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1. Revisao de teoria atdmica Aula 1 (14/08/2024) — Revisdo de teoria atomica
%  Aula 1 (14/08/2024)

1.1 Propriedades atdmicas

Atomos sdo os consituintes principais da matéria e formam os elementos

quimicos e compostos quimicos.

Atomos sdo formados por um nitcleo denso, pequeno e positivamente
carregado, constituido por prétons e néutrons, e uma eletrosfera volumosa
(Tabela 1).

Tabela 1: Simbolos, massas e cargas de particulas subatdmicas. As cargas sdo miiltiplas da carga
elementar (e = 1,602 x10™1° C) e as massas sio miiltiplas da unidade de massa atomica (u = 1,661
x107% kg).

Particula Simbolo Carga Massa (u)

Elétron e~ -1 5,486 x107*
Préton p +1 1,0073
Néutron n 0 1,0087

Os elementos mais comuns em Quimica Organica sdo carbono (C), hidro-
génio (H), oxigénio (O), nitrogénio (N), fésforo (P), enxofre (S) e os halogénios
(E, Cl, Br e I). A Tabela Peri6dica representa os elementos quimicos de uma
maneira padronizada.
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Figura 1: Representagio de elementos quimicos na Tabela Periddica.

Ontimero de massa do d&tomo é dado pela soma dontmero de prétons —ou
ndmero atdmico, Z — e de néutrons. Atomos de um mesmo elemento quimico
podem possuir um ntimero diferente de prétons e néutrons. Isétopos de um
elemento quimicos sdo aqueles que possuem diferentes ntimeros de néutrons

e, por consequéncia, diferentes massas atdomicas (A).
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1. Revisao de teoria atomica 1.2 Ligagdo quimica

Por exemplo, o carbono possui trés isGtopos notérios, °C, 1>C e 1C. Cada
um desses is6topos possui uma abundancia relativa diferente. No caso, o
istopo *C possui abundéancia de 98,93 %, o '*C de 1,07 % e o '*C ndo possui

abundancia significativa na natureza'.

1.2 Ligacdo quimica

Para fins de ligacdo quimica e de compostos quimicos, pode-se considerar
que os elétrons mais importantes sdo aqueles da camada de valéncia, sendo
a camada mais externa.

Uma maneira simples de se verificar quantos elétrons um elemento qui-
mico possui é olhar o niimero de sua familia na Tabela Peri6dica. Por exem-
plo, o carbono pertence a familia IVA, possuindo quatro elétrons de valéncia,
enquanto o oxigénio pertence a familia VIA e possui seis.

Dentre os diferentes tipos de ligagdo quimica, os mais presentes em Qui-
mica Orgéanica sdo:

1. Ligacdo ionica: Formada pela transferéncia de elétrons entre dois d&tomos;

2. Ligacdo covalente: Formada pelo compartilhamento de elétrons entre dois

atomos.

De qualquer forma, 4tomos em ligagdes quimicas tendem a seguir a regra
do octeto. Essa regra dita que dois d4tomos envolvidos em uma ligacdo qui-
mica tendem a adotar a configuracdo eletronica do gas nobre de configuragao
eletronica mais préxima.

Deve-se salientar que, na verdade, as ligagdes quimicas dificilmente ado-
tam um carater fotalmente i6bnico ou covalente, sendo que hd um espectro
de carateres de ligacdo, dependendo da diferenca de eletronegatividade (x)
entre os d4tomos constituintes. Ou seja, quanto maior a diferenca de eletro-
negatividade (Ax), maior o caréter idnico da ligacdo e, quanto menor o Ay,

maior o caréater covalente.

Ligagdes idnicas sdo responsavel por formar compostos idnicos, ou sais,
como o NaCl e ligac¢des covalentes formam compostos covalente, ou molécu-
las, como o CHy4. A grande maioria dos compostos organicos sdo moléculas.

1.3 Representacdo de estruturas

Compostos covalentes possuem férmulas que sdo comumente descritas
utilizando anotacdo de Lewis, sendo chamadas de estruturas de Lewis. Essas

'Uma tabela exaustiva com a abundancia isotépica é disponibilizada pela Universidade
de Alberta.


https://www.chem.ualberta.ca/~massspec/atomic_mass_abund.pdf
https://www.chem.ualberta.ca/~massspec/atomic_mass_abund.pdf

1. Revisao de teoria atomica 1.3 Representagio de estruturas

estruturas sdo desenhadas a partir do somatério dos elétrons de valéncia e
das cargas formais de cada composto. Cada par de elétrons entre dois &tomos
pode ser desenhado como um trago (-), sendo conhecido como notagdo de
Kekulé (Figura 2).
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Figura 2: Estruturas de Lewis do metano (CHy), oxigénio molecular (O3) e nitrogénio molecular
(N3). Elétrons ndo-ligantes, ligantes e ligacdes simples, duplas e triplas sdo evidenciadas.

Ressalta-se que saber desenhar estruturas de Lewis para moléculas é uma
das habilidades desenvolvidas em Quimica Geral mais importantes para o
curso de Quimica Organica. Logo, deve ser praticada constantemente. Além
disso, h4 elementos quimicos que ndo seguem a regra do octeto. Exemplos
notérios em Quimica Organica incluem o Boro (B), que se estabiliza com
apenas seis elétrons em sua camada de valéncia, ou seja, trés ligagdes. Tam-
bém incluem o Enxofre (S) e o Fésforo (P), que podem fazer mais que quatro
ligacGes, por possuirem octeto expandido devido aos orbitais d.

Formas alternativas de se representar compostos organicos, além das for-
mulas de Lewis e de Kekulé, incluem as férmulas condensadas e férmulas
linha-dngulo (também chamadas de bastdo ou zigue-zague) (Figura 3). A
representacgdo por férmulas linha-angulo sdo as mais utilizadas.

Embora as férmulas de Lewis e Kekulé mostrem todos os elétrons de
valéncia, férmulas como a linha-angulo sdo mais usadas por darem a mesma

informacdo e serem mais diretas.

Um ponto importante a se destacar é que as férmulas de Lewis, Kekulé
e condensada ndo levam em consideragdo a geometria das ligacdes. Sabe-se
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Figura 3: Formas de representagdo de moléculas. (a) Formula de Lewis, (b) de Kekulé, (c) condensada
e (d) linha-dngulo para o etanol, C;HgO.

que as ligagdes C—H e C—-C no etanol ndo formam um angulo de 90°. No
caso, os dtomos de carbono adotam uma geometria tetraédrica, adotando
angulos de 109,5° entre as ligacdes.

As férmulas linha-dngulo (Figura 4) sdo as mais rdpidas de se desenhar
e levam em consideragdo a geometria molecular. Dominar a representagao
de moléculas com férmulas linha-angulo é essencial para agilizar o desenho
delas e tornar a tomada de notas, por exemplo, mais eficiente.

Algumas regras para desenhar moléculas com férmulas linha-angulo in-
cluem:

e Cada ligacdo é representada por uma linha, dispostas em zigue-zague;

 Atomos de carbono geralmente sdo omitidos, sendo os vértices da férmula.

Atomos de carbono que nao sdo vértices devem ser representados;

e Atomos de hidrogénio ligados diretamente a 4tomos de carbono geral-
mente sdo omitidos, a menos que uma perspectiva tridimensional es-
pecifica seja necessdria ou que estejam ligados a 4tomos que ndo sejam
carbono;

* O numero de atomos de hidrogénio ligados a cada carbono é assumido
como sendo o necessario para completar o octeto;

e Atomos de elementos diferentes de carbono e hidrogénio sdo representa-
dos pelo seu simbolo.

Além disso, moléculas podem ser representadas com férmulas linha-
angulo de um modo tridimensional (Figura 4), seguindo as seguintes regras:

* LigacOes projetadas para trds do plano do papel sdo representadas por
uma cunha tracejada;

* LigacOes projetadas para cima do plano do papel sdo representadas por
uma cunha cheia;
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e Ligacdes no plano sdo representadas por uma linha normal;

* LigacOes sem geometria definida sdo representadas por uma linha ondu-
lada.
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Figura 4: Representagdo do dlcool terc-butilico na formula linha-dngulo e representagio tridimensional
de diferentes geometrias em moléculas orgdnicas.

1.4 Mecanica quantica e teoria atdmica

O conceito central da mecanica quantica envolve as equag¢des denomina-
das fun¢des de onda, representadas pela letra grega psi ().

Cada funcdo de onda 1); descreve um estado de energia diferente para um
determinado elétron, sendo um subnivel no qual, no méximo, dois elétrons
podem residir. A energia associada ao estado pode ser calculada a partir da
fungdo de onda e utilizando a equagdo de Schrodinger (Hiy = Ei).

Existe uma probabilidade de se encontrar um elétron em uma determi-

nada regido do espaco, obtida a partir da funcdo de onda.

A solucdo de uma func¢do de onda pode ser positiva, negativa ou nula,
e a fase (Figura 5) de uma fungdo de onda indica se a solugdo é positiva ou
negativa.

Quando duas fung¢des de onda, 11 e Y5, interagem, a relagdo entre as fases
de cada uma delas ird determinar o tipo de interagao:

1. Interacdes construtivas ocorrem quando fun¢des de onda com fases
iguais interagem, aumentando a amplitude da funcdo de onda resul-
tante;

2. Intera¢des destrutivas ocorrem quando fung¢des de onda com fases
opostas interagem, diminuindo a amplitude da funcdo de onda resul-
tante, podendo até inverter a fase.
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Figura 5: Descrigdo de wma fungio de 1, mostrando as fases, comprimento de onda (A) e amplitude

(a).

A importéancia de saber o comportamento de fun¢des de onda se da pela
dualidade onda-particula do elétron, sendo que as propriedades ondulaté-
rias sdo importantes para se entender a ligacdo quimica do ponto de vista
quanto-mecanico.

De modo especifico, a interpretacdo fisica da fun¢do de onda, formulada
por Max Born, diz que o quadrado da funcdo de onda (1?) em uma posicdo
de coordenadas (x, y, z) expressa a probabilidade de se encontrar um elétron
nessa posicdo. Ou seja, caso o valor de 1> em uma posigio seja grande, ha
alta probabilidade de se encontrar o elétron nessa posigdo. Isso equivale a
dizer que a densidade de probabilidade na posicdo € alta.

Asnocgoes de densidade de probabilidade levam aos conceitos de orbitais
atomicos. Um orbital é uma regido no espago dentro da qual a probabilidade
de se encontrar um elétron é alta. Orbitais atdmicos sdo graficos de y? nas
trés dimensdes, gerando as formas dos orbitais s, p e d, por exemplo (Figura
6). As formas conhecidas para tais orbitais representam as posi¢des nas quais
a probabilidade de se encontrar o elétron é entre 90 e 95 %.

Orbitais s sdo, tipicamente, esféricos. Especificamente, o orbital 1s é uma
esfera simples. O orbital 2s, por sua vez, possui uma superficie nodal (> = 0)
interna. Orbitais p sdo representados por dois 16bulos que quase se tocam,
com forma similar a de um halter. Um l6bulo possui fase oposta a do outro.
Ambos os 16bulos sdo separados por um plano nodal e trés orbitais p de
mesma energia, ou seja, degenerados, podem ser representados ao longo das
direg¢des x, y e z do plano cartesiano.

Ressalta-se que a fase do orbital ndo é correspondente a carga no atomo
e que a probabilidade de se encontrar o elétron é sempre positiva, pois 1* >
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0V . Também é importante ressaltar que, em orbitais p, a probabilidade de

se encontrar um elétron é igual para ambos os 16bulos.
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Figura 6: Representagio do orbital atdmico 1s e 2p.

Os orbitais atdmicos e suas camadas podem ser ordenadas de acordo com
a distribuicdo de Pauling. Sendo assim, os elétrons no orbital 1s possuem
menor energia, pois estdo mais préximos ao nicleo, seguidos pelos elétrons
no orbital 2s e 2p. Os elétrons podem ser representados de uma forma mais
simples, usando um diagrama de energia (Figura 7).
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Figura 7: Diagrama de orbitais atdmicos do carbono, com os elétrons distribuidos.

O preenchimento dos orbitais atdmicos segue (i) o principio Aufbau, ou
seja, comecando dos orbitais de menor energia aos de maior, (i) o principio
da exclusdo de Pauli, que rege que um orbital pode conter, no maximo,
dois elétrons, contanto que estejam emparelhados?, e (iii) a regra de Hund,
que dita que orbitais degenerados devem ser preenchidos com um elétron
desemparelhado antes de promover o emparelhamento.

2Spins emparelhados sdo caracterizados por conterem niimeros quanticos de spin opos-
tos. Um spin pode possui nimero quéntico +1 ou -1, representado por uma meia seta para

cima ou para baixo, respectivamente.
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¥  Aula 2 (20/08/2024)

2.1 Mecanica quantica e teoria atdmica

Quando dois 4tomos formam uma ligagdo quimica, seus orbitais atdmicos
interagem. Dessa forma, ha a formagdo de um novo conjunto de orbitais,
denominados orbitais moleculares. A interacdo entre os orbitais atdmicos
se da pela sobreposicdo de ambas as fun¢des de onda, que interagirdo de
maneira construtiva ou destrutiva, dependendo das fases relativas.

Na formacgédo do hidrogénio molecular, Hy, os orbitais atdmicos 1s de cada
atomo sdo sobrepostos (Figura 8). O orbital molecular resultante representa
a regido do espaco na qual um ou dois elétrons podem ser encontrados com
uma alta probabilidade. Deve-se lembrar que a combinagdo de x orbitais
atomicos resulta em x orbitais moleculares.
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Figura 8: Representagio dos orbitais moleculares P e 1}, do hidrogénio molecular (Hy).

A interacdo entre os orbitais 1s do hidrogénio resultam em um orbital
molecular ligante (1)v) quando hé sobreposicdo de orbitais de mesma fase.
Em contrapartida, um orbital molecular antiligante (i},) resulta da sobre-
posicado de orbitais com fases opostas.

A interacdo entre dois orbitais atdmicos gera um orbitais molecular ligante
cuja energia é menor que a dos orbitais parentais. Do mesmo modo, gera um
orbital molecular antiligante cuja energia é maior que a dos orbitais parentais.

Um termo muito utilizado em Quimica Orgénica é o Orbital Ocupado
de Maior Energia (em inglés, Highest Occupied Molecular Orbital, HOMO)
e o Orbital Desocupado de Menor Energia (em inglés, Highest Unoccupied
Molecular Orbital, LUMO). Esses orbitais sdo denominados os orbitais de
fronteira da molécula e sdo os principais quando se analisa a reagdo entre
duas moléculas. No H, 0 HOMO ¢ ¢y e 0 LUMO € ¢y,
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1. Revisdo de teoria atbmica 2.2 Hibridacdo de orbitais

2.2 Hibridag¢ao de orbitais

O metano (CHy) possui um atomo de carbono que faz quatro liga¢cdes com
atomos de hidrogénio utilizando seus quatro elétrons de valéncia, alocados
nos orbitais 2s e 2p. De acordo com as geometrias dos orbitais vista anterior-
mente, seria plausivel assumir que o carbono faria trés ligagdes espacadas em
90°, utilizando seus orbitais 2p degenerados, e uma ligacdo com um angulo
arbitrario, utilizando seu orbital 2s (Figura 9).

Estrutura esperada
para o metano,

. Estrutura observada
considerando a

. . ara 0 metano
geometria dos orbitais P

2s e 2px, 2py e 2pz

H H Incapaz de ser prevista
H. )\ utilizando apenas as
H y H'" i geometrias dos orbitais
H H atomicos ou Lewis
X
1. Trés ligagoes C-H Quatro ligacdes formando
ortogonais (90°); um angulo de 109,5°,
2. Uma ligagdo com compativel com uma
angulo arbitrdrio. geometria tetraédrica.

Figura 9: Estruturas esperadas e observada para o metano.

Todavia, sabe-se que o carbono saturado do metano faz quatro liga¢des
espacadas por 109,5°, caracterizando um tetraedro (Figura 9).

Sendo assim, uma maneira de se expicar o resultado observado foi a
hibridacdo. Deve-se salientar que a hibridagao trata-se de um MODELO
HEURISTICO. Ou seja, o conceito de hibridagdo é uma forma pragmatica
que ndo é perfeita, racionalizada, nem otimizada para responder todos os
problemas relacionados a ligagdo quimica. Todavia, ¢ um modelo que é
adequado para explicar alguns fendmenos mais simples.

De acordo com Linus Pauling, os orbitais 2s e 2p do carbono, na presenga
de quatro atomos de hidrogénio, por exemplo, sofrem hibridagao.

Hibridacgao

Modelo matematico que envolve a combinagio das fungées de
onda de orbitais atdmicos (s, p, d ...), em diferentes propor-
coes, formando orbitais hibridos com diferentes propriedades.

Em outras palavras, as fun¢ées de onda dos orbitais 2s e 2p do carbono
podem se combinar matematicamente para formar orbitais hibridos do tipo
sp, sp? ou sp>. Os trés orbitais hibridos possuem diferentes caracteristicas

10



1. Revisdo de teoria atbmica 2.2 Hibridacdo de orbitais

que seus orbitais parentais e possuem diferentes porcentagens de orbitais s
e p. As designagdes orbitalares sp, sp? e sp> informam a quantidade de cada
tipo de orbital’.

No caso do metano, as quatro fungdes de onda (Y25, V2p,, P2p, € V2p.)
se combinam para formar quatro orbitais hibridos do tipo 2sp® (Figura 10).
A orientacgdo relativa desses orbitais hibridos é de 109,5°4, sendo compativel
com o observado experimentalmente para o carbono tetraédrico do CHy
(Figura 11). Além de ser compativel com a geometria molecular esperada,
o modelo da hibridacdo também consegue justificar as energias de ligacao
C-H.

E E

L4 F oo

2px  2py 2pz 2px 2py 2pz Hibridagﬁosp3 1 1 1 1

i Q 2v—p3 25p> 25p® 25p \? %VJ OO}

2s 2s
Orbitais 2sp> hibridos

Diagrama de orbitais atomicos
do datomo de carbono (C)

Figura 10: Hibridagdo dos orbitais atomicos do carbono, formando quatro orbitais hibridos 2sp>.

Angulo de 109,5°
(geometria tetraédrica)

Ligacdo com cunha

tracejada ( --+):
para longe do leitor
Ligacdo com cunha cheia ( —J
na direcdo do leitor

Figura 11: Geometria dos orbitais hibridos 2sp°.

Sabe-se que as ligagdes do tipo C—H sdo consideravelmente fortes quando
comparadas com C=C, por exemplo. Isso pode ser justificado pela interagdo
entre os orbitais 2sp® do carbono e 1s do hidrogénio. Quando o orbital sp>
interage com o 1s para formar o orbital molecular ligante, ocorre uma apro-

3Como se pode observar, o orbital sp possui 50 % de caréter s, 0 sp?, 33 % e 0 sp>, 25 %.
Essas porcentagens sdo importantes para justificar/prever certas propriedades de dtomos

de carbono.

“De modo geral, quando se considera a hibridagdo do tipo sp*, o angulo 6 entre os
orbitais é O = arccos (—1).
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ximacdo frontal dos lI6bulos com mesma fase (Figura 12). Essa aproximagao
frontal garante uma sobreposi¢do méxima dos orbitais.

Sobreposigio
frontal de orbitais

DCQ @ — ocQ

2sp° Is Orbital molecular/
ligacdo o (ligante)

DCQ @ — oc QO

2s5p? Orbital molecular/
liga¢do o* (antiligante)

Figura 12: Representacio da sobreposicdo frontal dos orbitais 2sp® do carbono e 1s do hidrogénio,
formando uma ligagido o.

Sobreposicdo orbitalar

De modo geral, quanto maior a sobreposigao orbi-
talar, maior a forca da ligacdo quimica resultante.

A sobreposicdo frontal dos orbitais caracteriza a formacdo de um orbital
molecular o (sigma), Ym0, €, subsequentemente, de uma liga¢do o (Figura
12). De modo geral, todas as ligagdes simples sdo ligagdes 0. Embora o orbital
molecular ¢ possua uma componente ligante e uma antiligante, costuma-se
representar e considerar apenas a ligante, por possuir a maior densidade de
probabilidade, y2.

A formagao do etano, (C;Hg) segue o mesmo raciocinio da formagao do
metano, possui uma ligagdo 0 C—-C, que é consideravelmente mais fraca que
a C-H. Essa ligagdo possui simetria cilindrica, ou seja, a rotagdo dessa
ligagdo é livre e ndo necessita de uma grande quantidade de energia. Por
conseguinte, grupos unidos por uma ligacdo o podem rotacionar livremente

entre si.

Seguindo um raciocinio similar, as ligacdes presentes no eteno (CoHp),
com uma ligacdo C=C também podem ser explicadas pela hibridacdo de
orbitais. No caso, como cada 4tomo de carbono estad ligado a um atomo
de carbono e dois de hidrogénio, a hibridacdo resulta em trés orbitais sp?
ao invés de quatro orbitais sp® (Figura 13). Essa hibridagdo faz com que
um orbital p ndo seja hibridado e mantenha suas caracteristicas durante

12
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a ligacdo. O resultado desse processo matematico aplicado aos orbitais é a
formacao de trés orbitais espacados em 120°, justificando a geometria trigonal
plana observada para o eteno. Os trés orbitais sp? fazem ligacdes do tipo o.
Em contrapartida, os orbitais 2p ndo-hibridos sofrem sobreposigao lateral,
resultando em uma liga¢do 7t (pi). A ligagdo 7 é consideravelmente mais fraca
que uma ligagdo o devido a sobreposi¢cdo menos efetiva de orbitais atdmicos.

E E
2px  2py 2pz 2px  2py 2pz Hibridagdo sp? 2p 2pz
(I O@ QQ
i O 2sp? 2sp* 2sp?
2s 2s N ~ J
Diagrama de orbitais atdmicos Orbitais 2sp? hibridos

do atomo de carbono (C)

Figura 13: Hibridagdo dos orbitais atomico do carbono, formando trés orbitais hibrido 2sp* e um p.

Pode-se observar que, no eteno, a ligagdo C=C é formada, na verdade, por
uma ligacdo o, promovida pela sobreposicdo frontal de dois orbitais sp? e

uma ligacdo 7, promovida pela sobreposi¢ao lateral de dois orbitais p (Figura
14).

Cada carbono faz uma

\ ligacdo 6 com cada um
dos hidrogénios e com
0 outro carbono

\
cn @
OCc-H
J

y m@% é g
oL

OC-H

Te-c N
Z OC.H T OC.H
@ Cada carbono faz uma
@ ligagdo 7 com o outro
Y > carbono, formando a
. @ Occ @ ligagio C=C
OC.-H Oc-H

C %

Figura 14: Formagdo das ligagoes o e T no eteno a partir das interagdes frontais e laterais, respectiva-
mente, dos orbitais.

Um ponto importante a se ressaltar é a simetria da ligagdo 7. Como a
sobreposi¢do dos orbitais p € lateral, h4 um plano nodal que passa pelos
nucleos dos atomos ligados. Além disso, assim como nos orbitais p, o orbital
1t possui lébulos com fases opostas. Sendo assim, a rota¢do de grupos unidos
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por uma ligagdo 7 ndo € livre e hd uma alta barreira energética de rotacao,
pois depende da compatibilidade de fases entre os orbitais p para que a
sobreposicdo méaxima seja garantida.

Por fim, a formacdo do etino (C;H;) também segue o mesmo raciocinio
do metano, etano e eteno. Todavia, hd uma ligagdo C=C entre os d4tomos de
carbono. Como cada 4tomo de carbono esta ligado a um atomo de carbono e
um de hidrogénio, apenas um orbital s e um p se tornarado hibridos, enquanto
dois orbitais p permanecerdo ndo-hibridos (Figura 15). A combinagdo mate-
matica resulta na formacdo de dois orbitais sp, espagados por um angulo de
180°, e dois p.

E E

Lt P oo B N

2px  2py 2pz 2px  2py  2pz Hibridagdo sp 2p  2p 2pz 2px

| Q L L @ o

2s 2s

Orbitais 2sp

Diagrama de orbitais atdmicos hibridos

do atomo de carbono (C)

Figura 15: Hibridagdo dos orbitais atémicos do carbono, formando dois orbitais hibridos 2sp e dois
2p.

A sobreposigdo entre os dois orbitais sp dos dtomos de carbono resulta
em uma ligacdo 0 C-C e a sobreposicdo entre um orbital sp e um s do
hidrogénio resulta na ligacdo 0 C-H. Todavia, cada par de orbitais p dos
atomos de carbono resulta na formac¢do de uma ligacdo 7. Sendo assim, a
ligacdo C=C é composta por uma ligacdo o e duas 7t (Figura 16).

Vale ressaltar que os mesmos aspectos de simetria da ligacdo C=C podem
ser replicados para a C=C. Ademais, a rotacdo é ainda mais restringida, pois
é necessdrio que haja a sobreposi¢do maxima entre dois pares de orbitais p
ao invés de um, aumentando a barreira energética (Figura 17).

¥ Aula 3 (21/08/2024)

3.1 Hibridac¢ao de orbitais (heteroatomos)

Os orbitais atomicos de outros dtomos além do carbono podem sofrer
hibridacdo. Nessa discussdo, iremos considerar, especificamente, os 4&tomos
de nitrogénio (N) e oxigénio (O).

Para tal, pode-se considerar a amoénia (NHj3) como exemplo. Sabe-se

que a geometria molecular da amonia € trigonal piramidal, com as trés

14
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OC-H Cada carbono faz uma

@ @ ligagcdo 6 com um
dos hidrogénios e com

0 outro carbono

ﬁc-c
~
Cada carbono faz duas
O ligacdes T com o outro,
y fazendo com que a
@D OO O@ s ligagdo C =C sejaa
x soma de uma ligacéo ¢
eduas T

ﬂc-c
Figura 16: Formagdo da ligacdo C=C a partir da formagdo de uma ligagdo ¢ e duas .

Carbono com hibridag¢ao sp3 (etano):

Rotagdes em torno da ligagdo simples ()
nao mudam a intensidade da sobreposicao

> entre os orbitais sp3. Logo, as ligacdes ©
possuem rotacio livre, ou seja, baixa barreira
de rotacio.

Carbono com hibridagio sp? (eteno/etileno):

~
Rotagdes em torno de ligagdes dupla ou tripla,
contendo uma ligacéo m, possuem alta barreira
> energética, pois quebram a simetria entre os
orbitais p, necessdria para a sobreposicdo efetiva
na formagdo da ligag@o.
C 2

Figura 17: Graus de rotagdo em torno de ligagdes entre dois carbonos de acordo com a sobreposigdo de

orbitais.

ligacdes N-H fazendo um angulo de 106,7°'. Todavia, a completude do
octeto é garantida com a presenca de um par de elétrons ndo-ligante no
atomo de nitrogénio, fazendo com que a geometria eletronica seja similar a
tetraédrica. Percebe-se que os angulos de ligacdo sdo préximos ao valor de
109,5°, observado para o metano.

Sendo assim, de acordo com o que foi discutido previamente, a amonia
teria uma geometria tetraédrica, representando uma necessidade de hibrida-
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cdo para o 4tomo de nitrogénio do tipo sp®. Todavia, ele esté ligado a apenas
trés substituintes, o que seria correspondente a uma hibridacdo sp?. Essa
incompatibilidade é importante para o estabelecimento de uma regra ttil.

Geometria e hibridagao

A geometria eletrdnica de um composto deve guiar raci-
ocinios sobre a hibridagdo dos 4tomos, e ndo o contrario.
Ou seja, uma geometria tetraédrica requer uma hibridacdo
sp3, uma trigonal plana requer sp? e uma linear requer sp.

Para que uma previsao precisa da hibridacdo dos orbitais atdmica possa
ser feita, uma adaptacdo da metodologia estabelecida deve ser feita. Ao
invés de considerar apenas os dtomos ligados ao d&tomo de interesse, deve-se
considerar também os pares de elétrons nao-ligantes do 4tomo de interesse
(18).

Exemplo 1: Amonia (NH3)

1. Desenhar férmula de Lewis completa NN
—_—
(com pares de elétrons nao-ligantes)

2. Numero de dtomos ligados ao N =3
3. Numero de pares de elétrons ndo-ligantes no N = 1
4. Total de pares eletronicos no N =4

5. Numero de orbitais necessdrios parao N =4

6. Hibridagdo do N = 2sp°

Exemplo 2: Formaldeido (H,CO)

1. Desenhar férmula de Lewis completa . "o"

(com pares de elétrons nao-ligantes) H _8 -H

2a. Numero de dtomos ligados ao C =3 2b. Nimero de dtomos ligados ao O =1

3a. Nimero de pares de elétrons ndo-ligantes no C =0 3b. Nimero de pares de elétrons ndo-ligantes no O =2
4a. Total de pares eletronicos no C =3 4b. Total de pares eletronicos no O =3

Sa. Numero de orbitais necessérios parao C =3 5b. Nimero de orbitais necessdrios para o O =3

6a. Hibridagdo do C = 2sp” + 2p 6b. Hibridagdo do O = 2sp” + 2p

Figura 18: Exemplos mostrando o raciocinio para prever a hibridagdo de dtomos.

Percebe-se que, ao considerar atomos ligadores e pares de elétrons néo-
ligantes, desenvolve-se um raciocinio geral para prever a hibridacdo de ato-
mos em moléculas.

Além de ser capaz de justificar dngulos relativos de liga¢des quimicas e
suas energias relativas, a hibridagdo também é capaz de justificar e prever
seus comprimentos.

Como mostrado anteriormente, diferentes hibridagdes possuem diferen-
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tes porcentagens do orbital s em relagdo ao p. Tal porcentagem é denominada
cardters (19) e é capaz dejustificar algumas propriedades de moléculas, como
comprimento de ligacdo, acidez — conforme sera discutido em aulas posteri-
ores — e fendmenos observados em certas analises fisico-quimicas.

a. Hibridacio sp® b. Hibridacéo sp> c. Hibridacao sp
1 orbital s e 3 orbitais p 1 orbital s e 2 orbitais p 1 orbital s e 1 orbital p
25 % de carater s 33,33 % de carater s 50 % de carater s

Figura 19: Hibridagdes sp3, sp* e sp com seus respectivos cardteres s.

Considerando que o orbital s possui simetria esférica e estd mais préximo
ao nucleo quando comparado ao orbital p, pode-se considerar que possui
maior eletronegatividade —i.e., a densidade eletronica do orbital s estd mais
proxima ao nucleo. Dessa forma, quanto maior o cardter s de um orbital
hibrido, mais préxima a densidade eletronica estara do ntcleo e menor sera
a ligacdo quimica formada por esse orbital.

Esse raciocinio reflete corretamente a tendéncia de comprimentos de liga-

¢do, como mostrado na Tabela 2.

Tabela 2: Geometrias e valores de comprimento (r, A) e angulos (2) de ligacdo para o etano, eteno e

etino.
Composto Geometria rcc (A)  ren (A) Vi
Etano (CpHg) Tetraédrica 1,535 1,094 109,5°
Eteno (CoHy) Trigonal plana 1,329 1,082 120°
Etino (CoH3) Linear 1,203 1,060 180°
Referéncias
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