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Teoria do Orbital Molecular

Alguns aspectos da ligacéo nao sao explicados pela teoria da
ligacao de valéncia e pela hibridizacao.
(Por exemplo, por que o0 O, interage com um campo magnético?

por que algumas moléculas sao coloridas?)

Para estas moléculas, usamos a teoria do orbital molecular.
Robert Mulliken: Os elétrons nao pertencem a uma ligacao
especifica, mas estao delocalizados sobre a moléecula em orbitais
moleculares.

Este teoria consegue dar mais informac0es guantitativas. Essencial
para descrever moléculas em estados excitados (cores,
espectroscopia, etc.).

Do mesmo modo que nos atomos, 0s elétrons sao encontrados em
orbitais atomicos, nas moléeculas, os eléetrons sdo encontrados nos
orbitais moleculares, que resultam da combinacao linear de orbitais
atomicos.



Teoria do Orbital Molecular

Aplicar a aproximacao de Born-Oppenheimer (nucleos parados), e
tomar a funcao de onda dos elétrons do orbital molecular, ¢, como
combinacéo linear de funcGes de onda atdbmicas dos atomos
Involvidos.

Tipo:y =c,x, +c_x_ *..ondex, x_e .. sao funcoes de onda
atbmicos (i.e. 1s, 2s, 2p, etc.) dos atomos compondo a molécula.

Aproximacao chamada LCAO
(Linear Combination of Atomic Orbitals).
O Orbital resultante se chama LCAO-MO (Molecular Orbital).

Regra importante: Os orbitais moleculares sao formados entre
orbitais atomicos de energias semelhantes.

N orbitais atdbmicos combinam-se para formar N orbitais
moleculares.



Teoria do Orbital Molecular

Alguns Termos frequentemente usados nesta Teoria

HOMO: Orbital molecular ocupado de energia mais alta
(do inglés Highest Occupied Molecular Orbital)

LUMO: Orbital molecular desocupado de energia mais baixa
(do inglés Lowest Unoccupied Molecular Orbital)

Os dois juntos sao, as vezes, chamados Orbitais de Fronteira, por
fazerem a fronteira entre os orbitais ocupados e os desocupados.

A diferenca em energia entre os dois, chamada lacuna HOMO-
LUMO (HOMO-LUMO gap), da uma dica da energia necessaria
para elevar a molécula para um estado excitado.



Teoria do Orbital Molecular

Voltando pra moléecula de H_*

&
p+A'+‘p+

Os orbitais atdmicos “de base” s&o os 1s dos dois atomos,

A= X4 = €A = A*, B = X, = €™ Nma? = B*

temos as combinacoes

Y,=c,(AxB)=y.* onde c, = constante de normalizagao

=> (., =c,(A°+ B°£2AB), onde

A? = densidade de probabilidade de estadia do elétron, se ele fosse
confinado ao (orbital do) atomo A,

B? = mesma coisa para o atomo B, e
AB é chamado densidade de sobreposicao.



Teoria do Orbital Molecular

.. A densidade de probabilidade € aumentada na

regiao entre os nucleos => orbital ligante
E basicamente o mesmo orbital, que 0 0, = 0,

da molécula de H, na teoria da ligagéao de valéncia, > -

mas agora interpretado como orbital molecular.

Dois novos nomes:

1o por ser o orbital molecular ¢ com a menor energia

(analogo ao orbital atdmico 1s, o orbital s de menor energia), e
1o, por ser o orbital molecular o gerade com a menor energia

W A densidade de probabilidade é reduzida na regiao e
entre os nucleos => orbital antiligante o, *= 0, AN
Nnovos nomes: 2
20 ou 20* (analogo ao orbital atbmico 2s), e

1o, (nao 20 ), € o orbital ungerade de menor energia.



Teoria do Orbital Molecular

Calculando as Energias dos dois Orbitais Moleculares
Precisamos do operador hamiltoniano do elétron:

H,, = -h?[2m -v?+V,+V_ =H, +V_ =H_+V,, onde
V, = -e*lAnte I, 0 potencial devido ao nucleo (proton) A,
V —_—

B

= -e°’l4me I, ‘ B,
H, =-h*[2m -V? + V,, o hamiltoniano, existisse apenas o nlcleo A,
tal que vale H,A = E A, E, sendo a energia do orbital atomico A,

H, =-h*/2m -V* + V_, a mesma coisa pro nucleo B e o orbital B.

No caso da molécula de HYE =E =E, =-13,6 eV



Teoria do Orbital Molecular

Calculando as Energias dos dois Orbitais Moleculares

A condicéo de normalizacao da

([ dt é a integral de volume sobre o espaco inteiro):
Jurypdr=[c-(AxB)c,-(AxB)dr=c’JAA+AB+*BA + BB dr
=CcJAAdT+[BBdT£[ABdT+[BAdT) =c*(1+1+£5+S5)=1

=>¢?=1/2(1£S) ou c, =1/V2(1xS)

jaque [AAdr= [BBdr=1
(A e B sao funcoes de onda de orbitais 1s, que sao normalizadas),

e definimos S := [ AB dt = [ BA dr a integral de sobreposicao.
No caso de dois orbitais 1s, S = {1 + R/a, + 1/3:(R/a_)*}-e*®



Teoria do Orbital Molecular

A Integral de Sobreposicao

S =[ABdr = BAdr,
mede (obviamente)

0 grau de sobreposicao
de duas funcoes de
onda A e B.

Ao lado: a integral de
sobreposicao para os
orbitais 1s de dois
atomos de hidrogénio
em funcao da distancia R
entre eles,

Owverlap integral, S

S={1+ R/ao + 1/3.(R/a0)2}_e-R/aO
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Fig. 14.15 The vanation of the overlap integral with
internuclear distance for two H1s orbitals.



Teoria do Orbital Molecular

Calculando as Energias dos dois Orbitais Moleculares
Agora as energias:

E.=Jy H pdr=c?f(A£B)H (A+B)dr

=CcJAH A+ AH B+ BH A+ BH Bdr

=CcJAMH+V A+ A(H,+V,)B £ B(H,+V, )A + B(H,+V,)B dr

=CJAHA+AV A+ AHB + AV,B + BH A+ BV.A+BH_B+ BV Bdr

=c*[JAHAdt+[BHBdr+[AV A dT+[BV,B di)
+(JAH Bdr+[BHAdt+[AV Bdr+[BVA di)]

=c,>[JAEAdT+[BEBdr+[AAV,dr + [ BBV, dr)
+(JAE Bdr+[BEAdt+[ABV, dr + | BAV, d1)]

=c[(E,-JAAdTr+ E_-[BBdt+[AAV,dr + [ BBV, dr)
+(E,-[BAdr+ E_-[ABdr + [ BAV,_ dt + [ ABV, d1)]

=Cc*[(E,+E,+J+J)x(E.S+ES+K+K)]

=C,>[(E,+E,))(1 £S) + 20 £ 2K] ...



Teoria do Orbital Molecular

Calculando as Energias dos dois Orbitais Moleculares

E.=c?[(E,+E))(1 £ 5) + 2J £ 2K]
=c*[(E,, tE,, )1 £ S) +2J £ 2K]
= 1/2(1£S)-[2E,, (1 £ S) +2J * 2K]
=E, . +t(JxK)/(1%£S),
as energias dos orbitais 1o (ou 10,) e 20 (ou 10,), onde

J = [AAV_ dr = [ BBV, dr = “integral de Coulomb”,
termo devido a atracédo nucleo B <=> e" no atomo A (ou vice-versa),

K :=[BAV, dr = [ ABV, dr = “integral de ressonancia” ou “de troca”,

devido a atracao de um dos nucleos (no 1° caso, B) e o elétron na
sobre/sub-densidade na regiad da sobreposicao

Il Na teoria do principio variacional (=> aula que vem) as integrais de Coulomb e de troca usam o hamiltoniano completo

Il J e K s&o negativos.



Teoria do Orbital Molecular

Calculando as Energias dos dois Orbitais Moleculares

No caso de dois orbitais 1s na distancia R,

J=[AAV, dt = -e’/Ante, [ A%lr, dt = -e*/Aie R {1 — (1+Rl/a ) -e*r*%

e

K=[ABV, dr=-e*/Ane, [ ABIr, dt = -e’/4mte a, (1+R/a,)-e*"*

-0

—

'92/47-[80&0[:] A

R/a
&



Teoria do Orbital Molecular

Energia total da molécula

E..=E,+telAneR
=E . tedldme R+ (JxK)/(1£S)
e’/Arne R = repulsao entre os nlcleos

| E, < E => 0 elétron se encontrara | o) R
] O- *
no orbital ¢, = 10.
-0.2

Falta determinar a distancia interatomica
R, a distancia que minimiza a energia E:

R =74 pm,

€ 0S pesos c, e ¢ substituir este valor de R na integral de
sobreposicéo S, e usar ¢, = 1/V2(1+S):

c,=0.56=>, =0.56-(A+B)

c=11 =y =1.1-(A-B)




Teoria do Orbital Molecular

Energia total da molécula

Etot’i =E, + ezl4neOR
=E .+ 62/47T80R +(J+xK)/(1xS)

I As integrais de sobreposicao e de
ressonancia nao tém analogos classicos,
sao termos puramente quanticos.

Ja que estas sao (parcialmente)
responsaveis pela ligacao, pode-se
dizer que ligacoes quimicas séo
fendbmenos quanticos.

Na distancia R: |[E , -E, |>|E,., -E

tot,+ HlsI

-0.2

=
WR

=> “Aligacdo 20* é mais antiligante, do que a ligagao 10 é ligante”



Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Sao Moleculas consistindo de dois atomos iguais, H,, N, O,, etc.

Devem ser simétricas => Os orbitais moleculares devem ser do tipo
gerade (@(-r) = Y(r)) ou ungerade (Y(-r) = -yY(r)).

No caso de moléculas diatomicas de atomos dos primeiros dois
periodos, n =1 ou 2, estes orbitais moleculares s&o os orbitais o e
7T que ja conhecemos (com novos nomes).

A configuracao eletronica das moleculas é determinada da mesma
maneira que aquela de atomos: preenchendo os orbitais
moleculares “de baixo pra cima”, 2 elétrons por orbital (principio de
exclusao de Pauli), e, se mais de um orbital molecular da mesma
energia estiver disponivel, os elétrons os ocupam um a um,
adotando spins paralelos (Regra de Hund).



Teoria do Orbital Molecular

Ordem de Ligacao
Grandeza util para estimar, se uma ligacao é estavel ou nao.

Def. Ordem de ligacao b .= %:(n - n*),
onde n = no. de elétrons em orbitais moleculares ligantes,
n* = no. de elétrons em orbitais antiligantes

b = 1 para uma ligacao simples.

b = 2 para uma ligacao dupla.

b = 3 para uma ligacao tripla.

Ordens de ligacao fracionarias (semi-inteiras) sao possiveis.

Para b = 0 é preciso fazer mais analise para saber, se a ligacao é
estavel ou néo.

Agora vamos determinar as configuracoes eletronicas e as ordens de ligacao
das moléculas diatbmicas homonucleares (moléculas que consistem de dois
atomos do mesmo elemento) dos primeiros dois periodos.



Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Os atomos do primeiro periodo: H e He
lagrama de orbitais moleculares

Os eletrons de valéncia nos atomos Niveisde  Niveis de energia.  Niveis de

. A . Ja—_— energla energla
de hidrogénio e de hélio encontram-se | dodomoa  moleculares  do aiomo B
(normalmente) no orbital 1s. 2?4%0

Os orbitais moleculares formados
por dois orbitais 1s sao os orbitais ® ”;Lﬁ;g{:f ~ %
ligante 10 (ou 10 ) e HIS™ ¢ 1s
antiligante 20 (ou 10 ). I d ;

Atomic S Atnmn:
orbital orbital

Gls

ENERGY

: , : lo=10
A energia de um elétron no orbital 9

ligante € menor, do que aquela de
um elétron em um dos dois atomos isolado.

A energia de um elétron no orbital antiligante € maior, do que num
atomo isolado.



Moléculas Diatbmicas Homonucleares

A Molécula de H
2 . o
Diagrama de orbitais moleculares

Cada atomo de hidrogénio contribui Niveisde  Niveis de energia.  Niveis de
energla energla

1 elétron => 2 elétrons. dotomoA  Mmoleculares  do atomo B

A maneira de menor energia para zb =10,

distribuir os elétrons nos orbitais &
aquele com ambos os elétrons no
orbital ligante 1o, que € o HOMO:

Gls
Molecular

\3 ,-: orbitals ; \%
His™ ¢ 1s

ENERGY

configuracdo 10° (ou 10 ?) . o @
9 Atomic - Tl_r" Atﬂn‘n:
. - , orbital - orbital
O orbital antiligante 20 (ou 10, ) € 0 LUMO. — L

=> A molécula se forma

=> H2 existe!

Ordem de ligacao: 2 elétrons no orbital ligante 1g, nenhum em
orbitais antiligantes: b = %2:(2-0) = 1 => ligacao simples



Moléculas Diatbmicas Homonucleares

A Molécula de He
2 . o
Diagrama de orbitais moleculares

Cada atomo de hélio contribui 2 elétrons  niveisde  Niveis de energia  Niveis de

i energia dos orbitais energia

=>4 e seria 10° 20 (ou 10 ° 10 ?) dodtomoA  moleculares  do atomo 8
b “ Jy

Ordem de ligacao da molécula iigjﬂlgf,
hipotetica: 2 eletrons no orbital i {o o
ligante 10, 2 no orbital @) 0 ok f
antiligante 2g: b = ¥%-(2-2) = 0 eSS, T o : T
Porém, o estado com dois elétrons no S Dl
orbital 1s do atomo A, e dois no 4tomo S igl= 1ot

B tem energia menor, por que E -E >E-E__,ou seja, por que
“0 orbital 2o € mais anti-ligante, do que o orbital 1o é ligante”.

=> Os atomos ficam separados.

=> He2 nao existe!



Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Os Atomos do segundo periodo, Li, a Ne, A/L\ Node

Os elétrons de valéncia destes atomos N AN

encontram-se nos orbitais 2s e 2p. i
023 023*

Os orbitais moleculares formados
por estes orbitais atbmicos sao 0s

orbitais C)'ZS e 0’23* (: ZSA-|_- ZSB)’ — + | - + O —
GZp e O' * (: 2p + 2pz B) e Gop*
, TT K , 7T, e g8 *
. pr ” p = e + + - -
(= 2p +2p, g resp. Zp Zpy,B)_
Gzp
Agora temos que ordenar estes orbitais L e n .

por energia (e dar novos nomes). = _ .




Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Os Atomos do segundo periodo, Li, a Ne,

Os orbitais 2s tém menos energia do que os orbitais 2p, logo, 0s
orbitais o,_tém menos energia do que os orbitais g, €T, .

=> Eles sdo os novos 1g e 20™, 10 := g, 20 = 025*,
ouosnovoslo elo,lo =0 ,10 =0 %,
g u g 2s u 2s

| Para moléeculas do segundo periodo, os orbitais 1s nao participam
das ligacGes (cada um fica no seu atomo).
=> 0, _nao existe mais, e 10 agora € o, (mesma coisa para 0 20).



Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Os Atomos do segundo periodo, Li, a Ne,

E entre os orbitais moleculares compostos pelos orbitais atdmicos
2P, quem tem menos energia?

Em geral, os orbitais ligantes tém menos energia que 0s orbitais
atdmicos, que tém menos energia que os orbitais antiligantes:

g ,m. <2p<ag_*T1m_*
2p 2p 2p 2p
Entao:
30=20 =0 _,40® =20 =0 *, e
g 2p u 2p

=1 =m , 2™ =1 =1m_ *.
u 2p g 2p



Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Os Atomos do segundo periodo, Li, a Ne,
Eentre 0 =30=20_ en,_=1m=1m,
2p g 2p u

resp.entrec_ *=4c0=20 emn_*=2n=1mn"?
2p u 2p g

Isto € determinado pela integral de sobreposicao
S =[x X0,

onde X, € X, Sao os orbitais atbmicos compondo o orbital molecular,

neste caso S = JX, ,.* X506 AT S = [Xopn™ Xopa AT € S = [Xop 0™ Xopye AT-

O grau de sobreposicao destes orbitais determina, o quéao ligante
ou antiligante o orbital composto e.



Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Os Atomos do segundo periodo, Li, a Ne, % %

Ha uma sobreposicao maior entre os orbitais 2p_(eles apontam
diretamente na direcao um do outro) do que entre os orbitais 2p e 2py,
dai o orbital molecular 3c tem menos energia do que os orbitais 17r.

Ha uma sobreposicao maior entre orbitais 2p , logo, os orbitais 27t
tém menor energia do que o orbital 4a0.
Os orbitais 177 e 2711 sao duplamente degenerados (em x e y).

| Por motivos de hibridizacao de orbitais, ate Z=7 (N_) o orbital 171
tem energia menor do que 30.



Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Os Atomos do segundo periodo, Li, a Ne,

Isto leva aos seguintes diagramas de niveis de energia.

Z=3a’7 Energf — O & 10
Energy A
PN
40 =20, 40,= 20,
2p / 2p
20 =10,
2s / 2s
\ 2s 2s
lo = 10g _
lo = 1ag




Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Os Atomos do segundo periodo, Li, a Ne,
Diagrama de orbitais moleculares

|_| aN (L| aN:Z=3a 7) Niveis de Niveis de energia  Njveis de
2 2 energiEnergy Uos orbitais energia
do atonde A moleculares do atomo B
Li 10g2, b =%-(2-0)=1 40 = 20,
Be,: 10,°10,%, b = %-(2-2) = O*

B:1lo 10 1m’ b="%-(4-2) =1 Zp
C:lo 1o 1m |, b="%(6-2)=2
N:1o*10,°1m 207 b =%-(8-2) = 3

*Be, € um caso especial:

1ag e mais ligante, do que 10 €
anti-ligante => Be  teoricamente -
existe, mas € muito instavel.

2s 2s




Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Os Atomos do segundo periodo, Li, a Ne,
Diagrama de orbitais moleculares

O_a“Ne”(OaNe:Z=8al0): Niveisde ~ Niveis de energia  Niveis de
2 2 energia Energy®S orbitais energia
do atomoQ oleculares do atomo B
. 2 2 2 4 2
O, 101020 1m "1m 7 40,= 20,
b = 1s-(8-4) = 2
F:10%10 %20 °1m *1m *,
2 g u g u g 2p
b=1.(8-6) = 1 —£

“Ne” 10g2 1o ° 20g2 im* 17194 20 %,
b = %-(8-8) = 0*

*Nebnio € um gas nobre, a sua
camada L (n = 2) esta cheia. 2s 2s
=> Nao faz ligacoes guimicas.




Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Os Atomos do segundo periodo, Li, a Ne,

ng Beg BZ C? N2 02 Fz
20, -
Ing e pu h N
x._\\\ |
1Gu .____'_ﬂ___"—ﬂ—-____ﬂ_\\ _,N_
1o, —ﬂ—x —ﬂ—“~~~ “ | \+
) \\\\+
~, %\
N

I Como mencionado, por motivos de hibridizacao de orbitais, a partir
de Z=28(0,) o orbital 30 = 20, tem energia menor do que 1 = 17T .



Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Os Atomos do segundo periodo, Li, a Ne,

A ordem de ligacao também da uma dica sobre outras propriedades:

- Em geral, quanto maior € b, tanto maior a energia de ligacao
(energia necessaria para desfaze-la),

- e tanto mais curta ela é (a distancia entre os dois atomos involividos)

b "
i /\
e
i ol ‘.
[ oot /\
!_ P~ ) 1 ) 1 1 :
f - ‘
!1”... v




Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Os Atomos do segundo periodo, Li, a Ne,

Da para ver isto também olhando para quatro ions da mesma
molécula: O, neutro, com 1 e faltando e com 1 e 2 e a mais:




Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Mais alguns valores de ordens, energias e comprimentos de ligacoes

Synoptic table 11.2* Bond lengths

Synoptic table 11.3* Bond

Bond Order R_/pm
HH 1 74.14
NN 3 109.76
HCI 1 127.45
CH 1 114
CC 1 154
CC 2 134
CC 3 120

* More values will be found in the Data section.

MNumbers in italics are mean values for
polyatomic molecules.

dissociation energies

Bond Order D,/(k] mol™")
HH 1 432.1

NN 3 941.7

HCI 1 427.7

CH 1 435

CC 1 368

CC 2 720

cC 2| 962

* More values will be found in the Data section.
Numbers in italics are mean values for
polyatomic molecules.



Moléculas Diatbmicas Homonucleares

Resumo das diferentes anotacoes das ligacoes

> primeiro periodo

>segundo periodo

| Na teoria do orbital molecular, a contagem recomeca no 2° periodo,
ja que, nestas moleculas, as ligagoes 1s, + 1s_ nao existem

(os orbitais 1s dos dois atomos ficam longe demais um do outro para
formarem ligacoes).



Espectroscopia de Fotoelétrons

Ha evidéncias, de gque esta teoria esta certa?

Lampada, fonte de
fotons (UV, raios X),

Através das energias dos
orbitais moleculares.

=> Espectroscopia de fotoeléetrons

hv

- 1 foton com E = hv bate /
numa molécula da amostra
) ~ , Amostra
=> ejecdo de um elétron o S/e/u\gas) *
chamado fotoeletron /

UHV - Ultra High Vacuum
(p <107 mbar)

- Conservacao de energia: hv = Yam _v* + |,
onde / & a energia de ionizacao, i. €. 0 modulo da energia
(negativa) do elétron antes da ejecao (teorema de Koopmans)



Espectroscopia de Fotoelétrons

- Os fotoeletrons sao defletidos no campo elétrico do analisador.

Lampada, fonte de
fotons (UV, raios X),

e. de He, 21.22 eV Syl I
}/
hv | e”

Analisador
eletrénico,
de energia

- S0 elétrons com uma dada
energia cinética (ou
velocidade), dependendo do
campo elétrico E, passam
até o detector (raio r):

F=eE=F_ . =mVir -
p. e ‘
— . — . _ Amostra , _
=2Ir Ecin. 2Ir - (hv Ii) (pode s/er/urﬁ;*gés) ——
=>[ =hv - reEl2 . / (p<to )

Exemplo: Numa amostra de N, mede-se, que alguns dos
fotoelétrons tém energia cinética de 5.63 eV.

=>¢ = -l =-15.59 eV, consistente com a energia calculada para um
e no orbital 20, = 30 da molecula de N,

Cada molécula tem seu proprio “espectro” de energias de fotoel..
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