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QUIMICA ORGANICA

O QUE E QUIMICA
ORGANICA?
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EM 1828 — FRIEDRICH WOHLER
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cianato de amonio UREIA
Constituinte da urina

HOJE:

QUIMICA ORGANICA E A QUIMICA QUE ESTUDA OS
COMPOSTOS DE CARBONO.



Atom structure

1 - Estudo do atomo

Neutron

Nucleus

« Um atomo e formado por:

\ Electron

- protons (carregados positivamente) e néutrons (sem
carga), que constituem o0 nudcleo atbmico e sao
responsaveis pela massa atomica.

- elétrons (carregados negativamente), que circulam o nucleo
em orbitas definidas.

Méutron Proton Elétron
Carga 0 +1 -1
Massa/mu 1 1 1/1840




 NUmero atdmico: numero de protons de um atomo.

 Massa atdbmica. a soma de protons e néutrons de um
atomo.

ATOMO NEUTRO

|

MESMO NUMERO DE PROTONS E ELETRONS



* Os elétrons formam ligacdes gquimicas.

 Eletrons — papel predominante sobre as propriedades
qguimicas e fisicas dos elementos e compostos.

r
L1 Be B B N ' O F
O segundo periodo da tabela periddica

- O carbono nao libera nem aceita elétrons prontamente.

- O carbono compartilha elétrons com outros atomos de
carbono bem como com diferentes tipos de atomos.



1.1 - ORBITAIS ATOMICOS

« 1924 - Broigle - eléetrons apresentavam, também,
propriedade de onda — inicio da mecanica quantica,

« 1926 — Schrondinger — comportamento dos elétrons pode
ser descrito por equacoes de onda;

As solucOes para essas equacoes sao chamadas funcoes de
onda ou ORBITAIS.

« O orbital € a regidao do espaco onde €& mais provavel
encontrar um elétron.

« Os orbitais atomicos sao designados pelas letras s, p, d e
f.



« O orbital s é esférico.

1s atomic orbital 2s atomic orbital 2s atomic orbital
node not shown node shown

Nodo — regido onde a probabilidade de se encontrar um
elétron é zero.




« O orbital p tem forma de alteres distribuidos sobre os trés
eixos cartesianos (X, Y, 2).

Orbital atémico 2p, Orbital atémico 2p, Orbital atémico 2p,

« Orbitais degenerados tém a mesma energia.




« Os orbitais atbmicos se localizam sobre diversos niveis

de energia ou camadas, que sao designados por
numeros (1 a 7).

Orbitais s, p, d: Universo de possibilidades

3d
3rd shell -
‘ ( 2P

—
<« 4

—4—
4= <~

1
capacity—18 electrons) ks
3s .
> |
g 2nd shell 2p H H +
c (capacity—S8 electrons
£ pacity ) 2s —
1st shell .
> 1
(capacity—2 electrons) . a2

& N7 Thoereon Hicgwe Frincation

« O orbital atbmico mais perto do nucleo tem a menor
energia.

« Os orbitais 2p tém energia mais alta que o orbital 2s ==

mais distantes do nucleo.
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« Exemplos: configuracao eletronica de alguns elementos.

Nome do Numers

Atomao elemento atomico Is p. 2p. 2py 1p.
H Hidrogénin | T
He Hélio 2 1l
Li Litio 3 1l ]
Be Berilio 4 (! Tl
B Boro 3 T 1l T
C Carbono b 1l 1l T T
N Nitrogénio 7 1l 1 i T T
0 Oxigénio 8 1l 1l 1l I T
F Flior 9 1l 1l 1l 1l T
Ne Neénio 10 1l 1l 1l 1l 1
Na Sédio 11 1l 1l 1l Tl N



O principio de Aufbau: primeiro os elétrons ocupam os orbitais

de menor energia.

« O principio de exclusdo de Pauli: somente dois elétrons
podem ocupar o mesmo orbital e os dois elétrons tém que ter

sSpins opostos.

* A regra de Hund: os elétrons ocuparédo orbitais degenerados

vazios antes de serem emparelhados em um mesmo orbital.



2 — LigacOes quimicas

Lewis prop0s a regra do octeto: ‘um atomo € mais
estavel se sua camada mais externa contém oito
eléetrons” - configuracado de gas nobre.

Elétrons mais internos — elétrons do cerne.
Elétrons da camada mais externa (Ultima camada) —
elétrons de valéncia.

Elétrons de valéncia — participam de ligacbes quimicas e
de reacdes organicas.



Tipos de ligacdes quimicas:

- Ligacdo ibnica (ou eletrovalente) = formada pela
transferéncia de um ou mais elétrons de um atomo para outro

=) jons.

s — @ O

- Ligacdo covalente = formada quando 0s atomos
compartilham elétrons.

] H- + ‘H— H:H ou H—H
) (l + (I — (I(I ou 1(“‘l—~(“'l=
H
. H |
CH, '("' t+ 4 H: **Hi(.:ill ou H—C—H
H |
‘] 14



OBSERVACOES:

- lons podem conter ligacdes covalentes.
covalentes).
H lll
H:N:H ou H—N=—H
H |
H
« EXxcecoes a regra do octeto
:C: 2 - ey
N DA Ny 2 °T:
Cl1—P S
.o \“ “/ \“ .../B\...
@I F 3. F - F F

:(.:I: ve

(ions
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Ligacoes Ligacoes
covalentes idbnicas

Tipos de ligacGes quimicas
| |
Ligacao ionica Ligacao covalente polar Ligacao covalente apolar

K*F~ Na'CI O—H N—H C—H,C—-C
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Eletronegatividade de alguns elementos

1A | IlA ‘ IB ‘ IIE‘IIIA‘I"J’A"‘JA ‘Vlﬁ"ﬂlﬂ

gl =

B
Li | Be B|C|N|O/|EFE 2
10|15 20 (2530|3540 !
Na | Mo ALlsi|p|s|a E
00 | 1.2 15| 18|21 |25]30| ¢
K | Ca Br | .
0.8 | 1.0 28 | £

increasing electronegativity ! g I
=

25
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2.1 —= LIGACAO IONICA

« Quando se passa gas cloro sobre sodio metalico, obtém-se
o0 sal cloreto de saddio.

 Atracdo eletrostatica = forca atrativa de cargas opostas.

 Ligacao resultante de forca eletrostatica m)p ligacéo ionica.

Na :l::ilf Na
:CIT Na” :CIT
Ni" :CIT Na'

i-l--I-T + i-l--l-'._
:CIT Ni© :CI
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2.2 = LIGACAO COVALENTE

H: H| H:H
Dois atomos de  Molécula de Hidrogénio:
Hidrogénio: cada um ligacdo covalente por
com um elétron  compartilhamento de par
desemparelhado. de elétrons.
5 5 FE

Molécula de  Fluor:
ligacdo covalente por
compartilhamento de par
de elétrons.

Dois atomos de Fluor:
cada um com sete
elétrons na camada de
valéncia.

- Outros exemplos de ligacGes covalentes:

H:Cl: H:0: H:N:H
H H 19



Tipos de ligacao covalente:
2.2.1 — Ligacao covalente APOLAR

« Ocorre entre atomos que apresentam valores de
eletronegatividade igualis.

vl
H:H ‘FIF:
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2.2.2 — Ligacao covalente POLAR

« QOcorre entre atomos de eletronegatividades diferentes.

« Quanto mais eletronegativo for o atomo mais fortemente
ele atraira os eléetrons.

O+ O — O+ -!::IT O+ |_‘-— O
H—CI: H—O: H—N—H Dipolo
a | | gerando um
H H momento
O+ G+ dipolo (p)
| .
&l Extremidade Extremidade

H—CL positiva negativa



2.2.2.1 - Momento de dipolo da ligacao

« Uma ligacado polar possui uma extremidade positiva e uma
negativa.

Ligacao Momento Momento
de dipolo (L) Ligacio de dipolo (L)

& Bt 0.4 s 0
H—MN .3 | Efiie!] 0,2
H—O .5 C—0 0.7
H—F 1.7 | Bt .65
H—Cl | .1 | B | .5
H—PBr 0.8 C—DPBr | .4

H—1 0.4 Bl | 1.2
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2.2.2.2 — Momento de dipolo da molécula

* Moléculas poliatbmicas - 0 momento de dipolo sera a resultante da
soma vetorial dos momentos de dipolo de todas as ligagoes.

 Moléculas POLARES (p#0)

- Atomos de eletronegatividades diferentes, cujos momentos de dipolo
NAO se anulam.

)
LN e

1\ \ 48

— O+
”H g i H 'lI
X\ . X\H X\
chloromethane water ammonia
u=187D u=185D u=147D

- Pares de elétrons néo ligantes fazem grandes contribuicdes para o .

23



« Moléculas APOLARES (p=0)
- Atomos de mesma eletronegatividade.

- Atomos de eletronegatividades diferentes, cujos momentos de dipolo se
anulam m) GEOMETRIA da molécula.

O=C=0
carbon dioxide
u=0D

Mapa de potencial eletrostatico

& Vermelho < alaranjado < <verde < azul
H Mais negativo Mais positivo
e
cr«’/’FC\"'wa
Dy

carbon tetrachloride
u=0D
24



« Existem moléculas formadas por ligacdes polares, mas
gue sao apolares (possuem p = 0).

Formula | w(D) | Férmula | w(D)
H, 0 CH, O
Cl, 0 CH,Cl | 1,87
HF 1,91 | CH,CI, | 1,55
HCI 1,08 | CHCIl; | 1,02
HBr 0,42 CCl, 0
HI 0,42 NH; 1,47
BF, 0 NF;, | 0,24
CO, 0 H,O 1,85

Observar geometria

das moléculas

25



« Geometria das moléculas

» Teoria da Repulsao dos Pares de Eletrons do Nivel de
Valéncia (RPENYV)

elétrons ligantes elétrons nao-ligantes
l l
Menor forca de repulsao Maior forca de repulsao

Devido as forcas de repulséao, os elétrons do nivel de
valéncia tendem a ficar o mais distante possivel.

!

Geometria das Moléculas



« Geometria das moléeculas e dos ions pela teoria RPENV

Numero de Pares de Elétrons
no Atomo Central

Estado de Geometria da
EhellicEl Nao-ligantes  Total Hibridizacao Molécula ou Exemplo
do Atomo Central fon
0 2 sp Linear BeH,
0 3 Sp? Trigonal plana BF;, CH;*
0 4 sp3 Tetraédrica  CH,, NH,*
Piramide
1 4 ~ sp? . NH,
trigonal

2 4 ~ sp3 Angular H,O

27



3 — Teoria do Orbital Molecular (TOM)

« LigacOes covalentes - resultam da combinacao de orbitais
atomicos para formar os orbitais moleculares.

orbital orbital orbital molecular
atomico 1s atémico 1s

* Ligacao sigma (o): formada pela sobreposicao de dois orbitais
S.
* Forca de ligacao: energia requerida para quebrar uma ligacao

ou energia liberada para formar uma ligacao.

28



Formacao da molécula de hidrogénio

dois dtomecs de dois atomos de
hidrogénio estao hidrogénio estao
bem juntos saparados

- & 4 [ ] L | L]

B

Energia potendal
£

Energia de
dissociagao

Comprimento

/daligaqén
1
0,74 A
— -
Distancia internuclear

—104 kcalimol -

Forca da ligacao = energia de dissociacéo da ligacao

29



O numero de orbitais € conservado

[node ]
a/a
~— "

o* antibonding molecular orbital

>
(@)}
Ji D)
T - )
1s atomic 1s atomic
orbital orbital
A |
Ly

o bonding molecular orbital

- Sobreposicao em fase forma um OM ligante.
- Sobreposicao fora de fase forma um OM antiligante.
- Estado fundamental x Estado excitado.



Sobreposicao de orbitais p

- Ligacao o: formada pela sobreposicao frontal de dois orbitais

" ece

- Ligacao n: formada pela sobreposicao lateral de dois orbitais
P /V /V
A A
5 o

Uma ligacao o € mais forte que umaligacao .

31



Uma ligacéo o é formada pela sobreposicao frontal de
dois orbitais p

nodes

Energy

WD D

o* antibonding molecular orbital

2p atomic 2p atomic
orbital orbital

c bonding molecular orbital




Uma ligacao pi (n) € formada pela sobreposicao lateral de dois
orbitais p paralelos

{nodal plane |

"¥— nodal plane|

m+ antibonding molecular orbital

PR

2p atomic | Y 2p atomic
orbital orbital

Energy

nodal plane |

n bonding molecular orbital

33



4 — Estudo do a&tomo de carbono

4.1 - Configuracao eletronica do 4tomo de carbono
C:. tem 6 elétrons.
Distribuicéo eletronica — 1s?
25 2p%> — Camada de Valéncia

4.2 - Hibridizac&o dos orbitais do atomo de carbono

 Hibridizac&o de orbitais mp mistura de orbitais do nivel de
valéncia. No caso do atomo de carbono, mistura de
orbitais s e p.

34



» Hibridizacao sp?

m Promociio de win T 1 T Hibridizac o T T 1 1‘

g . 7 .
'H. “Px <Py Ip, elétron do 25 ao Ip, 1‘ “Px Py Ip, 511‘3 -‘*'13l3 511‘3 5113
1s 1s
' (estado fundamental) C (estado excitado) ' (estado lubridado)

299 ) @ O ©

) \\i _'-.ij3 _'|:||'i|

h

5

Cada ligacao sigma formada 105 kcal = 420 kcal. mol-
Promocéao do elétron = 96 kcal . mol- 35



4 ligacoes covalentes do tipo sigma (0)

Exemplos:
 Metano

et

J

C
L)

36



» Os orbitais utilizados na formacao da ligacao determinam
0 angulo de ligacao.

Methane

- Angulo entre as ligacbes: 109,5°

 Os pares de elétrons se distribuem no espago 0 mais
distante possivel uns dos outros.

» Geometria do atomo de carbono sp3: tetraédrica.

37



» Hibridizacao sp?

1.
/'1-\'1-A Promocio de mn 1- 1 1 Hibridizac o 1 T T P

Iy Ipy 2 - 2y 2py 2 ] iE)
‘H, Py =Py Zp; elétrondo 2s a0 2p, |} Py “Py Zp, spT spT sp
2s
C (estado fundamental) C {estado excitado) C (estado lnbiidado}

3 ligacOes covalentes do tipo sigma (o)
1 ligacao covalente do tipo pi (1)

Exemplo: Eteno

\('1( 116.6

1.08 A~ C=

38



Carbono hibridizado sp?

p
1 00

A \

- Angulo entre as ligaces: 120°
« Geometria do atomo de carbono sp?: trigonal plana.

39



Eteno: ligacao dupla

a. o bond formed

q by sp2-s overlap

o bond formed by
sp2-sp? overlap

« Uma ligacao dupla consiste de: 1 ligacao sigma (o) + 1
ligacao pi (m).

Ligacao pi (1) € mais fraca que a ligacéo sigma (o).

40



» Hibridizacao sp

t

C (estado fundamental)

Promocio de wmn

elétron do 25 ao 2p,

Hibndizaciio

T

1s
C (estado excitado)

2 ligacoes covalentes do tipo sigma (o)
2 ligacoes covalentes do tipo pi (1)

Exemplo: Etino

6A

1.06
s

F;H )

1

T

sp

sp

|1

I

C (estado lubndado)



Etino: ligacao tripla

a. o bond formed by

sp-s overlap

180°

e

o bond formed by
sp-sp overlap

« Uma ligacao tripla consiste de: 1 ligacao sigma (o) + 2
ligacoes pi (m).

42



4.3 - Propriedades do atomo de carbono em funcao do
tipo de hibridizacao

« Como em cada tipo de carbono hibrido o percentual de
carater s difere, teremos diferengas significativas nas suas
propriedades.

sp?® = 25 % de carater s e 75 % de carater p
sp? = 33,3 % de carater s e 66,6 % de carater p
sp =50 % de carater s e 50 % de carater p

« orbital s esta mais proximo do nucleo em relacéo ao orbital p

3

« quanto maior o0 percentual de carater s, maior
eletronegatividade do carbono.

sp? < sp? < sp
>

43



« Efeitos da diferenca de eletronegatividade

Na ligacao:

« quanto maior a eletronegatividade do carbono, menor é o
comprimento de ligacao, inclusive na ligacao C — H.

Csp2—=Csp3 =1,54A° Csp®—H =1,10 A°
Csp?—=Csp? =1,34A° Csp?—H =1,09 A°
Csp — Csp =120A° Csp — H=1,06A°
Csp3—=Nsp3 =143A° Csp3-0sp3 =1,43A°
Csp?—=Nsp? =1,38A° Csp?2—=0sp? =1,23A°

Csp —Nsp =1,16 A°

44



Na acidez do atomo de H:

* quanto maior a eletronegatividade do carbono, maior € a
acidez do atomo de hidrogénio (na ligacdo C — H).

-Ht _
CH3—CH3 CH3—CH> pka =50
sp3
25% s
CHy=CHy = HY CHp—CH pka = 44
sp2
33,3% S
_Ht _
HC==CH HC=C pka = 25
Sp
50% s
+acido

Quanto maior o carater s mais acido!!!



Na geometria molecular:

sp hybridized

sp hybridized
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Nas propriedades fisicas:

e 0 ponto de ebulicao aumenta na ordem:

C sp® (alcanos) ; C sp? (alcenos) ; Csp (alcinos)

>




EXERCICIO

ldentifique qual € a hibridizacao e a geometria de cada atomo
de carbono nas estruturas representadas a segulir:

a) 5 b c)

)‘\ C|$C' " S "
HO OH

Cl
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