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* Nessa abordagem, os orbitais atdbmicos de
uma molécula combinam-se, formando um
conjunto de orbitais moleculares que sao
espalhados sobre toda a molécula.

e S30 chamados orbitais deslocalizados.

* Os orbitais moleculares sao uma propriedade
da molécula como um todo, e os elétrons da
molécula ficam distribuidos dentro desses
orbitais.
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W T [A soma representa umaJ Ao %—A %q

combinacgéo em fase

9@

/\

Esta é a forma real
do orbital ligante

Figura 3.9 Superficie de contorno
para a combinacao em fase de dois

orbitais Is do hidrogénio. Os pontos Orbitais atémicos {Orbital molecular ligante 10, obtida a partir
negros representam as posicoes dos 1sdoH 16,doH, ™— dos calculos
nlcleos. A superficie de contorno con- ~7
tém 95% de densidade eletronica. Ors(Ha)  + 0 s(He)  ———  Vemrase

; —_—

A subtragéo representa Este orbital tem um plano nodal
uma combinacao e o sinal do orbital € diferente
fora de fase em um dos lados deste plano

M\.wm/\

7 N
/"Zc/} Esta é a forma

real do orbital

: antiligante
Orbitais atdmicos Orbital molecular 16,* a partir
Figura 3.10 Supefficie de contorna 1sdoH antiligante 10, do H, dos calculos

para a combinagao fora de fase de dois A ey
orbitgis s do hidfogéﬂio. ¢1$(HA) _; <')1s(HB) - * Wiora de fase 3
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(a) Combinacdo em fase

/
Orbitais atémicos, ¢(H) Orbital molecular, w(H,) W3(H.,) W ) LMZM
Ha /A Hg

As fungoes de onda
radiais para dois orbitais
1s do hidrogénio

Aumento da probabilidade
de encontrar os elétrons
entre os nucleos

Combinagéo em fase,
¢1 5 (HA) + ¢1s (HB)

(b) Combinagéo fora de fase

Orbitais atémicos, ¢(H) Orbital molecular, qf w2(H,)

A A
N N u“’“J”B\Q

Combinagao fora de fase, Reducao da probabllldade |
04s(Ha) — 045 (Hg), que é igual de encontrar os elétrons
a ¢15(Ha) + (-5 (Hg)) entre os nucleos

Figura3.11 As funcdes de onda radiais para dois orbitais Is do hidrogénio combinadas em (a)
um modo em fase e (b) um modo fora de fase.
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Um cilindro tem simetria c. —C —c—>

A forma é inalterada pela
rotacao em torno do eixo
que € mostrado na figura c =cC

Figura 3.12 Um orbital o, parecido
com o cilindro da ilustracao, fica inalte-
rado quando sofre rotacao de qualquer
angulo em torno do eixo internuclear.
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Inversao
»— ;/
X A inversao correlaciona O sinal do orbital ligante
todo ponto nas coordenadas C permanece 0 mesmo
y - (X, ¥, Z) a um ponto nas na inversao. Trata-se
coordenadas (-x, -y, —2) de um orbital g.
Inversao

O sinal do orbital antiligante
o muda na inversdo. Trata-se
de um orbital u.

Figura 3.13 Na inversao, o sinal (fase) de um orbital g permanece o mesmo, mas o de um
orbitel ¢ muda.



Teoria do Orbital Molecular
(oo | iy ke Lt

v o\wm?m/h/—t; | W 1/%*

~

@) orbital\qolecular
antiligante tem uma
nergia superior a dos

no lado direit

A : orbitais atomicas do H
© J +
o 1s 1s
@ = : . =
C ~ ’
i
Os orbitais atdmicos O orbital molécular
sa0 apresentados no P ligante tem/uma
lado esquerdg e ' % '109 energia inferjor & dos
= orbitais atémicos do H

Orbital atomico  Orbitais molgculares  Orbital atdmico

: | | ) ' ' ;
Figura 3.14 Diagrama de niveis de A7 M
energia dos orbitais moleculares do H.,.
O H, tem um orbital ligante ocupado m L
e um orbital antiligante vazio, assim 2
ordem de ligacao do H, é 1. 8
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(@) Hy

Energia

H* H,' H
Suponha que H' e H se combinem,
formando H,"; total 1 elétron
Ordem de ligagdo = § -0 =

Figura 3.15 Diagramas de niveis de 4
energla dos orbitals moleculares do (g)
H,* e (b) Hy

(b) H,
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Suponha que/H e H se combinem,
formando H,"; total 3 elétrons

1
2

4

Ordem de ligacéo = 1 -

N|—
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(a) H;' (b) Hy
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Tabela 3.2 Propriedades do H,* e H,

Energia

Comprimento de Propriedades

Ordem de ligacao D/K] mol™! ligacao/pm magnéticas
Hyt 3 +256 105,2 Paramagnético
H, 1 +435,8 74,1 Diamagnético

10
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A 16,
e, AN

He He, He
Figura 3.16 Diagrama de niveis de Ordem de ligacao = (1-1)=0
energla dos orbitals moleculares do
He,. O He, tem ordem de ligacao zero,

de modo que ele ndo existe H
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(@) Inclui todos os orbitais (b) Inclui apenas os orbitais de valéncia
H sk
‘ |+ — \?G” |- — \\20” O

Energia
[\
‘LI__

LY ’ A Y
~ s, ~
; ~ o,
; s S ) ‘ s
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, 20'g

Li Li, Li

-
’
L
-
-
.
’
.
-
,
N
[ TN
(=T
['s] .

(1s?2s') Ordem de ligagdo (1s? 2s')
=(1-0)=1

nao sao mostrados

A sobreposicao é fraca para os orbitais

1s, e, uma vez que o preenchimento dos
orbitais 16, e 16,* ndo contribui com nada
para a ligacao, esses orbitais geralmente

~

Figura3.17 O diagrama de niveis de
energia dos orbitais moleculares do Lis,
que tem uma ordem de ligacao igual
a l. Em (a) sao mostrados todos 0s
orbitais moleculares, mas em (b) sao
omitidos os orbitais Is e seus orbitais
moleculares resultantes, uma vez que
eles nao fornecem nenhuma contribui-
¢e0 para a ligacgeo.

< !
fa 24

(1s22s')  Ordem de ligagdo (152 2s") / MW* =0

—@2-1)=1

12
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As funcdes de onda radiais para
os dois orbitais 1s orbitals no H,.

O grau de sobreposicéo é

alto, dando uma ligacao forte

\

AN

Li, /\ Lig

As funcdes de onda radiais
para os dois orbitais 1s no Li,.
O grau de sobreposicao-€-baixo,
devido ao aumento da distancia
internuclear

A\

Figura 3.18
orbitais Is no H, e no Li..

AS Interacoes entre 0s

13



Tabela 3.1 Entalpias de dissociacao de liga¢eo, D, e comprimentos de liga¢ao para algumas
moleculas diatdmicas homonucleares

D/KJ mol™! Comprimento de ligacao/pm
H, 14358 74,1
Li, +105,0 267,3
Na, +74,8 307,9
K, +57,0 390,5
N, +944,8 109,8
P, +489,1 189,3
O, +498, 120,7
S, +425% 188,9
F, +1358,7 141,2
Cl, +242,4 198,38
Br, +193,9 2281

I, +152,3 266,6

14
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g

Direcao do
outro atomo

Os sombreados diferentes
representam os sinais

Px Py P: do orbital

(Direcionado para fora da pagina)

Figura 3.19 Os (rés orbitais p apon-
tam em diferentes direcoes. Em uma
molécula diatdmicg, os orbitais p, es-
[30 um na direcao do outro. 15
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/l Can /7L N —_
/Z- Co— . % 4 Esta é a forma real do
& orbital ligante ¢, obtida

através de calculos

(a) Combinagéo em fase de orbitais pz

—odid- )

Orbital I|ga te g,

Esta é a forma real do
orbital antiligante ¢,* obtida
através de calculos

Plano nodal
entre os
nucleos

(b) Combinacéo fora de fase de orbitais p, =
@ oD Oa >N
A 4l d

Orbital antiligante o, *

Figura 3.20 Superficies de contomno para as combinagoes lineares de dois orbitais atdbmicos
p,.(a) A combinagao em fase produz um orbital ligante o, e (b) @ combinagao fora de fase produz
um orbital entiligante o,

16
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~" Esta é a forma real do
/1 orbital ligante r, obtida
(a) Combinacao em fase de orbitais p, através de calculos

]? 17 Orbital molecular ligante =,
N Ca A '

Esta é a forma real do
\X orbital antiligante r,*
(b) Combinagéo fora de fase de orbitais p, N obtida através de calculos

0 saful [ Plano nodal ]

entre os nucleos

Figura 3.21 Supefficies de con-
[orno para as combinagoes line-
ares de dois orbitais atbmicos p,
(a) A combinacao em fase da um

‘ - >
+ ¢ —_— ° °
3 <>
orbital moleculer ligante m, e (b) &
combinacao fora de fase dé um

orbital molecular antiligante m,*. Orbital molecular antiligante m,*

17



Teoria do Orbital Molecular

-

Os sinais das fungdes de onda
s$ao 0s mesmos, 10go, isso leva
a uma interacao ligante

/ . ~
Nao ha nenhuma interacdo
liguida, pois as interagdes

Os sinais das funcdes de onda
sao opostos, logo isso leva a
uma interacao antiligante

ligantes e antiligantes
se cancelam

Figura 3.22 Nao h& nenhuma inte-
racao entre um orbital p, e um orbital
p,,POIis eles nao tém a simetria correta.
As Interacoes ligantes e antiligantes
se cancelam.

18



Energia
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Oomital30,* | 2. (). 4 » &
eoLUMO '

Os orblta|s11c* H oM
éé s&o o0s HOMO 0. %

e, e

”p-1++H—

Os orbitais mostrados ) . o
em azul provém de L % @og) Figura 3.23 Diagrama de niveis de
orbitais p € 0s em , o

vermelho, de orbitais AL Z energia dos orbitais moleculares do .

/2—0*
= e . 2

F F, F
19
(252 2p°) Ordem de ligacédo = (4 - 3) =@ (282 2p°)
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A presenca de elétrons
desemparelhados

explica o
paramagnetismo do O,
% + + 17tx :\ % + +
2p 2p

Energia

2s H H 2s

30,
206,*

%

ch

Figura 3.24 Diagrama de niveis de
energia dos orbitais moleculares do O, o 0, o

(2s?2p*) Ordem de ligagdo =4 —[1+(2x3)]=2 (25 2p*)
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ergia

A presenca de elétrons
— desemparelhados

, 30,* f
explica o
{ % . paramagnetismo do O,
,:,’:/ 17!:9*\::\\\
% 7
A 2p ‘\\\\\\ 1nU ””,I’ 2p
’ L 30,

Tabela 3.3 Propriedades do O,*, 0,7 e O,*~

Comprimento de

Ordem de ligacao D/K] mol™ ligacao/pm -

25
2
1

1
2

1

+643 112 %23

+498,4 120,7
+360 128
H155 149

(2s?2p*) Ordem de ligagdo =4 —[1+(2x3)]=2 (25 2p*)



3Gu:k e -7 .‘i
. | I ]
(a partir de 2p,) /
11'[9’3 I — —‘\ r;—
‘ “‘ !:
, — "\ ;' —
10, — — ”/*: I .‘, /! I
u Fl {
BGQ "’ - ,! :‘ “\
. (gef’gm; " [ Mistura s—p empurra o orbital
> P- \| 30, de modo que ele fica
2 acima do orbital 1,* em
w o termos de energia
u L [ N A\
(a partir SN \
de 2s) SN TN
J", ‘\\ \:\
20-9 J" ‘\u
LN \
(a partir
de 2s) U
N — —
_— —_—

o, mistura s—p

Antes da mistura
S—=p

G, Mistura s—p

>

Mistura s—p
desestabiliza
os orbitais
30, e 30,*

Orbitais afetados pela
mistura s—p séo
mostrados em purpura

>

Depois da mistura

Mistura s—p
desestabiliza
0s orbitais
20, € 20,*

Figura 3.25 Efeitos da mistura s—p
nas energigs dos orbitais moleculares
para o N,. Observe que este diagrama
maostra apenas 0s orbitais moleculares
— 0s orbitais atdmicos sao omitidos. A
misture dos orbiteis g, e g, € mostra-
da separedamente para maior clareza.
Os orbitals m, € w," ndo sao afetados
pela mistura s—p

22



Energia

Figura 3.26 Diagrama de niveis de
energia dos orbitais moleculares do N,
A mistura s—p faz com que o orbital 3o,
fique acima do orbital I, em termos
de energia.
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(2s% 2p°) Ordem de ligagdo=(4-1)=3 (28% 2p?)
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Ll Tabela 3.4 Propriedades do N,, N,*, N,~ e N2~
Comprimento de
Ordem de ligacao D/K] mol™! ligacao/pm
N,* 2% +840 112
N, 3 +944,8 109,8
N," 21 +765 119
N7~ 2 Desconhecido 122
Figura 3.26 Diagrama de niveis de N N, N
energia dos orbitais moleculares do N,
Amistura s-p faz com que o orbital 30, (282 2p°) Ordem de ligagdo=(4-1)=3 (28% 2p?)

fique acima do orbital I, em termos
de energia.
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Figura 3.27 Dizgramas de niveis de
. energia dos orbitais moleculzres{a) do
(a) B, o, 30 B,e(b)doC,
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Energia

(b) G,

T T

C
(2s% 2p?)

Ordem de ligacdo=(3-1)=2

Figura 3.27 Dizgramas de niveis de
energia dos orbitais moleculzres{a) do
B,e(b)doC,

O C, nao tem elétrons
desemparelhados,

logo ndo é
paramagnetico

C
(257 2p7)

~_\v
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Figura 3.28 Energias relativas dos
orbitais moleculares das moléculas
diatbmicas homonucleares formadas

Bo = pelos elementos do segundo periodo.
AR H e e - e —
— — o T — —_— 36 e
30, =" —— i
_ T T A,

Li, Be, B, c, N, 0, F,

Ordem
de ligacao 1 0 1 2 3 2 1

27



Teoria do Orbital Molecular

Tabela 3.5 Entalpias de dissociacao de ligacao, D, e comprimentos de ligacdo para algumas
moléculas diatdmicas heteronucleares

D/K] mol™ Comprimento de ligacao/pm
HF +569,7 91,7
HCI +431,4 127,5
HBr +366,2 141,5
I +298,3 160,9
CO +1076,4 112,8

NO +631,6 115,1

28
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Os identificadores g e u néo
s$80 mais usados para
moléculas diatémicas

heteronucleares, uma vez
que a inversdo muda
a posigao dos nucleos

-

Energia

Li
(182 2s")

-
-
-
-
-
-
-
.
-
-
\
\
S .
\

Ordem de ligacéo =

Figura 3.29 Dizgrama de niveis de
energia dos orbitals moleculares do
LiH, jJuntamente com as supefficies
de contorno dos orbitals moleculares.

Na combinagéao fora de fase,
a fungao de onda tem uma
maior contribuigao do orbital
atémico do Li

"
Na combinacdo em
fase, a funcao de onda
tem uma maior
(1s") contribuicao do
orbital atbmico do H

LiH

(1-0)=1

v

29
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(a) combinacédo em fase

orbital o ligante
(densidade eletrénica
aumentada entre os nucleos)

orbital o* antiligante
(densidade eletronica
diminuida entre os nucleos)

Figura3.30 A interacao entre um or-
bital Is do hidrogénio e um orbital 2p,
leva a (a) um orbital o ligante e (b) um
orbital ¢* antiligante.

30
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Interagcao
ligante

Nenhuma interacao
i > ‘ liquida I

= 2p, Figura 3.31 N&o hénenhuma intera-
cao liqguida entre um orbital 1s do hidro-
génic e um orbital 2p, do fluor.

Interacao
antiligante

31



Energia

Teoria do Orbital Molecular

1s| “

-
-
-

P

x
N
N
N ;
\ ’
. .
.
*o \
s
.
. 4
“ .1 .
~
N Y A
v D B - ===k
~ ;
. -
N -
~
N
.
-
-
-
-

-
Os orbitais 1 s&o n&o
ligantes, pois ndo tém a
simetria correta para
interagir com o orbital
1sdoH

L

H '30

O orbital 2c € nao ligante
porque os orbitais 1s do

O fluor € mais eletronegativo
que o hidrogénio, logo seu
orbital 2p tem energia
mais baixa que a do
orbital 1s do H

H e 2s do F estao muito

afastados para interagir % I
2c

H HF

(1s") Ordem de ligagao=(1 -0)=1

Figura 3.32 Diagrama de nivels de
energia dos orbitais moleculares do
HF. O orbital lo € essencialmente o

(252 2p°) orbital atdmico Is do flbor.

32



Figura 3.33 Fluxograma mostrando como construir um diagrama de niveis de energia para

uma molécula diatbmica.

Determine que
atdmicos (OAs) int
Pares de OAssouOAsp,
interagem para formar OMs o, € g,*

Pares de AOs p, ou p, Irmmem
para formar OMs r, e m*

l

do segundo periodo a mistura
s-p € significativa para
Li; até N, mas nao para O, e F,

33



Figura 3.33 Fluxograma mostrando como construir um diagrama de niveis de energia para
uma molécula diatémica.

;

 Determine o grau de

34



Para a combinacédo
em fase, os orbitais
de Htémo
mesmo sinal

Para a combinagado
fora de fase, os
orbitais de H
tém sinais opostos

Figura 4.37 As combinacoes em fase e forz de fase dos orbitais s do hidrogénio no BeH,.



"

Quando o orbital 2s ( Quando o orbital 2s do
do Be esta em fase Be esta fora de fase

com a combinacéo com a combinagdo em
em fase dos orbitais fase dos orbitais 1s do
1s do H, resulta em H, resulta em um orbital

um orbital ligante antiligante
Figura4.38 A interagao entre a com-

Estas figuras
representama k-7
L . : forma calculada
binacao em fase dos orbitais Is do hi- dos orbitais

drogénio e o orbital 2s de Be da um moleculares
orbital ligante e um arbital antiligante. orbital ligante 10, orbital antiligante 10,




Quando o orbital 2p, ki
do Be esta em fase
com a combinacéao

fora de fase dos orbitais
1s do H, resulta em um

orbital ligante

orbital ligante 1o,

Quando o orbital 2p. do
Be esta fora de fase com a
combinagao fora de fase
dos orbitais 1s do H, resulta
em um orbital antiligante

Estas figuras
representam a
forma calculada
dos orbitais
moleculares

orbital antiligante 10,

Figura4.39 Ainteracaoentre a com-
binacao fora de fase dos orbitais Is do
hidrogénio e o orbital 2p, do Be dé um
orbital ligante e um orbital antiligante



Energia

Os dois orbitais ligantes
estdo ocupados dando
uma ordem de ligagao

igual a 2, espalhados
sobre as duas ligagdes

Be-H

Be
(25

2H
(1s)

Figura 4.40 Diagrama de niveis de
energia do orbital molecular para ©
BeH, gasoso



P - D OB - OB

A combinacdo em fase A combinacéo fora de fase
dos orbitais p, do F dos orbitais p, do F

Figura 4.41 Ascombinagoes em fase e fora de fase dos orbiteis 2p, do fluor no XeF.,



(a) A combinacao em fase dos orbitais pz do F

A combinagdo em fase dos orbitais
= p, do F tem a simetria errada para
5 interagir com um orbital p, do Xe.

Essa combinacéao dos orbitais p

do flior € um orbital ndo ligante

Interagéo ligante Interagéo antiligante

(b) A combinacao fora de fase dos orbitais p, do F

> B ) >
i A combinagéo fora de fase dos

Esta combinagdo d& um orbital ligante orbitais p, do F interage com o

orbital p, do Xe, resultando em um
| orbital ligante e um orbital antiligante

Esta combmagao da um orbital antiligante

Figura 4.42 As interacoes entre as combinacdes dos orbitais 2p, do fluor e o orbital 5p, do
xendnio. (@) A combinacao em fase dos orbitais 2p, do F e (b) @ combinacao fora de fase dos

orbitais 2p.do F.



5p | * R Um orbital p, de

‘ cada atomo de F

Os orbitais ligantes e antiligantes |
estdo preenchidos. Esta € uma

ligacéo de 3 centros e 4 elétrons

Xe
(5p°)

Figura4.43 Umdiagrama parcial de
niveis de energia dos orbitais molecu-
lares para o Xef,,



A combinagao em fase dos
orbitais do B tem a simetria correta
para interagir com o orbital 1s

do H e pode dar um orbital ligante ...

A combinagédo fora de fase dos
orbitais do B n&o tem a simetria
correta para interagir com
o orbital 1s do H

Figura4.44 Ascombinacdes em fase e fora defase dos orbitais hibridos sp? do boro no B,H,
e suas interacdes com o orbital 1s do H.



Apenas o orbital ligante esta
preenchido. Esta € uma ligagao
de 3 centros e 2 elétrons

2B B-H-B H
(sp®) (1s")

Figura 4.45 Um diagrama parcial dos niveis de energia dos orbitais moleculares para o
B5H,.



CAPITULO 4 e ACIDOS E BASES 153

Dois exemplos sdo:

|
H F H
B. + NﬁlIIH - \B—N-/
< FlZ™  \H
F H F H
@)
CHj ) CH
Z * oWy
O/ % \CH3 0/ CHs;

Ambas as reacdes envolvem 4cidos e bases de Lewis que sao independentemente estaveis,
tanto em fase gasosa quanto em solventes que nao formam complexos com eles. Conseqiien-
temente. as espécies individuais (assim como os complexos) podem ser estudadas experi-
mentalmente.

A Figura 4.9 mostra a interagao dos orbitais responsaveis pela ligagdo nos complexos
de Lewis. O cardter exotérmico da formagdo do complexo deriva do fato de que os novos
orbitais ligantes formados sdo povoados pelos dois elétrons fornecidos pela base, enquanto
que o orbital antiligante recém formado fica desocupado. Como resultado, hd uma redugdo

da energia global quando a ligagao se forma.

(a) Reacdes de deslocamento
Pontos em destaque: Numa reacdo de deslocamento,
icido ou base de um complexo de Lewis.

uma base de Lewis por uma outra ¢ uma reagao

um acido ou uma base expulsa um outro

O deslocamento de do tipo

B—A +:B’ — B: + A—B’

A A-B :B

LUMO

Energia —

v v
b
A 2 A
Y
Y

Acido Complexo Base

Figura 4.9 A representacao por orbitais
moleculares da interagdo orbital respon-
savel pela formagdo de um complexo
entre um acido de Lewis A e uma base de
Lewis :B.
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radio sub- || |nfrared ||yiciple|| Ultra- X rays Amma
waves mm light Violet ?El},-'S
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LONG smaweleng ths \ j SHORT wasmleng ths
LOW energies HIGH energies

- Energia de excitacao
eletronica das moléculas
- TransicOes atOmicas

Diferentes faixas de energia causam diferentes efeitos nos atomos / moléculas!
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Fig.7 Shimadzu UV-2550
UV-VIS Spectrophotometer
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Fig.6 Absorption Spectrum of [3-carotene
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The conjugated pi system in 4-methyl-3-penten-2-one gives rise to a strong UV absorbance at 236 nm due to a =- 7 transition. However,
this molecule also absorbs at 314 nm. This second absorbance is due to the transition of a non-bonding (lone pair) electron on the
axXygen up to ax* antibonding MO:
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Transicao eletronica em metais (orbitais d)

L. oA
.I.‘E_:,',. 72 ]}1“ + .E_nergy (Ay) , ,1‘:'-_1.'3, 22
’H_ 1[ “« (light absorbed) ‘Ii' ” 1
XV, XZ, ¥I Xy, Xz, ¥2

ground state Cu?* excited state Cu?*



Transicao eletronica em metais (orbitais d)

TL S M A_TL T‘L te Ligand to Metal Charge

df uncoordinated metal Transfer (LMCT)

0

ligand sigma orbitals

R

octahedral complex

Figure 3. Ligand to Metal Charge Transfer (LMCT ) involving an octahedral d® complex. (Inspired by reference 3)
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Co¥ mmplex

[CoF 1%
[Co(H,0), )%
[Co(NH,), CII*
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(a) Sample absorbs all but green light. Green is perceived.

Anammnnn-
White light »wrp-
sanmmmmrrage Green only

(b) Sample absorbs violet, red, and orange light. Blue, green, and yellow
light are transmitted. Green light is perceived.

White light wanmmp-




