Aula 23-24

Teoria das Orbitais Moleculares
Parte 1 — Moléculas Diatdbmicas Homonucleares



Teoria das Orbitais Moleculares (TOM)

Ideias centrais:

« As orbitais moleculares sdo fungdes de onda que se estendem por toda a molécula.

« Cada uma delas pode acomodar 2 eletrbes cujos spins devem estar emparelhados.

« Ao contrario da TEV a formacéo da ligacéo nédo requer o emparelhamento de spin de dois eletrdes. A ligacédo
pode ser assegurada apenas por um eletrdo, desde que o tipo de orbital que ele ocupa seja favoravel a formacéo
da ligacdo (orbital ligante, ver adiante).

 Cada eletrédo contribui para a “forca” de todas as ligacOes existentes na molécula.

Importancia
A Teoria das Orbitais Moleculares (TOM) esta na base de todas as técnicas computacionais para prever a

estrutura, propriedades fisicas, energética e reatividade de moléculas ou agregados de moléculas (e.g. solidos e
liquidos) com base em métodos quéanticos.



Metodologia Geral

A aplicacdo da Teoria das Orbitais Moleculares a previsao quantitativa da estrutura e energia de moléculas
implica resolucéo da a equacéo de Schrodinger. Essa resolucao:
» Requer um procedimento para construir as orbitais moleculares.

» Faz uso da aproximacdo de Born-Oppenheimer ou, aproximacdo dos nucleos fixos, ja mencionada
na aula 21.

Formulacao das Orbitais Moleculares

A funcéo de onda global é obtida, a partir de uma combinacao linear de orbitais atomicas (CLOA). Para
uma molécula diatdmica, constituida pelos atomos A e B considera-se que:

W=CaWat Cgip (23.1)

onde c, e Ccg sdo coeficientes numéricos, cujos quadrados dao as contribui¢es relativas das orbitais
atomicas y, e wg para a orbital molecular . Ja tinhamos visto uma situagdo analoga, no caso do

parametro A, introduzido na TEV (Aula 22) para ponderar as estruturas de ressonéancia que traduzem o
carater covalente e ionico da ligacdo H—CI.



No caso de moléculas diatomicas homonucleares como H,, O, ou F, as probabilidades de encontrar o eletrdo no
atomo A ou no dtomo B sdo idénticas. Por essa razdo c,? = cg2. Isso implica que:

Cp = Cq (23.2)
e, consequentemente, ha duas funcdes de onda globais possivelis:

W= WYat Ug (23.3)

W=WYn— VB (23.4)

As funcdes anteriores ndo sdo normalizadas, pois ndo incluem explicitamente os fatores que traduzem os
coeficientes c, e cg. Mas esse detalhe ¢ irrelevante para a explicagéo que se segue.

A resolucao da equacdo de Schrodinger permite concluir que a orbital dada pela equacao
(23.3) € a que corresponde a uma menor energia. A forma dessa orbital esta ilustrada na

Figura 23.1. Na nomenclatura da TOM: ~
« E designada por orbital molecular ¢ porque, analogamente ao mencionado na . p
discussdo da TEV, tem a aparéncia de uma orbital s quando vista ao longo do eixo N
- - - ’ - - eglao de interferencia
internuclear. Mas, mais precisamente, € assim designada porque tal como uma construtiva
orbital s corresponde a um momento angular nulo ao longo do eixo internuclear. Figura 23.1. Orbital molecular c. A
. , . | d ., d . d b.t | 1 sua formagéo envolve uma
Como é a orbital o de menor er_lerglae eS|_gna a por orbital 1o. i terferancia | construtiva de  duas
« Um eletrdo que ocupa uma orbital 1o é designado por eletréo lo. orbitais atomicas.

Assim, por exemplo, de acordo com a TOM a configuracao eletronica do estado fundamental da molécula H,*, que
possui dois protdes mas, apenas, um eletrdo, sera 1ot



O abaixamento de energia responsavel pela formacéo da ligacdo esta, como no caso da TEV, relacionado
com trés efeitos:

« Aacumulacdo de densidade eletronica na zona internuclear, ilustrada na Figura 23.2.

 Areducdo da densidade eletronica na proximidade dos nucleos.

 Areducéo da energia cinética dos eletrdes pelo facto de estarem distribuidos pelos dois ndcleos.

A acumulacdo de densidade eletronica na zona internuclear € medida pelo chamado

Integral de sobreposicao, S,g: Regigo de interferéncia

construtiva

Sag = f WayedT (23.5)
onde dz representa um elemento de volume infinitesimal (usa-se dz em vez de dV para ’
designar um volume infinitésimal). Quando w,e wg estdo normalizadas o valor limite ‘ D
de Spg = 1.

* Se 0s nucleos estdo muito afastados (e.g. auséncia de ligacdo) a sobreposicao
entre as funcgoes de onda w, e wg é pequenae S,g ~ 0.

« Para distancias internucleares tipicas de uma ligagdo quimica, w,e yg possuem

amplitudes elevadas na zona internuclear, pelo que o produto y, yg € elevado e

0 valor d(_a SAE‘ e tambe_m e_zlgvado, aproxman_dcz-se del ge.g. 0._4). Figura 232, Orbital molecular o

* Se os dois nucleos coincidirem a sobreposi¢ao entre € perfeita € S,z = 1. Este representada a0 . longo do eixo

x ’ FaA : A x : - 4 internuclear. O aumento de amplitude

Caso nao €, no entanto, c_:oNncretlsaveI, devido a repulsap mternuclgar ga na zona internuclear traduz-se por urm

mencionada quando da descri¢cao da TEV), que torna desfavoravel a aproximacao aumento  da  probabilidade  de

, VU . R TP U S T encontrar os eletrdes responsaveis pela
dos nucleos a uma distacia inferior a distancia internuclear de equilibrio, R.. ligacio nessa zona,




E possivel, mas ndo é simples sem meios computacionais, calcular integrais de sobreposicdo para orbitais
hidrogenoides. No caso de duas orbitais H1s situadas em nucleos separados por uma dada distancia
internuclear R, a expressao é:

R

2 =
Spag = 1+E+R— e (23.6)

a. 3a’

0 0

sendo a, o raio de Bohr definido na aula 17 (equagédo 17.4) como:
_ dre (17.4)

@

onde ¢, € a permitividade no vazio, m, a massa do electrédo e e a

carga elementar.
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A funco S,g esta representada na Figura 23.3. O fator exponencial
garante que ela tende para zero quando a separacdo, R, entre 0s
nucleos aumenta. Quando os nucleos estdo coincidentes (R = 0) ,

o
I

Integral de sobreposicao, Sy
o
N

Figura 23.3. Variacéo do integral de sobreposicéo Sy,
com a distancia internuclear, R, para duas orbitais H1s.



Resolucdo da Equacao de Schrodinger: Orbitais Ligantes e Anti-ligantes
Exemplo: A molécula H,*

A molécula H,* contém dois nucleos mas apenas um eletrdo. A equagéo de Schroédinger que a descreve:
Hy=Ey (23.7)
inclui trés tipos de contribuicOes energéticas:
« A energia cinética do eletréo.
« A energia potencial Coulombica atrativa associada a sua interagdo como 0s nucleos.
« A energia potencial Coulombica de repulséo entre os nucleos.

Para calcular a energia do eletrdo na molécula H,* procede-se da seguinte forma:
« Substitui-se a funcdo de onda na equacao de Schraodinger.
« Admite-se valida a hipotese de Born-Oppenheimer, considerando, assim que 0s nucleos
estdo separados por uma distancia fixa, R.
 Calcula-se a energia do sistema.

* Repete-se 0 calculo para varias distancias R até encontrar a solucdo correspondente a
energia minima do sistema.

Como vimos, neste caso a funcdo de onda pode ser expressa por duas combinacOes lineares de
orbitais atomicas (CLOA) diferentes:
W=Uat Yg (23.3)
Y=Y~ Vs (23.4)
A substituicdo de cada uma delas na equacao de Schrodinger conduz a conclusdes diferentes em
termos da energia da molécula e da possibilidade de ocorrer ligacdo quimica entre os atomos.



Orbital ligante:
Escolhendo a funcdo de onda:
W=Uat Us
obtém-se uma curva de energia potencial para a molécula H,* semelhante a da Figura 23.4 (ja
discutida na aula 22 a propésito da TEV).

A curva mostra que se o eletrao ocupar a orbital descrita pela fungéo de onda w= w, + Yy a
energia da molécula H,* é inferior a dos atomos separados, isto €, a formacdo da ligacao 0

Energia

quimica [H—H]* € um processo energeticamente favoravel.
A curva permite ainda prever, a distancia internuclear de equilibrio, R,, que, por sua vez,

corresponde, ao valor minimo da energia da molecula, D.. A quantidade D,, designada por Figura 23.4. Energia

energia de dissociacéo, é a energia necessaria para quebrar a ligacdo quimica da molécula. No potencial ~ para  uma

de H.* i d . molécula diatdbmica em

caso de H,* isso corresponde ao processo: funcio da distincia
H2+ (g) — H(g) + H+(g) (238) internuclear.

A previsdo da distancia internuclear de equilibrio e da energia de dissocia¢do da molécula H,*, baseada na TOM e na
aproximacdo CLOA conduz a R, = 130 pm e D, = 171 kJ-mol-t. Embora a diferenca destes resultados para os valores
experimentais, R, = 106 pm e D, = 250 kJ-mol-, seja assinalavel, a previsdo ndo e absurda.

Os pontos mais importantes a reter desta analise sé@o 0s seguintes:

» Se 0 eletrdo ocupar a orbital 1o isso resulta na formacdo de uma ligacao quimica entre os atomos. Diz-se, por
Isso, que a orbital 1o € uma orbital ligante, isto €, uma orbital molecular que, se ocupada, contribui para a
formacéo de uma ligacdo quimica.

» Quando a ligacdo se forma ha uma acumulacédo de densidade eletronica na zona internuclear.

« Ao contrario do que se passa na TEV, a formacao de uma ligacdo quimica ndo requer o emparelhamento de
pares eletronicos. No caso do H,* a ligacdo e assegurada por 1 eletréo.



Orbital anti-ligante:
Admitindo agora que o eletrdo é descrito pela funcédo de onda:

W=Ya—¥s
e resolvendo a equacdo de Schrodinger pelo processo iterativo acima descrito, conclui-se que
a energia da molécula € superior a soma das energias dos atomos separados. Nesse caso, a
formacdo da ligacdo ndo é viavel. Conforme ilustrado na Figura 23.5 a orbital em causa tem
também simetria cilindrica, tal como a orbital ligante . Mas como a sua ocupagdo por um
eletrdo é contribui para tornar desfavoravel a formacéo da ligacdo designa-se por orbital anti-
ligante e representa-se por o*.

O carater anti-ligante da orbital 1o* esta essencialmente ligado a exclusdo de densidade
eletronica da zona internuclear e da sua transferéncia para fora dessa regido, onde contribui
mais para afastar os nucleos do que para os aproximar. De facto, conforme ilustrado nas
Figuras 23.5 e 23.6 a orbital 1o* resulta da aproximacdo de duas orbitais 1s com sinais
contrarios, o que origina uma interferéncia destrutiva na zona internuclear e o aparecimento
um plano nodal situado a igual distdncia dos dois nucleos onde w, e wg se anulam
completamente.

Uma orbital anti-ligante tem normalmente um carater anti-ligante ligeiramente mais forte do
que o carater ligante da orbital ligante andloga: embora o efeito ligante ou anti-ligante dos
eletrGes seja semelhante, o efeito destabilizador da repulséo internuclear estd sempre presente
e soma-se ao efeito destabilizador do carater anti-ligante.

Regido de interferéncia
destrutiva

Figura 23.5. Orbital molecular

o*. A sua formacdo envolve uma

interferéncia destrutiva de duas

orbitais atomicas de  sinais

diferentes que se aproximam.

Regido de interferéncia
destrutiva

€ H

Figura 23.6. Orbital “molecular
o* representada ao longo do eixo
internuclear. A diminuicdo de
amplitude na zona internuclear
traduz-se por uma diminuicdo da
probabilidade de encontrar o0s
eletrbes nessa zona.




Exemplos de de Aplicacdo da Teoria das Orbitais Moleculares a Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Exemplo 1: Configuragéo eletronica da molécula H,

Cada atomo de hidrogénio tem configuracéo eletronica 1s'.

A combinacdo dessas duas orbitais conduz, como se viu, a duas orbitais
moleculares: uma orbital ligante o e uma orbital antiligante c*.

Quando se atinge a distancia internuclear de equilibrio as energias relativas das
orbitais atdbmicas e das orbitais moleculares podem ser representedas num
diagrama como o da Figura 23.7.

Ha no entanto 2 eletrbes para distribuir por essas orbitais. Os calculos quanticos
mostram que a energia do sistema € mais baixa se ambos ocuparem a orbital .
Mas tendo em conta o principio de exclusdo de Pauli, isso s0 pode acontecer se
0s spins estiverem emparelhados.

Assim, a descricdo da estrutura eletronica da molécula H, pela TOM
corresponde ao diagrama da Figura 23.8.

O estado eletronico fundamental do H, é 162,

A ligacdo H—H é assegurada por dois eletrdes e €, por isso, mais forte do que a
ligacdo [H-H]*, que envolve apenas um eletrdo. Isso é refletido pelo
encurtamento do comprimento da ligacdo e pelo o aumento da energia de
dissociacao:

R./pm | D /kJ-mol-
H,* | 106 250
H, | 74 432

-__/I

gy
d
>

Energia —»

(€S

Figura 23.7. Diagrama de energias
para orbitais moleculares o e
o*.construidas a partir de duas
orbitais 1s.

His,

Energia —»

Figura 23.8. Configuracéo eletronica
do estado fundamental de molécula H,
segundo a Teoria das Orbitais
Moleculares.



Exemplo 2: Configuragdo eletronica da molécula He,: Explicacdo do facto de o
hélio ser um gas monoatomico.

410" G;_ .
« Cada atomo de He tem configuragdo eletronica 1s2. I o /H\
A combinagao dessas duas orbitais conduz a duas orbitais moleculares: ¢ e ™. 5 '
» Agora ha 4 eletrdes para distribuir por essas orbitais. N ol *
« Assim, conforme mostra o diagrama de orbitais moleculares representado na Figura 23.8. Configuracio eletronica
Figura 23.9 o estado eletrénico fundamental do He, é 162 16™. do estado fundamental da molecula
) . i . L He, segundo a Teoria das Orbitais
« Uma vez que a orbital antiligante tem um carater destabilizador ligeiramente Moleculares,

superior ao carater estabilizador da orbital ligante, a ligacdo He—He ndo tem
tendéncia a formar-se porque a molécula de He, teria uma energia superior a dos
atomos separados.

O hélio €, assim, um gas monoatomico.



?VOU AQUIOrdem de Ligacéao

A robustez de uma ligacdo quimica resulta de um balanco entre efeitos ligantes e anti-ligantes dos eletrdes nas
orbitais que ocupam. O resultado global desses efeitos pode ser avaliado com base no conceito de ordem de
ligacdo, b, definida como:

b:%(N_N*) (23.9)

onde N e N* sdo, respetivamente, 0os numeros de eletrdes em orbitais ligantes e antiligantes.

Para H, a configuracéo eletronica é 162 e a ordem de ligacéo é:
1
sz 25(2—0) :1

Este valor é compativel com a formacéo de uma ligagdo somples H—H.
No caso do He, a configuragdo eletronica é 162 1o+*2 e a ordem de ligacéo é:

1
b ==(2-2)=0
He, 2( )

Este resultado também é compativel com a preferéncia do hélio para existir como gas monoatémico.
Finalmente, para o H,* a configuracéo eletronica é 1c' e a ordem de ligagéo é:

1
b, =5 1-0)=05

Este resultado estd em bom acordo com o facto de a ligacdo quimica entre atomos de hidrogenio ser mais fraca
na molécula H,* do que na molecula H,.



Moléculas homonucleares mais complexas que He, (elementos do periodo 2)

O processo de obtencdo da configuracdo elétronica de moléculas mais complexas
que He,, como N,, Cl, ou O,> é semelhante ao anteriormente discutido. Envolve
tipicamente 0s seguintes passos:

« Escrever a configuracdo eletronica dos atomos envolvidos na formacdo da
molécula. Geralmente, considera-se apenas a camada de valéncia pois apenas 0s
eletrdes dessa camada podem estar envolvidos na formacdo de ligacoes
quimicas.

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

* Preencher as orbitais moleculares com os eletrbes 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 eletrGes, que devem
ter spins emparelhados (O principio de excluséo de Pauli)

— As orbitais degeneradas devem ser inicialmente ocupadas apenas por um
eletrao iniciando-se o emparelhamento quando isso ja ndo for possivel.
Este critério permite minimizer o efeito das repulsoes entre eletrdes.

— Eletrbes isolados em varias orbitais degeneradas devem apresentar spins
paralelos (regra de Hund).



Notacdo de Orbitais Moleculares em Moléculas Diatomicas Homonucleares com Base na Simetria Relativamente
ao Centro de Inversao

Na discussdo da configuracédo eletronica de moléculas diatbmicas homonucleares, s
como N,, Cl, ou O,%, é comum usar uma nomenclatura para designar as orbitais 99
moleculares baseana na simetria relativa a sua projacdo através do centro da
molécula (o centro de inverséo): % o
« Se a fungéo de onda mantem o sinal apés a inversdo, como € o caso da orbital ~ Figura 23.9. Caréter g e u de orbitais o
1o, a orbital é classificada como tendo simetria “g” (do aleméo “gerade” que ~ "'9mes & aniligantes.
significa par), utilizando-se o indice “;” como em 1o,
« Se a inversdo conduz a uma mudanca de sinal da funcdo de onda, como no
caso da orbital 1o+, a orbital diz-se de simetria “u” (do alemao “ungerade”
que significa impar) utilizando-se a designacédo “,” como em lo,.
Esta classificacdo ndo pode ser aplicada a moléculas diatdmicas heteronucleares,
como NO, porgue estas nao possuem centro de simetria.




Elementos do periodo 2

No periodo 2 as orbitais de valéncia séo 2s e 2p.

A combinagao de orbitais 2s conduz a duas orbitais moleculares designadas 1o, €
1o,

A combinagdo de orbitais 2p, conduz também a duas orbitais moleculares de
simetria cilindrica de energia mais elevada designadas 2c € 2c,,.

As orbitais atomicas 2p, e 2p, podem coalescer lateralmente, originando orbitais
moleculares designadas genericamente por m ou ©* conforme possuem carater
ligante ou anti-ligante. Tal como no caso das orbitais ¢ e o*, no caso de
moléculas diatdmicas homonucleares esta designagao € substituida por m, ou =,
consoante a respetiva simetria de inversao.

A ordem relativa das energias das orbitais moleculares o e © ndo pode ser
prevista sem um calculo quantico detalhado e varia com a separacdo de energia
entre as orbitais s e p dos atomos. A Figura 23.11 mostra a variacao das energias
das orbitais moleculares das moléculas diatomicas homonucleares constituidas
por elementos do Segundo periodo.

Energia —»

Figura 23.10. Caréater g e u de
orbitais 7 ligantes e antiligantes.

l A
2N a4t A4 I

|

1o,

Figura 23.11. energias das orbitais
moleculares para moléculas diatomicas
homonucleares constituidas por elementos
do Segundo periodo.



e 20,
: - % - Lo 2 | 1%,
Exemplo 3: Configuracgéo eletronica e ordem de ligagao da molecula N, T N g b
« Configuracdo de valéncia de N: 2s%2p3 5 |
« A combinacao dois atomos de azoto envolve 10 eletrdes de valéncia. R\
» O diagrama de orbitais moleculares tipico do estado fundamental do azoto e o \e/
seu preenchimento estao ilustrados na Figura 23.12. _ _ _
. . LT , , . e Figura 23.12. Configuragéo eletronica
« Este tipo de diagrama é valido para elementos do periodo 2 ate ao azoto, isto é: do estado fundamental da molécula N,

Li,, Be,,B,, C, e N,. segundo a Teoria das Orbitais
- XA . Moleculares.
A ordem de ligacéo é dada por:

1
Dy, =5 (8-2)=3

Esta ordem de ligacdo sugere a existéncia de uma ligacao tripla, o que esta de acordo com a elevada energia de
dissociacdo da molécula de azoto: D, = 942 kJ-mol-_.



Exemplo 4: Configuragéo eletronica da molécula O,

\ 20,

J A . \
f \
(| p— | 1R
I/ A\l v

Configuracédo de valéncia de O: 2s?2p*

A combinacéo dois atomos de azoto envolve 12 eletrGes de valéncia.

O diagrama de orbitais moleculares tipico do estado fundamental do oxigénio e
0 seu preenchimento estéo ilustrados na Figura 23.13. N, |\
Este tipo de diagrama é valido para O, e F,. \E/ .,

A ordem de ligacéo é dada por: o

I
|

3

| 1%,

>
-

20,

[ ]
Energia —»

ID
« «

1o,

Figura 22.13 Configuracdo eletronica
do estado fundamental da molécula O,

b. = 1 (8 — 4) =2 segundo a Teoria das Orbitais
N, 2 Moleculares.

Esta ordem de ligacdo sugere a existéncia de uma ligacdo dupla, o que esta de acordo com o facto de a energia de
dissociacdo da molécula de oxigénio (D, = 497 kJ-mol-t) ser menor do que a do azoto (D, = 942 kJ-mol-).

A molécula de O, possui dois eletrdes desemparelhados nas orbitais degeneradas 1. Isto sugere que o O, deve ter
propriedades magnéticas, uma vez que os dois spins desemparelhados, que ndo se anulam, geram um campo
magnetico. Substancias deste tipo, que podem ser atraidas por campos magneticos, designam-se por paramagneticas.
O paramagnetismo do O, é, de facto, confirmado experimentalmente, dando uma boa indicagédo das potencialidades
de previsdo da TOM. As substancias com spins emparelhados designam-se por diamagneticas e sdo repelidas por
campos magnéticos. Uma das aplicaces do paramagnetismo do oxigenio € a monitorizacdo da sua concentracao em
incubadoras, através da medi¢do do magnetismo dos gases que elas contém.



Problema 9B.1 (p. 403)

Qual a diminuicéo relativa do integral de sobreposicao S, quando a distancia internuclear aumenta de a, para 2a,,.

a a’) > 1
Sy (a)=|1+2+—"le * =1+1+= |e* =0.858
(%) [ a, Ba(f] ( 3)
2 _28.0
SHH(ZaO)I 1+ 2a°+4a02 e % =(1+2+ﬂ]62=0.586
a, 3a, 3




Problema 9B.2 (p. 406)

E de esperar que o hidreto de litio possa existir se o atomo de Li usar apenas a orbital 2s para a ligacdo ao
hidrogénio?

Sim. A configuracdo de valéncia do Li é 2st. Pode assim formar-se uma ligacdo Li—H combinando o eletrdo na orbital
2s! do Li com um eletrdo 1s' do hidrogénio. Essa combinacdo de orbitais gera duas orbitais molecularec ¢ e 6*. Os
dois eletrdes preenchem apenas a orbital ligante o, originando, assim, uma ligacdo Li—H estavel.



Problema 9B.3 (p. 408)

Escreva a configuracdo eetronica da molécula F,. Calcule a correspondente ordem de ligagdo e prevejae,
justificando, se a energia de dissocia¢do da molécula F, serd maior ou menor do as das moleculas O, e N..

F (Z = 15); Configuracdo eletronica: [He]2s%2p,?2p,23p,*

Ha assim 14 eletrbes de valéncia para distribuir pelas orbitais aad

molecuares da molécula F,, tal com motra o diagrama. | Zp_{-,;u;?T“

A configuracao do estado fundamental € assim: 2 4 2,
1oy 1% 26 1m,* 1m ) _l;—~=1f’_ )

A ordem de ligacéo é dada por:
b, :%(8—6) _1

Esta ordem de ligacdo sugere a existéncia de uma ligacdo simples, o que esta de acordo com o facto de a energia de
dissociacdo da molécula de F, (D, = 155 kJ-mol-t) ser menor que a do oxigénio (ligagdo dupla; D, = 497 kJ-mol*) e a

do azoto (ligacdo tripla; D, = 942 kJ-mol-).



Problema 9B.4 (p. 409)

Qual a molécula que deve apresentar maior energia de dissociagao: F, ou F,*?

Como se viu no problema anterior, para a molécula F, a configuracdo do estado fundamental é:
2 2 2 4 4
1o, _1Gu ?Gg Ir,*1mg
e a ordem de ligacéo:

1
b. ==(8-6)=1
=5 @6

Para formar F,* retira-se 1 eletrao a orbital 1r,, que € anti-ligante, ficando a configuragao do estado fundamental:

2162262 17 4 17 3
1oy 10" 204 1" 1my -

A ordem de ligago sera: | - * i
e I';; —l' l' I.'I 1=,
b —=(8-5)=15 .

F2 2 25 —.' ";— 25
b/ 1o,

E assim de prever que a ligacio F-F seja mais forte em F,* do que em F, e que,
portanto D.(F,*) > D.(F,) Configuracdo eletrénica
do estado fundamental da
molécula F,*



