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Tipos de Ligacdo Quimica
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Tipos de Ligacdo Quimica
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Tipos de Ligacdo Quimica

Ligacao Quimica Localizada: ligacao na qual os

elétrons sdo compartilhados por somente dois nucleos.

Ligacao Quimica Deslocalizada: ligacao na qual os

elétrons sao compartilhados por mais de dois nucleos.




Breve Historico
Estruturas de Lewis
- Lewis prop0s pela primeira que ligagbes quimicas poderiam ocorrer pelo
compartilhamento de elétrons entre atomos.

- Apenas elétrons da camada de valéncia

- Apenas dois elétrons (um de cada atomo) formam uma ligacao quimica.

Gilbert Newton
o 5 5 o Lewis
H:C:O:H H:0:N:0:™ H:C:H “0:1C:08 IN3N: (1875-1946)

wl A

Linus Pauling: The Nature of Chemical Bond

THE NATURE
OF THE CHEMICAL BOND
OLECULES

o v o ot Dialogava com a comunidades de

ion to Modern Structural Chemistry

Quimicos e de Fisicos Teoricos

Teoria da Ligacédo de Valencia

Linus Pauling
(1901-1994)




Formalismo: Mecanica Quantica
Orbital

Uma funcao de onda dependente de coordenadas espaciais de
apenas um elétron. — IUPAC, Gold Book

Orbital atdbmico
Uma funcao de onda de um elétron obtida como uma solucao da
equacao de Schrodinger para um atomo — IUPAC, Gold Book

Equacao de Schrodinger

[—LVE ; V(x)]w(x) - Ey(x)

2m

Erwin Schrodinger
(1887-1961)



Formalismo: Mecanica Quantica

Interpretacéo de

Orbital 1s Forma dos Orbitais Copenhague:
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Formalismo: Mecanica Quantica

Orbital 2p
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Formalismo: Mecanica Quantica

Sobreposicao de orbitais
A sobreposicao dos orbitais depende de como as fungbes de onda se sobrepdem.

Isto depende das fases fungoes de onda, V.



Formalismo: Mecanica Quantica

Sobreposicao de orbitais
A sobreposicao dos orbitais depende de como as fungbes de onda se sobrepdem.

Isto depende das fases fungoes de onda, V.
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increasing energy

Teoria do Orbital Molecular

constructive combination

waves reinforce

each other, resulting

in bonding +
T e

nucleus
of the

hydrogen
atom

phase of the orbital . o
destructive combination

waves cancel
each other, and o
no bond forms

phase of the orbital

Combinacéo Linear de Orbitais Atdmicos

‘l {empty) antibonding molecular orbital
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combine e, @ i
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hydrogen T o hydrogen
atom A N * atom B
{(full) bonding molecular orbital
the hydrogen molecule resulting from the combination of the two hydrogen atoms



Molecula de Hidrogénio

Combinacéao Linear de Orbitais Atdmicos
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Molecula de Hidrogénio

> +

Potential energy
o
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increasing energy

EXxercicio
Faca a distribuicdo eletronica da molecula de He,. Ela é estavel?

(full) antibonding molecular orbital

combine GRW

out-of-phase ,-*
1s 1s
atomic atomic

- -

orbital _ .. p orbital
combine ., @
in-phase .
helium helium
atom A % atom B

(full) bonding molecular orhital
the hypothetical molecule resulting from the combination of the two helium atoms



Formalismo: Ordem de Ligacao

A ordem de ligacéo obtida atraveés da distribuicéo eletrénica nos orbitais

moleculares normalmente coincide com o numero de ligacGes da estrutura
de Lewis.

Entretanto, podemos obter atraves de orbitais moleculares estruturas com
ordens de ligacoes fracionadas.

Hy=12(2-1)=05  He,*=1%(2-1)=05

O.L. = Xelétrons ligantes — Xelétrons antiligantes
2




Moleculas com Mais Eléetrons: O,

Energia
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Energia Relativa dos Orbitais Moleculares

o antiligante (¢”)
n antiligante (")
nao-ligante (n)

©t ligante ()

o ligante (o)




Orbitalrs Moleculares

Formas de sobreposicao de orbitais

Sobreposicao frontal: Os orbitais atbmicos se sobrep6e no proprio eixo da
ligacdo gerando um orbital sigma ligante (o) e um orbital sigma antiligante

(c%).

node
2/a
< Q

o* antibonding molecular orbital
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5 D D
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1s atomic 1s atomic
orbital orbital
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e

¢ bonding molecular orbital




Orbitais Moleculares

Sobreposicao frontal: Os orbitais atbmicos se sobrep6e no proprio eixo da
ligacdo gerando um orbital sigma ligante (o) e um orbital sigma antiligante

(c%).

Energy

nodes

2p atomic
orbital

d*g 9\)

o* antibonding molecular orbital

o

node |y node

¢ bonding molecular orbital

2p atomic
orbital

LLAYH



Orbitalis Moleculares

Sobreposicao frontal: Os orbitais atbmicos se sobrep6e no proprio eixo da
ligacdo gerando um orbital sigma ligante (o) e um orbital sigma antiligante

(c%).

mc'iaj plane
combine
f)@ Q)O et R P
out-of-phase : symmetrical
2p AO 2p AO 2ps’ MO about this axis.

the end-on overlap of two 2p atomic orbitals to give the QDG* antibonding MO

combine
D ) == >
2p AD 2p AD In-phase 2po MO symmetrical

about this axis.
the end-on overlap of two 2p atomic orbitals to give the 2pg bonding MO



Orbitalis Moleculares

Sobreposicao frontal: Os orbitais atbmicos se sobrep6e no proprio eixo da
ligacdo gerando um orbital sigma ligante (o) e um orbital sigma antiligante

(c%).

Je K o

p; and py pz and py pands pand s
(side-on) (end-on)
these two p orbitals cannot here any constructive overlap is however, s and p orbitals
combine because they are cancelled out by equal amounts can overlap end-on
perpendicular to each other of destructive overlap



Orbitais Moleculares

Sobreposicao Lateral: Orbitais do tipo p se sobrepGe na regido externa do
eixo da ligacdo formando um orbital, pi ligante (xr) e um orbital pi antiligante

(m*).

e |
nodal plane |

Q’g nodal plane

n+ antibonding molecular orbital

Energy

2p atomic

2p atomic
orbital

orbital

nodal plane
4

© bonding molecular orbital



Orbitais Moleculares

Sobreposicao Lateral: Orbitais do tipo p se sobrepGe na regido externa do
eixo da ligacdo formando um orbital, pi ligante (xr) e um orbital pi antiligante

(m*).

efficient overlap of p orbitals Inefficlent overlap of p orbitals
of the same size (same of different size (different
principal quantum number ) principal quantum numbers n)



eoria da Ligacdo de Valéncia



Hibridizacao

Os orbitais 2p,, 2p,, 2p, sao ortogonais: Raramente sao encontrados

estao orientados em angulos de 90° angulos de 90° em moléculas
organicas. Exemplos:

109.5 120° (approx.
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Hibridizacao sp?

SUS 31 = (1/2) ('//25 i '//2px+ '//2py+ V/sz) j#

‘)”sp 2 (1/2) (W23+W2px '//2py '//2pz
Wsp3 (1/2) (WZS V’pr '//2py '//2pz

¢ :
Wsp 4~ (1/ 2) (WZS Wopx™ '7”2py+ Wsz 4#7 %

\%

Q A - 8 e
2s 2py 2py 2p;



Energia

Hibridizacdo sp®

Carbono no estado fundamental
(nao hibridizado)

(I

Carbono tetraédrico
(metano por exemplo) com
hibridizacao sp?

! | I A

2pX zpz |
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2sp®  2sp? 2sp3

1s



Energia

Hibridizacdo sp?

Carbono no estado fundamental

(nao hibridizado)

=
2p, 2p, 2p,
2S

%

1s

3 x sp? AOs
in the plane

Carbono trigonal plano (eteno por
exemplo) com hibridizacao sp>.

|

|

!

2sp?

1s

2sp?

I
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TAL

2p,

Q

unchanged 2p;



Energia

Hibridizacdo sp

Carbono no estado Carbono linear (etino por
fundamental exemplo) com hibridizacao sp.
(ndo hibridizado)
R .
2. 2,  2p, ? 0 2p, - 2p,

j‘f ‘ | |
2sp 2sp

2S

2 x sp AOs 2py, 2p;
1s 1s



Hibridizacao: Observacoes
- 4 ligacoOes e nao duas podem ser formadas pelo carbono
- Os orbitais altamente direcionais sp® permitem uma sobreposicdo mais efetiva de
orbitais,

logo, formando ligacoes mais fortes.

- Para os elementos do 2° periodo, trés tipos de orbitais hibridos sdo comuns: sp3,
sp? e sp.

- Hibridizacdo € um modo de combinar orbitais atbmicos de um atomo quando

este interage com um outro atomo.

- Para o carbono: trés tipos de orbitais hibridos: sp?, sp?e sp.



Comparando Teorias

Ligac0es de Valéncia e Teoria dos Orbitais Moleculares

LigacOes de Valéncia: Orbitais moleculares:
- Apenas orbitais da camada de - Todos os orbitais atdbmicos
valéncia interagem. Interagem.
- Cada elétron esta confinadoa - Os elétrons séo livres para se

um orbital ligante movimentar ao longo da molécula
- A hibridizacao e/ou ressonancia - As energias sao obtidas a partir da
S80 conceitos necessarios. Combinacéo Linear de Orbitais

- As energias sao obtidas através da Atémicos (LCAOQ).
combinacao em fase e fora de fase
dos orbitais atdmicos envolvidos.

Ambos conceitos possuem limitacoes tornando-se complementares.



C-C
C=C
C=C
N-N
N=N
N=N

Ordem de Ligacao

Ligacao | Comprimento (pm) | Ordem da
Ligacao

154
134
120
147
124
110

1

LW DD PN



Ordem de Ligacao

Comprimento (pm)

H-H
H-F
H—CI
H-Br
H-|
FF
CI-ClI
Br—Br
I

4
91.7
127
141
161
143
199
228
266



(kJ/mol) a 273 K

Ordem de Ligacao

N Ligagoes
LigacOes Simples Mdltiplas

H-H
H-C
H-Si

H-N

432 C-C
411 C-Si
318 C-N
386 C-O

H-P =322 C-S

H-O

H-S

H-F 565 C-Br

459 C-F
363 C-ClI

H-CI 428 C-l

H-Br 362 Si-Si

H-I

295 SI-O

346
318
305
358
2172
485

327

285

213

222

452

N-N =167 O-O =142 F-F
N-O 201 O-F 190 F-Cl
N-F 283 O-Cl 218 F-Br
N-Cl 313 O-Br 201 F-I
N-Br 243 O-1 201 CI-CI
PP 201 S-S 226 CI-Br

—  SF 284 CHI

S—Cl 255 Br-Br

S—Br 218 Br-l

155
249
249
2178
240
216
208

190

175

149

J. E. Huheey, E. A. Keiter, and R. L.Keiter,

Inorganic Chemistry , 4th ed. (1993)

C=C 602
C=C 835
C=N 615
C=N 887
C=0 749
C=0 1072
N=N 418
N=N 942
N=O 607
O=0 494

S=0 532 UK



EXxercicio

Cologue ordem crescente os comprimentos e as energia de ligacao das espécies:
0,,0," 0,7~ 0%
Estas espécies sao paramagnéticas ou diamagnéticas?



Moléculas Poliatdmicas

Simetria Molecular

z

Identificacdo dos Grupos Pontuais



Teoria da Ligacao de Valéncia versus
Teoria do Orbital Molecular: Metano

Promotion (increase energy)

Excited state

ettt

-

Ground state

o+ -

2t

Hybridization
(same energy)

+4H<

make bonds
(decrease

energy)

Still excited state

4t

J. Phys. Org. Chem. 2015, 28, 147.



Teoria da Ligacao de Valéncia versus
Teoria do Orbital Molecular: Metano
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2sp®  2sp® 2sp3  2sp?




Teoria da Ligacao de Valéncia versus
Teoria do Orbital Molecular: Metano

4/439.3 kJ mol!

A A

4 4 -
| | — ¢
2p, 2py, 2p; L
e b: A
-— 1s
i 10.58 eV

2s

1C atomic 4H atomic
orbitals orbitals

Adv. Sci. 2020, 7, 2001946,



Teoria da Ligacao de Valéncia versus
Teoria do Orbital Molecular: Metano

’ \ +3.90 eV
,, 30’ th \\
7/
/ o,—\z \\+1.99 eV
/ / ay N
t N
\ / \
2px 2py 2p; / N
S \Ad A
Ny 4
AL A
S YR s 1058ev

2s ~ ~ /7
Wi Ta, 7/
N /
~
o—H 1879 ev
1C atomic CH, molecular 4H atomic
orbitals orbitals orbitals

Adv. Sci. 2020, 7, 2001946,



Teoria da Ligacao de Valéncia versus
Teoria do Orbital Molecular: Metano

Espectroscopia Fotoeletronica

c/40s | c/900s
| CH"‘
1000 4 6
s
: 2a. 1t, e
) 1a, ? 600
|
¢ I
4 g
500+ 'l & 400
$ . ?
E |
K F
B § |
g 8 diyl & PN
--‘v" \«-‘o » N"J s
O 9
- 1 1 T ,
1190 1200 1460 1470 1480 eV
Kinetic energy
- T T /If T T T —
eV 290 30 20 10 0

Binding energy

Chem. Phys. Lett. 1968, 1, 613.



Teoria da Ligacao de Valéncia versus
Teoria do Orbital Molecular: Metano

A 4

Adv. Sci. 2020, 7, 2001946. 14 ev 23 ev
3 - . \ +3.90 eV
b , W 26,
3 \
/ 0'12—\ \\ +1.99 eV
/7 / ay N
T T ( /, ‘ \\ \\
0. 2, 2 ’ Yl
S \Ah A
\ 2
Y 3o 1t e
ANTYIE Y KY BRag’ o
/7 N\ ’ -10.58 eV
/ v v [Tv )/
< '
« High symmetry S /,
« No dipole moment 2s a8 /
« Low polarizability e S 1oy ,’
» No electron in o' orbitals o‘—?—i-/ -18.79 eV
+ No empty o orbitals
* Low energy HOMO 1C atomic CH, molecular 4H atomic
« High energy LUMO orbitals orbitals orbitals

Pleading for a Dual Molecular-Orbital/Valence-Bond Culture Angew. Chem. Int. Ed. 2018, 57, 5994.

Comments on “Is It Time To Retire the Hybrid Atomic Orbital?” J. Chem. Ed. 2012, 89, 570. | | ()‘ p



Orbitais de Fronteira
HOMO: Highest Occupied Molecular Orbital

LUMO: Lowest Unoccupied Molecular Orbital
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Orbitais de Fronteira: Amonia
HOMO: Highest Occupied Molecular Orbital

H/T"’H LUMO: Lowest Unoccupied Molecular Orbital
H

Nitrogen valence Ligand group

al
1
orbitals J ‘-\ orbitals
, -
’ . \
F By %
E \.\ \
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/,-’ \’\ .\
/I '\ \
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1 1 1 .27 R
2p <0 L
a. +e .’.: - \'.\
1 7/ \ ™ -~ & a \.\\ 1 1 1
1 R N 5, 2 A R4
2s — \ 72 a, +e
a N > N
1 ‘. . ,-’/'
~ \ 2 <
N ‘\ .,,./
Py N ",-
\.\ '\. ,./ ,.
I 1, B, EIRNE
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\.a ]l ,.

. Molecular orbital energy diagram for NH,

A Brief Introduction to Molecular Orbital Theory of Simple Polyatomic Molecules
for Undergraduate Chemistry Students Quim. Nova 2012, 35, 1474,



Orbitais de Fronteira: Borana
HOMO: Highest Occupied Molecular Orbital

\B/H
| LUMO: Lowest Unoccupied Molecular Orbital
H
Boron valence a’{' Ligand group
orbitals ke T orbitals
¢ :
LS A
R N
/ i N \
P \~\ \
:r H‘J ‘\ A Y
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Molecular orbital energy diagram for BH,

A Brief Introduction to Molecular Orbital Theory of Simple Polyatomic Molecules
for Undergraduate Chemistry Students Quim. Nova 2012, 35, 1474,



Orbitais de Fronteira: Inversao da Amonia
HOMO: Highest Occupied Molecular Orbital
LUMO: Lowest Unoccupied Molecular Orbital

- =13
H\ /H H
\‘N e ——s N'o Via' I
/A R
H H / z
H H | H H
. L \ ? /
L E \N— ]
S A
N - —— Ammonia
-4 (a4 -4 +a ¥
(a—A) 0 - Inversion state

Int. J. Mol. Sci. 2021, 22(15), 8282; TSR



Orbitais de Fronteira: Reacodes
HOMO: Highest Occupied Molecular Orbital

LUMO: Lowest Unoccupied Molecular Orbital

Eletroéfilo Nucleofilo sl e e 26 e
H\B/ H \\\H H’; - + \\\H [ Hl"
+ ‘:N—H ——> H—B—N—H H—=
| P 7/
H “H H M H
Acido Base
de Lewis de Lewis



Orbitais de Fronteira
HOMO: Highest Occupied Molecular Orbital

LUMO: Lowest Unoccupied Molecular Orbital
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Pares de Elétrons e Geometria Molecular

Teoria da repulsdo dos pares de elétrons da camada de valéncia

-, CIF,, SF,, IF,

CH,, CH,*



Pares de Elétrons e Geometria Molecular
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Cation:
no stabilization upon pyramidalization stabilization upon pyramidalization
# .ﬁ. (mixing with an empty p, orbital)
QL O B C

(mixing with an occupied p; orbital)
Q

Group orbitals of planar methyl

- | —
2s-H* -~ N\ 2s-H* -~ "
F - LY
— — \\- - N
iy o ) % .y %
Q E ®) ~ 00 ~
nion:

J. Phys. Org. Chem. 2015, 28, 147.



Pares de Eletrons e Geometria Molecular
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Modern Physical Organic Chemistry, University Science Books 2006, 1 Edicdo



Pares de Eletrons e Geometria Molecular

Modern Physical Organic Chemistry, University Science Books 2006, 1 Edicdo



Carater “p” e Carater “s”
Hibridizacao sp"

Regra de Bent: O carater “s” aumenta em orbitais hibridos
direcionados para substituintes eletropositivos. De forma analoga, o

€e_.%0

carater “p” aumenta em orbitais direcionados para elementos mais
e I etronegatiVOS. Effect of electronegativity

more polar o, | Bent's rule
C-F bond ’

F
H@ ) H., /< ~gp38
/"<F Sp p— |arger ‘\‘ y - SDZ.S
H w HCH H

angle Shorter
StI'OI'IQEI' e

C-H bonds Electronegativity

”‘S,’J'{'l"‘

Effect of orbital size

J. Phys. Org. Chem. 2015, 28, 147.



Carater “p” e Carater “s”
Hibridizacao sp"

Regra de Bent: O carater “s” aumenta em orbitais hibridos
direcionados para substltumtes eletropositivos. De forma analoga, o
carater “p” aumenta em orbitais direcionados para elementos mais

eletronegativos.

s-character: 30% 30% s-character: 16% 36%
1n?5ﬂl:[\ v ¥ J’HH 113.6° ; \EJ ' @"H
I'iycmc\ H7 CI} \ 1[”:' 8°
dob b ow t 1
polarization: 50% 50% [JD|EriEEtIDr"L 19% 81%

J. Phys. Org. Chem. 2015, 28, 147.



Carater “p” e Carater “s”

Hibridizagao sp”

Inversion
! E, barrier: ,ﬁ
kcal/mol IX=F N
S xRX N
N / XN XX
XK‘J ’ O \ xf,.“ /
x X/ 9 v 'N
"d_d_*-"_d_ }{:H '“—h_h___h'\
63 %s 21 %s

J. Phys. Org. Chem. 2015, 28, 147.



Carater “p” e Carater “s”

Hibridizagao sp”

~95% Carater “s”

< 5% Carater “s”

P., 142 pm
\/ """"l
. Y
H l '93.5°
H

J. Phys. Org. Chem. 2015, 28, 147.



Hibridizacdo e Eletronegatividade

Hybridize...
.Co, N2

Il

J. Phys. Org. Chem. 2015, 28, 147.

...or not hybridize?

02! F2

_ 26‘

Mt

—20

%%ﬂx .
\J

_—l— lc”
\_+( IG .

Energyin kcal/mol

1000

Ui
o
o

o

-500

-1000

Promotion
¢p Bs A Energy
496
284 A A
133
A8 331
202
o
. T ®—
i ' *—o
\l\\
.
|

H X-XH_ (X =B,C,N,O,F)




Breve Revisao

Relacao entre Geometria e Hibridizacao:
Repulsdo dos Elétrons da Camada de Valéncia

Orbitais Moleculares:
Formados por Combinacgoes Lineares de Orbitais Atomicos

Tipicamente Fornecem Orbitais Deslocalizados (canonicos)
sobre toda a Molécula

Coeficientes dos Orhbitais:
Contribuicao Relativa de cada Atomo para cada Orbital Molecular

Elementos Mais Eletronegativos:
Contribuicdo Maior para Orbitais Ligantes

Elementos Menos Eletronegativos:
Contribuicao Maior para Orbitais Antiligantes



Orbitals Moleculares Localizados

Antiligante

Antiligante

Nao-Ligante

Nao-Ligante

Ligante

Ligante

o—=
O—Q

O*

TU*

p (ou n%)

~

Podem ser obtidos como
Combinacdes Lineares de Orbitais Deslocalizados

é )

R1

.
o2 |
—ClI
O

Gc-ci

\_ J

J. Chem. Educ. 2012, 89, 573.
Acc. Chem. Res. 2014, 47, 2758

J. Molec. Model. 2019, 25, 7.



Oxidos de Fosfina

o® 0
ol [
P, B,

R | “Rr3 R | “Rr3

R2 R2
EGE 0
1 u

71 “R3 7R3

R2 R2

P=0 em Ph;PO: 147.9 pm

J. Cryst. Spectrosc. 1992, 22, 687.

Op.-0

J. Am. Chem. Soc. 1999, 121, 2335.

Chem. Rev. 1994, 94, 1339



Sulfoxido

e I U
S, B S—— S, S"'u
R2 R2 ‘*) R
— oo O*g.
0%y 0 >0
N L
R L RN " X
R? R? J
S=0 em Me,S0O: 150.4 pm
Acta Crystallogr. E o /2"'"""""
Crystallogr Commun. 2017, 73, 1405. R2
Gs-0

J. Comput. Chem. 2004, 25, 734.

Coord. Chem. Rev. 2004, 248, E&SP



Ressonancia

Orbital Ligante =
—h—

‘. ' \) “‘ "
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ll',‘ B + & ‘\\\
e S

“0 O “0 O

<
< _— \
< h + ‘\“‘

"y, S “p——N
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J. Phys. Org. Chem. 2015, 28, 147.



Estabilidade Relativa de C=C

Definicao:
Diferenca na estabilidade dos diferentes arranjos de substituicao de
uma ligacao dupla.

Como Medir?
Energia liberada na hidrogenacao da ligacao dupla.

y,,, ‘\‘\\\‘ Pt ou Pd "",' s\\‘ o 1
P L > W AH°Z ~120 kJmol
H g

Tendéncias:
1- Quanto menos estavel a ligacao: Maior a energia liberada.

2- Diferencas na energia liberada: Estabilidade Relativa de Isomeros
de Alcenos (Quando a hidrogenacéo fornece o mesmo produto).



Estabilidade Relativa de C=C

Catalisador: Sem o metal, a clivagem da ligagdo H-H néo ocorre
Superficie do Catalisador: Gera uma ligacdo metal-hidrogénio

Ligacdo m da C=C: Interage com a Superficie do Catalisador

_"_J:i IIII"H.{-’ E

CH, = CH,

Catalyst surface




Estabilidade Relativa de C=C

1- Buteno + H, —Pt> Butano (AH°= -30.3 kcal'mol‘D
cis-But-2-eno + H, —Pt> Butano (AH°= -28.6 kcal'mol‘D
A
A trans-But-2-eno + H, —Pt> Butano (AH°= -27.6 kcal'mol‘D
1-Butepro
/—\ AH = 1.7 kcal'mol™ )
Me o Me Comparavel a duplas
cis-But-2-eno on 2
_______________________________________ trans-substituidas
Me R
— AH =1.0 kcalmol™! =
Me ng o
trans-But-2-eno |*-----treee Progressivamente
) ) y . mails estavels com o~
J_r aumento da substituicao
+H, +H, +H, R
R
—30.3 kcal'mol™ | —28.6 kcal'mol™! | —27.6 kcal'mol™’ R)QrR
R
Y Y Y
Y

Butano



Estabilidade Relativa de C=C

Efeitos Estéricos :
Alcenos lineares trans sao normalmente mais estaveis seus isOmeros cis.

Alcenos Ciclicos:
Em geral seguem a ordem inversa: isOmeros trans sd0_menos estaveis

Aumento na Substituicao:
A estabilidade relativa dos alcenos aumenta com o aumento da substituicio

Hiperconjugagao: ., — n*.




Estabilidade Relativa de Carbocations

OcH — ™ Pcc Energia Relativa
'
b L e A
< < <
@ CH, H“® CHj H“® CHj H®H

Orbital Ligante &

\
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Il,,,,“ / \\\\\
N
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Proxima Aula

Ligacdes Quimicas Deslocalizadas
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