Aula 25

Teoria das Orbitais Moleculares
Parte 2 — Moléculas Diatdbmicas Heteronucleares



Moléculas diatdmicas heteronucleares Sdo moléculas diatdmicas formadas por atomos de elementos diferentes
(e.g. CO, HCl ou, CN- no caso de i0es)

Importancia

A maioria das moléculas diatdmicas sao heteronucleares.

Idelas centrais

* Numa espécie heteronuclear, a distribuicdo de densidade eletronica entre os atomos que formam a ligacao
quimica ndo e simetrica, porque é energéticamente favoravel que o eletrdo ou par eletronico que assegura a
ligacdo seja encontrado mais proximo de um dos atomos. Esta descompensacdo conduz a formacdo de uma
ligacéo polar, isto € uma ligacéo covalente em que a densidade eletronica ndo esta igualmente distribuida pelos
dois atomos que asseguram a ligacao.

» Cada orbital molecular ligante de uma molécula (ou ido) diatobmica heteronuclear é essencialmente composta
pela orbital atobmica do atomo mais eletronegativo envolvido na sua formacdo. Passa-se 0 contrario com a
orbital anti-ligante onde o peso da orbital atomica do atomo menos eletronegativo é preponderante.



LigacOes polares

Tal como para o caso das moleculas diatbmicas homonucleares, a funcdo de onda que descreve uma orbital
molecular é obtida, com base numa combinacéao linear de orbitais atbmicas (CLOA):

W=CalWa T Clip (24.1)

onde c, e cg sdo coeficientes numeéricos, cujos quadrados ddo as contribuicdes relativas das orbitais atomicas
wa € para a orbital molecular . Neste caso ¢,2 # cg? e a molécula serd polar, existindo cargas parciais 5~ e 8*
diferentes nos atomos A e B:
* Se C,% > cg?, 0s eletrfes tém maior probabilidade de serem encontrados junto do &tomo A. A molécula é
polar, do tipo >-A-B°*.
* Se Cg? > C,?, 0s eletrdes tém maior probabilidade de serem encontrados junto do atomo B e a molécula
e também polar mas do tipo >*A-B -,
Tem-se ainda que:
« Se a molécula for puramente covalente: c,® = cg?, ndo existindo cargas parciais em cada atomo, ou seja,
a molécula é do tipo A-B.
» Se a molécula for puramente ionica sera :
— ca’>=1ecg?=0,nocaso -A-B".
—ca>=0ecg?=1,n0caso *A-B-



Eletronegatividade

A partilha desigual de densidade eletronica entre 0s atomos que asseguram uma
ligacdo quimica esta relacionada com o conceito de eletronegatividade, y, de um
elemento que representa a sua capacidade para atrair eletrdes quando ligado a outro
elemento. O termo electronegatividade foi introduzido pelo quimico Sueco Jons

Jacob Berzelius em 1811111,

Tal como ilustrado na Figura 24.1, uma caracteristica geral das orbitais moleculares
envolvendo atomos diferentes é o facto de:
« A contribuicdo dominante para a orbital ligante provém do atomo mais

eletronegativo.
« A contribuicdo dominante para a orbital anti-ligante provém do atomo menos
eletronegativo.
Isso significa que:
 No caso de orbitais ligantes: y, > yg = Cx% > Cg?
* No caso de orbitais anti-ligantes: y, > yg = Cp% < Cg°.
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Figura 24.1. Orbital molecular . A sua
formacdo envolve uma interferéncia
construtiva de duas orbitais atomicas.

[1'W. B. Jensen, Electronegativity from Avogadro to Pauling: Part 1: Origins of the Electronegativity Concept, J. Chem. Educ. 1996, 73, 11-20



Ha diversas escalas de faletronegatlwdade.As mais usgdas sdo, posswelrpente: - Tabela 241, Eletronegatividades de
« A escala de Pauling, baseada em energias de dissociacdo de moléculas diatbmicas Pauling para os elementos representativos

ao zero absolute, D, expressas em eV: "
1 L; Be B C N 0 F
|ZA_Z“:JDJAB}H{DJAAﬁDJBBﬂ (24.2) Bl
? 093 131 161 190 219 258 3.16
K Ca Ga Ge As Se Br

0.82 100 181 200 218 255 296

Para obter valores absolutos de eletronegatividade escolheu-se como referéncia 0 atomo & & 1w s s w1
de hidrogéanio, para o qual foi fixado y, = 2.20. A Tabela 24.1 mostra uma compilagdo &% o +° s o & %

de eletronegatividades de Pauling para os elementos representativos, ancoradas na ~ °% ©& 18 18 18 20
eletronegatividade do hidrogénio.

» A escala de Mulliken, baseada na energia de ionizacao, I, e na eletroafinidade, E
de cada elemento, expressas em eV :

Z=%U+Ew) (24.3)

A equacdo 24.3 é pausivel, porque é de esperar que tanto um aumento de energia de ionizacdo como um aumento de
eletroafinidade contribua para aumentar a eletroafinidade. De fato, quanto maior a energia de ionizacdo menor a
tendéncia de um atomo para perder eletrbes e quanto maior a sua eletroafindade maior a tendéncia para ganhar eletrdes.

ea’

Conforme se pode concluir da Tabela 24.1 a eletronegatividade apresenta uma variacédo periodica.

Verifica-se também que as eletronegatividades de Pauling e Mulliken apresentam uma tendéncia idéntica, que pode ser
grosseiramente representada por uma relacao linear.



Formulacao das Orbitais Moleculares

As energias e formas das orbitais moleculares, obtém-se, conforme anteriormente mencionado, resolvendo a equacéo
de Schrodinger. Assume-se a partida que as funcbes de onda, w, que descrevem as orbitais moleculares podem ser
expressas como combinacdes lineares de orbitais atdmicas:
W=CalWa T Cag¥p (24.1)

Os valores dos coeficientes c, e Cg na equagao anterior dependem das energias das orbitais atobmicas que contribuem
para a orbital molecular. Estas energias podem ser estimadas com base nas energias de ionizacao e eletroafinidades dos
atomos que formam a molécula. Estdo, por isso, relacionadas com as eletronegatividades de Mulliken desses atomos.
Essa relacao pode ser compreendida co m base nas Figuras 24.2a e b:

1. Estimativa das energias das orbitais atdbmicas

« Quando um atomo X participa na formacdo de uma molécula diatdbmica ol X X'+e
heteronuclear podem ocorrer trés casos: (i) X transfere completamente 0 seu S AX)
eletrdo para o segundo atomo da molécula ficando na forma X*. (ii) X g
estabelece uma ligacao covalente partilhando equitativamente a densidade ~AX) e o
eletronica com o seu parceiro. (iii) Toda a densidade eletronica reside em X, ~KX) - E,,{X) —
ficando este na forma X-. Figura 24.2a. Esquema do processo
- Considerando, tal como na Figura 24.1, que o zero da escala de energia tlizado para estimr a energia de uma orbital
corresponde ao estado X*: heteronuclear
— Acenergia da forma neutra X sera —1(X), uma vez que a diferenca de energia entre X* e X corresponde a energia
de ionizacéao.

— A energia da forma X~ corresponderd a —[I(X) + E_ (X)], uma vez que a diferenca de energia entre X~ e X
corresponde a eletroafinidade.



» Néo sendo a ligacdo totalmente ionica (SO nesse caso extremo € que a especie X corresponderia a X* ou X°), a
energia da orbital deve situar-se algures entre os dois valores extremos, isto é entre 0 e —[I(X) + E,(X)]. Na
impossibilidade de efetuar uma estimativa mais rigorosa, admite-se que essa energia, gue Se representa por «
corresponde ao ponto meédio desses dois extremos ou seja (Figura 24.2b): 4

0 Xt+e
1 o
a=——(1+E (24.4) = NX)
5 ( ea) g e LX) + E, (X))
Por razdes que serdo tornadas claras adiante a equacéo (24.4) « é designada s
I E_(X
por integral de Coulomb. NX) - E._(X) v EeslX)
Figura 24.2b. Energia a da orbital atdbmica
2. Estimativa das energias das orbitais moleculares numa molécula diatomica heteronuclear

A resolucdo da equacdo de Schrodinger para a funcdo de onda yw, dada pela equacdo (24.1) conduz as seguintes
expressoes para a energia das orbitais moleculares e dos coeficientes c, e cg na molécula AB:

E:%(aA+aB)i%\/(aA+aB)2+4ﬂ2 (24.5)

Cp = — P (24.6)
J(an—E) + 7

¢, =%~ E (24.7)

2
J(an—E) + 7
onde S e o chamado integral de ressonancia, que constitui uma medida da forca da interacdo entre os atomos da
molécula. O integral de ressonancia assume valores negativos, que sao tipicamente da ordem de —1 eV.



Diagramas de Orbitais Moleculares

Os diagramas de orbitais moleculares para moléculas diatdbmicas heteronucleares constituidas por elementos dos 2°
periodo sdo construidos usando um processo analogo ao utilizado no caso de moléculas diatobmicas homonucleares:

« Escrever as configuracgoes eletronicas de valéncia dos atomos envolvidos na formacao da molécula.

 Construir as orbitais moleculares, a partir de combinacdes de orbitais atomicas. N orbiatis atdmicas
conduzem a N orbitais moleculares.

» Preencher as orbitais moleculares com os eletroes disponiveis de modo a obter a configuracdo de
menor energia (estado fundamental). Para isso e necessario ter em conta que:

— Cada orbital pode ser ocupada no maximo por dois eletrdes, que devem ter spins emparelhados
(O principio de excluséo de Pauli)

— As orbitais degeneradas devem ser inicialmente ocupadas apenas por um eletrdo iniciando-se o
emparelhamento quando isso ja ndo for possivel. Este critério permite minimizar o efeito das
repulsdes entre eletroes.

— Eletrdes isolados em orbitais degeneradas diferentes devem apresentar spins paralelos (regra de
Hund).

Tal como mencionado na aula 23, os indices “;” e “;” nao podem ser utilizados para designar orbitais de moléculas
diatdmicas heteronucleares, porque estas ndo possuem centro de inversdo. Consequentemente, neste caso, as orbitais
sdo simplesmente escritas como 1o, 26... € as orbitais T como 1x, 2m, etc.



Exemplos de de Aplicacdo da Teoria das Orbitais Moleculares a Moléculas Diatdbmicas Heteronucleares

Exemplo 1. A molécula de HF Tabela 24.2 Energias de ionizacdo, I, e
eletroafinidades, E,,, dos elementos H e F
H 1s!
I/eV E./eV
F [He]2s?2p,?2p,*2p," e
* A ligacdo HF envolve a interacdo da orbital 1s do hidrogenio com a orbital 3p, do fluor 74 | 340

para obter duas orbitais moleculares: uma orbital ligante e uma orbital antiligante o*.

« Tendo em atencdo (i) as equac0es (24.5) a (24.7), (ii) e os dados da Tabela 24.2 e, (iii) assumindo que f=-1¢eV e

possivel calcular as energias e coeficientes das orbitais moleculares da molécula HF.

correspondente esta representado na Figura 23.8.
1. Calculo das energias, «, das orbitais atomicas:

1 aleV
e — I + EE H -71.2
“ 2( ea) ~10.4
2. Calculo das energias, E, das orbitais moleculares
1 1 2
E :E(aA +aB)i§\/(aA +ag) +4p°

E= %(—7.2—10.4)%\/(—7.2 +10.4)" +4x(-1)" =-8.8+1.9 eV

pelo que as energias das orbitais ligante e anti-ligantes sao:
E =-10.7eV

E.=-6.9¢eV

O diagrama de energia

Limite de ionizacdo

7.2 eV
6.9 eV
10.7 eV
10.4 eV

/——-,Io.ssw, -0.29y,

Hls -—

ML F2p
0.294,+0.96y;  \

Figura 23.8. Diagrama de orbitais
moleculares da molécula HF



3. Calculo dos coeficientes das orbitais moleculares

Limite de ionizagao

7.2 eV
6.9 eV
10.7 eV
10.4 eV

Atendendo a que:

J(an—E) + 7

a,—E

/——110.96y, - 0.29y,

Cp=—

Hls -

—LF2p

0.27y,, +0.96y)

CB = Figura 23.8. Diagrama de orbitais

2 2 y
\/( OZA — E) + ,B moleculares da molécula HF

Conclui-se que:

para a orbital ligante: para a orbital anti-ligante:
1 _
C, = — =0.29 C, = = =096
J(=72+10.7) +(-1) J(=72+6.9) +(-1)
~7.2+10.7 ~7.2+6.
C, = i = 0.96 c, = 12463 = -0.29

J(=72+6.9) +(-1)

Vo =0.27y4 +0.96 yr Vo = 0.96 944 —0.29 y1

Convém finalmente notar que, tal como anteriormente mencionado, a orbital ligante tem uma contribuicdo maior da
orbital atomica do elemento mais eletronegativo (neste caso a orbital 2p, do fuor), verificando-se o0 oposto no caso da

orbital anti-ligante.

J(=72410.7) +(-1)



Problema 9C.1 (p. 412)

As energias de dissocia¢do das moléculas H,, Br, e HBr sdo, respetivamente D,(H-H) = 436 kJ-mol-, D, (Br-Br) =
190.2 kJ-molt e D (H-Br) = 362.7 kJ-mol-. Sabendo que y,, = 2.20, calcule a eletronegatividade de Pauling para o
atomo de bromo.

| Xa—Xs = \/Do (AB) —%[Do (AA)+D, (BB)] 1 eV =96.485 kJ-mol!

D, (H-H) = 436 kJ-mol-! = 4.52 eV
D, (Br-Br) = 190.2 kJ-molL = 1.97 eV
D,(H-Br) =362.7 kJ-mol* =3.76 eV

| Xa— s 7 \/3.76—%[4.52+1.97)] =0.72




Problema 9C.2 (p. 414)

Calcule as energias e coeficientes das orbitais o da molécula HCI. Admita que que = -1 eV. As energias de

ionizacao e electroafinidades dos elementos H e Cl séo os dados na tabela abaixo indicada.
H 1s! I/eV Eea/eV
Cl [Ne]2s?2p,?2p,23p,* H | 136 | 075
1. Calculo das energias, «, das orbitais atomicas: Y Cl | 130 | 362
1
a=—=(1+E,) H | 72
2 cl | -83

2. Calculo das energias, E, das orbitais moleculares

1 1
E :E(aA +aB)i§\/(aA +0(B)2 +43°

E= %(—7.2—8.3)i\/(—7.2+8.3)2 +4x(-1)

pelo que as energias das orbitais ligante e anti-ligantes sao:
E . =-89eV
E.=-6.6¢eV




3. Calculo dos coeficientes das orbitais moleculares

Atendendo a que:

Ca =~ > Cg = 2 —E
J(@,—E) +p Joan—EV + /7
Conclui-se que:
paraa orbital ligante: para a orbital anti-ligante:
C, = - 2 — = 0.51 C,, = - 2 — =0.86
J(=7.2+89Y +(-1) J(=7.2+6.6) +(-1)
. = —7.2+8;97 _ - 0.86 . = —7.2+6.6 — 051
J(=7.2+8.9) +(-1) J(=72+6.6) +(-1)
w. =051y, + 0.86 11 W, = 0.86y, — 0.5y,

Note-se que c,>+cg? = 1, pelo que é facil verificar a consisténcia dos valores dos coeficientes obtidos.



Problema 9C.3 (p. 414)

Indique a configuracdo eletronica do estado fundamental da molécula NO. Preveja se 0 NO é um gas
paramagnético ou diamagnético.

N (Z = 7); Configuragdo eletronica: [He]2s°2p,*2p,'2p,!
O (Z = 8); Configuracdo eletronica: [He]2s%2p,?2p,*2p,*

A

| 4a
Ha assim 11 eletrGes de valéncia para distribuir pelas s A=\L -
orbitais moleculares da molecula NO. =§ . ﬂ_m

o 2

Energia

Tal com mostra o diagrama, a configuracdo do estado

fundamental é: -a
16226%11*36%2 1! —fﬂw_ o2

A molécula possui, assim, um eletrdo desemparelhado

sendo, por iSso paramagnetica.

|
| 2a
v

N2s —F




