se: Br: :Kr:
Periodo 5 Rb - Sr: [-I:I - ‘m - J ‘xh - . [:_ : I : \L :
Periodo 6 Cs - Ba - Tl ['}.i] ' ' B' ‘ ‘ I;.‘-' : ' J\t : R" :
Periodo 7 Fr- Ra:

Para os elementos do Grupo A, o numero de elétrons de valéncia (representados por pontos

nas formulas de Lewis) para os atomos neutros € igual ao numero do grupo.

Exemplificando, o aluminio (Al) pertence ao grupo IlIA. O aluminio apresenta uma
distribuicao eletronica [Ar] 3s23p’. Existem trés elétrons de valéncia e trés pontos na
representacao de Lewis. O par de elétrons representando os dois elétrons 3s e o ponto

isolado o elétron 3p.
Como excecao do numero de pontos na formula de Lewis em relagdo ao numero do grupo,

temos o He (Grupo VIII) que apresenta apenas dois elétrons de valéncia, embora pertenca
ao Grupo VIIIA.
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3. Ligacao Covalente

A ligacao ibnica ndo pode ocorrer em uma reagao entre dois ndo-metais, porque a diferenga
eletronegatividade ndo é grande o suficiente para que a transferéncia de elétrons aconteca.
Por sua vez, reagcdes entre dois nao-metais resultam em ligacdes covalentes.

A ligagédo covalente é formada quando dois atomos compartilham um ou mais pares de
elétrons. A ligacao covalente ocorre quando a diferenca de eletronegatividade (AEN), entre

elementos (a&tomos) é zero ou é relativamente pequena.

Em compostos predominantemente covalentes as ligacbes entre atomos na molécula
(ligagbes intramoleculares) sao relativamente fortes, mas as forgas de atragcdo entre as
moléculas (forgas intermoleculares) sao relativamente fracas. Como resultado, os

compostos covalentes tém menores pontos de fusao e ebulicdo que os compostos ibnicos.

3.1 Formacao da Ligacao Covalente

Vamos analisar o caso mais simples de ligagao covalente, a reacao dos dois atomos de
hidrogénio para formar a molécula diatbmica H.. Um atomo de hidrogénio isolado tem
configuracao eletrénica 1s’, com uma densidade de probabilidade para este elétron
distribuida esfericamente em torno do nucleo de hidrogénio. A medida que os dois 4&tomos
de hidrogénio se aproximam um do outro, o elétron de cada atomo de hidrogénio é atraido
pelo nucleo do outro atomo de hidrogénio, bem como por seu proprio nucleo. Se estes dois
elétrons tém spins opostos, para que possam ocupar a mesma regiao (orbital), ambos os
elétrons podem agora preferencialmente ocupar a regido entre os dois nucleos, porque eles
agora sao atraidos por ambos os nucleos. Os elétrons sao compartilhados entre os dois
atomos de hidrogénio, e uma ligacao covalente simples é formada. Dizemos que os orbitais
1s dos atomos se sobrepbem (overlaping), e ambos os elétrons estao agora no orbital de

ambos os atomos de hidrogénio
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Figura 2. (a) Representagao dos elétrons individuais dos atomos de hidrogénio separados
em que os elétrons (esferas azul e vermelha) encontram-se apenas sob a influéncia dos
respectivos nucleos Ha e Hg e apds a formacgao da ligagao em que cada elétron é atraido
simultaneamente pelos nucleos Ha e Hg. (b) Sobreposicao (overlap) dos orbitais atdmicos
1s de dois atomos de hidrogénio na formacao de H.. Na molécula H> ocorre um aumento
da densidade eletronica na regiao internuclear devido ao compartilhamento de elétrons e
formacado da ligacao covalente.

A formagao da ligagcado quimica resulta em uma maior estabilizacdo dos dois atomos de
hidrogénio ligados (molécula de H,) em relagdo aos atomos separados. Esta estabilizacao
do sistema pode ser observada em um grafico de energia potencial em funcao da distancia

de separacao entre os dois nucleos dos atomos de hidrogénio (Fig. 3).

Quando os atomos se encontram suficientemente separados nao existe interagcao entre os
elétrons ou os nucleos dos atomos de hidrogénio e ndo existe variagao de energia. A medida
que os atomos de hidrogénio se aproximam e ocorre sobreposicao dos orbitais s dos
atomos de hidrogénio e ocorrendo a atragao simultanea dos dois nucleos em cada elétron.
A energia comecga a diminuir (energia potencial negativa) como resultado desta maior
estabilizacdo dos elétrons. A estabilizacdo maxima ocorre quando os nucleos de hidrogénio
encontram-se separados a uma distancia de 74 pm, distancia esta que corresponde ao
comprimento de ligacao observado experimentalmente. Podemos observar que quando se
estabelece a ligagao quimica o minimo na curva de potencial é obtido e no caso da formacao
da molécula de hidrogénio corresponde a — 436 kJ/mol. Esta energia (a energia de
estabilizacdo maxima na formacao da ligagao) € conhecida como energia de ligacdo. Isto
significa que se quisermos romper a ligacao na molécula de H. devemos fornecer ao menos

este valor de energia. Caso aproximarmos mais os dois atomos de hidrogénio de forma que
7
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a distancia entre os dois nucleos seja menor que 74 pm, observamos que a energia potencial
cresce rapidamente (energia torna-se cada vez mais positiva) em decorréncia da repulsao

entre os dois nucleos. Logo podemos concluir pelo diagrama de energia potencial da Figura
4, que o comprimento de ligagao corresponde a uma situagdo em que a atragcéo protons —
elétrons e a repulsdo préton — proton sdo as ideais para resultar em uma estabilizagao
maxima do sistema. Distancias maiores ou menores implicam em uma situagao energética

menos favoravel.
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Figura 3. Diagrama de energia potencial em fungao da separagao (distancia) dos nucleos
dos atomos de hidrogénio. A descricdo do comportamento da curva em funcdo da distancia
é apresentada no texto.

Outros pares de atomos dos ndo-metais compartilham pares de elétrons para formar
ligacdes covalentes. O resultado desse compartilhamento é que cada atomo atinge uma
configuragao eletronica mais estavel, com frequéncia a mesma configuracdo que a do gas
nobre mais préximo. Isso resulta em um arranjo mais estavel para os atomos ligados. A
maioria das ligacbes covalentes envolve o compartilhamento de dois, quatro ou seis

elétrons, isto €, um, dois ou trés pares de elétrons.
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Dois atomos formam uma ligagcdo covalente simples, quando eles compartilham um par de
elétrons, uma ligagdo covalente dupla quando compartilham dois pares de elétrons, e uma
ligacéo covalente tripla quando compartilham trés pares de elétrons. Estas ligagdes sao

geralmente chamadas de ligagbes simples, duplas e triplas.

3.2 Regra do Octeto e Estruturas de Lewis para ions e Moléculas

Ao compartilhar elétrons para formar ligagdes covalentes, uma grande parte dos elementos
representativos adquire a configuragao eletronica de um gas nobre, ou seja, assume uma
configuragao eletrénica em que a camada de valéncia apresenta oito elétrons.

Portanto, os elementos representativos quando formam ligagbes quimicas sejam
covalentes, sejam idnicas, perdem, ganham ou compartilham elétrons de forma a assumir a
configuragao eletrénica de um gas nobre. Neste capitulo ja vimos a distribuicao eletrénica
de Na* e CI para formar a substancia idbnica NaCl. Ao perder um elétron o Na origina o cation
Na* que assume a configuragao eletrénica do nednio (Ne), um gas nobre. O CI ao receber
um elétron adicional origina o anion CIl- que assume a configuragao eletrénica do argonio
(Ar).

Este comportamento de assumir a distribuicao eletrénica de um gas nobre na formagao das
ligacdes quimicas € conhecido como regra do octeto, em referéncia ao estabelecimento
de uma distribuigao eletrénica da camada de valéncia de oito elétrons encontrada nos gases
nobres, sendo excec¢ao o hidrogénio que assume configuracdo do gas nobre He com dois
elétrons.

Em funcgao da observagao de que muitos compostos tanto ibnicos como covalentes seguem
a regra do octeto, G.N. Lewis prop0s a representacao da formula dos compostos através de
representacdes similares as formulas de Lewis para os atomos. Referirmo-nos as formulas
de Lewis para compostos exclusivamente como estruturas de Lewis, uma vez que é a
designacao mais usual.

No caso de compostos idbnicos formam-se ions pela perda ou ganho de elétrons, entdo o
elemento que cede todos os seus elétrons de valéncia fica sem “pontos” e o elemento é
representado com a respectiva carga positiva referente ao numero de elétrons cedidos. O

elemento mais eletronegativo que ganha os elétrons € agora representado com “pontos”
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adicionais correspondentes ao numero de elétrons recebidos e a carga negativa

proveniente dos elétrons adicionais.

Para ilustrar a representacdo da estrutura de Lewis para compostos idnicos vamos
descrever a estrutura de Lewis para o cloreto de soédio (NaCl.).

O Saodio (Na) apresenta um elétron de valéncia (3s?) e o cloro (Cl) sete elétrons de valéncia
(3s2 3p°). O NaCl é constituido pelos ions Na* e CI, portanto, a estrutura de Lewis para Na*
€ a do simbolo do elemento apenas com a indicagdo da carga positiva adquirida pela
auséncia do unico elétron de valéncia. A estrutura de Lewis para Cl- € a do simbolo do
elemento com oito elétrons de valéncia (4 pares de elétrons, ou 4 pares de pontos) e da
carga negativa adquirida por conter mais um elétron.

Abaixo é mostrada a estrutura de Lewis para os atomos de Na e Cl e para os ions Na* e CI
no NaCl:

Na-+:Cl- —> Na'[:Cl:]

Para representar estruturas de compostos idnicos com ions poliatdmicos é necessario
aprender a representar inicialmente as férmulas de Lewis para compostos covalentes uma
vez que um polication ou um poliion nada mais € do que um composto covalente deficiente
ou excedente em elétrons.

A estrutura de Lewis para compostos € essencialmente a mesma que a dos atomos
excetuando-se o fato que agora os elétrons que sdo compartilhados na ligagao covalente
sao representados por um traco entre os atomos que formam a referida ligacao.

Vamos representar a estrutura de Lewis para dois compostos diatdbmicos, H. e F. e para
maior clareza vamos representar as estruturas de Lewis dos atomos separados na reacao

de formagao do composto.

Para a reacao de formacao do H, temos:

H-+ - H— H:H

10
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Ou simplesmente:
H—H

Através desta representacao podemos observar que existe um par de elétrons comum entre
os dois hidrogénios. Desta forma cada hidrogénio na molécula de hidrogénio tem dois
elétrons, que corresponde a distribuigcado eletrénica do gas nobre seguinte o He. Como existe
apenas um par de elétrons compartilhado, ocorre a formagao de uma ligagdo covalente

simples que é representada por um trago entre os dois atomos que formam a ligacgao.

Para a reacao de formacao de F, temos:

SR S

Ou simplesmente:

Cada atomo de fluor isolado apresenta sete elétrons de valéncia. Ao compartilhar um par
de elétrons, cada atomo de F na molécula de F, assume uma distribuicdo eletrénica com

oito elétrons de valéncia, logo estabelecendo a regra do octeto.

E importante notar que nesta estrutura de Lewis além do traco que representa a ligacio
covalente simples entre os dois atomos de fluor, também sao representados em cada atomo,

os elétrons que nao fazem parte da ligacao quimica.

Cada atomo de fluor apresenta trés pares de elétrons (seis elétrons) que nao participam da
ligacao quimica. Estes elétrons sdo denominados elétrons nao-compartilhados. Os pares

de elétrons ndo-compartilhados em um mesmo orbital sdo chamados de pares isolados.

Neste exemplo, temos 3 pares de elétrons isolados nos orbitais 2p de cada atomo de fluor

que forma o Fa.

Apesar de nao formarem a ligacao quimica os pares de elétrons isolados tém uma grande
importancia nas propriedades moleculares. As propriedades decorrentes dos pares de

elétrons isolados serao estudadas ao longo do curso.
11
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A formagao de moléculas diatdmicas heteronucleares (contendo atomos diferentes) pode

ser exemplificada para a formagao da molécula de HF:

H+F—>HF

Ou simplesmente:

Como nos exemplos anteriores, com o estabelecimento de apenas uma ligagao simples
entre o atomo de hidrogénio e o atomo de fluor, o hidrogénio assume uma distribuicdo
eletrénica de dois elétrons e o fluor uma distribuicao de oito elétrons; dois destes elétrons
sao elétrons compartilhados da ligagcao covalente e seis elétrons ndo-compartilhados, que

correspondem aos trés pares de elétrons isolados dos orbitais 2p.

Antes de introduzir as regras para a elaboragao de estruturas de Lewis em molécula ou ions
mais complexos, vamos ilustrar a estrutura de Lewis para uma molécula com trés atomos,
CO..

A distribuicao eletrénica do C é 1s?2s?2p?. Portanto, o carbono apresenta 4 elétrons de
valéncia (2 elétrons 2s e 2 elétrons 2p) e para estabelecer a regra do octeto precisa entao
compartilhar quatro pares de elétrons.

A distribuicao eletrénica do O é 1s22s?2p*. O oxigénio apresenta entao 6 elétrons de valéncia
(2 elétrons 2s e 4 elétrons 2p) e para estabelecer a regra do octeto precisa entdo
compartilhar 2 pares de elétrons.

Conseguimos montar a molécula de CO. de forma a estabelecer o numero de pares de
elétrons compartilhados necessarios para cada atomo se colocarmos o carbono no centro

e cada um dos oxigénios ao lado do carbono central:

12
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Ou simplesmente:

Vemos que o estabelecimento de duas ligagdes duplas satisfaz o octeto de todos os atomos
envolvidos na molécula. Adicionalmente a estrutura de Lewis nos mostra que o atomo de C
no CO. apresenta apenas pares de elétrons de ligagdo (as duas duplas), enquanto os
atomos de oxigénio além de dois pares de elétrons de ligacao apresentam adicionalmente

dois pares de elétrons isolados.

3.3 Desenhando Estruturas de Lewis: Regras para Representacao Correta das

Estruturas de Lewis

Desenhar estruturas de Lewis para moléculas diatdmicas € um processo simples € mesmo
para moléculas triatbmicas, como fizemos acima para o CO, também nao é tdo complicado,
porém o grau de dificuldade ja € maior, e na verdade da forma que o fizemos, € um processo
de tentativa e erro. A dificuldade aumenta quando o numero de atomos em uma estrutura
aumenta e quando a espécie € um anion ou um cation. Adicionalmente, temos que a regra
do octeto é valida para muitos compostos, porém existem muitas excegdes. Mesmo no caso
destas excegdes é possivel representar as respectivas estruturas de Lewis e como veremos
estas representacdes serao muito importantes na determinagcao da geometria molecular.

A seguir mostraremos um conjunto de regras para a formulacao correta das estruturas de
Lewis. Ao longo de cada etapa ilustraremos as regras para uma molécula relativamente
simples o formaldeido, CH,O. Depois mostraremos alguns exemplos com moléculas um

pouco mais complexas.

A. Determinacao do atomo central na estrutura:

- O atomo central € geralmente o atomo de menor afinidade eletrénica (0 menos

eletronegativo).

- Frequentemente temos como atomo central C, N, P, S.
13
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- Halogénios sdo normalmente atomos terminais, porém nos oxiacidos sdo os atomos

centrais, pex: HCIO..
- Hidrogénio é sempre atomo terminal.

- Na grande maioria dos casos o atomo central € o que se encontra em menor numero na

formula.

Para CH.O temos na estrutura apenas atomos de C, O e H. O atomo de H nao pode ser o
central, pois € sempre o atomo terminal. Entre C e O, oxigénio € o mais eletronegativo que

carbono, logo o atomo central s6 pode ser o C.

B. Determinagao do numero total de elétrons de valéncia

- Devemos determinar o numero de elétrons de valéncia de cada um dos atomos contidos

na formula. No caso de CH,0O:

C: 15%2s?2p? = 4 elétrons

H: 1s’ = 2x1= 2 elétrons (pois existem dois H na férmula)

0O: 1s22s?2p*= 6 elétrons

Portanto no formaldeido existe um total de 12 elétrons de valéncia (6 pares de elétrons).

Podemos também obter o numero total de elétrons de valéncia através da localizagdo do
atomo na Tabela Periddica. Por exemplo, H é do grupo IA, logo tem 1 elétron de valéncia;
C do grupo IVA tem 4 elétrons de valéncia e oxigénio do grupo VIA tem 6 elétrons de

valéncia.

- Para anions: adiciona-se ao numero total de elétrons obtidos pela configuracao eletrénica

a carga formal do anion.

- Para cations: subtrai-se do numero total de elétrons obtidos pela configuracao eletrénica

a carga formal do cation.
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Supondo hipoteticamente que quiséssemos obter a estrutura de Lewis do mono dnion do
formaldeido, CH.O", deveriamos adicionar mais um elétron ao numero total de elétrons de

valéncia, teriamos entao 12 + 1= 13 elétrons.

No caso do mono cétion do formaldeido CH,O*, deveriamos subtrair um elétron, teriamos

entdao 12 — 1= 11 elétrons.
C. Formacao das Ligacoes Simples:

- Unir o atomo central aos periféricos.

- Para cada ligagao simples € utilizado um par de elétrons.
Para CH.O resulta:

|

(‘:—0

H

Como foram formadas trés ligagcdes simples do total de 12 elétrons (6 pares de elétrons)
foram utilizados 3 pares de elétrons na formagao destas ligacdes, logo temos 3 pares de

elétrons remanescentes.
D. Distribuicao dos pares de elétrons remanescentes:

- Os pares de elétrons remanescentes sao distribuidos nos atomos periféricos (exceto H)

de tal forma que o numero total seja de oito elétrons (4 pares totais).

Para CH-O resulta:
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Como os atomos periféricos sao H e O, apenas o oxigénio pode aceitar estes pares de
elétrons. Neste ponto vemos que o oxigénio apresenta 4 pares de elétrons; um da ligagao
simples e trés pares de elétrons isolados. E o carbono apenas trés pares de elétrons, todos
eles contidos nas trés ligagcdes simples. Por sua vez os hidrogénios ja estabeleceram a sua

estabilizagdo com a formacgao da ligagao simples (um par de elétrons).
E. Completar o octeto do atomo central:

Caso o atomo central nao tiver completado o octeto, mover os pares de elétrons isolados

para formar ligagdes duplas/triplas.

Como ja mencionado na etapa anterior para o formaldeido o carbono apresenta apenas trés

pares de elétrons. O quarto par € fornecido pelo oxigénio:

H H
' '
<|2—Q= — <|3:Q
H
Neste ponto vemos que todos os atomos obedecem a regra do octeto, o H com apenas um
par de elétrons, o carbono com quatro pares (quatro ligagdes simples) e o oxigénio com

uma ligacao dupla (dois pares, sendo um par em cada ligacao) e dois pares de elétrons

isolados.

Exemplo 1
Representar a estrutura de Lewis para a aménia, NHs.
Resolucao:

A amobnia é uma estrutura simples que pode ser facilmente representada utilizando o
método de tentativa e erro; apesar de ser uma estrutura simples € um exemplo conveniente

para o treinamento da aplicacao das regras que vimos acima.
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A amonia é formada por 3 atomos de H e um de N.
O atomo central so6 pode ser o N, uma vez que:
a) é o atomo que se encontra em menor numero na féormula;

b) os hidrogénios sdo sempre atomos terminais.

O segundo passo € determinar o numero total de elétrons de valéncia, como H é do grupo
IA (1) e N do grupo VA (15) temos:

N: 5 elétrons

H: 1 x 3= 3 elétrons

Total de elétrons de valéncia dos atomos: 8 elétrons (4 pares de elétrons).

O terceiro passo € a formacao das ligagdes simples:

H—N—H

H

Foram utilizados 3 pares de elétrons para formar as trés ligagdes simples, logo ainda existe

1 par de elétrons remanescente.

Os atomos periféricos sao hidrogénios e ja apresentam um par de elétrons compartilhados
pelo estabelecimento das ligagcbdes simples, estes atomos ja estabeleceram a regra do octeto
(lembrar que hidrogénio estabelece a configuracao eletrénica do gas nobre mais proximo,
o He, com apenas dois elétrons). Portanto, neste caso o par de elétrons remanescente vai

para o atomo central, N:

Nesta representacdo de Lewis, o atomo de N estabelece o octeto com quatro pares de

elétrons, sendo trés pares das ligagdes simples e o quarto par constituido pelo par isolado.
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Portanto, todos os atomos estabeleceram a sua configuragdao permitida e foram utilizados

todos os elétrons de valéncia na construgdo da representagao de Lewis.

Esta representagdo de Lewis para a amina mais simples a aménia, mostra um aspecto
estrutural importante que é a existéncia de um par de elétrons isolado no atomo de
nitrogénio que resulta nas propriedades basicas desta classe de compostos. As

propriedades gerais das aminas serdo estudadas ao longo do curso.

Exemplo 2

Representar a estrutura de Lewis para o anion perclorato, ClIO4

Resolucéo:

O anion perclorato € formado por 4 atomos de O e um de CI.
O atomo central s6 pode ser o Cl, uma vez que:
a) é o atomo que se encontra em menor numero na formula;

b) o cloro € um halogénio e o anion perclorato da origem a um oxiacido HCIO..

O segundo passo € determinar o numero total de elétrons de valéncia, como O é do grupo
VIA (16) e Cl do grupo VIIA (17) temos:

Cl: 7 elétrons

O: 6 x 4= 24 elétrons

Total de elétrons de valéncia dos atomos: 31 elétrons.

Devemos lembrar que a contabilizagdo do numero total de elétrons ainda nao esta
concluida, pois estamos construindo a estrutura de um anion, e neste caso devemos levar

em consideracao a carga do anion.
O numero total de elétrons é entao:

31 + 1= 32 elétrons (16 pares de elétrons).
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O terceiro passo € a formacao das ligagdes simples:

7
O—Clil—O
O

Neste ponto da construgao da representacao de Lewis ja podemos observar que: a) o atomo
central estabeleceu o octeto com quatro pares de elétrons das quatro ligagdes simples; b)
dos 16 pares de elétrons disponiveis para esta estrutura restam 12 pares uma vez que 4

pares ja foram utilizados nas 4 ligagdes simples.

O quarto passo é a distribuicdo dos pares remanescentes entre os atomos periféricos

tentando estabelecer o octeto:

Distribuindo trés pares em cada oxigénio, utilizamos todos os elétrons disponiveis e todos
0s oxigénios periféricos apresentam o octeto completo.

A estrutura de Lewis ainda nao esta finalizada, pois esta estrutura corresponde a um anion,
logo precisamos deixar claro que este numero total de elétrons que foram distribuidos ao
longo das ligacdes e os localizados nos pares isolados geram uma espécie monovalente
negativa. Isto é feito colocando a estrutura entre colchetes e a carga € representada no

canto superior direito:
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Exemplo 3

Representar a estrutura de Lewis para o anion carbonato, CO3?.
Resolugéo:

O anion carbonato é formado por atomos de C e O. Portanto o atomo central é o C, que é

menos eletronegativo que O e se encontra em menor numero na férmula.

O segundo passo € determinar o numero total de elétrons de valéncia, como C é do grupo
4A (14) e oxigénio do grupo VIA (16) temos

C: 4 elétrons

O: 6 x 3= 18 elétrons

Total de elétrons de valéncia dos atomos: 22 elétrons

Entretanto devemos notar que carbonato € um anion divalente, portanto a carga do anion

deve ser somada aos elétrons de valéncia.

Total de elétrons 22 + 2= 24 elétrons (12 pares de elétrons)

O terceiro passo € a formacao das ligagdes simples:

O

O—C—=O

Foram utilizados 3 pares de elétrons para formar as trés ligacées simples, logo existem 9

pares de elétrons remanescentes.

O quarto passo é a distribuicdo dos pares remanescentes entre os atomos periféricos

tentando estabelecer o octeto:

:cl):
:0—C—Q
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Distribuindo 3 pares para cada um dos oxigénios, os atomos de oxigénio estabelecem o

octeto.

Entretanto o 4tomo central, carbono, apresenta apenas trés pares de elétrons.

A ultima etapa é completar o octeto do atomo central movendo pares isolados dos atomos

periféricos para formar o numero de ligagdes convenientes para estabelecer o octeto:

Agora todos os atomos da estrutura apresentam oito pares de elétrons e o octeto esta

estabelecido.
Como carbonato € um anion a estrutura de Lewis deve explicitar a formagao do anion, isto

é feito colocando a estrutura entre colchetes e a carga € representada no canto superior

direito:

:0: K
N
Q:C—Q:

Devemos notar que para completar o octeto do atomo central utilizamos o par de elétrons
isolado do oxigénio localizado a esquerda do atomo central, porém poderiamos ter utilizado
o par isolado de qualquer um dos outros dois oxigénios, uma vez que todos os oxigénios
nesta estrutura sdo equivalentes. Isto significa que na verdade o anion carbonato nao é
apenas a estrutura mostrada acima, mas sim um “hibrido” de trés estruturas como

mostrado abaixo:
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:0: 2 :0: 2 :(l)l: 2
O—C—O: O—C=—0 Q—C—

O fato de a dupla ligagao nao estar necessariamente localizada entre dois atomos, mas sim
por um conjunto de atomos equivalentes € denominado de ressonancia. A dupla flecha
indica que existe ressonancia nas estruturas de Lewis. Estudaremos a ressonancia mais

detalhadamente a seguir.

4. Um Pouco Mais Sobre Estruturas de Ressonancia

Representamos as estruturas de Lewis para o ion carbonato, CO3%:

:0: 2 Jo} 2 :ﬁ: *
g=c—@:[7 |9—c=0| [} @

Estas trés estruturas correspondem as estruturas de ressonéncia.

Esta representacdo nado significa que as estruturas do carbonato se alternam entre a
primeira, a segunda e a ultima, o carbonato € na verdade, um hibrido destas trés estruturas.
Se isso € verdade, nao existem necessariamente ligagdes simples e duplas no carbonato,

mas sim uma ligacao intermediaria entre estes dois tipos de ligacao.

A confirmacao experimental € mostrada pelos comprimentos de ligagao observados no
carbonato. Baseado em medidas realizadas em varios compostos, os comprimentos da
ligacdo simples C-O é de 1,43 A, e o de uma ligagéo dupla C=0 tipica é 1,22 A.

Experimentalmente temos que o carbonato apresenta trés ligacdes de mesmo
comprimento, 1,29 A. Este valor é intermediario entre o encontrado para a ligacdo simples
e a ligacdo dupla. Caso houvesse alternancia entre estas formas ou nao existisse
ressonancia o ion carbonato apresentaria duas ligagdes C-O de 1,43 A e uma ligacdo C=0

de 1,22 A, ou seja, o reflexo de termos ligacdes localizadas — fixas.
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Este resultado indica, portanto, que a existéncia de estruturas de ressonancia resulta em
um hibrido entre as varias estruturas possiveis.

Embora a estrutura do carbonato e de outras estruturas de ressonancia possa normalmente
ser representada como fizemos anteriormente através das estruturas de Lewis, outra

maneira de representar a ndo-localizacao das ligagdes duplas (delocalizagdo) é:

9) -2

O—C—

As linhas tracejadas indicam que alguns elétrons compartilhados entre o C e O sao
deslocalizados entre os quatro atomos da estrutura; isto é, os quatro pares de elétrons
compartilhados séao igualmente distribuidos entre as ligagdes C-O. A influéncia da

ressonancia na estabilizacdo energética dos compostos sera discutida posteriormente.
5. Excecoes a Regra do Octeto

Existem inumeras excecdes a regra do octeto, na verdade esta regra é aplicada
particularmente para os elementos dos grupos IA e lIA (na formagao de compostos idnicos),

os halogénios e os elementos representativos do segundo periodo.
As principais excegdes sao:
A. Substancias com numero impar de elétrons

Exemplo NO:
§=6 =0

Quando contabilizamos o numero total de elétrons na molécula de NO obtemos 11 elétrons

de valéncia, o0 que equivale a 5 pares + 1 elétron. Neste caso procedemos normalmente a
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construcao da estrutura de Lewis, porém um dos atomos ira apresentar um numero impar
de elétrons nao-compartilhados. Moléculas que apresentam numeros impares de elétrons

de valéncia sdo normalmente instaveis e muito reativas.

B. Compostos com atomos contendo menos que oito elétrons de valéncia

Compostos de boro normalmente apresentam moléculas estaveis em que o atomo central,

o boro, é estabilizado com apenas trés pares de elétrons, como por exemplo, BFs.

oo o0
[J " & SN Y
. .
oo | oo
oo
o o

(L]

C. Compostos com atomos centrais contendo mais que oito elétrons de ligacao

(geralmente para os elementos do 3° periodo ou periodos superiores)

Nestes casos usamos as regras convencionais de construgao da estrutura de Lewis e
quando ligamos o atomo central aos periféricos resulta em um numero maior que 4 ligagdes
simples (0 que equivale a mais de 4 pares de elétrons no atomo central). Podemos observar
no exemplo abaixo, que o atomo de P apresenta 6 ligagdes simples ou 12 elétrons comuns,

ao invés dos 8 elétrons como estabelecido na regra do octeto.

Exemplo: PF¢
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D. Compostos com atomos centrais contendo mais que oito elétrons contendo além

das ligacoes pares de elétrons isolados

Este tipo de excegdao € comum em compostos dos inter-halogénios, como CIFs e nos

compostos formados por alguns gases nobres. Exemplificaremos a construgao da estrutura

de Lewis para um composto de gas nobre o XeF..

O atomo central € o Xe.

O numero total de elétrons de valéncia é:
Xe: 8 elétrons

F:7x4=28

Total: 36 elétrons (18 pares)

F—Xe—F

Apos a formacao das ligagdes simples restam 14 pares de elétrons. Estes elétrons
remanescentes vao para os atomos periféricos. Como temos 4 atomos de fluor ja formando
uma ligacao simples com o atomo central, bastam trés pares de elétrons para que estes

atomos formem o octeto:

=
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Como foram utilizados 12 pares dos remanescentes, ainda restam dois pares de elétrons.
Quando os atomos periféricos e o atomo central ja estabeleceram o octeto e restam pares
de elétrons, estes pares de elétrons sao atribuidos na estrutura de Lewis ao atomo central,

neste caso o Xe:

Pela estrutura de Lewis acima podemos averiguar que o Xe apresenta um total de 6 pares
de elétrons, sendo 4 pares localizados nas ligagdes simples e dois pares de elétrons
isolados, logo ultrapassando os oito elétrons esperados pela regra do octeto.

Como ja mencionado, a existéncia de pares de elétrons livres determina as propriedades

moleculares, entre elas influi na geometria molecular.

Uma comprovagao experimental de que o Xe possui elétrons acima do esperado pela regra
do octeto no XeF4 é que este composto € quadrado planar. Caso nao existissem estes pares
de elétrons adicionais o XeF, seria tetraédrico. A geometria em fungéo da estrutura de Lewis

sera investigada no proximo capitulo.

6. Cargas Formais

As cargas formais nos fornecem uma ideia da carga assumida por cada atomo na estrutura
e, adicionalmente, permitem reconhecer a estrutura de Lewis mais favoravel (mais estavel)
entre as estruturas possiveis.

A Carga Formal (CF) é uma carga hipotética nos atomos de uma molécula ou poliion
assumindo que todos os elétrons da ligacao sao compartilhados igualmente pelos atomos

que formam a ligacao.
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A carga formal de um atomo é facilmente calculada através da férmula:
CF= (EV) - [(LC) + (EPI)]
Onde:
CF= carga formal.
EV= numero de valéncia (numero do grupo para os elementos representativos).
LC= numero de ligagdes covalentes.

EPI= numero total dos elétrons presentes nos pares isolados (numero de elétrons nao-

compartilhados).

Vamos na sequéncia, a titulo de ilustragcao calcular as cargas formais para a molécula de

NH; e para o ion NH4".

A estrutura de Lewis para a NH; é:

a) Calculo CF para o N:

O nitrogénio apresenta 5 elétrons de valéncia (grupo VA ou 15), trés ligacbes covalentes

simples (LC) dois elétrons nao-compartilhados (elétrons dos pares isolados, EPI), logo a

carga do nitrogénio na amdnia é:

CF'=5-[(3) + (2)]= 0

b) Calculo CF para o H:

O hidrogénio apresenta apenas 1 elétron de valéncia, uma ligacao covalente simples (LC) e

nenhum par de elétrons isolados (EPI), logo sua carga formal é:

CF"=1—[(1) + (0)]= 0
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Temos entao:

\0
A estrutura de Lewis para NH," é:
H +
I
H—N—H
H

a) Caélculo CF para o N:

O nitrogénio apresenta 5 elétrons de valéncia (grupo VA ou 15), quatro ligagdes covalentes
simples (LC) e neste caso nenhum elétron nao-compartilhado (elétrons dos pares isolados),
logo sua carga formal no ion aménio é:

CFN=5 - [(4) + (0)]= +1

b) Calculo CF para o H:

O hidrogénio apresenta apenas 1 elétron de valéncia (grupo IA ou 1), uma ligacao covalente

simples (LC) e nenhum par de elétrons isolados (EPI), logo sua carga formal é:

CF=1-[(1) + (0)]= 0

Neste ponto ja podemos observar que nas estruturas covalentes o hidrogénio sendo o

atomo terminal sempre tera uma carga formal igual a zero.
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Temos entdo para NH,4™":

"

Vemos comparativamente que a aménia € uma molécula neutra e a soma de todas as cargas

o
I
O=w——- I—Z—I —>»O

formais é zero. Ja o ion aménio € monovalente positivo e a soma de todas as cargas formais

é +1.

7. Regras de Pauling para Cargas Formais

Linus Pauling elaborou algumas regras relacionadas a atribuicdo das cargas formais em

uma espécie quimica:

- Em uma estrutura de Lewis a soma das cargas formais deve ser igual a zero para uma

molécula neutra e igual a carga de um ion.

- As cargas formais em uma estrutura devem ser as menores possiveis.

- Em uma determinada estrutura de Lewis as cargas formais negativas estao
localizadas preferencialmente nos atomos mais eletronegativos e as cargas formais

positivas nos atomos menos eletronegativos.

- Estruturas em que cargas formais de mesmo sinal aparecem em atomos adjacentes

sao improvaveis.
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Através destas regras podemos verificar:

i) se as cargas foram atribuidas corretamente (por exemplo, se para um ion a soma das

cargas formais for zero significa que ocorreu um erro na atribuigcdo das cargas formais).

ii) Decidir entre duas ou mais estruturas de Lewis qual é a mais provavel (por exemplo, se
ocorrem duas cargas formais de mesmo sinal em atomos vicinais esta estrutura é
improvavel ou se o numero de cargas formais de uma representacao de Lewis for maior
que uma segunda representagao € um indicativo que a primeira é menos estavel/provavel
que a segunda.

Para ilustrar a aplicagdo das Regras de Pauling, vamos calcular as cargas formais para o ion
“nitrénio” (NO2*).

Obs: O ion nitrénio (NO;*) € uma espécie intermediaria importante, por exemplo, nas

reagoes de nitracao.
Podemos representar o ion nitronio através de duas estruturas de Lewis:
+

[(g=n=3]" [o=n-0]

A B

a) Calculo CF para o N da estrutura A:
O nitrogénio apresenta 5 elétrons de valéncia (grupo VA ou 15), duas ligagdes duplas (o

que equivale a um total de 4 LC) e nenhum elétron nao-compartilhado (elétrons dos pares

isolados, EPI), logo sua carga formal é:
CFN=5~[(4) + (0))= +1

b) Calculo CF para o O da estrutura A:
O oxigénio apresenta 6 elétrons de valéncia (grupo VIA ou 16), uma ligagao dupla (o que

equivale a um total de 2 LC) e quatro elétrons nao-compartilhado (elétrons dos pares

isolados, EPI), logo sua carga formal é:
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CFo=6—[(2) + (4)]=0

Temos entao:

onts]

G=N=0
vy
0O +1 0

a) Caélculo CF para o N da estrutura B:
O nitrogénio apresenta 5 elétrons de valéncia (grupo VA ou 15), uma ligacao tripla e uma

ligacdo simples (0 que equivale a um total de 4 LC) e nenhum elétron ndo-compartilhado

(elétrons dos pares isolados, EPI), logo sua carga formal é:
CFh=5—[(4) + (0)]= +1

b) Calculo CF para o O da estrutura B:

Aqui temos dois tipos de oxigénio, vamos primeiro calcular a CF do oxigénio envolvido na
formacao da tripla ligagao.

O oxigénio apresenta 6 elétrons de valéncia (grupo VIA), uma ligacao tripla (o que equivale
a um total de 3 LC) e 2 elétrons ndo-compartilhado (elétrons dos pares isolados, EPI), logo

sua carga formal é:

CFo=6-[(3) + (2)]= +1

Para o oxigénio envolvido na ligacao simples:

O oxigénio apresenta 6 elétrons de valéncia (grupo VIA), uma ligacdo simples (0 que

equivale a um total de 1 LC) e 6 elétrons nao-compartilhado (elétrons dos pares isolados,

EPI), logo sua carga formal é:

CFo=6-[(1) + (6)]= +1
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As cargas resultantes sao entao:

Analisando as cargas formais da estrutura B observamos que esta estrutura viola uma série
de regras:
i) Comparativamente a estrutura A, a estrutura B apresenta muito mais cargas (a estrutura

B apresenta carga em todos os atomos, enquanto na estrutura A apenas o atomo de N

apresenta carga) logo B menos favoravel.

ii) A estrutura B mostra duas cargas de mesmo sinal (+1 e +1) em atomos vicinais. Logo isto

origina uma forte repulsdo e que desestabiliza a molécula.

iii) Um dos oxigénios (o oxigénio da tripla ligagdo mostra uma carga positiva). Oxigénio é
um atomo mais eletronegativo que nitrogénio, logo ndo deveria apresentar uma carga

positiva.

Portanto, a estrutura de Lewis que corresponde ao ion nitrénio € a estrutura A. A estrutura
B apresenta uma série de fatores que levam a uma espécie molecular muito pouco estavel

comparativamente a estrutura A.
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