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1 — Estrutura de Lewis

« Um simbolo de Lewis é um simbolo no qual os elétrons de
valéncia de um atomo ou de um ion simples séao
representados por pontos colocados ao redor do simbolo
do elemento. Cada ponto representa um elétron.

Hidrogénio 11 H-
Cloro 162 262 2pP 382 3p3

-

lon Cloreto 162 262 2P 362 3ph ::;'*;1:



 Aestrutura de Lewis de um composto covalente ou de um
ion poliatbmico mostra como os elétrons estao distribuidos
entre os atomos, de forma a mostrar a conectividade entre
eles.

H H
H:C!:H —— H—C—H
H
H
--’/_\IJ@_I‘EE de elétrons nfo ligantes
H——H

pares de elétrons ligantes



Como escrever estruturas de Lewis

1. Determine o numero de elétrons de valéncia de cada
atomo da molécula. Somam-se esses para determinar
0 numero total de elétrons de valéncia da molécula
neutra. Exemplos: CHsNO2z, CO,;*

2. Tendo como base a foérmula molecular informada,
determine a conectividade entre os atomos. Os atomos
sao conectados compartilhando os pares de elétrons,
representados por (:) ou (—).

3. Conte o numero de elétrons compartilihados nas
ligacOes (dois em cada ligacao) e subtraia do total de
elétrons de valéncia da estrutura completa. Assim,
encontra-se o n° de elétrons a ser distribuido.



4. Adicione, aos atomos, o0s elétrons aos pares
obedecendo o n° de eléetrons de valéncia adequado
para cada atomo. A maioria dos atomos tem um limite
de 8 elétrons de valéncia. Quando o n° de elétrons nao
é suficiente para atribuir 8 elétrons em cada atomo,
distribua de acordo com a eletronegatividade.

5. Se um ou mais atomos tém menos que 8 elétrons, use
os elétrons ndo compartilhados de um atomo adjacente
para formar ligacoes multiplas.

6. Calcule a carga formal de cada atomo.

EXERCICIO: Escreva a estrutura de Lewis correta para 0s
seguintes compostos: CH,F; CO,%.



2 — Carga Formal

- E a unidade de carga positiva ou negativa para certos
atomos na molécula ou no ion.

Exemplo: ldentificacdo da carga formal dos atomos que
+ -
compoem HNO3, NH4 e BHa4.

H H
O:
' & | _
H—O0—N_ H—N=—H H—B—H
0
a H H

« Aférmula para determinar a carga formal de um atomo em
uma estrutura de Lewis é dada como:

Carga Formal = n° elétrons de valéncia - (n° elétrons ndo ligantes + 1/2 n° elétrons
ligantes)




« Contagem dos elétrons em torno de um atomo:

_—Electron count (O) =z7(4) + 4 =106

'
2
Electron count (H) =%[2]. = ]f"’___'“H_.::::}_;:;{ —————Electron count (N) =3(8) = 4
.| HHE
Electron count (O) = 3(4) + 4 = ﬁ/ “~——Electron count (0) =1(2) + 6 =7

« Calculo da carga formal de um atomo:

6-6=0 6-6=0 6-6=0
6-6=0 10 6.7=-1 :0 pa0 1) 4-4=0 -
H:Q:f}rl:Q:" H:C:H 0G0 ‘NN

_ _ 5-5=0
EA=+1 6-7=-1 6-7=-1



« A soma aritmética da carga formal de todos os atomos de
uma molécula ou ion € igual a carga formal total na
molécula ou no ion.

* O calculo da carga formal de atomos de uma molécula ou
ion permite determinar a localizacao de uma carga na
molécula ou no ion. Assim, por meio da comparacao de
varias estruturas de Lewis possiveis, pode-se determinar
qual é a estrutura mais adequada para descrever a
molécula ou o ion.



EXERCICIO

Determine a carga formal de cada um dos atomos das
moléculas a sequir.

:E}: :{E]:
Gos—d:  H—0—S—0—H  H—O—N—0;
:{E]:

a) Thionyl chloride (b) Sulfuric acid (c) Nitrous acid



3 — Ressonancia

ESTRUTURA DE LEWIS

Explica de maneira satisfatoria a conectividade dos atomos

ImpOe aos elétrons uma localizacéo
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lon carbonato (CO,2) — 3 estruturas de Lewis equivalentes.

l.:_.}: :{._.}:- :{._:,ll:-

] .

. H”'x y .
':ll,';}{ H?{;}:' ':EI-{ R‘"U _{_}f H‘{_]'

1 2 3

Interconversio pela simples TRANSFERENCIA DE ELETRONS.
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lon carbonato (CO,?)

{!_|]|: :{%:_ :|[.|_.]-:'
C {_" C
y &
of Do of Yo, of or
1 2 3

Dados conhecidos
e Dados de raios X

Todas as ligacGes no ion carbonato tém 0 mesmo
comprimento.

« Dados teoricos
As densidades de carga s&o iguais nos atomos de
OXIgénio.
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Teoria da ressonancia

Sempre que uma molécula ou um ion puderem ser
representados por duas ou mais estruturas de Lewis, cuja unica
diferenca é a posicéao dos elétrons, teremos:

1 — Nenhuma dessas estruturas, gque sao chamadas de
estruturas de ressonancia ou contribuintes de ressonancia,
sera a representacao correta para a molécula ou ion.

2 — A molécula ou ion sera melhor representado por um hibrido
de ressonancia.

13



O que podemos falar do hidrido de ressonancia?

Hibrido de ressonancia do ion

carbonato Ligacdo simples C-O: 1,43 A

Ligacéo dupla C=0: 1,20 A
Ligacio medida: 1,28 A

Intermediarias entre uma dupla e uma simples.

2 — As densidades de carga sao iguais em cada oxigénio.
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Regras de Ressonancia

1 - Estruturas de ressonancia so existem no papel.

Escrevemos as estruturas de ressonancia e “conectamos”
por uma seta dupla <.

A molécula real sera um hibrido de todas elas.

15



2 - Ao escrever estruturas de ressonancia, podemos mover
apenas os elétrons.

« A posicao dos nucleos dos atomos deve continuar a
mesma em todas as estruturas.

+ +
CH,—CH @CHE «— CH,—CH=CH—CH,

\ 1 2 I‘

Estruturas de ressonancia
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3 - Todas as estruturas de ressonancia devem ser estruturas
de Lewis apropriadas.

e Por exemplo: NAO devemos escrever estruturas nas
guais o carbono possua cinco ligacoes.

k][ INCORRETO! O
C—O0*H carbono NAO pode
" fazer cinco

ligacoes!!!

T e
= N

17



4 - O hibrido de ressonancia (moléecula real) tem energia
menor do que qualquer uma das estruturas de ressonancia
desenhadas.

Exemplo: ozonio (O3).

+- +-
0, O
:Q’f ~0: —:Qf =5

o |

Estruturas de ressonancia

=
O ..
—3 O O —;

Hibrido de ressonancia
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5 - Quanto mais estavel uma estrutura de ressonancia
(quando analisada isoladamente), maior € a contribuicéo
para o hibrido.

a. Quanto mais ligacoes covalentes uma estrutura tem,
mais estavel ela é.

b. As estruturas nas quais todos os atomos tém um nivel
de valéncia completo sao especialmente estaveis e
contribuem muito para o hibrido.

c. Aseparacao de cargas diminui a estabilidade.

.. ..O
O Ok
! :

H™  H H @ H

Estruturas de ressonancia para o formaldeido
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d. Os contribuintes de ressonancia com carga negativa em
atomos altamente eletronegativos sao mais estaveis do
gue agueles com carga negativa em atomos menos
eletronegativos ou nao-eletronegativos.

EXERCICIO: Qual dos dois ions é mais estabilizado por
ressonancia?

H 18} ©

7 O
H—C—C

| \

H H 8 H

jon acetato ion fenolato
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Exemplo da importancia da ressonancia

TR O Y Y

Licopeno (presente no
tomate)
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EXERCICIO

Desenhe as estruturas candénicas de ressonancia e o hibrido
de ressonancia para cada um dos compostos abaixo.

\/\@(\ by ~
a) /&

N

PN

Q d) o

C) \)K \)‘\



4 — Formas de representacédo de moléculas
organicas

Formula quimica

« Maneira que 0Ss quimicos possuem de representar a
constituicado das moleculas.

4.1 - Férmula empirica

« Indica o tipo de atomos que formam uma moléecula e a
proporcéo em que se encontram.

Ex.. CH, CH; CiH,0Oq
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4.2 - Formula molecular
* Indica o tipo e a quantidade de atomos que formam uma

molecula. (N&o indica a maneira pela qual os atomos estao
ligados, nem a disposicao desses no espaco.)

Ex.. C,H, C,Hg CH,O

H H i CH,—CH
\ / 2 3
/C:C\ \1 _ z/

H H H/ \H

Eteno (C,H,) Buteno (C,Hs) Ciclohexano (CgHy)

24



2.3 - Formula estrutural

* Fornece a ordem de ligacao (conectividade) dos atomos.

 Existem varias maneiras de representar as formulas
estruturais de compostos organicos. Ex.. Para um
composto com formula molecular C;Hg

)
H (l; (lj (l; H H3CCH>CHa3 N
H H H

Formula de tracos Formula condensada Formula de linhas



* Considerando a formula molecular C,H,,0, tém-se as
seguintes possibilidades de formula estrutural:

bR
H—C—C—C—C—H H3CCH,CH(OH)CHs \/\
H H OHH OH

« Compostos ciclicos (formula de tracos e formula de linhas)

CH, Cl Cl

_>cH—CH >—
CH; CHs



4.4 - Formulas tridimensionais

 Fornece informacdo sobre como 0s atomos de uma
molécula estao arranjados no espaco.

H H
H Hy INH HH
&,
i
¢ Ht  H il H™—= H H——H
I N, .
HE s E TN, _ H
H/ H / \"“H Projecdes de Newman
H H Fischer

Etano

H Ho _H
HO \\H H)N\ N\
Br Y
\>\ H™ TH H™ TH

Cela ou Cavalete

Outras Formulas Tridimensionais para o Etano.
27



IsOmeros: aimportancia das formulas estruturais

Isomeros: compostos diferentes que tém a mesma formula
molecular.

Exemplo: Dois compostos isoméricos com férmula molecular C,H,O

Temperatura de

ebulicdoem °C 785 —249
Jemperatura - de 1173 ~138
fusao "C

Reacdo com Na’ Libera H, Nao reage

28



Dois compostos diferentes na conectividade de seus atomos

| |
| .o
H—C—C—0—H H—C—0—C—H
o ol

Alcool etilico Eter dimetilico

Sao isbmeros constitucionais

29



Isbmeros constitucionais

« Tém a mesma formula molecular, mas diferentes
conectividades dos atomos (diferentes formulas estruturais).

* Tipos:
Isomeria de CADEIA  Isomeria de POSICAO Isomeria de FUNCAO
o
HOV\ )J\
Z N
Propeno 1-propanol Propanona

)C)i \)(J)\
Ciclopropano H

2-propanol
Propanal

F.M.: C;H, F.M.: C;H O F.M.: C;H,O



Para a formula molecular C,H;O, sao possiveis as
seguintes formulas estruturais:

OH




5 — Forcas intermoleculares

» Propriedades fisicas (Temperatura de Fus3do e de Ebulicdo) e
Solubilidade == dependem das forcas intermoleculares! (As
forcas intermoleculares sao mais fracas que uma ligacao
covalente.)

» TIpos:

- lon-fon

- lon-dipolo

- Dipolo-dipolo

- Ligacao de hidrogénio

- Van der Waals

32



5.1 - Forca ion-ion

« Mantém os ions unidos no estado cristalino.
« SAao forcas eletrostaticas de rede fortes.

« E necessario grande energia térmica para separar 0S
ions.

Na*
CHaCOZ™ gt
Nai -
Na* CH,CO,~ Na® CH,CO,~ OH002
fl ISBNQ Ma*
CHLCO.~
CH-CO.~ Na* CH.CO.~ Na* Na*
sbts NEy Sie s e CHLCO,
Ma* CH,CO.~ Na* CH.CO,~ CH.CO,~ CH.CO

" L/ & >

33



5.2 - Forca ion-dipolo

« Atracao entre ions e moléculas polares.

* Presentes em solucdo contendo ion e solvente polar.
Ex.: Solucdo aquosa de NaCl.
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5.3 - Forca dipolo-dipolo

Moléculas POLARES (u # 0)
N/

Distribuicao nao-uniforme dos elétrons na molécula.

U

Orientacao das extremidades atrativas

symbolized by

35



5.4 - Ligacao de hidrogénio

* Tipo especial de dipolo-dipolo.
* Ocorre entre:

— Atomos de hidrogénio ligados a atomos pequenos e
fortemente eletronegativos (F, N e O) e pares de
elétrons nao ligantes.

fi+
CH,CH, H
RN
O—H=+:0:

CH,CH,
H—Or  H—0:  H—0: H—0:

| | | |
hydrogen bond gﬂ” H H H M69-179A]

H—O: H—O:  H—O:  H—O:

| | | " 0.96 A

hydrogen bond H H H

hydrogen bonds

Lol
H—N—H :rT—H :|'~|J—H :I'IJ—H H—F: ~ H—F: ~ H—J:
H H H



* Dois tipos de ligacao de hidrogénio.
— Intramolecular (ocorre na mesma molecula);
— Intermolecular (ocorre entre duas moléculas).

 Intramolecular com formacao de aneis de 5 ou 6 membros.

o O
N 7,
\ N+/ /,,H
O
peb: 279°C
pf: 113°C

peb: 214°C
pf: 45°C
O\ \\\\O\ Ho/\/\/\OH
H' H 1,5-pentanodiol
2,3-pentanodiol peb:238°C

peb:188°C



5.5 - Forcas de Van der Waals

Moléculas APOLARES (u = 0)
l

Movimento de elétrons

l
Dipolo TEMPORARIO

Dipolos INDUZIDOS (atratlvos) nas moléculas vizinhas

38



Influéncia da superficie nas forcas de Van der Waals

« A forca de Van der Waals atua somente a distancias muito

pequenas. Ela sera maior quanto maior for a area de
contato entre as moléculas.

« Para alcanos de mesmo n° de atomos de carbono, a

temperatura de ebulicAdo diminui com 0 aumento da
ramificacao da cadeia. EX.:

\/\/\)\

360C 28 OC 9,5 °C

39



Importante: Quanto mais forte as forcas intermoleculares
(de atracéo), maior € a temperatura na qual um
liquido entra em ebulicdo e maior € o ponto de
fusdo de um salido.




Exemplos da importancia das forcas de interacoes
Intermoleculares

flurbiprofeno

. ’ ;:Hg O O )
| OH —0.
| F 0 . E

F Sl 5.
(1.9) H
. W, |
WOF TyRsss /4// @ N
_j;; S
e . o
7 “ = % SER33§ /
el § , 5

T =% arcize HN Arg 120 O
@
B A

. i TYR3ss PGHS

PGHS — prostaglandina endoperoxido sintase



Antiviral saquinavir interagindo com aminoacidos do sitio ativo da
protease do HIV.

’
,
’
:
o4
,
4
o4
4
,
¢
’
H
0
A
‘\
H %
A
A
b
A
A
1
‘
»
.
A
b
A
.
A}
.
A
.
A
A}
A
A
3
A
A
.
‘
A
A}
A
H
N
Gliyg

Asp = acido aspartico Sl ¥ e Ry

Gli = glicina lles, lleqso

lle = isoleucina




5.6 - Solubilidade

 Depende da interacdo entre as moléculas do solvente e do
soluto.

Soluvel em H,0

H\ /H

¢

,-: ~~— ligacdo de hidrogénio

N

Insoluvel em H,O

P N N N 2 N\ N
\_ J
e "

parte hidrofilica

parte hidrofdbica
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EXERCICIO

O &lcool butilico tem ponto de ebulicdo (118 °C) muito mais
alto que seu isdmero constitucional chamado éter dietilico (35
OC). Entretanto, ambos possuem a mesma solubilidade em
agua (63-69 g/L). Expligue detalhadamente essas duas
observacoes.




6 — Bibliografia

« SOLOMONS, G.; FRYHLE, C. Quimica Organica, vol.
1, 7 ed. Rio de Janeiro: LTC, 2001.

 BRUICE, P. Quimica Organica, vol.1, 4 ed. Sao Paulo,
Pearson, 2006.



