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Teoria do Orbital Molecular

Algumas propriedades magnéticas e eletrdnicas de moléculas ndo sdo completamente explicados pelas estruturas de Lewis,
pela teoria da RPENV e pela hibridizag@o. Para estas moléculas, usamos a teoria do orbital molecular (TOM). Do mesmo
modo que nos atomos, os elétrons sdo encontrados em orbitais atdmicos (s, p, d, f), nas moléculas, os elétrons sdo encontrados
nos orbitais moleculares (o, 0*, T, T0¥). A Teoria do Orbital Molecular analisa a ligacdo quimica a partir de orbitais
moleculares (O.M.), que sdo somas algébricas dos orbitais atdmicos dos atomos envolvidos. Devido a superposi¢do das
fungdes de onda dos orbitais atdmicos duas situacdes podem ocorrer:

(I) Interferéncia construtiva, formando um orbital ligante (0 e 17). O orbital ligante possui energia menor do que os dois
orbitais atdmicos que o formam, ndo possui plano nodal e os elétrons ficam confinados na regido internuclear (no eixo da
ligacdo e/ou sobre o eixo de ligacdo).

(II) Interferéncia destrutiva, formando um orbital antiligante (0* e Tt¥). O orbital antiligante possui energia maior do que os
dois orbitais atdmicos que o formam e possui plano nodal que passa pelo eixo internuclear, de modo que os elétrons sdo
fortemente repelidos da regido internuclear.

Os orbitais moleculares sdo representados em Diagrama de niveis de energia, onde os orbitais sdo dispostos segundo sua
energia relativa, além de serem comparadas as energias relativas dos orbitais atdmicos. A construcdo desses orbitais pode ser
bastante complexa, portanto o que se precisa saber € identificar os orbitais ligantes e os orbitais antiligantes. Para distribuir os
elétrons, o raciocinio ¢ o mesmo que na distribui¢do eletronica de atomos, primeiro colocam-se dois elétrons (com spins
contrérios) em cada orbital, do menos energético para o mais energético, regra Pauli, para orbitais de mesma energia (ex. Ttou
%), segue-se a regra de Hund, preenchendo-se os orbitais com a méxima multiplicidade de spin.

IMPORTANTE: n orbitais atémicos formam n orbitais moleculares!

Exemplo: Orbitais moleculares para a molécula H, Diagrama de energia para o H,
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Ao combinarmos dois orbitais atomicos 1s dos atomos de
hidrogénio para construirmos a molécula de H, obtemos dois
orbitais moleculares, um ligante (0y5), e um antiligante
(01™).

Ordem de Ligacao

Molsculade H,

Distribuicio eletronica do Hy: (018)2

Na TOM a estabilidade de uma ligacdo estd relacionada com a sua ordem de ligacdo, que pode ser obtida pela metade da
diferenca entre o nimero de elétrons ligantes e antiligantes:

1
Ordem de ligagio = 3 X [(ntmero de elétrons ligantes) — (nimero de elétrons antiligantes)]

Interpretacdo:

Ordem de ligagdo = 1, indica uma ligacdo simples.
Ordem de ligacdo = 2, indica uma ligacao dupla.
Ordem de ligacdo = 3, indica uma ligacao tripla.

Obs.: Sdo possiveis ordens de ligacdo fraciondrias. Uma ordem de ligacdo seja igual a zero significa ligagdo inexistente, e,
portanto a molécula proposta ndo pode existir.

Exemplo: Para o H, temos dois elétrons em um orbital ligante (0,,) e nenhum elétron em orbitais antiligantes (0,*).
Ordem de ligacdo (H,) = %x [2)-(0)]=1

Conseqiientemente, o H, tem uma ligacdo simples.



Resumo — Teoria do orbital molecular

Orbitais moleculares a partir de orbitais atomicos 2p

Para moléculas diatomicas (dois 4tomos), os Orbitais Moleculares
seis orbitais p (dois conjuntos de 3) devem
originar seis OMs: (0,0%, TL Tt¥ e T, Tr%),
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O aumento da interacio dos orbitais 2s-2p pode alterar as energias relativas dos
0.M., conforme figura abaixo, devido a essas fortes interacdes, hd uma inversdo
nas energias dos orbitais 0y, € T,
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Moléculas Diatomicas Heteronucleares

Para moléculas que contém dois atomos diferentes seguimos os mesmo
conceitos apresentados para moléculas homonucleares, sendo que atomos
mais eletronegativos apresentam energias relativas menores para seus
orbitais atdmicos, o que distorce um pouco o diagrama de energias.

Exemplo: O diagrama de energia para a molécula de NO, uma molécula
heteronuclear, apresenta o seguinte perfil:
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Ao usar a teoria do orbital molecular para discutir algumas propriedades
da molécula, podemos nos ater a dois O.M. em particular. O orbital
molecular ocupado mais alto (HOMO), que é o O.M. de energia mais
alta que contém elétrons. O orbital molecular desocupado mais baixo
(LUMO), que é o O.M. de mais baixa energia que contém elétrons. A
diferenca de energia entre 0 HOMO e o LUMO, denominada de lacuna
HOMO-LUMO, esta relacionada com o minimo de energia necessario
para excitar um elétron em uma molécula.
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Exemplo: Para a molécula de NO o HOMO € 0 O.M. , 15,,* e 0 LUMO € 0 O.M. 0,,*.

Ligacao metalica

A ligacao metalica consiste em um mar de elétrons livres espalhado entre os
atomos. Esse mar de elétrons é responsdvel por varias propriedades
macroscdpicas dos metais. No estado sélido, os metais se agrupam de forma
geometricamente ordenada, formando células ou grades ou reticulos cristalinos.
Uma amostra de metal é constituida por um grande nimero de células unitarias
formadas por cétions do metal. Na ligacdo entre adtomos de metal ocorre a
liberagdo parcial dos elétrons mais externos, com a consequente formacgdo de
cations, que forma as células unitirias. Esses cations t€m suas cargas
estabilizadas pelos elétrons que foram liberados e que ficam envolvendo a
estrutura como um mar de elétrons, esses elétrons sdo dotados de certo
movimento e sdo chamados de elétrons livres.

A medida que o ndmero de orbitais aumenta, seu
espacamento de energia diminui e eles se ligam. O nimero de
elétrons ndo preenche completamente a banda de orbitais.
Consequentemente, os elétrons podem ser promovidos para
bandas de energia desocupadas. Uma vez que as diferencas
de energia entre os orbitais sdo pequenas, a promocgdo de
elétrons ocorre com um pequeno gasto de energia, motivo
pelo qual os metais sdo bons condutores. Em sélidos,
formam-se tantos orbitais moleculares que a diferenca de
energia entre eles vai diminuindo tanto até que se formem
niveis de energia continuos, as bandas eletrénicas (Figura
ao lado). Ha duas principais bandas, a banda de valéncia e a
banda de conducdo. A energia do tltimo elétron que ocupa 1
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Modelo do orbital molecular para os metais
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a banda de valéncia € a Energia de Fermi. Os elétrons com
energia maior que a Energia de Fermi sdo considerados
elétrons livres e, portanto, sdo os que formam o mar de
elétrons.
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