Aula 26-29

Teoria das Orbitais Moleculares
Parte 3 — Moléculas Poliatdmicas



Moléculas poliatomicas sdo moléculas formadas por mais do que dois atomos, geralmente, de elementos diferentes
(e.g. H,0, CO,, C,H,, PF;"). Tal como paras as moléculas diatomicas podem ser neutras ou ionicas.

Importancia

« A maioria das moléculas que interessam a Quimica sdo poliatomicas. O conhecimento da sua estrutura eletronica
é importante para racionalizar as respetivas estruturas, energias e reatividades.

« A extensdo da Teoria das Orbitais Moleculares a moléculas poliatdbmicas apresentada no presente curso
corresponde a uma aproximacdo muito simples. Apesar disso, permite introduzir os fundamentos dos métodos
muito mais rigorosos para utilizados modernamente em modelos computationais para estudar todo o tipo de
moléculas, incluindo as poliatdmicas.

Ideias centrais

» O procedimento utilizado na descricdo da estrutura eletrénica e ligacdes quimicas de moléculas poliatomicas
pela Teoria das Orbitais Moleculares, é andlogo ao ja discutido para moléculas diatomicas. Apenas € necessario
considerar um namero superior de orbitais atdbmicas na construcdo das combinactes lineares (CLOA) que
originam as orbitais moleculares.

« Uma orbital molecular é obtida com base na combinacéo linear de todas as orbitais atdbmicas com simetria
adequada. Os pesos das contribuicbes de cada orbital atbmica numa dada CLOA podem ser muito diferentes.

 Cada orbital molecular extende-se a toda a molécula e ndo apenas a atomos adjacentes. Contribui, por isso, para
todas as ligacGes quimicas que asseguram a integridade da molécula. No entanto, a importéncia da contribuicéo
de cada orbital molecular para uma ligacdo quimica especifica pode variar consideravelmente.



Diagramas de Orbitais Moleculares

O procedimento geral para obter diagramas de orbitais moleculares de moléculas poliatbmicas envolve 0s seguintes
passos:

« Escrever as configuracdes eletronicas de valéncia de todos os atomos que constituem a molécula.
 Construir as orbitais moleculares, a partir de combinac0es lineares de orbitais atomicas de valéncia
adequadas.

— Orbitais adequadas sdo as que apresentam coalescéncia ndo nula com as orbitais vizinhas.

— N orbitais atobmicas conduzem a N orbitais moleculares.

 Preencher as orbitais moleculares com os eletrdes de valéncia disponiveis, de acordo com as regras
(principio de exclusdo de Pauli, regra de Hund) que permitem obter a configuracdo eletronica de
menor energia (estado fundamental). Para isso é necessario ter em conta que:

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

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

— Eletres isolados petencentes a orbitais degeneradas diferentes devem apresentar spins
paralelos (regra de Hund).

« A orbital molecular de menor energia deve corresponder aquela que possui menor nimero de nodos
entre atomos adjacentes. A de maior energia deve apresentar o0 maior nimero de nodos.



Exemplo: A molécula H,O, cujo diagrama de orbitais moleculares esta ilustrado na
3a

Figura 26.1 [
A configuragdo eletronica dos atomos € H 1s' O [He]2s°2p,?2p,*2p,*. No total ha 8

eletrbes de valéncia na molécula: dois dos H e seis do O.
Os nacleos de H e O sdo dispostos inicialmente com uma geometria proxima da

geometria da agua. Por exemplo: H/O\H e N30 H-H-O |
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 As orbitais moleculares da agua formam-se combinando as orbitais 1s dos dois \L
atomos de hidrogéenio com as orbitais 2s e 2p, e 2p, do oxigenio. ortials atomicas onvtais Orbias atomicas
« Um exemplo de combinacéo possivel é: de hidrogénio
Y =CWhs, T CWhis, +CWoas + Ca¥Worp, T CsWoop, (26.1) @)
* A orbital 2p, do O, esté presente na molécula, mas ndo contribui para qualquer LCAO w ,@AQ:’
pois, conforme se pode ver na Figura 26.1(a), € perpendicular ao plano da molécula e, ;'28 | [:2a
por isso, ndo tem qualquer sobreposicao com as orbitais 1s dos hidrogenios. T ﬂ}.n A "," ah )
* As 5 orbitais atomicas que participam nas LCAO originam 5 orbitais moleculares. jT\_ﬁl_ o)
Estas sdo designadas por b se sao ligantes (do inglés bonding) e a se sdo antiligantes. o 2 gm
« Como atras mencionado, a orbital 2p, do O, esta presente na molécula mas néo \L LA pe
participa nas ligacOes. Por isso é designada n&o-ligante e representa-se por n. Pode : l@,ﬂ,
apesar disso ser ocupada por eletroes. (b)

Figura 26.1. Diagrama de orbitais moleculares
da molécula H,O. (a) ilustragdo das orbitais
atdbmicas que participam nas CLOA (b)
llustracdo das orbitais moleculares resultants
das CLOA. As linhas vermelhas representam
planos nodais.



» A equacdo de Schrodinger é resolvida para a geometria inicial, obtendo-se as A
energias e formas das varias orbitais moleculares, mostradas na Figura 26.1(b). |

» Em seguida distribuem-se os eletrdes pelas orbitais de acordo com o principio de
exclusao de Pauli e a regra de Hund tal como ilustrado na Figura 26.1.

» As energias das orbitais e 0 modo como estdo preenchidas permite calcular a
energia eletronica do estado correspondente a configuracdo eletronica
considerada que neste caso é 1b22b%la’n?. A energia electronica, E,, dessa

g, = angulo H-O-H

: . . - : : . 8
configuracdo é obtida multiplicando a energia de cada orbital preenchida pelo o d '
, ~ . . Minimo de energia da molécula
numero de eletrdes nela existente e somando os resultados. No caso do diagrama _ S )
da Ei 26.1 i d ] Figura 26.2. Energia eletronica da agua em funcdo
a kigura .1 ISSO COrresponae a. da distancia O-H OH (coordenada g,) e com o
E, =2E, +2E, +2E,, + 2E, (26.2) angulo ZH-O-H (coordenada @,). O minimo de

energia corresponde ao diagrama de orbitais

onde E,;, E,,, Eq,. € E, representam as energias das orbitais preenchidas e o fator moleculares para o estado fundamental da dqua.

multiplicativo 2 corresponde ao numero de eletrées em cada uma delas.

 Calcula-se a energia total da molécula somando a energia eletronica a soma das energias de repulsdo Coulombica entre

todos os pares de nucleos. Como vimos, para 2 nucleos de cargas Z.e e Z,e colocados a distancia R:
Z,Z€°

nuc-nuc
drre

A energia total dg molécula, E, é assim dada por: E=E_; + 2 E, c.nuc

O processo € repetido para diferentes geometrias (diferentes comprimentos de ligacdo O-H e angulo £H-O-H ) obtendo-se,
no final, uma superficie como a representada na Figura 26.2.

« Essa superficie mostra o modo como a energia da molécula. varia com o comprimento de ligagdo OH (coordenada g,) e com 0
angulo HOH (coordenada q,).

« A partir dela é possivel encontrar o minimo de energia da molécula que, para a agua corresponde a uma distancia d,_, = 95.8
pm e aum angulo £0O-0O-H = 104.5°.

 Esse minimo corresponde ao diagrama de orbitais moleculares para o estado fundamental da molécula H,O (Figura 26.3).



« Embora de acordo com a TOM a descricdo da ligacdo quimica seja feita em termos
de eletrdes que estdo deslocalizados por toda a molécula, é possivel estabelecer uma
analogia entre a configuracdo da Figura 26.1 e um modelo da agua em que as

ligacOes quimicas estdo localizadas. Assim:
— O caracter ligante, ou seja, a ligacdo é em grande parte assegurado pelos 4
eletrdes nas orbitais 1b e 2b, que sdo gerados com contribui¢des dos dois H e

do O. A ordem de ligacgéo total é:
b:%(N —N*)=4-0=2

— Ha pois duas ligacbes e dois fragmentos O-H pelo que cada um deles
corresponde a uma ligagdo O—H simples.

« A classificacdo de orbitais moleculares em o e © ndo e estritamente aplicavel a
moléculas poliatébmicas ndo lineares. Mas pode ser considerada localmente entre
cada par de atomos. Nesse sentido cada ligacdo O—H assemelha-se a uma ligacao .

« A maior parte da densidade eletronica das orbitais n e la provém do atomo de
oxigénio (a contribuicdo de H1s para 1a é antiligante). Os 4 eletrbes que ocupam
estas orbitais podem assim ser identificados com os 4 eletrbes nédo ligantes que
figuram na representacdo da agua em termos de estrutura de Lewis:
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Figura 26.1. Diagrama de orbitais moleculares
da molécula H,O. (a) ilustragdo das orbitais
atdbmicas que participam nas CLOA (b)
llustracdo das orbitais moleculares resultants
das CLOA. As linhas vermelhas representam
planos nodais.



O método de Huckel

Uma forma aproximada de tratar a estutura eletronica de alcenos (e.g. eteno, butadieno) e
arenos (e.g. benzeno) pela teoria das orbitais moleculares, consiste em separar os chamados
sistemas o e © da molécula. O primeiro é constituido por orbitais existentes no plano da
molécula e o segundo pelas orbitais p dispostas perpendicularmente a esse plano. A Figura
26.2 mostra esta separacdo para o etileno.

A separacao dos dois sistemas € muito util pois varios aspetos das propriedades dos alcenos
(e.g. algumas propriedades espetroscopicas) podem ser racionalizados, considerando apenas
a estrutura eletrénica do sistema n. O método de Hiickel, proposto pelo quimico-fisico
alemdo Erich Hickel in 1930, permite de uma forma simples, construir o diagrama de
orbitais moleculares para o sistema w de moléculas como o etileno, o butadieno, ou o
benzeno.

O procedimento mostra a utilidade de associar conceitos da teoria do enlace de valéncia
(sistemas o e 1 ) a teoria das orbitais moleculares e pode ser ilustrado usando como exemplo
a molécula de etileno.

Sistema «
' i
H H
Dc : CQ
H H
‘Sistema ¢

Figura 26.2. Separagdo da molécula
do etileno em sistemas c e m.



Aplicacdo do metodo de Huickel a molécula de eteno

1. O eteno é separado num sistema o e num sistema = tais que (note-se a utilizacdo de linguagem da ON ﬁ
teoria do enlace de valéncia): oC D> Co
— Sistema o (Figura 26.3a): 1 ligacdo o do tipo Csp>~Csp? e 4 ligacdes o do tipo Csp>~H1s @& ° N
— Sistema 7 (Figura 26.3b): 1 ligagdo = do tipo C2p,— C2p, e: (@)
2. O sistema c € ignorado. A
3. As duas orbitais C2p, sdo utilizadas para construir as orbitais moleculares com base numa H\“g: ‘é/”
combinacéo linear de orbitais atomicas (CLOA): H/O_O\H
Y=Cal¥Wat Cg¥p (26.2)
onde c, e Cg S40, COMO ja se viu em diversos contextos, coeficientes numéricos, cujos quadrados (b)
déo as contribuicdes relativas das orbitais atbmicas y, ey para a orbital molecular . Figura 26.3. Separagio da

Como N orbitais atdmicas geram N orbitais moleculares o sistema 7 do eteno sera descrito por duas 2‘2"(35)“'5?5‘3;”?;920 em (8) sistema
orbitais moleculares. As duas funcdes de onda que as descrevem ficam definidas logo que os

valores de c, e cg sejam conhecidos. Isso pode ser conseguido, resolvendo a equacgdo de

Schrodinger, que tal como é sabido, conduz também as energias das orbitais moleculares.

4. A substituicdo da equacio (26.2) na equacio de Schrodinger Hy = Ew conduz a:

H(CaWa + CaWp) = E(CaWA + Ca1p) (26.3)
5. Atendendo a natureza do operador H e a que C, € Cg S30 constantes, a equagdo (26.3) pode escrever-se:
Callya + CeH W = CAE WA + CaE g (26.4)

6. Multiplicando ambos os membros por y, vem:
CaAWAH Wa + CaWaH g = CAWAE Wa + CaWAE 5 (26.5)



8. Aintegracdo da equacdo (26.5) em todo o espaco conduz a:

HAA HAB
Ca [waHwdT +¢, [w Hyedr = C,E [y, padr +CoE [y ,pede
onde a energia, E, é constante, podendo ser passada para fora dos integrais no segundo membro da
equacao (a direita). A relacio:

Spp = ft//Al//Adr =1 (26.7)
resulta do facto de as funcbOes de onda que descrevem as orbitais serem normalizadas. S,g
representa o integral de sobreposi¢cdo entre as orbitais A e B. A equacgdo (26.6) pode assim

(26.6)

escrever-se na forma:
CaHaa *+ CgHag = CAESAA + CgESAR

donde:
CaHaa T CgHag — CAESAa — CgESpg = 0 (26.9)
(Han —ESan)Ca + (Hag —ESpg)Cg =0 (26.10)

A equacdo (26.10) designa-se por equacao secular.

9. O processo é repetido a partir do passo 6, mas multiplicando por y; em vez dey,. Obtém-se, assim

a segunda equacao secular:
(Hga — ESga)Ca *+ (Hgg — ESgg)cg =0

em que, analogamente a equacéo (26.7), Sgg = 1.

(26.8)

(26.11)



10. Para resolver o sistema de equacdes seculares:
(Haa— ESan)Ca+ (Hag —ESag)Cs =0 (26.12)
(Hga — ESga)Ca + (Hpg — ESgp)Cg = 0 (26.13)
Hickel admitiu as seguintes aproximacdes drasticas:

« Todos 0s H;; sao considerados iguais a uma quantidade « chamada integral de Coulomb. O
integral de Coulomb é negativo e pode ser interpretado como a energia do eletrdo quando
ocupa uma orbital no &tomo A ou no atomo B.

Isso implica que nas equacdes anteriores: Hap = Hgg = @

« Para atomos adjacentes H,, = e, para atomos ndo adjacentes H,, = 0. O parametro g e
uma quantidade negativa denominada integral de ressonancia. E uma medida da forca da
Interacdo entre os atomos vizinhos.

No caso do eteno, 0s dois atomos sao necessariamente adjacentes pelo que, de acordo com
as condigOes anteriores: Hyg = Hgp = S

» Todos os integrais de sobreposicdo S, sdo considerados nulos para simplificar as
expressoes resultantes. Como ja se viu S;; = 1.
Verifica-se assim que, nas equagoes (26.12) e (26.13) : Sya = Sgg = 1; Spg = Sga = 0.
11. Com as aproximac0es de Huickel as equacdes seculares tomam a forma:
(a—Ex1)cy + (B-Ex0)cg =0 (26.14)
(B—Ex0)ca + (a—Ex1)cg =0 (26.15)



que se reduzem a:
(a—E)ca+ feg =0
peat (a—E)cg=0

12. Para resolver as equagOes anteriores e encontrar as energias, E, e os coeficientes c, e cg das orbitais considera-se o
determinante secular:
a—-E f
p a-E

13. Calculo das energias das orbitais moleculares:
A resolucdo do determinante secular permite obter as energia das duas orbitais.Como a? — b? = (a + b)(a—b) a

equacéo (26.18) pode ser escrita como:
(a—E+pP(a—E-pP =0

Esta expressdo anula-se se qualquer dos termos entre paréntesis for igual a zero. Conclui-se entdo que as energias

das orbitais sdo dadas por: E=a+ f e E = a—- . Como « e £ sdo quantidades negativas a orbital de menor

energia, designada 1=, e a de maior energia, designada 2z, correspondem as energias:

(26.16)
(26.17)

=(a—E) -p*=0 (26.18)

(26.19)

(26.20)

Eln =at ﬂ
(26.21)

EZTE: a_ﬂ



14. Calculo dos coeficientes c, € cg das orbitais moleculares :
Substituindo as solucéo E = « + f nas equaces seculares (26.16) e (26.17) obtem-se:

—at+ g =0

(26.22)

donde se conclui que c, = cg. A substituicdo de E = ¢ — f conduz a c, = —Cg. Tendo em conta a

condicao de normalizacéo:
Ca?t+Cg?=1

COMO C, = Cg (OU C5 = —Cg) pode escrever-se:
Cil+cl=1le202=1< CAZZE

donde se conclui que:
1

C, = ——
t 2

Assim, as funcbes de onda que descrevem as orbitais 1w e 2 serdo dadas por:

1

Vi =15 (WA +¥s) (26.24)
1

Wy, = E(V/A ~Vs) (26.25)

em que, neste caso, as w, € wg correspondem a duas orbitais atbmicas p, em 4tomos
adjacentes. A Figura 26.5 mostra as respetivas combinacgoes lineares, sublinhando que,
quanto maior o numero de nodos mais elevada a energia.

(26.23)
g
K

Figura 26.5. Combinacdes de
orbitais atémicas utilizadas na
construcdo das orbitais
moleculares do eteno. Quanto
maior 0 nimero de nodos mais
elevada a energia.



O diagrama de orbitais moleculares para o sistema = do eteno obtido pelo método de Hiickel esta

ilustrado na Figura 26.6. e
,y- - - UMO
A analise das Figura 26.6 permite fazer notar que: < %P 1
« Tal como acima indicado, a energia das orbitais moleculares é tanto maior quanto maior o >
respetivo nimero de nodos. Neste caso a orbital 1 com zero nodos, tem uma energia mais ot
baixa que a orbital 2 que possui 1 nodo. GL i
« Uma vez que ha apenas dois electrbes em orbitais atomicas 2p, para distribuir pelas orbitais
moleculares estes ocupardo a orbital de mais baixa energia (1r). A contribuicao destes dois Er'g:gfs r2n66?écu|5r§gra?§a dg
eletrdes para a energia da molécula (a energia eletronica do sistema rt), E_, seré: sistema ©  do  eteno  com
E = Z(CZ + ﬂ) (26 26) indicacdo das orbitais fronteira:
T . . , . . ; A - orbital ocupada de menor energia
» A orbital ocupada de energia mais elevada é designada por HOMO (do inglés “highest (HOMO) e da orbital desocupada
occupied molecular orbital) e a orbital desocupada de mais baixa energia recebe a de menor energia (LUMO).

designacdo LUMO (do inglés “lowest unoccupied molecular orbital””). Em conjunto formam as chamadas orbitais

fronteira.
As orbitais fronteira sdo muito importantes pois sdo responsaveis por muitas das propriedades quimicas e espetroscopicas

das moléculas. Pode por exemplo prever-se que a energia necessaria para excitar um eletrdo da orbital ligante 1= para a
antiligante 2r é:

AE=|Ey, - E | = [(a=p) - (a+ p)=2|p]
Um valor tipico de g para hidrocarbonetos é = -2.4 eV, 240 kJ-mol- ou 3.99x10-%° J por molécula. Isso corresponde a
um comprimento de onda de 498 nm:

P hc  (6.626x107*)x(2.998x10°)

AE 3.99x107%
Esta estimativa implica que o eteno deve absorver radiacao visivel azul (498 nm), sendo por isso amarelo e ndo incolor.

De qualquer modo, embora o valor de A previsto (498 nm) seja bastante diferente do valor experimental (173 nm) néo
pode ser considerado disparatado.

=4.98x107"m = 498 nm




Aplicacdo do meétodo de Hiickel a molécula de butadieno

O butadieno esta representado na Figura 26.7. O sistema m € constituido por 4
eletrdes. As combinacOes de orbitais atdmicas a partir das quais as orbitais
moleculares sdo construidas estdo ilustradas na Figura 26.8. As expressdes dessas
orbitais moleculares e as respetivas energias podem ser obtidas pelo mesmo processo
usado para o eteno, considerando, agora, quatro orbitais atobmicas:

W=Calyat Cg¥g + Cc¥c + Cplp (26.26)

Tal como no caso do eteno a energia de uma dada orbital molecular € tanto maior
guanto maior o numero de nodos.

O passo inicial consiste, novamente, em substituir a equacdo (26.26) na equacao de
Schrodinger Hy = Ey:

H(CaWa+ CaWs + CcWc * CpWp ) = E(CAWA + Ca¥W + et + Co¥p) (26.27)
Depois a equacao (26.27) e rearranjada:
Callya + CeH g + CcHye + CoHYp = CAE WA + CaE s + CcEy + CoEyp  (26.28)

Segue-se a multiplicagdo de ambos os membros da equacao (26.28) por w,, que
conduz a:

CaAWAH YA + CoWnH Y + CoypH Y + Cownyp =
= CAVAE WA + Ca¥WaE Y + CovaEye + CowaE up (26.29)

Energia —

b c/d
a/\/
=
Figura 26.7. Molécula de
butadieno.

N° de nodos

An 3
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o ©od ©0ID ©od
CoD Or@ OO ©oO
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Figura 26.8. Combinagdes de orbitais
atémicas utilizadas na construcdo das orbitais
moleculares da molécula de butadieno Quanto
maior 0 nudmero de nodos mais elevada a
energia.



Integrando a equacao (26.29) em todo o espaco te-se que:

CaHan + CgHAg + CcHac + CoHap = CAESAA + CgESAg + CCESAc + CoESAp (26.30)
onde Hy;:
H, =|w.Hy dr (26.31)
Hag = .l//AI:Il//BdT (26.32)
Hae = [waHy cdz (26.33)
Hap :IWAHWDdT (26.34)
e S;;580 0s 0s integrais de sobreposicéo dados por:
S = [V AW ad7 =1 (26.35)
Sue = [ W ¥ 507 (26.36)
Spac = ft//At//Cdr (26.37)
Spo = [ W ¥ 07 (26.38)

A equacdo (26.38) pode ser rearranjada obtendo-se a primeira equacao secular:
Ca(Han = ESan) * Ca(Hag — ESpg) * Cc(Hac — ESac) + Cp(Hap = ESpp) =0 (26.39)



Repetindo agora o processo de multiplicagdo da equagéo 26.29 para yg, W € ¥y € 0S rearranjos subsequentes obtém-se no o
conjunto complete de equagdes seculares:

Ca(Haa = ESpn) + Cg(Hag — ESpg) + Cc(Hac — ESac) + Co(Hap —ESpp) =0 (26.40)
Ca(Hsa — ESga) + Ca(Hpg — ESgg) + Cc(Hpe — ESge) + Cp(Hpp — ESpp) =0 (26.41)
Ca(Hea — EScp) + Cg(Heg — EScg) + Ce(Hee — ESee) + Cp(Hep — ESep) =0 (26.42)
Ca(Hpa — ESpa) * Ca(Hps — ESpg) + Cc(Hpe — ESpe) + Cp(Hpp — ESpp) =0 (26.43)

De acordo com as regras de Huckel:
» Considera-se sempre: Hj; = . Logo:

Haa=Hgg =Hcc =Hpp = @ (26.44)
« Para atomos adjacentes H,, = . Para atomos nédo adjacentes H, = 0. Isso implica que:

Hag = Hga = Hgc = Heg = Hep = Hpe = 6 (26.45)

Hac = Hap = Hgp = Hca=Hpa=Hpg =0 (26.46)

 No caso dos integrais de sobreposicao verifica-se S;; = 1 por questdes de normalizagdo e admite-se que S, = 0. Dai
resulta que:

Saa=Spg = Scc =Spp =1
SpB = Sac = Sap = Sga = Sec = Sgp = Sca = Sce = Scp = Spa = Spg = Spe = 0.



O conjunto de equacdes (26.40) a (26.43) transforma-se Considerando agora a variavel:

assim em: o—E
ca(@—E)+CgB+0+0=0 (26.47) = B (26.53)
Caf8+ Cg(a—E)+c.f+0=0 (26.48) pode escrever-se:
0+cgB+cc(a—E)+cp=0 (26.49) : 1 ‘13 8
O0+0+cf+cy(a—E)=0 (26.50) 01 x 170 (26.54)
0 que corresponde ao determinante secular 00 1 x

igualado a zero: Um determinante de ordem 4 pode ser expandido de acordo com:

a-E pB 0 0
0 a boedl e o e g hl e fonl le f g
a—-E
% P = (26.51) (_af_irl]:ajkl—bikl+ci i o1l—dli j K
0 p a-BE p r:qrj10 n o p|l |m o p| m n p m n o
0 0 B a-E P
Dividindo todos os elementos por 3 vem: No caso de (26.65) vem:
x 1 O 1 1 O 1 x O 1 x 1
a-BE 0 0 xx[1 x 1]-1x[0 x 1|+0x[0 1 1|-0x|0 1 x/=0
B 0 1 x 0 1 x 0 0 X 0 0 1
1 a-E 1 0 e, como os dois termos da direita sao nulos:
b (26.52) x 1 0 11 0
0 . a—E . xx|1 x 1|-1x|0 x 1[=0 (26.55)
,B 0 1 x 0O 1 x
0 0 1 ﬁ
b




A expansao dos determinantes de ordem 3 da equacédo
(26.65) conduz a:

X 1 1 1
1 Xx 0 x

que corresponde a:
X*(x*=1)—x*—(x*-1) =0
x* —3x*+1=0 (26.57)

A equacdo (26.57) é uma equacdo quadratica, pois pode
reduzir-se a uma expressao do tipo ay>+by+c =0, comy =
X, a=1 b=-3ec =1 As raizes podem assim ser
facilmente obtidas usando a formula resolvente das
equacoes de segundo grau:

2 _ _b++/b? —4ac

2a

Xz:3+\5< X = +1.618
(2 _3EV3 -4 2 X =—1.618
2 <X2_3—\E

X +0.618
2 x = 0.618

X 1
1 x

2

— X -0 (26.56)

Y=X

Uma vez que:

« X foi definido como (a—E)/f

* Os parametros « e £ sao negativos
Pode concluir-se que as energias das orbitais moleculares
correspondentes ao sistema 7 do butadieno corresponderao
ao diagrama da Figura 26.9. Essa figura mostra também que
0s 4 eletrdes m ocupam as orbitais 1w e 2. A energia da
ligacdo = do butadieno é calculada no problema 9D.1

E=a- 161883 4r

E=a-0618p3 3n

E=a+0.618) mudapmm 27

Figura 26.9. Diagrama de energia para o
sistema 7 do butadieno.




Aplicacdo do método de Htickel a molécula benzeno

A molécula de benzeno esté ilustrada na Figura 26.10. O circulo no interior na figura 26.10a é usado
para indicar que as ligacdes C—C sdo todas equivalentes. Como vimos, na visdo da TEV o benzeno é
considerado como sendo constituido por contribuicdes de estruturas de ressonancia como as ilustradas
na Figura 26.10bA aplicacdo do método de Huickel ao benzeno segue exatamente 0 mesmo Processo
ilustrado para o eteno e butadieno.

« O benzeno é separado num sistema o, com uma estrutura de um anel hexagonal plano, € num
sistema =, tal como ilustrado na Figura 26.11 (note-se mais uma vez a utilizacdo de linguagem da
teoria do enlace de valéncia, com as designacdes ¢ e m)

— Sistema o: 6 ligacBes Csp>~Csp? e 6 ligacbes Csp>~H1s
— Sistema =: 6 ligagdes Cp,— Cp,

O sistems o € ignorado.

* As seis orbitais C2p, nédo hibridas, perpendiculares ao plano do anel, sao utilizadas para construir as
orbitais moleculares com base numa combinacdo linear de orbitais atomicas:

W=CaWa T Coig + Cce * Cpp + Ce e + Cryf (26.58)
 Os passos seguintes para obter as energias das orbitais, devem agora ser familiares:
— Obtém-se as seis equaces seculares.
— Escreve-se o0 determinante secular 6x6 correspondente.
— Aplicam-se as aproximacdes de Huckel.
— Resolve-se o determinante secular.
— Arresolucéo do determinante secular conduz as energias das orbitais.

— A partir destas e da condicdo de normalizacdo e possivel obter os coeficientes das funcdes de
onda.

(b)

Figura 26.10 Molécula de
benzeno.

Sistema ¢ Sistema ©

Figura 26.11. Separacdo da
molécula de benzeno em
(a) sistema o e (b) sistema =.



« O processo conduz as fung()es de onda e energias indicadas na Tabela 26.1. Funcdes de onda e energias para as orbitais moleculares do benzeno

Tabela 26.1. A tabela permite concluir que: T TE— T
, : - ] W Wb W — W + W ——— 9.0 _
— Ha dois pares de orbitais degeneradas (i.e. com a mesma | """ 6 6 B 6 B ° ege |V
energia): (w5, v3) & (¥4, vs). _ _ P BV SV VNS BRI S UV ..
— Quanto maior o nimero de nodos maior a energia. STt oVt it oyttt i @-°
- Ate_ndeqdo aqueaep Sd0 negativos y; sera a orbital de %—%wﬁo%—%Wﬁ%%w%—%% ] .:, s
mais baixa energia. 1sso esta consistente com o facto de ser ..
a unica que ndo apresenta nodos. _ 1 L, L 1
. q p . Y \/ZWA+OWB ‘\/ZWC \/ZWD+OWE+\/ZWF 2 .’.,.. a+p
O diagrama de orbitais moleculares do benzeno pode ser 1 5 1 1 5 1 @
construido com base nas energias dadas na Tabela 26.1 e o TN AL TAC T ACIIV AV AR R 7 I e
resultado esta ilustrado na Figura 26.10. ) : : : | : %
~ .- . V= Wat ¥t =Wt —=Wpt =W+ —=V¥5 0 C I a+2p
* Os 6 eletrdes m ocupam as 3 orbitais ligantes sendo a NN N N A N N ] ®

configuracdo eletronica 1?2,

O facto de os eletrOes apenas ocuparem orbitais ligantes confere estabilidade (no sentido
de energia baixa) a molécula de benzeno.

Uma caracteristica interessante das orbitais moleculares do benzeno é a de estarem
distribuidas total ou parcialmente pelo anel C;, ou seja, a ligagdo m do benzeno esta
deslocalizada e cada par eletronico contribui para ligar varios ou todos os atomos de
carbono. .
A energia de deslocalizagédo E,. corresponde ao abaixamento de energia originado pela

dispersdo dos eletrbes p por toda a molécula em vez de estarem localizados apenas em v
dois 4&tomaos.

4x

_3K

o

Energia —p

1z

Figura 26.10. Diagrama de orbitais
moleculares da molécula de benzeno



Calculo da energia de deslocalizagéo (E,.,.) do benzeno

A energia de deslocalizacao (E.,.) do benzeno pode ser calculada comparando a energia total dos eletroes © do
benzeno com a de um sistema de referéncia localizado. Pode considerer-se como sistema de referéncia um
conjunto de 3 sistemas © do eteno que correspondem a 3 ligacdes m localizadas. ela energia p localiazadadada
pela diferenca entre a energia do sistema n deslocalizado e a energia de um sistema n localizado equivalente. Se
0s 4 eletrdes rt do butadieno ocuparem orbitais rt localizados como 0s do etileno, a energia correspondente sera:

Referéncia:  E (localizada) = 3x E . e = 3x(2a+ 208) =6+ 64
Benzeno: E_(deslocalizada) =2(a+ 20) + 4(a+ f) =) =6+ 8p

Assim, a energia de deslocalizacéo seréa igual a:

Egestoc = E(deslocalizada) — E_(localizada)
= (6a+8p) — (6a+6p)

= ZIB
Considerando o valor tipico g = -2.4 eV ou —231.6 kJ-mol, conclui-se que a energia de deslocalizacdo © do

benzeno é:
E jesioc = —463.2 kJ-mol?

Como € negativo Eg,. corresponde a um valor negativo, pelo que a deslocalizagao tem um efeito estabilizador
(a energia da molécula decresce).



Problema 9D.1 (p. 420)

A energia de ligagdo m, E_, corresponde a energia total dos eletrdes que ocupam as orbitais w. Calcule o valor de E_
para o butadieno no estado fundamental.

O sistema 7 do butadieno inclui 4 eletrbes e as 4 orbitais moleculares 7 do butadieno possuem as seguintes
energias:

74 E=c- 161883
2 E=a- 06183
7, E=a+061883
i E=a+161883

cuja ordem é determinada pelo facto de os par@metros « e S assumirem valores negativos. Os 4 eletrdes 7 vao
ocupar as orbitais , e z,. O valor da energia de ligacdo 7, E_, do butadieno sera:

E.=2x(a+ 1.618p) + 2x(a+ 0.618p) =4a + 4.472p




Problema 9D.2 (p. 421)

Calcule a energia de deslocalizacédo do butadieno.

A energia de deslocalizagao (E ) € dada pela diferenga entre a energia do sistema r deslocalizado e a energia
de um sistema r localizado equivalente. Se os 4 eletrées © do butadieno ocuparem orbitais = localizados como os
do etileno, a energia correspondente sera:

E.(localizada) = 2x E yeno =2x(2a+ 28) =4a + 4P
Como se viu no problema anterior se houver deslocalizagéo:
E_(deslocalizada) = 4o + 4.472

Assim, a energia de deslocalizacdo sera igual a:
Egesioc = E(deslocalizada) — E_(localizada)

=(da+4.4720) - (4da+4))
=0.472p

Considerando o valor tipico f = -2.4 eV ou —-231.6 kJ-mol-, conclui-se que a energia de deslocalizacdo = do

butadieno e: £, =-109.3 kl-mol

Tal como seria de esperar, este valor (-109.3 kJ-mol1) é bastante menor do que o encontrado para o benzeno
(—463.2 kJ-mol-t), uma vez que o numero de eletrbes = do butadieno é menor e, consequentemente, € também
menor a extensdo da deslocalizacao.



