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1. Acidos e bases - Teoria de Arrhenius

« De acordo com a teoria proposta por Svante Arrhenius, um acido € uma
substancia que se ioniza para produzir protons quando dissolvida em

agua:
A
H——A = H'" + :A-
Acido Proton  Anion
- Uma base se ioniza para produzir ions hidréxido: ) -y

¥ -

M——0—H =—= M* + SO0—H l

Base Cation  fon hidroxido -



1. Acidos e bases - Teoria de Arrhenius

« Os acidos diferem no grau em que se ionizam. Aqueles que se ionizam
completamente sido chamados de acidos fortes; caso contrario sao
chamados de acidos fracos. Da mesma forma, as bases fortes se
ionizam completamente e as bases fracas nao.

A forca de um acido € medida por sua constante de acidez, que € a
constante de equilibrio K, para a ionizagao em solucéo aquosa:

K

a

A
H=— A

H-l- + . A-

Acido Préton!  Anion

K,= |

a
111

 Uma maneira conveniente de expressar a forca de um acido é pello seu
pK,, definido como: -




2. Acidos e bases - Teoria de Bransted-Lowry

 Duas classes de reacgdes acido-base sao fundamentais em quimica
organica:
« Reacdes acido-base de Bragnsted-Lowry;
« Reacobes acido-base de Lewis.

 Reacbes acido-base de Brgnsted-Lowry involvem a transferéncia de
protons:

* Um acido de Brgnsted-Lowry € uma substancia que pode doar um proton;
* Uma base de Bransted-Lowry € uma substancia que pode aceitar um proton.

N /

H—0O" + H——Cl — =t [ -\

| b @
H H l
Base (aceptor Acido (doador Acido conjugado Base conjugadk g
de protons)  de protons) da H,O do HCI1



2. Acidos e bases - Teoria de Bransted-Lowry

« O acido cloridrico € considerado um acido forte porque ele transfere
totalmente o seu préton em agua. Outros acidos que transferem
completamente um proton quando dissolvidos em agua sao o acido
jodidrico, o acido bromidrico e o acido sulfurico (esse ultimo transfere
somente o seu primeiro proton totalmente):

H @ + HO — HO* + I PK, =-10,4
HBr + HO — HO' + Br pK,=-58
H,80, + H,0 —— H0* + HSO, p‘,'(*;;_&o
- —_— + 2— \
HSO,  + H,0 HO* + SO, oK, , = 1,99 \




3. Acidos e bases em agua

* O ion hidrénio (H;0*) é o acido mais forte que pode existir em agua em
qualquer extensao significante: qualquer acido mais forte ira
simplesmente transferir seu proéton para uma molécula de agua para
formar ions hidrénio;

- jon hidréxido (OH-) é a base mais forte que pode existir em agua em
qualquer extensao significante: qualquer base mais forte ira remover um
proton da agua para formar os ions hidréxido.

H
.. H:0: . H H_%’: —
HE'DW_I ,-:DHE | : .
“Na* ::;;—H----:g—H--u:l::—H “\
H,0: | :OH 5
RO T I H |
on sédio H—O0): \~ \
solvatado lon hidroxido
solvatado



3. Acidos e bases em agua

 Quando uma solucdo aquosa de NaOH é misturada com uma solugao
aquosa de HCI, a reacdo que ocorre € entre os ions hidrénio (H;0%) e
hidroxido (OH-). Os ions sédio e cloreto sdo chamados ions espectadores
porque eles nao fazem parte na reacao acido-base:

Total lonic Reaction

H—f.':l':r'—H + :Cl:~ + Na* :0—H —— 2H—O0: + Na* + :Cl:"

o LY ]
i o

” Y R

Spectator ions

Net Reaction

H_Elfﬁ_H + 0—H — 2H—O0:

|
- -

L WA

H,O* + OH —— 2H.0



4. Acidos e bases: Teoria de Lewis

« Lewis prop6s uma teoria que ampliou significativamente a compreensao
de acidos e bases. Lewis propds as seguintes definicbes para acidos e
bases:

 Acidos sdo aceptores de pares de elétrons;
- Bases sao doadoras de pares de elétrons.

* Na teoria acido-base de Lewis, os doadores de prétons nao sao somente
acidos; muitas outras espécies sdo acidos também. O cloreto de aluminio
(AICI;), por exemplo, reage com a amoénia (NH;) da mesma forma que um
doador de proton o faz. Usando as setas curvas para mostrar a doacao de
par de elétrons da aménia (a base de Lewis), nés temos os segumtes

exemplos: :
- Cl \
f f—x"\ +
= z:|—£| :NH, —— CI—AI=—NH,
-EI Cl l
Lewis acid Lewis base \& .
(electron pair (electron pair
acceptor) donor)



4. Acidos e bases: Teoria de Lewis

* Veja a reagao entre acido cloridrico (HCI) e a amoénia (NH,):

i+ +
""&T' Hf+ H&:NHB — ClI” + H—NH,
Lewis acid Lewis base
(electron pair (electron pair
acceptor) donor)

* As bases sdo muitas vezes as mesmas nas teorias de Lewis e Bragnsted-
Lowry, porque na teoria de Brgnsted-Lowry uma base deve doar um par
de elétrons para aceitar um proton.

* A teoria de Lewis, por virtude de sua ampla definicao je acidos, permite a
teoria acid-base incluir todas as reagdoes de Brgnsted-Lowry, e como
poderemos ver, muitas outras. » N

- Qualquer atomo deficiente de elétrons pode agir como um acido de Lewis. "
Muitos compostos do grupo IlIA contendo elementos como Boro e Aluminio sao
acidos de Lewis porque os atomos do grupo IlIA tem somente um sexteto de
elétrons na camada de valéncia. Muitos outros compostos que tém ét&;@sx com
orbitais livres também agem como acidos de Lewis. Zinco e haletros de ferro (lll)
sao frequentemente usados como acidos de Lewis em reacoes organicas.



4.1. Resumo das teorias acido-base

Acidos e Bases

Acido Base Problema

Arrhenius Doador H+| D°ader | NH;reage

OH- . com acido
Bronsted Doador H™ |Aceptor H+ BF; reage
- com NH, “\
Aceptor Doador ,
: OK ate
Lewis par par hoje l

eletrons eletrons




4.1.1. Problema

« Escreva uma equacao para a reacao acido-base de Lewis entre trifluoreto
de boro e sulfeto dimetilico [(CH;),S]. Use setas curvas para controlar o
fluxo de elétrons e mostre as cargas formais, se houver:

CH; F I|: Carga formal:
| /—\\ | B CH .
/S..’ + B —_—— / "V////--/ £ B = 3 - 1/2*8 = -1

d—

|@ S=6-1/2%6-2=+1

CHj -\

|
-



4.2. Cargas opostas se atraem

Na teoria acido-base de Lewis, como em muitas reacdes organicas, a
atracao de espécies de cargas opostas € fundamental para a reatividade.

Como exemplo, consideremos o trifluoreto de boro, um acido de Lewis
ainda mais poderoso do que o cloreto de aluminio, e sua reagao com
amonia:

FEQ I F"‘Ha

-
Problema: Escreva equacdes mostrando a reacao acido-base de Lewis
gue acontece quando:

* (a) Metanol (CH;0OH) reage com trifluoreto de boro (BF;).

* (b) Clorometano (CH;CI) reage com tricloreto de aluminio (AICls;).

- (c) Eter dimetilico (CH;0OCH,) reage com BF .




« Qual dos seguintes sao acidos de Lewis potenciais € quais sao bases de
Lewis potenciais?

CHs
(a) CHaﬂHz—f*l:I—CHa (b) HC—C (c) (CeHs)oP:

(d) :Br:~  (e) (CHg)sB  (F)H:~




5. A forca dos acidos e bases

- Em contraste com os acidos fortes, como HCl e H,SO,, o acido acético é
um acido muito mais fraco. Quando acido acético dissolve em agua, a
seguinte reacao nao se procede por completo:

* Experimentos mostram que em uma solugao 0,1 mol/L'de acido acetico a
25°C somente cerca de 1% das moléculas de acido acético ionizam
através da transferéncia de seus protons para agua. Portanto, o acido:
acetico € um acido fraco. '-

- A forca de um acido é caracterizada em termos da constaﬂte de
acidez (K,) ou pelos valores de pK,; -

- O conhecimento dos valores de pK, pode ser usado para predizer a
posicao do equilibrio.



5.1. A constante de acidez, K,

 Devido a reacao que ocorre em uma solucao aquosa de acido acetico
estar em equilibrio, nds podemos descrevé-la usando uma expressao

para a constante de equilibrio (K.,):
- _ HO'][CH,CO; |

* [CH4CO:H]H;0]

« Para solucdoes diluidas, a concentracao de agua € essencialmente
constante (~55,5 mol/L), de forma que podemos reescrever a expressao’
para a constante de equilibrio em termos de uma nova constante (K,)

chamada constante de acidez: I

[H:0"] [CH,CO;, ] \
[CH;CO,H]

Ha — K..'q [HED] —



5.1. A constante de acidez, K,

« A 25°C, a constante de acidez para o acido acético é 1,76 x 10-.
« Usando um acido generalizado hipotético (HA), a reagao com agua é:

HA + HO — HO*+* + A
- n . b |
€ a expressao para a constante de acidez é: T
+ - l \
K, = [HsO™][A7]

[HA] b

-



5.2. Acidez e pK,

Por exemplo, o acido acético com pK, = 4,75 € um acido mais fraco do
que o acido trifluoracético com pK, = 0 (K, = 1). O acido cloridrico com
pK, = -7 (K, = 1 x 107) € um &cido muito mais forte do que o acido

trifluoracético.

CH,COH < CF,COH < HCI

pK,=475 pK,=0 pK =-7
Weak acid Very strong acid |

Increasing acid lia— -




5.2. Acidez e pK, '

m Ralative Strangth of Selected Acids and Their Conjugate Bases

Stronpgest acid

Aod
H3hig
Hi
HzSi0y

HEr
HCI

CaHaS05H

(CHaeOH
(CHo0=0H
CHi0Hg
Hy0"

HMNCy
CF,COLH

HIF
CgH=COH
CgHgNH, "
CH;C0zH
HzC0y
CH,COCHCOCH,
MM,

CyH OH
HCO,
CHzNH;y*
KO
CH{CHAOH
(CHs)COH
CH,COCH,

Approximate pkj;
=12

102
10.4
157

19.2

=
by ‘Wazkost basa

HE0,
Br
Cl

CeH=30,
{CHa)e0
{CH,}C=0
CHsOH

H 0

MOy
CF000

LIV T ST




5.3. A agua como acido e base

« A agua, por si s, € um acido fraco e se auto ioniza mesmo na auséncia
de acidos e bases:

H—ilf‘r:’;+mi-lihﬁli= — H—tlf:"—H + -:0—H
H H H

- Em agua pura a 25°C, as concentragcoes dos ions hidrénio (H;0*) e dos
ions hidréxido (OH-) séo iguais a 10" mol/L. Desde que a concentracao
da agua em agua pura € 55,5 mol/L, ndos podemos calcular o K, para

aqgua: . '.
J - ) —_—

_ [H;0"][OH"] _
[H.0] ! 55.5

(1071077

K, =18 x 107  pK, =157 %

-



6. Predizendo a forca de bases

« Quanto mais forte € o acido, mais fraca sera sua base conjugada;

- Portanto, podemos relacionar a forga de uma base ao pK, de seu acido
conjugado;

« Quanto maior o valor do pK, do acido conjugado, mais forte sera a base.
« Consideremos alguns exemplos:

increasing base strength )

Cl- CH.CO,- OH-
Very weak base Weak base Strong base
pK; of conjugate pK, of conjugate pK; of conjugate

acid (HCl) = -7 acid (CH,CO,H) = 475  acid (H,0) = 15.7

* Aminas como a amobnia sdo bases fracas. Dissolver aménia em agua Ieva\:.__

ao seguinte equilibrio: H

NH; + H—0—H = H—r|~.l+—H + —:0—H

H
Base Acid Conjugate Conjugate

_ acid base '
_ pK, =157 oK, = 9.2 l



6. Predizendo a forca de bases
H

NH; + H—0—H — H—F|~J+—H + —:0—H
H
Base Acid Conjugate Conjugate
acid base
pK; = 9.2

Dissolver metilamina em agua causa o estabelecimento de um equilibrio
similar:

H
CH,NH, + H—D H — CHS—T‘lal'—H + -:0—H
H
Base Acid Conjugate Conjugate
acid base
PKa = 19,7 pK, = 10.6 Iy

Novamente podemos relacionar a basicidade dessas substancias a forca
de seus acidos conjugados. Desde que o acido conjugado da metilamina
€ um acido mais fraco do que o acido conjugado da amoénia, nos €emos
concluir que a metilamina € uma base mais forte do que a amonia.



6.1. Problema resolvido

« Usando o valor do pK, decida qual é a base mais forte, CH;OH ou H,0:

- Da tabela 3.1, ndos achamos os valores de pK, dos acidos conjugados da agua
e do metanol.

Weaker
acid

Stronger
acid

H—Elﬁ*—H ch—nE':':r‘—H
H H
pK, = -1.74 pK, = -2.5

« Devido a agua ser a base conjugada do acido fraco, ela é a b%eforte.

d—

Stronger H-_ &: H;C B: Weaker

base | | base

¥ H |



6.2. Problema

- Usando os valores de pK, dos compostos analogos na tabela 3.1 prediza
qual seria a base mais forte.




6.3. Relacao entre a estrutura e acidez

* QO efeito da estrutura na acidez:

EFEITO DA ESTRUTURA NA ACIDEZ

Na reaciio Acido-Base:

H-A +B H-B +:A” Estabilidade de .'AD Acidez de
4cido base H-A
conjugada

~- Forca da ligacao H-A;

- Eletronegatividade de A: -\
Fatores que afetam £ !

ey = A a s =
a estabilidade de A~ ) - Efeitos de ressonincia em AU;

- Efeito indutivo e A~

e

%,



6.3. Relacao entre a estrutura e acidez

« A forgca de um acido Brensted-Lowry depende da extensao da qual um
proton pode ser separado dele e transferido para uma base.

 Quando ndés comparamos os compostos em uma simples coluna da
tabela periddica, a forca da ligacdo ao préoton € o efeito dominante.

A forca da ligacdo ao proton diminui quando descemos a coluna,
aumentando sua acidez.

« Este fendmeno € principalmente devido
a diminuicio efetiva da sobreposicao orbital
entre o orbital 1s do H e os orbitais hibridos 2sp3, 3.2 H—F
3sp?3, 4spd e 5sp3do F, CI, Br e |, respectivamente, Groupviia -7 H—CI
sucessivamente maiores dos elementos no grupo
VIIA.
— Devido aos acidos HI, HBr e HCI serem acidos
mais fortes, suas bases conjugadas (I, Br e CI)
sao todas bases fracas.

pK,

—9 H—Br

—10 H—I

‘nunm-n:- <~—no-0p




6.3. Relacao entre a estrutura e acidez

HF HCI HBr HI

relative electronegativities: F = CI = Br = 1
™ N
most |Iargest | £ L
electronegative
Y
relative stabilities: F- < CI" < Br < I_
most
stable
relative acidities: HF < HClI < HBr < HI k\
strongest

acid '\




6.3. Relacao entre a estrutura e acidez

« A mesma tendéncia de acidez e basicidade € verdadeira para as outras
colunas da tabela periddica. Consideremos, por exemplo, o grupo iniciado
pelo oxigénio:

A acidez aumenta da esquerda para a direita quando comparamos 0s
compostos em uma dada linha da tabela periddica.

« As forgas de ligagao variam um pouco, mas o

fator predominante torna-se a eletronegatividade

do atomo ligado ao hidrogénio.

K
* 1) A eletronegatividade afeta a polaridade da P
ligacao; | B 15.7 H.,0
. 2) Afeta a estabilidade relativa do anion (base  ““PV* o o
' 2
' S f :
conjugada) que € formado 39 H,Se

B ot B ot
H.C—H  H,N—H
pK.=48 pK,=38 pK,=157 pK,=3.2



6.3. Relacao entre a estrutura e acidez

« O mapa de potencial eletrostatico para estes compostos ilustra
diretamente esta tendéncia baseada na eletronegatividade e aumento da
polarizacao das ligagbes com o hidrogénio.

Ammonia Water Hydrogen fluoride

< Basicity increases

CH,~ H.N- HO- F-

. \.__.

« O ion metanido (CH;) € o &nion menos estavel dos quatro, orlque 0
carbono sendo o elemento menos eletronegativo esta menos“apto a
aceitar a carga negativa.



6.3. Relacao entre a estrutura e acidez

* A tendéncia na acidez dentro da tabela periédica esta resumida na figura

abaixo:
Acidity increases within a given row E
(electronegativity effect) %
=
C N 0 F ® =
Hydride (HzC—H) (HaN—H) (HO—H) (F—H) o g
pK, 48 38 15.7 3.2 il
£ D
S Cl % E
(HS—H) (Cl—H) g 5
7.0 —f ]
Se Br E E .
(HSe—H) (Br—H) = \
1.9 —9 =

I
(—H)
~10

| p
2



6.4. Efeito da hibridizacao

Os préotons do etino sdo mais acidos do que os do eteno, os quais sao
mais acidos do que os do etano:

AV AR N
H—C=C—H Cc—C e o
/N / ‘-I
H H H

Ethyne Ethene Ethane
pK,= 25 pkK,= 44 pK; =50

Com orbitais hibridos, tendo mais carater (de s significa que os elétrons do
anion irao, na media, ter menor energia, e 0 anion sera mais estavel.

O efeito da hibridizacdo na acidez € mostrado no mapa de poteﬁcial
eletrostatico para o etino, eteno e etano: \

Ethene Ethane




6.5. Efeitos indutivos

« A ligacao carbono-carbono do etano € completamente apolar porque em
cada final da ligacao existem dois grupos metila equivalentes:

CH;—CHj
Ethane

The C—C bond is nonpolar.

- Este ndo é o caso da ligacao carbono-carbono no fluoreto de etila:
5+ d+ 8-
CH;=CHs=F
2 1 1
- Efeitos indutivos sao efeitos eletrénicos transmitidos através das ligacoes.
O efeito indutivo de um grupo pode ser ‘um efeito doador ou um efeito\l
retirador de elétrons. Os efeitos indutivos se enfraquecem quando a
distancia retirador aumenta.




6.5. Efeitos indutivos

« Alguns exemplos da atuacao do efeito indutivo e como ele se enfraquece
com o aumento da distancia. Também € possivel visualizar o efeito
doador de elétrons do grupo metila:

0 0 Cl 0 0
4 /\_i)j\ )\)‘L
3 1 “OH Aﬁuu OH (\)‘\uu
| |

pHs 4.8 pHg 2.8 pHsy 4.1 pHg 4.5
H 3 CH 3
Y
HsC—OH H.¢~ “OH HyCg
HsC OH A, OH
methanol ethanol Isopropyl alcohol tert-butyl alcohol
pK; 15.5 pKg 16.0 ps17.1 pHg 19.2

%,



6.6. Efeito da deslocalizacao

« A deslocalizacao da carga negativa € possivel no anion carboxilato, mas
nao € possivel em um ion alcoxido. No6s podemos mostrar como a

deslocalizagcao € possivel nos ions carboxilato escrevendo as estruturas
de ressonancia para o ion acetato:

E|:|jj :f:ﬁ:
C.rn «— Co .
H.c~ 0" CH G

L™ "

Resonance stabilization in acetate ion |
(The structures are equivalent and thereisno N\~
requirement for charge separation.)
« As duas estruturas de ressonancia desenhadas acima distribuem a carga"
negativa para ambos os atomos de oxigénio do grupo carboxilato,
estabilizando a carga. Em contraste, nenhuma estrutura de ressohéncia

pode ser escrita para o ion alcoxido: \& .
CH;—CH,—O0—H + H0 -— CH;—CH,—O:~ + HO*
No resonance No resonance

- stabilization stabilization -



6.6. Efeito da deslocalizacao

 Mapas de potencial eletrostatico calculados para o anion acetato e para o

w

anion etoxido:

Acetate anion

@‘ '
"




6.6. Efeito da deslocalizacao

« Efeito indutivo retirador de elétrons no acido acético e no etanol:

O
It
..r"'{:""'a:
CH; “O<H CH,—CH,—O-<H
Acetic acid Ethanol

(stronger acid) (weaker acid)

« Mapa de potencial eletrostatico para o acido acético e para o etanol:

2

Acetic acid Ethanol

\'.




6.7. Resumo e uma comparacao de for¢cas acido-base

« Em resumo, a maior acidez de um acido carboxilico € predominante
devido a habilidade de sua base conjugada (um ion carboxilato)
estabilizar uma carga negativa melhor do que um ion alcoxido, a base
conjugada de um alcool.

- Efeito indutivo de outros grupos:

O O
f%“ﬁ Elh ,.-ﬁ:gm:
EH3 O=H EHE O=H Acetate anion
pK, = 4.75
1
CI**-: ﬁ:b }:H
“CH, T0©  + HO =

Chloroacetate anion



6.8. Efeito da deslocalizagao: cicloexanol e fenol

» Acidez do cicloexanol (esquerda) comparada a do fenol (direita):

A 0
ES ES =) &P~
— o -

cyclohexanol localized phenol phenoxide delocalization increases the
pk, 16 anion piy 10 electron density on the ring

* O par de elétrons no orbital p pode se sobrepor com o sistema © do anel

deslocalizando a carga negativa no atomo de oxigénio para o anel
benzénico. ' B

« No cicloexanol os dois pares de elétrons estdo em orbitais sp?. | \




* Qual composto em cada par seria mais acido?

0 0 F O o
(a) /\)LDH or /\)J\DH (b) ME}H or /\T)LDH
3 Br F




6.10. O efeito do solvente na acidez

- Em um solvente como a agua, chamado solvente proético, a solvatagao
pela ligacao de hidrogénio é importante.

* Quando uma molécula de acido acético doa um préton para uma molécula
de agua em fase gasosa, os ions que sao formados sao particulas de
cargas opostas e as particulas precisam ser separadas:

C + HO — C + H0*

Q 3 -
%3 v

snlvatmn of a polar compound
o+ &
(Y—2Z) by water

* Na auséncia de um solvente, a separacao €
dificultada. Na solugao, as moléculas solventes
envolvem os ions, isolando eles um dos outros,
estabilizando eles, e tornando muito mais facil
separa-los em solugao do que em fase gasosa.




/. Principais intermediarios em reag0es organicas

112

_+.
Carbocétion CH; ..., e CHj3
Geometria Trigonal - sp?
CH

Vacant p orbitals |

* o bond
sp?-s
o bond

Carbéanion
Geometria Piramidal - sp3

Radical CHj w CHy @
— e

Geometria variavel entre CH e
3 &Y

112
Z@
2




7.1. Hibridizagcao do atomo de carbono: carbocation

« Hibridizacao do atomo de carbono em carbocations:

Rus G ZC—R R _® PR &
7 R R R~ SR R7T
sp*/sp® p/sp” sp=/sp® p/sp

R—C=C{%+)
sp/sp




7.2. Estabilidade de alguns carbocations

* Principais carbocations e suas estabilidades:

+ CH,"
OO0 - O

+ e 'i + I\\H__/“
CH>=CHCH, : H3C—(|;—CH3 > H3C_(|:_ >
CHj CHs l \




7.3. Fatores que afetam a estabilidade de carbocations

Ordem de estabilidade:

j | | )
S T T TR SN TRLG e Y

qe = 9= = 1° = Methyl
(most stable) (least stable)

* QO efeito indutivo doador de eletrons ou retirador de elétrons vai determinar
a estabilidade;

« Atomo de hidrogénio é o parametro; -“ N

.. |hyperconjugation “ \
» Hiperconjugagao por vizinhanca: \19‘ -
5 C i) C

70 JH L N

CH;CH,*
ethyl cation




7.4. Estabilidade de carbanions

Hibridizacao do atomo de carbono em carboanions:

)

\ R,

—_ i, H = :_}- Ay - =
RO, JC—R C= Uo—ZR  R—0=CD)
; l N TN RD
sp /sp® pisp?® sp®/isp® pisp sp/sp

- Uma vez que o orbital nao ligante esta ocupado, a estabilidade aumenta
com o aumento do carater de s da hibridizagao, situagao inversa a dos

carbocations; . )t
« A ordem de estabilidade é da por sp? < sp? < sp;
« A estabilidade pode ser estimada pela afinidade ao proéton:

Proton affinity (kcal/mol) b

R +H"—R-H \
CH, H,C=CH, HC=CH F

419.4 408.7 375.1




7.5. Estabilidade de radicais

« Hibridizacao do atomo de carbono em radicais:

9 R, U F o

-||_|'.l-'{:: T e — [ . —
HH/ ~R H__,,S R H,,c: L H"‘"Gc?c R R-C=CO)
sp®/sp° p/sp? sp?/sp? p/sp sp/sp

« O radical metila esta proximo da planaridade e dados mostram que a
} \_\‘_«.H
inversao da configuracao é relativamente rapida;
 Isto é consistente como uma hibridizagao p/sp?;

* O radical etenil possui um angulo calculado de 137° o que é consistente

como uma hibridizagéo sp?/sp?. L -



7.5. Estabilidade de radicais

- Uma consequéncia importante € o enfraquecimento da ligacao em 3 (105
kcal/mol). Isto explica a reacao de desproporcionamento que existe nas
reacoes radicalares de alcanos, com a formacao de um alqueno e do

alcano de origem;

CH,CH.e HC=CHe. RCH—CH_» RCH=CH,
/ /N |
H H H
) 35.6 keal/mol 4
35.2 keal/mol \ «CH,—CH.R CH.—CH.R
disproportionation —

|
s



