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SUMARTIO

O teorema virial foi aplicado na construgao de
diagramas de correlagdo do tipo construido por Walsh. A geo
metria de moléculas do tipo AHg obtidas (onde: Q =0, * 1 e
A sao os elementos da 2a. linha da tabela periédica)utilizag
do-se fungdes de onda aproximadas (CND0/2}, apresentaram ex-
celente concordancia dos parametros gedmétxicos calculados '
com experimentais.

' Os diagramas de energia cinética construidos para
o grupo de moléculas que possuiam o atomo central com nimero
atomico menor do que seis mostraram—-se diferentes daqueles '
obtidos para o grupo de moléculas que possuiam o atomo cen-
tral com nimerc atOmico maior do que seis. Realizamos parti
coes das energias cinéticas dos orbitais moleculares e obser
vamos que nho primeiro grupo as energias cinéticas de recobri
mento determinavam os maximos e minimos de energia cinética,
e, para o segundo grupo, as energias cinéticas dos orbitais '
atomicos &€ gue apresentavam comportamento determinante. Com
paragoes dos fragmentos das energias cinéticas com as subpo-
pulagoes grosseiras e de recobrimento mostraram que © aumen—
to ou diminuicao dessas subpopulacoes & que determinavam o
aumento ou diminuicac dos fragmentos cinéticos.

Como consequéﬁcia do proprio teorema virial esta-
belecemos o principio de maxima energia cinética, e pudemos
avaliar guais orbitais moleculares eram responsaveis pela '
geometria molecular, Em fungdo do comportamento das energias
cinédticas dos orbitais moleculares perante a adigao ou a re
tirada de elétrons de uma molécula pudemos manter alguma re
lagdo com o modelo de repulsao do par eletronico da camada

de valéencia.



Por intermédio de regras bastante simples, cons
truimos gualitativamente os diagramas de energia cinética, o
que mostra a simplicidade do comportamento dos energias ci

neticas.

Comparagoes com outros métodos também foram rea
lizadas e nao pudemos estabelecer, até o momento, um para-
lelo do comportamento das energias cinética com estas outras

entidades energéticas.



ABSTRACT

The virial theorem was applied to the construc-
tion of same type of Walsh's correlation diagrams. When
using approximate wave functions (CND0/2) demonstrated an
excellent accordance with the ones obtained experimentally
(please note that: Q = O,i 1 and A the second line elements
of the periocdic table).

The kinetic energy diagrams constructed to the
group of molecules that have the central atom with atomic
nurber smaller than six are different of the ones construct
ed to the group of molecules with the central atom with
atomic number greater than six. We made partitions of the
molecular orbitals kinetic energies and observe that to the
first group, the overlap kinetic eneryy determines the
maximum and minimum of the kinetic energles. To the molecules
of the second group the atomic orbitals kinetic energies
are the more important terms. Comparing the kinetic energies‘
fragments with the Mulliken's gross and overlap sub-~popula-
tions we could understand that the increase or decrease of
these sub-populations are responsible for the increase or

decrease of the kinetic fragments.,

As a consequence of the virial theorem we establish
the principle of maximum kinetic energy and could evaluate
which were the molecular orbitals responsible for the molecular
geometry. The study of the behavior of the molecular orbitals
knetic energies shows us that, when we add or remove an
electron of a molecule we can maintain some relation with the

valence shell electron pair repulsion model.



By means of very simple rules we constructed
qualitatively the kinetic energy diagrams showing the
simplicity of the behaviour of the kinetic energies. Many
comparisons with different methods were made buit, until
now, we could not establish a paralellism between the
behaviour of the kinetic energies and other energetic

entities.
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CONVENGOES E SIMBOLOS ADOTADOS

« As moléculas estudadas foram dispostas no sistema de co-

ordenadas da maneira apresentada na fig., 1.2.

. Nos md&todos de partigdo de energia cinética dos orbitais
. moleculares as subenergias cinéticas de recobrimento sio
simbolizadas por t(i,h;,x), onde:
h  representa o orbital atdmico do adtomo de hidro-
geénio 1;

X  sera o orbital atdmico do dtomo central da molé

cula AH, em questao, e

i o orbital molecular considerado.

As subenergias cinéticas orbitais atomicas nos orbitais '

moleculares sao simbolizadas por t(i,y). onde:

y pode ser qualquer orbital atOmico da molécula !

AH2 e

i o orbital molecular considerado.

. As subpopulacoes grosseiras de Mulliken sdo simbolizadas

por n{(i,y) e as subpopulagSes de recobrimento por n(i,h;,X).
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CAPITULO 1



1. INTRODUCAO

1.1 Sobre Pitigoras e os "Niimeros Magicos"

Nascido na ilha de Samos, por volta de 580 a.C.,
Pitagoras, uma das figuras mais obscuras de nossa historia,
fundou em Crotona, na costa sudeste do que agora € a Ita-
lia, uma sociedade cientifico-religiosa das mais interessan
tes e misteriosas que se tem conhecimento: a escola dos pi
tagéricos; Considerada uma ramificagac do Orfismo, impunha
aos seus componentes um cddigo de conduta muito rigido e
diz~se comumente que o lema da escola resumia-se em uma ani
ca frase: "Tudo € nimero”, Era um artigo de £& fundamental
do pitagorismo que a esséncia de todas as coisas, tanto nas
gquestOes tebricas quanto nas praticas, pudessem ser expli-
cadas em térmos das propriedades intrinsecas dos inteiros e
suas fragoes. Por exemplo, a descoberta feita por eles,de
que duas cordas soam em harmonia se seus comprimentos tém
uma razao simples, demonstrava a utilidade gque a matematica
poderia ter para uma melhor compreensac dos fendmenos natu
rais. Para eles, a razao numdrica criava por si mesma, a

harmonia sonora,

A conotagao religiosa da escola levou- os = a
atribuir certas caracteristicas wisticas aos niimeros intei
ros. A consequéncia imediata foi a iniciacZo ao pensamento
de que a matematica naoc deveria ser estudada apenas como
exercicio de aplicagdo . mas sim, como cidncia com uma for
¢a criadora que transcendia as proprias formulagOes matema-

ticas.



A escola funcionou durante 30 anos, quando foi
destruida em uma rebeliZo popular. Sua influ@ncia, entretan
to, influenciou profundamente o espirito cientifico grego,

transcendendo -ac tempo e difundindo-se por diversas partes

do mundo.

Os séculos se passaram. As ciéncias evoluiram e
os nlmeros inteiros dos pitagdricos foram reduzidos a uma
parte de um mundo matematico muito maior e mais complexo,
sem receber qualquer conotacao especial (apenas identidades

de um processo de contagem).

Entretanto, quando estudamos fisica e gquimica
constantemente, nos deparamos com regras praticas ou solu
¢oes tedbricas gue sao governadas por nilmeros inteircs ou
fragdes de inteiros. Por exemplo: a regra dos 16 e 18 elé
trons gue governa a estabilidade de comple¥os; a regra do
octeto; o modélo atdmico de Schrbedinger, onde a estrutura
atOmica depende de uma série de nlmeros gudnticos, que sao
inteiros (com excegcao dos nimmeros guinticos de spin, que sao
governadas por variagoes entre niimeros quinticos, gue sao
inteiros; e uma série de outros casos gue poderiam ser
agui enumerados. Este fato, nos leva a indagar se isto nao
seria o ressurgimento, em uma espiral evolutiva, do ideal
pitagbrico? Nos faz cogitar se a adoragao dos pitagdricos

. _
pelos nimeros inteiros e fragotes simples atingiu uma profun
didade comparavel a alcancada pela mecanica quantica, gue

langa em nossos olhos um universo de harmonia e eguilibrio

através de sua simetria. Serao as regras determinadas por



niimeros inteiros um mero acaso? Ou o fim pitagdrico de

nossa ciéncia?

Nao fizemos mengao sobre a importancia dos numé-
ros inteiros e das fracdes simples, por estarmos interessa—
dos na natureza Intima da relagZo entre os nlmeros e o uni
verso, como os pltagbricos, mas sim, por estarmos interessa
dos na natureza da geometria molecular que, atravds das
regras de Walsh, & governada por esses nimeros: um fato bas
tante curioso e que tem chamado tanta atencdo dos quimicos

tebricos.

Estas regras comegaram a ser delineadas em 1942,
em uma publicacgao de R.S.Mulliken (1) que observou que, a
geometria de um grupo de Oxidos triatOmicos dependia do nil
mero de elétrons na camada de valéncia. Construiu entio, um
diagrama correlacionando @ a energia de ionizacdo, com os angu
los de ligagao, com o nlmero de elétrons da camada de valdn
cia e a partir deste, consegulu prever a geometria de algu

mas moléculas.

Poucos anos se passaram até que A.D.Walsh (2),da
Universidade de Leeds, descobriu uma série de regras que pex
mitiam prever a geometria molecular, simplesmente contando-
se o nlmero de elétrons na camada de valéncia. Aos nimeros
responsaveis pela mudanca da geometria molecular Walsh,tal
vez inspirado pelo misticismo pitagdrico, deu o nome de "nii
meros magicos"., Um exemplo esclarecerd o principio das

ideais de Walsh. Para moléculas triatdmicas ou tetratdmicas
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existe um nimero critico de elétrons na camada de valdn-
cia; quando o numero destes eldtrons na molécula for me-
nor gue o valor critico para a classe a gqual a molécula per
tence, o mesmo terd entdo, ou a forma (no estado fundamen -
tal) linear ou planar - mas, se a molécula contém mais do
que o nlmero critico de eldtrons de valdncia ela seri ou cur

vada ou piramidal,

Walsh nao parou nesta constatagao, que adveio de
uma série de dados | experimentais, mas seguindo as idfias
de Mulliken, construiu diagramas de correlacgao, utiliz ando
conceitos da teoria de grupo, algumas informagoes gquanto-me
cénicas e os resultados acima mencionados, Estes diagramas
diferiam do original proposto por Mulliken em dois aspectos:
o primeiro foi a substituigao da energia de ionizagio  por
um conceito mais vago; o da energia do orbital molecular e
o segundo € que estes diagramas explicavam atravds do prin
cipio da maxima sobreposicdc ("overlap") dos orbitais atdmi

cos, porque as moléculas preferiam determinadas geometrias.

O trabalho de Walsh foi mais abrangente do que o
de Mulliken, uma vez que sua aplicac¢ao pode ser exten&ida !
para um nimero muito grande de moléculas, possibilitando a
previsao da geometria destes compostos, tanto no estado

fundamental, guanto no estado excitado. Teve também um vis
lumbre profético das implicagbes tedricas que seriam desen
volvidas em funcdo de suas regras quando comentou(za) :

"oo.o uma regha que une a foama molecular a um NUMERO  PUKO

produz uma certa excitagac e crda uma situacde que foina-se
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amadurecida por um maion avanco do Lado tebnico. Iato €, es

tas novas Ledls estimulardo novas hipidteses pahra explica-Las™.

E foi o que aconteceu. A partir de ent3o, as
duas escolas de pensamento, a teoria da ligagdo da valéncia
e a teoria do orbital molecular, empenharam-se em encontrar
um modélo que pudesse explicar guantitativamente as regras
de Walsh, Ewbora a primeira escola tenha consequido che-

gar a resultados considerados satisfatdrios (3"6),

a inten
siva aplicagdo da TOM tornou-se mais popular entre os qQ£
micos tedricos devido a maior simplicidade dos métodos ma
temiticos utilizados. Uma série de moddlos surgiram e até
o momento muitas discussdes giram em tdrno do assunto: e o
que pretendemos nesta tese & verificar a viabilidade da apli
cagdo de um novo método, baseado no teorema virial para mold
culas poliatOmicas. Antes de adentrarmos no assunto, fare
mos uma hreve explana¢ao a respeito do gue se sabe atualimen
te sobre ligagao quimica, uma vez gue tals informacdes nos
serao lteis futuramente. Faremos em seguida, uma revisao de
como Walsh construiu os diagramas de correlagao para molé
culas do tipo AH; e quais os principios gue governam o con
portamento das energias dos orbitais moleculares. Um histd
rico dos métodos desenvolvidos pela Teoria Orbital Molecu-
lar nos mostrard as falhas e vantagens de cada método, le-
vando-nos finalmente a aplicagdo do teorema virial para mo
léculas poliatdémicas, gquando ent@o passaremos a apresentar
os métodos utilizados, és aplicagoes em sistemas do  tipo

Q

Al,~, onde: H corresponde aos atomos de hidrogénio, os ele
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mentos designados por A sao aqueles da 2a. linha da tabela
periddica e Q a carga da molécula, que em noesso caso poderia

ser 0 ou = 1,

Estas moléculas foram escolhidas porque estamo s
interessados em encontrar um gquadro fisico para os novos dia
gramas de correlagdao obtidos e nada mais razodvel do que co
megar pelas moléculas mais simples. Escolhemos também, os
elementos da 2a. linha da tabela periddica, pois estes apre
sentam uma pequena influénecia dos orbitais d e nossos cal
culos de energia cinética envolvem apenas orbitais do tipo

s e p.



1.2 Sobre a Natureza da Ligacao Quimica

NOs n3o estariamos superenfatizando palavras se
afirmassemos gue o estudo da ligagac quimica € o coracao de
toda a quimica; dal a necessidade de compreendermos profun
damente sua natureza, principalmente se ’estivermos lidando

com propriedades moleculares.

Historicamente, as descobertas referentes a ele
tricidade no século XIX levaram quimicos como Berzelius a
proporem que as combinacoes guimicas eram causadas por atra
coes eletrostaticas., Duas classes de compostos foram entao
identificados: a dos compostos polares e apolares.W.Kossel,
em 1.916, utilizando a teoria eletrovalente de ligacao ex-
plicou a formagao de Ifons estiveis, pelo efeito de doar e
receber elétrons dos &Atomos, adguirindo assim, a configura-
cao de um gés nobre. G.N.Lewis, no mesmo ano, propoe a teo
ria do par eletrdnico para compostos de ligacao nao polar.
Os estudos de ligacdo guimica continuaram no campo dos fatos
experimentais, até gue a mecanica quantica, surgida em 1.927,
pode langar uma nova luz sobre sua interpretacao. Duas 1i
nhas de pesquisa surgiram: uma considerando as moléculas co
mo compostas de atomos, desenvolvida no inicio, principal

(7} (8)

s co

mente por Heitler e London , Slater e Pauling
nhecida pelo nome de Teoria da Ligagao de Valéncia; e uma

outra considerando as moléculas como unidades independentes

dos atomos, conhecida por Teoria do Orbital Molecular e de
senvolvida por Hund e Mulliken (9). Ambas as teorias desen
volveram métodos para investigar a natureza da ligagac qui

mica. Ambas concluiram que o que determina a formagao de
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uma ligagdo sao forgas atrativas, que surgem pela atragdo do ni.

cleo de um atomo A pela nuvem eletrdnica de um Atono B e vice-versa.

Vamos parar por alguns instantes e avaliar a im-
portancia do que acaba de ser dito, ou melhor, vamos verifi
car, o que ocorre durante o processo de formacao de uma mo
lécula qualquer e simplesmente conferir ou discordar do gue

foi dito.

A fig.ljﬁlo)

, Mostra o comportamento das energias:
total, cinética e potencial envolvidas num processo de apro-
ximagao de dois atomos de hidrogénio., A curva de energia to
tal apresenta um minimo guando os nlicleos dos hidroginics en
contram-se a uma distancia Re, Se compararmos a energia na
posicao Re com a dos étomés separados, constataremos dgque a
primeira & menor do que esta Gltima, logo o sistema de dois

atomos de hidrogénio prefere ficar a uma distancia Re, o que

caracteriza a formagao de uma ligag3do gquimica.

Vamos agora, observar o comportamento das ener
gias cinética e potencial para verificarmos qual delas eﬁ@g
ce maior influéncia na minimizagao da energia total. A me
dida que aproximamos os atomos de hidrogénioc de uma dist&n-
cia infinita, observamos gue em determinada posigao a eney
gia cin€tica total média comeca a diminuir, enquanto que a
potencial aumenta, Este tipo de interacao foi explicado em
térmos de forcas de van der Vaals e visualizadas através de
expressoes matematicas deduzidas por London, como polariza

¢oes de um atomo causadas pelo momento de dipolo instant@neo



ENERGIA

A 1e=-2

Fig. 1.1 - Variagao das energias potencial e cindtica
de uma molécula diatomica. A unidade de
energia & tomada como a energia cinética
eletronica dos Atomos separados (extraida
da ref. 10).



10

«

do outro. A deformagdo dos orbitais leva os elétrons a ad
gquirirem maior espago para se deslocarem, a consequéncia

disto € a diminuigao da energia cindtica. Em um determinado
ponto do diagrama da fig.1l.]l, comega a ocorrer o contrario, a
energia potencial comeca a diminiurl e a cinética a aumen
tar. Aqui, ao contrario das forcas de van der Waals, que sdo
de longo alcance, temos forcas de curto alcance; muito mais

efetivas, e isto podemos verificar pela variagao mais abrup

ta tanto da energia potencial, quanto da cinética. A ener

gia potencial € constituida de trés térmos; um de repulsao
elétron-elétron; um de repulsao nficleo-niicleo e um de atra
¢ao nicleo-elétron. Os dois primeiros térmos procurari am
manter os atomos o mais afastado possivel um do outro, en-
tretanto, observamos pela fig.l.l que a energia potencial ad
quire valores cada vez negativos, 0 que mostra que ela estd
exercendo um papel atrativé, logo 0 poderemos responsabili-
zar a atragao nlicleo~elétrons por este fato. A energia ci
nética por sua vez apresenta valores cada vez maiores e isto
como consequénc}a direta do principio da incerteza. Se a
energia potencial atrai a nuvem eletronica o mais proximo pos
sivel dos nlcleos e da regiao entre os Atomos, ela estaria
dinminuindo cada vez mais a incerteza no conhecimento da posi
cado dos elétrons, logo a incerteza no momentum deve aumen—

tar, aumentando a energia cinética.

Resta ainda explicar o aumento brusco sofrido pe
la energia potencial gquando os Atomos estao muito proximos .
Isto se deve unicamente pelo aumento da participacao das re
pulsoes nucleares. Observa-se ainda que o minimo de energia

total naoc coincide como o minimo de enexrgia potencial, o que
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nos leva a concluir gque nao sdo as repulsodes nucleares os
térmos responsaveis pelo aumento da energia total a compri
mentos de ligagao menores do que Re, mas sim a energia ciné

tica.

Esta investigagdo sobre a formagac da ligagdo qul
mica nos moldes quanticos tradicionais parece bastante 'razg
avel e mostra claramente a grande importincia dada a partici
pacao da energia potencial. Por intermédio do teorema de
Hellmann-Feynman, também se chega a conclusdo de gue a estabi
lidade da ligacao quimica estd diretamente relacionada com
as forgas de atragao dos nilicleos pelos elétrons e tambén pe
las forgas de repulsao nuclear (1) " por intermddio deste
teorema € possivel observar-se que o aumento da densidade e~
letrdonica entre os nlcleos (regiao ligante) leva os Atomos a
se aproximarem cada vez mals (forca de atracgao nicleo-elétrons);
mas como as forgas de repulsao nuclear estao presentes, a i
gagao se estabelece gragas a um equilibrio entre estas duas

forcgas.

Para langar mais alguma informacdo nesta apresen-
tagao, vamos verificar o comportamento da energia cinética,pg
tencial e total, tanto guando os Atomos estao afastados de
una distancia infinita, como na dist@ncia de equilibrio Re.
Estas posigoes sao privilegiadas, pois nelas podemos escre-
ver a energia total como funcao apenas da energia cinética '
ou potencial através das expressoes: W = - T, W =1V e

2T = -V, O teorema que governa estas equagoes & conhecido

como "teorema virial". Para posicOes fora do equilibrio es
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tas expressoes tornam-se um pouco mais complicadas, mas is
to serad comentado futuramente; por enquanto, vamos cbsex
var apenas as posicoes dos nlicleos no equilibrio (Re) e sepa
rados de uma dist@ncia infinita (ver fig. 1.1. Sabemos que a
_enerqia total dos atomos separados de uma dist3ncia infinita
€ igual a W (=) e para a posicao de equilibrio, W (Re). Quan
do comparamos W (Re) com W (=) observamos gque |W(Re) | ;>

IW(«)] e como |W(Re)| = T(Re) e |W(w)| = T(«), concluimos '
que T(Re) > T(=), © que nos diz gque a nuvem eletrdnica numa
molécula, encontra-se mais contraida do que nos &tomos sepa

rados.

Surgiu entao, o paradoxo da energia cinética. Um

(12), equlvalente ao modélo da

modélo lancado por H.Hellmann
particula na caixa e baseado na idéia de gque o principio da
incerteza deveria ser o fator dominante na formagao da liga
cao quimica, mostrava gue a principal causa da formagao des
ta seria a diminuicdo da energia cinética. Nao & muito difil
cil compreender tal fato, se considerarmos os elétrons nos
Atomos como particulas em uma caixa tridimensional clbica de
arestas de comprimento L e a 1igag§0 guimica, ou melhor, uma
molécula diatdmica como uma caixa construida a partir de duas
outras (atomos) e gue apresenta um comprimento 2L e altura e

largura de L. A medida gue aumentamos o comprimento da cai

xa, diminuimos a energia cinética das particulas na mesma.

Bem, esta idéia & frontalmente contraria &agquelas

exibidas pelo teorema virial. A solugao deste paradoxo le

vou alguns pesquisadores a realizar anadlises mais detalha-
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das do processo de formacao da ligacdo quimica e as conse
quéncias de tais estudos foram a valorizacdo da energia ci
nética e a desmistificacdo de que a energia potencial seria

a responsavel pela sua formacgdo.

O principal quadro fisico gue solucionou o pro

blema foi desenvolvido por Ruedenberg e colaboradores”3"l4)

. - - +
estudando teoricamente a formagao da molécula de H, e H,,
através de partigdes geométricas da energia cinética e po

tencial em térmos de suas componentes cartesianas.  Basica

mente, suas hipdteses podem ser resumidas em dois efeitos :

delocalizacao e contracdo da nuvem eletrdnica.

Vamos entao, voltar a fig.l.l e tentar interpreta
la a luz das idé&ias de Ruedenberg. Antes de mais nada, deve
mos dividir a energia cinética em suas componentes cartesia
nas. Devido as caracteristicas simétricas da molécula de
Hg e Hy vamos dividir a energia cinética da seguinte manei
ra: T =Ty + 2T, ; o térmo Ty corresponde a energia ciné
tica ao longo da ligagao quimica e Ty aos térmos perpendicu-
lares. Ao aproximar-se, os atomos de hidrogénio, observa -
se que as fungdes de onda que pertencém a esses sistemas co
megam a lnterferirem-se construtivamente, diminuindo a ener
gia cinética quase gue exclusivamente pela diminuicgdo de ?y.
Para que o teorema virial volte a ser obedecido, a nuvem ele
tronica precisa se ajustar as novas condicdes possibilitadas
pela diminuicao da energia cinética. Ao fazer-se o ajuste,
ocorre o que se chamou de efeito de contracao da nuvem ele-

trénica, aumentando a densidade de carga em torno dos ni~




L
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cleos e na regiao de ligagdo quimica. Quando isto  ocorre
a energia potencial torna-se mais negativa, uma vez gque os
elétrons estao mais prdximos do nlicleo e mais concentrados
na regiao de ligacgdo; efeito que serve tanbém para  aumen-
tar a energia cinética. Este ajuste termina, gquando as con
digoes impostas pelo teorema virial voltam a ser obedecidas,
mantendo assim, um novo equilibrio entre a "sucgio nuclear"
(atragao nilicleos-elétrons) e a "pressio cindtica". Resumi-
damente, devemos dizer que a situacio de gue a energia po
tencial pode ser diminuida pelo aclmulo de carga na ligagao
pode ser criticada de duas maneiras: a) esta declaragao im
plica numa separacdc entre ligagdo e &tomo; quando o aciimu
lo de carga na ligagdao gue faz também diminuir a energia PO
tencial nao pode ser separada da contragado de carga dos cen
tros nucleares, e 2) a diminuicdo da energia potencial sd
€ possivel uma vez gue o efeitos de interfer@ncia constru-
tiva das fungoes de onda gque diminuem a energia cindtica, '
exigem que seja restabelecido um novo equilibrio entre as
duas energias; portanto, a diminuic¢do potencial sb & possi-

vel apds a diminui¢zo da energia cinética.

Em funcao do quadro acima, a solugzo do paradoxo
da energia cinética emerge naturalmente. Quando os Atomos
se aproximam, o térmo ?ﬂ apresenta uma diminuicao e isto
ocorre até a distancia de equilibric concordando .m;u‘.to bem com ©
modélo de Hellmann, Entretanto, guando ocorre a contragio

da funcao de onda, os teérnos T, aumentam muito mais do que Ty

. (15 -~ . o . s
nul( ); a conseguencia. e um aunmento na energia cineti-

dimi
ca total. Parece, portanto, gue o modélo de Hellmann pode

ser considerado como incompleto. Uma andlise feita por !
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(16)

Kutzelnig mostrou que a utilizacao do modélo de Hellmann
poderia ser recuperado se fosse introduzida uma diminuicgdo
no comprimento das caixas, quando a ligagéo guimica & for
mada, o gque equivaleria a introduzir o efeito de contragao

da nuvem eletrdnica.

Feinberg e Ruedenberg (14)

fazem analogia do pro
cesso de formagao da ligagdo quimica com uma espagonave .

viajando em torno da Terra. Imagine que a nave esteja viajan
do com uma velocidade Vv em uma determinada Srbita. A na
ve, & evidénte, estad sob a influéncia do campo gravitacio-
nal (energia potencial) e do seu momentum (energia cinéti-
ca) em um equilibrio perfeito, que permite gue a mesma via
je sempre na mesma Orbita. Imagine que o piloto da nave
deseje completar o percurso de uma Orbita em menor tempo ;
para isso €le terd que viajar em uma Srbita menor. Para
diminuir a Orbita, &le deverd antes de qualguer coisa

reduzir a velocidade da nave (diminuir a energia cinética).
Sob agao da forga gravitacional, a nave comeca a cair sen
tindo a cada momento, um aumento na energia potencial gra
vitacional (correspondendo a sucgao nuclear sofrida pelos
elétrons). Quando esta se aproxima da posicac que seria o
correspondente a Orbita desejada, aumenta sua velocidade ,
aumentando a energia cindtica e readquirindo um novo equi
librio, na nova Orbita. Este € um quadro figurado bastan
te interessante que mostra quao importante é o papel da
energia cinética na formacao da ligacao gquimica e gual a

natureza do comportamento da mesma.
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0 teorema de Hellmann-Feynman tem sido muito cri
ticado por desprezar a contribuicao da energia cinética. Ba
der eTﬁEStdl(l7) procuraram sanar tal falha e chegaram a con
sideragOes bastante interessantes sobre a energia cinética °
via analise da densidade de carga. Outros estudos foram rea

lizados quase que paralelamente ao de Ruedenberg e convergem

para conclusoes muito semelhantes (18720)
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1.3 A Regra de Walsh e os Diagramas de Correlac¢ao

0 ponto fundamental da teoria de Mulliken-Walsh
reside nos diagramas de correlagao, que sao diagramas que
procuram correlacionar a energia das orbitais moleculares '
com um parametro geométrico molecular, comumente: o &angulo
de ligagao. Vamos acompanhar a construgao de um dos diagra

mas feitos por Walsh e tentar avaliar mais profundamente °

sua natureza.

O sistema molecular poliatdmico mais simples es

" tudado por éle foi o das molé&culas do tipo Al,. Qualquer

molécula que se enguadre neste grupo devera apresentar uma
geometria ou linear ou angular (ver fig. 1.2 Para efeito
de simplificac@o, Walsh considerou o angulo da molécula cur
vada como sendo de 907 e o comprimento das ligagoes AmH(l)e
A—H(z), como sendo iguais, logo uma molécula deste tipo 0

poderia pertencer & classe C,y ou Deh,

Towm

/ HY

Fig. 1.2 - Sistema de coordenadas das moléculas AH,
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Antes de construir os orbitais moleculares a par
tir dos orbitais atdmicas, procurou verificar quais eram as
propriedades de simetria dos 0OAs na molécula. No caso dos
orbitais 1s dos atomos de hidrog@nio introduziu o recurso '
de "grupo de orbitais™, uma vez que seria impossivel veri-
ficar suas propriedades de simetria isoladamente, conseguin
do dai, dois grupos de orbitais: um em fase (ls + 1s) e um
fora de fase (1s ~ 1s). Para os orbitais p do atomo A na
molécula curvada (dngulo de 90°), n@o considerou que estes
orbitais estivessem dirigidos no sentido da ligacao quimica,
mas sim, que estes deveriam estar paralelos aos eixos do
sistema de coordenadas mostrados na fig. l.2,para que fosse
introduzido um carater de delocalizabilidade nos orbitais
moleculares. Obedecidas estas condigOes determinou as pro
priedades de simetria, que podem ser observadas na Tab, 1.1
e construiu os orbitais moleculares misturando os componen-
tes de mesma simetria, tanto para a molécula linear guanto

para a angular {Tab. 1,2).

Restava saber qual seria a ordem de energia des
tes orbitais. Como poderia correlacionar os orbitais molg'
culares da espécie linear com os da espécie curvada? E, fi
nalmente, como poderia explicar o comportamento das ener-
gias dos orbitais moleculares com a variacao do angulo de

ligagao?

A resposta para a primeira questao foi definida
em dois itens: a) elétrons - s sao mais fortemente ligados

do que elétrons - p e b) a energia de ligac¢ao aumenta com
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Tabela l.l: Propriedades de simetria dos OAs na molécula AH,

linear e angular

Molécula linear Molécula angular
Atomo A Grupc Hj Atomo A Grupo H,
Sp o (1s + 1s), Iy Sy - a1 (s + 1s), a,
Py » O (s - 1s), o P, » a4

(1s - 1s), b,
Py P, o Hu py > Dy
px y bl
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Orbitais moleculares de espécies do tipo AH,

Tabela 1.2:

Molécula linear

Molécula curvada (90°)

Sy + (Is + 1s), Og — P, * (1s + 1s), a;
py + (1s - 1s), G e pY + (1s + 1s), byl. ligantes
SA s 9
Py » Py, » T -
-~ nao ligantes
pX L] bl
SA“ (15 +1$’,),gg wpz—- (]_5; ‘*“15), ay
—anti ligantes
Py - (1s - 1s), E: = Dy - (1s - 1s), b,
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o aumento do "overlap"; sendo assim, a ordem apresentada na
Tab. 1.2 parece corresponder a ordem que seria atribuida por

estas duas normas.

Para a segunda gquestao Walsh considerou que a !
correlagao entre os orbitais moleculares de ambas as geome-
trias seria dada simplesmente pela semelhanca de suas pro-
priedades de simetria e a explicacgao de como estas curvas
se comportavam com a mudanga do angulo de ligagao foi dada
por mais duas regras: 1) a medida gue o orbital molecular
aumenta o carater de Sy © diminui o carater de Ppsr © orbi-
tal molecular tenderd a fortalecer a ligagac guimica, e 2)
se os orbitais de grupo ls sao anti-ligantes (fora de fase)
éles fortalecerao a ligaéao guimica na medida em que se
apresentarem o mais afastados um do outro e vice-versa. 0]
diagrama de correlagao construido com base nestes principios
pode, entao, ser observado na fig. 1.3. Quandoc Walsh og
construiu, €le levou em consideragao apenas os orbitais ato
micos que fazem parte da camada de valéncia, uma vez que os
orbitais mais internos, exercem muito pouca influéncia so-

bre a ligagao guimica.

Agora que temos o diagrama, precisamos saber co
mo usa-lo. Bem, vamos imaginar um sistema AH, qualgquerxr con

tendo guatro elétrons na sua camada de valéncia. Se consi

derarmos esta molécula no estado fundamental, deveremos dis
tribuir estes elétrons nos orbitais moleculares de menor '
energia, mais precisamente, um mdximo de dois elétrons em

cada orbital para que o principio de Pauli seja obedecido .
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Fig. 1.3 - Diagrama original de Walsh para moléculas do
tipo AH,
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Os primeiros dois elétrons serao colocados no orbital 2a1~0g-

e os outros dois no orbital 1b, - ¢, . Como o orbital de

u
maior energia, o 1lb, - @, apresenta um minimo a 180°, a mo
lécula deverd ser linear. Uma molécula com cinco ou  seis
elétrons na camada de valéncia teria quatro eldtrons distri
buidos da mesma maneira acima citada, e mais um ou dois elé
trons no orbital 3a1—nu, que apresenta um minimo de energia
a 90%°; logo esta molécula deverd ser curvada. BEste tipo de
previsac da geometria molecular, entretanto, nao limita - se
apenas ao estado fundamental, mas pode ser utilizado também
para prever a geometria de moléculas no estado excitado.Por
exemplo: o sistema AH, com quatro elétrons, recém apresen
tado, possui, no estado fundamental, os orbitais 2al—dg e

iby=-o preenchidos cada um com dois elétrons. Vamos supor

u
que fornecemos a esse sistema, energia suficiente para ex
citar um elltron do orbital 1b,-oy para o orbital 3a,-n, Ja
dissemos que este ltimo orbital apresenta um minimo de eney
gia a 90° (ver fig. 1.3 ; logo a molécula gue no estado fun
damental era linear, no estado excitado passou a ser curva-
da. Devemos esclarecer que quando dizemos gue a molécula é
curvada, nao estamos querendo dizer que seu angulo & de 909,
como o utilizado na construgac do diagrama, mas sim, um an
gulo menor do gue 1800, isto porque os efeitos que determi-
nam a geometria molecular nao dependem linica e exclusivamen
te do orbital molecular mais externo, que se acha ocupado,en

bora estes exergam, segundo Walsh, uma influéncia determi -

nante na geometria molecular.

Desta feita, Walsh, com os diagramas de correla -

¢do, conseguiu encontrar uma explicagao qualitativa para as
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mudancgas de comportamento geom@trico das moléculas atraveés

dos "numeros magicos".




e
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1.4 Modélos Quantitativos para o Diagrama de Walsh

Pudemos ver na segao anterior que as sugestoes
feitas por Walsh para construir os diagramas de correlagao
sao um tanto arbitr3rios. Uma série de trabalhos tedricos
tém sido realizados desde entao, com o intuito de encontrar

um modélo que expligque guantitativamente a regra de Walsh.

Obedecendo uma ordem cronoldgica, ©$ primeiros a
tentar encontrar uma solugao para o problema foram: Wulfman

(21,22) (23), e mais tarde Saturno(24). Eles se

e Bingel
utilizaram do modé€lo do atomo unido (VU) e construiram dia
gramas de correlagac para moléculas do tipo AH,, AH, e AH,.
A semelhanca entre estes diagramas e os obtidos por Walsh &
muito grande, entretanto, nao apresenta bons resultados pa
ra sistemas com mais de um atomo pesado, e a possivel expli

cagdo para isto & que as repulsdes nucleares, que sao  des

prezadas neste método, nac podem deixar de ser consideradas.

Por volta da mesma época Schmidtke e Preuss(zs)e

novamente Schmidtke(26’27)

, realizaram alguns calculos uti
lizando o método da combinacao linear de orbitais atomicos-
orbital moleculaxr (LCAO-MO) utilizando.um Hamiltoniano sim
plificado. Eles desprezaram todos os térmos do tipo T
(interacoes eletrdnicas) e substitulram a carga nuclear do
atomo A, por uma carta nuclear efetiva ZZ. Desta maneira,
todos os térmos de Coulomb e de troca desaparecem € a ener
gia total torna-se uma somatdria de energias de cada elé-

'

trom. Novamente, os diagramas construidos para moléculas

do tipo AH, e AHj3 apresentaram uma boa semelhanga com os ob
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tidos por Walsh; entretanto, algumas dificuldades surgiram
para moléculas do tipo AB,. Mais uma vez, questionou-se a
possibilidade de como introduzir as repulsdes nucleares nas

energias dos orbitais moleculares,

Coulson e Neilson!48s29)

, fazendo comparacdes dos
diagramas de Walsh com os obtidos por Schmidtke e Preuss fa
zem algumas objegoes ao fato destes pesquisadores terem usa
do um pseudc Hamiltoniano; criticam o fatoc de terem despre-
zado a energia de repulsao nuclear e sugerem que o prcoblema
da regra de Walsh s poderia ser resolvida por um método gue
nao desprezasse as energias de Coulowb e troca, e que ao mes
mo tempo, tivesse a capacidade de produzir a energia total.
Sugerem um novo método que ficou conhecido como "método da
particado mediana de energia". A energia de repulsao nuclear,
entretanto, ndo estava incluida nesta partigao e teve de ser
adicionada apds a somatdria das energias medianas dos orbi-
tais moleculares. Este método foi aplicade para a molécula
de H,0 e apresentou pela primeira vez um diagrama de corre-

lacdo diferente em alguns aspectos de todos os anteriores ,

inclusive do de Walsh.

30 ' ~ .
(30) ofereceu uma nova sugestao, conside-

D.Peters
rando gque a quantidade que poderia servir como energia dos
orbitais moleculares seria agquela obtida pela observacgao do
aumento da energia de ionizagao de um dado orbital molecu

lar sobre a formacdo da molécula. Este método fol apli

cado somente em moléculas do tipo AH,.
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No mesmo ano em ¢ue Peters apresenta seu traba
lho, uma s@rie de artigos sao publicados sugerindo que as
energias dos orbitais candnicos do método nao-empirico (ab
initio), combinagi@o linear dos orbitais atOmicos-orbital mo
lecular - campo autoconsistente (LCAO-MO-SCF)}, sejam acei-
tas como entidades utiliziveis na construgao dos diagramas'

h (31-34)

de Wals . Inicia-se simultaneamente, a aplicacao '

de calculos semiempiricos baseados no método de Hlickel, com

a mesma finalidade (35'36).

Em uma analise comparativa'
dos diagramas obtidos pelos dois métodos, observou-se  uma

grande semelhanca entre éles.

Inicia-se um periodo de discussdes sobre a vali
dade da aplicacdo de mdtodos que nao pudessem obter a ener
glia total como somatdria das suas energias de orbitais mole
culares, mais precisamente, energias candnicas. Duas solu
cOes sao propostas: Davidson observa que a escolha de ope
radores, usados para obter solug&es autoconsistentes, &€ um
tanto arbitraria e gue se pode obter uma classe completa '
de operadores de Fock modificados, gque levam a uma série de
orbitais candnicos, gue diferem da série convencional por

(37’38); pode-se, entao ,

apenas uma transformag¢ac unitaria
obter uma série de energias de orbitais candnicos que apre
sentem a propriedade de produzirem a energia total por adi

cdo dessas entidades. Até@ o presente, muito pouco se sabe
sobre o comportamento dessas eherqias,: A segunda proposta,
considera que o que importa ndoc & gue a somatoria da enex-
gia candnica dos orbitais moleculares produza a energia to
tal, mas sim, que estas duas quantidades caminhem paralela-

mente. Para analisar melhor tal tipo de informag¢ao, utili
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za-se expressoes diferenciais da energia total, tais como:

Wy a%?i 3 (VnnVee)
- = + (1.1)
P ap o P
onde:

P € um parametro geométrico qualguer;

W, & a energia total da molécula;

Iey & a somatdria das energias candnicas dos or

1 bitais moleculares;

Vi € Vee s30 as energias potenciais de repulsac nu

clear e eletronica, respectivamente,

A consequéncia disto, fol a introdugao de algumas inigualda
des matemdticas para esclarecer as condi¢des em que E;i se

1
ria aceitdvel para fazer a previsao da geometria molecular

{32,33)

Finalmente, os dois modélos mals recentes estao
baseados no teorema virial e no de Hellmann-Feyman. Trata
remos com maiores detalhes o teorema virial no préximo capi
tulo, uma vez gque este corresponde ao estudo proposto . por
esta tese., Sobre o teorema de Hellmann-Feyman, Coulson e

(40)

Deb obtiveram resultados bastante interessantes quando

aplicaram-no aos diagramas de Walsh de moléculas do tipo '

Alf, , My e AH,. BEles observaram que as curvas nos dia
gramas de Walsh dependiam da natureza do campo de forga assu
mido. Entretanto, este novo método de investigagao faz com

gque seja perdida a tentativa de relacionar as quantidades '
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obtidas na novo diagrama com o potencial de ionizagao e com
as energias de transicao eletrdnica. Um outro aspecto gue
mostrou-sef um tanto inadequado, foi o fato de serem necessa-
rias fungaes de onda de alta qualidade para se obter resul

tados confiaveis.
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1.5 Ohijetivos

Em fungao da possibilidade de se aplicar o teo-
rema virial para moléculas poliatdmicas na construgao do dia
grama de Walsh, procuraremos verificar a viabilidade de tal
método na previsao de geometria molecular, aplicando o nes

mo para uma série de moléculas do tipo AH,.

Feita esta aplicacgao, procuraremos avaliar a na-
tureza fisica dos diagramas de energia cinética e a meneira

como devem ser utilizados.

Um estudo comparativo dos diagramas obtidos por
este modelo com o da partigao mediana de energia e com os ob
tidos pelas energias candnicas dos orbitais moleculares tam-
bém serd realizado com o intuito de verificar se existem '

pontos em comum entre os trés modelos.



Refleti que devia busecar refiglo
nas {deias e procuran nelas

a verndade das colsas,

Phatio (Fedon)



CAPITULO 2
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2. O TEOREMA VIRTAL

2.1 Aspectos Tedricos

Como comentamos no capitulo anterior, uma série
de modélos matemdticos foram propostos para tentar explicar
gquantitativamente as regras de Walsh. Um dos mais recen

tes, estd baseado no teorema virial.

Para moléculas triatdmicas do tipo X-Y-Z,

(41,42)

Nelander observou que o teorema virial da mecanica

guantica pode ser escrito na forma:

- T=w+R, [2M + R, (M (2.1)
R, aR»

RQSG R}’e
onde:
R; e R, sd3o os comprimentos das ligagoes XY e YI ,
respectivamente;
g € o angulo de ligacgao de X~Y~-1;
T &€ a energia cinética eletronica total, e
W & a energia total dentro da aproximagac de
Born-Oppenheimer.
Podemos observar dque, se fixarmos um angulo qualquer pa

ra a molécula, poderemos ajustar Ry e Ry, de tal maneira que

atinja um minimo de energia. Quanto entao, Ry e R, forem

iguais aos comprimentos de ligagao de equilibrio, teremos:

oW _ _

Req eq
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Nestas condigdes, o teorema virial assume a sua forma mais

simples:
W {e) = =~ T {6) (2.3)

onde, tanto a energia total eletrdnica (W(0)}) gquanto a
energia cinética eletrdnica total (T(0)) , tornam-se  fun

¢oes apenas do angulo de ligagao.

Dentro da aproximacao de Hartree-Fock, a energia
cinética total de qualquer sistema molecular &€ obtida como
uma somatdria das energias cinéticas dos orbitais molecula-

res, O Que hos leva a expressao:

W(e) = =T{o )= ) tilo) (2.4)
orbitals 1
ocupados

onde, ti(e) representa a energia cinética dos orbitais mo-

leculares ocupados,

A consequéncia imediata que pode ser visualizada
da expressao (2.4) @ que, se a energia total pode ser obti
da através da adig3o da energia cinética dos orbitais mole
culares, estas gquantidades possuem implicitamente o termo
de repulsao nuclear, que, como vimos, guase sempre & igno-
rada pelos outros métodos de obtengao de energias de orbi-
tais moleculares. E se possuimos grandezas energéticas que
estio vinculadas a cada orbital molecular e que além do mais,
incluem a energia de repuls3o nuclear, por qué nao utiliza-

las na construcao de diagramas de correlagao de Walsh? Esta

foi a idéia gque levou Takahata e Parr a se utilizarem do tec
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rema virial para construir os diagramas de Walsh{43}.

A experiéncia fol feita com a mol8cula de agua e
posteriormente e incompletamente para as moléculas de CH, e
Be}lz . Os diagramas construidos mostraram-se diferentes, '
sob alguns aspectos, dos diagramas de Walsh convencionahﬁﬁ4l
Entretanto, pode-se observar que no caso da molécula de
dgua, o diagrama de energia cinética-vs.-&ngulo de ligacgao,
mostrou~se semelhante qualitativamanté aquele obtido utili-
zando o modélo da particao mediana de energia, proposto por

Coulson e Nelilson (29).




36

2.2 Metodologia

Sabemos gue:

- :T:Z<ti>:z<¢iltw"§> (2.95)
i i
como: y; pode ser obtida como uma corbinacdo linear de orbitais

moleculares atdmicos, teremos:

b=l Gy 8 (2.6)
i

entao:

STIAD :<Zu i It Z ¢ ¢ >:<ti>

Ty
rearranjando esta Glvima expressao, teremos:

s LLoor, o Caltle Y (@)

(C%?‘p representa o complexo conjugado de Ciu ).

O cilculo das energias cindticas dos orbitais mo
ijeculares foram realizados utilizando-se a expressao (2.7).
para obter os valores numéricos de <ﬁi> utilizamos fungoes

de base do tipo Slater e a integragao, <¢U|t|¢ Sfoi determi
v

nada a partir de método existente na literatura (45), utili
zando-se para isto da expressao:
oo 1 2 2
< (n,t,myuftf{(n',1 ,m%>x-—ﬂf r (1 + 1) <(nJ,m)u]
. |
| ('L 1tm) > - 2 (2n)/7C((n=1),T5m) 1 (n'uTtm) >+
p A ) 0= 1o W e(n-2),1m) [0t 10 m)
[2n(2n-1) (2n-2) (2n-3) '] u
(2.8)

onde:

o= 1 (cu+ r;v)
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onde: I & a carga atdmica efetiva e
n o nimero quintico principal a que o orbital y eg

ta& associado.

Escrevemos <:¢U! = <<(n,l,m¥J , para caracterizar a funcglo
de base em térmos de seus niimeros quinticos e facilitar o

entendimento de (2.8),

Os térmos <:(n,l,m)u ! (n',l‘,m%:>,<< (UPI),lmqu
Cn',l',ngv:> e ((n-2),1, HOU I (n', 1',1n)\’:> _ foram
calculados segundo formulario apresentado na referéncia 45,
onde constam inclusive as integrais dos térmos que contém '
orbitais 0s e 1p , gue também devem ser considerados. To
das estas equacgOes e o processo de transformacao do siste-
ma de coordenadas atdmicas para o molecular, foram implan-
tadas no mé&todo CNDO/Z, de onde foram retirados também os

coeficientes das funcgoes de onda dos orbitais moleculares ,

C.
iu

A pergunta gque nos vem imediatamente a0 pensamen
to &: por gque se escolheu o método CNDO/2? Qual, ou quais °
critérios para se adotar tal m@tode semi-empirico? As

respostas para tais questoes sao muito simples. Em primei-

ro lugar, dentro da diversidade de métodos semi-empiricos °

existentes, o método CNDO/2 apresenta uma estrutura relati-
vamente simples de ser manipulada. Em segundo lugar, este

método foi e continua sendo aplicado a um nimero extremamen
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te grande de mol&culas e mostra-se satisfatdorio no que diz
respeito a obtencdo de parametros geométricos, reproduzindo
qualitativamente os diagramas de Walsh obtidos por método
ab-initio. Em terceiro lugar, nao estamos interessédos em
construir diagramas de energia cinética dos orbitais molecu
lares versus angulo de ligagao gquantitativamente, estamos '
sim, interessados em verificar se os diagramas qualitativos
assim obtidos podem ser aplicados na previsao da geometria

molecular., Em quarto lugar, métodos semi-empiricos podem
ser aplicados em estudos qualitativos de moléculas complexas
e se o teorema virial apresentar resultados razoaveis, tam
bém poderid ser muito fitil em tais estudos. Em quinto lugar,
investigar que implicacles sac acarretadas ao método CNDO/Z,
guando impomos a condig%o de gque o mesmo deva obedecer ao
teorema virial, e finalmente, em sexto lugar, talvez o argu
mento mais importante, & que o sistema de computacao PDP-10

nfo apresenta condicdes para a realizagac de cidlculos ab-

initio.
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2.3 0 Escalamento {("scaling")

Iniciamos nossos calculeos e pudemos constatar que
o teorema virial nac era cbedecido. Isto parece bastante ra
zodvel, uma vez que estamos utilizando funcoes de ondas apro-
ximadas e o teorema virial sd & obedecido para fungoes de on
das exatas ou'que possuam algum parametro variacional. Os
parametros variacionais ¢, das funcdes de base, gque sao uti
lizadas no método CND0/2, j& estavam convenientemente ajus
tados pela utilizagao das regras de Slater. O gue nos restou
fazer foi introduzir um novo parametro variacional n, a fim
de gue pudessemos utilizar um método conhecido pelo nome de
"scaling” (traduzido como "escalamento", e que sera doravan-
' te utilizado) e fazer com que os resultados obtidos cbedeces

sem o teorema virial,

A derivacho que se segue ao método de "escalamen-
to" para funcdes de ondas aproximadas & uma extensdo do trata

(46,41) o ra moléculas diatdmicas , diferin-

“mento de Ldwdin
do no fato de que & mais geral e pode ser aplicado em gual-

guer sistema molecular.

Suponha gue tenhamos uma fungao de onda aproxima-
da ¢; para uma molécula poliatdmica qualquer, com N elétons,

M ligacdes e K 3dngulos de ligagao e o teorema virial (eq.

2.1) nao & obedecido.

=0l F1aTnsecesT sR1sRosccoR 4 6, 69000 2.9
1 =¢( ry.ra, LR y 2 K) { )

=¢{ r ., R, 8) (2.10)
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onde:

representa os vetores dos N elétrons;

r
R os vetores dos M niicleos, e
9 os K &angulos de ligagao.

Quando introduzimos um parametro variacional na
funcdo de onda, cbtemos uma nova fungdo chamada de fungao de

onda "escalonada':

¢ = ¢ {nr > nR,8 ) (2.11)

Este parfmetro n , conhecido como parémetrd de
escala, procurard aumentar ou diminuir o comprimento dos ve-
tores r e R até gue os mesmos readaptem a funcao de onda
Y , tornando verdadeira a exXpressao (2.1). Os angulos 6

n
nao sio alterados pelo processo de "escalamento".

As energias cinética e potencial associadas a eg

ta funcao de onda "escalonada" s&o:

1]

T {n,R.9 ) (@2 ? (1) ¢, (dv)

i

nz(cp’; T(n) s, (dv,)

= n T (l,nR,e8) (2.12)

~
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V(s (dv)

-
——
]
w
[ Jov s
H o)
Ly

{1

o —

=t

*
-

(n)e, (dvn)

H
=
S ——
-2
= %
- )

= n V {l,n R,0) | : (2.13)

e a energia total do sistema molecular torna-se:

W (ﬂag:_e_,)

|

T {n,R,8) + V (n,R,8) (2.14)

n®T(1,nR,8) + a¥ (1, nR,8) (2.15)

H

Derivando a energia total W(n,R,8) com respeito a 9§ obtere

mos :
oW (n,R,0) aW{n,R,8) aW{n,R,8) an
=1 e 4 — D —
aRi BRi 3n aRi
g ﬂsg R &)
e

) (2.16)

* Deveros agora escolher n de tal maneira que W(n,R,8) atinja
um minimo. Para isto fixamos R e © , derivamos (2.14) com
relagdo a n e tornamos tal derivada igual a zero:

BN(Q,R,Q); =0 = 23’]-{(},‘3 ,8) + V(i,p,e) +
n Re
2
F '), Ry Tog (1oph0) + n) Ry Yoy (10s0)
! * (2.17)
onde: ooy _ nRy 5 Ty, (1,p.8) e Vg, (1.0,8) sdao as deri-

vadas de T {l,p0,8) e V (1,p,0) com relagao a by

A expressao (2.16) torna-se entao:

T N N TLW )

aRi aRi

f $u5)

s

h Jan)
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2 .
= 0 To (1,p,8) + n Vo, (1,0,0) (2.18)

Podemos entao, multiplicar a eq.(2.17) per n e

substitui-la em {2.18), assim obteremos:

2T(n,R,8) + V(n,R,e)+z R, aW(n,R.8) . (2.19)
- - - R 3R,
1 1

que & a expressao do teorema virial, obedecida para fungCes

de onda aproximadas 4 .
n

Quando trabalhamos com fung5es de onda aproxima-
das, nao temos os térmos T(n,R,8) e V{n,R,8), mas sim,
T{1,0,8), V{(1,p,0) e W(1,P,9), portanto, para resolvermos

a eq. (2.19) precisaremos obterne este pode ser obtido atra

v8s da expressio (2.17), que se torna entao:

V(]’E’E) + ZD] VQQ (1=Es§)
n o= - ! (2.20)

2T(1,0,0) + 2,05 Toy (1,2,8)
- ‘

&
Se estivermos interessados apenas em situagoes de

equilibrio, teremos:

BW(n,R,0) = 0 (i=1,2,...,M) (2.21)

3Ry 6

e entao a expressao (2.18) pode ser resolvida para:

(2.22)
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A equacao (2.19) simplifica-se para:

2 T (ﬂagag) = -V (n,R,g) (2.23}

de onde obtemos também, substituindo-se (2.12) e (2.13) en

(2.23):

noo= - " (2.24)

e por intermédio da equagao (2.14) e (2.23), obtemos as eXx

pressoes equivalentes do teorema virial:

U (n ,R,Q)

- T (n,R,8) | (2.25)
2V (n,Rs0) (2.26)

gubstituindo (2.24) em {(2.25), teremos:

2
V {1.0,08)
W (n,R,8) = - ——— (2.27)
’ 47(1.0.8)
Na pratica, é possivel utilizar-se a expressao (2.20) para

se obter os térmos P, na posicao de eqguilibrio; entretanto,

torn-ase mais conveniente minimizar (2.27) em relagaoc a cada

oy obter n através da expressao (2.24) e o comprimento das

ligacoes pela expressao:

R. _ P
eq. eq,

i n (2.28)
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2.4 Métodos de Particao

£ inegivel o valor das andlises realizadas, utili
zando-se métodos de partigéo, tanto para as energias de um
siastema, como para densidades eletranicas. Um exemplo bas
tante claro da expressao que tais métodos podem assumir, poO
de ser observado no trabalho de Ruedenberg sobre a andlise

(13-15)

da natureza das ligagoes gquimicas , & resumido no item

{1.2) desta tese.

Uma vez gue nos propomos, neste trabalho, a ten
tar estabelecer um quadro fisico para os diagramas de corre-
lacao utilizando o teorema virial, nada mais razoavel do que
utilizar-nos de métodos de particao para sermos capazes de
avaliar mais profundamente a natureza de tais diagramas. Fa
remos, portanto, cowparagBes dos diagramas obtidos com © PO
pular método da populagéo de recobrimento de Mulliken (47) e

das densidades eletrdonicas dos orbitais atomicos nos orbitais

moleculares.

2.4.1 Particoes de Energia

Por analogia com o método da populagao de Mulli

ken, fizemos uma particac da energia cinética dos orbitais '

moleculares. A equacao {(2.7) nos mostra que ti & constitu
ido de uma somatdria de varios térmos. Alguns centrados SO

bre um Unico Atomo (n=v) e outros em atomos di ferentes (#v).
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*
Os primeiros (C“i Cu.

; <¢U|t|¢u>)‘podem ser considerados co-

mo medidas da energia cinética dos orbitais atOmicos nos or
*

bitais moleculares e os outros (Cu; Cyj <¢u]t|¢;)) corres

pondem a medidas das energias cinéticas responsaveis pela

ligacao quimica, isto &, que participam na ligacao guimica.

Devemos lembrar .que ¢t;)obtido por nossos calculos
deve ser escrito explicitamento como ti(],p,g), logo para
satisfazer a eg. (2.5) devemos multiplicar ~cada uma das
energias cinéticas dos orbitais moleculares por nz. Portan
to, se ti(i,p,e) deve ser multiplicado por nz, cada fraq

—~

mento de energia cindtica da eq. (2.7) também o sera.

A particao da energia potencial por sua vez, sSg
r3 realizada em térmos das repulsdes eletrdnicas (V(ee)) e
das atracoes eldtrons-niicleos (V{ne)). Sabemos que a ener
gia dos orbitais moleculares para camadas fechadas contendo

elétrons & representada matematicamente pela expressao:

.= N .- . 2.29
e = M }:[2‘1” K 5 (2.29)
J
onde :
H.. representa o térmo de energia que contém a energia

11

cindtica e potencial de um elétron qualguer  no
orbital molecular 1 .

e

Js s as energias potenciais de Coulomb e de Troca,
LN

respectivamente.
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Estes térmos podem ser escritos em funcao dos or

bitais atomicos, ficando:

=
i

% .
. 'Z}: Cuy Cyi Huy, (2.30)
v

M

C
EH

TRINHN Cuy Gy Gy Crg (b0 630,y (2.31)

vy AT

*
ki Y YYY Cug O Cyp Cuj (88000 (2.32)

v AT

onde:

(¢u¢v’¢k¢0 e Cﬂﬁhl ¢v¢r> 830 as integrais de Coulonb
e de trocs respectlvamente, e Huv a somatdria das intecgrais

de energia cinética e de atragao niicleo-elétron.

A matriz H com os elementos H & calculada pe
lo método CNDO/2. Ao introduzirmos os calculos para obter
a energia cinética no mesmo, construimos a matriz 1 cujos

elementos sao tﬁv. Sabemos, entao, que:
H = T + V (ne) (2.33)

logo, a obtengéo de Y(nE) resulta de uma simples subtra-

cao de matrizes:

Vo(ne) = H - T (2.34)

onde, va(HE) sio os elementos da matriz V (ne)
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substituindo (2.30), (2.31) e (2.32) em (2.29) e

rearranjando-se alguns térmos, obteremos:

T e SE (DT

Y

(2o, oy 14y 0 =Ko 0 Lo o ))) (2.35)

Que pode ainda ser reescrita, como:

D] -

= Cx, X + x . +
E: >4 M Cvl tﬁv }Z 24 CUl Cvl VUv (ne)
U Y] u Y

Ylc v (es) (2.36)
‘ii.i '\).i

Y
vy

onde:

Vuv(ee) sao os elementos da matriz

!(ee) gue sao representandos por
2;2;5; Cx o Co (2 o loy )= <o by le, 03]

e representam as integrais de interacao elétron—elétron.
I evidente, através de (2.36), que para obtermos a energia da
atracio nficleo-elétron do orbital molecular i teremos que mul

tiplicar os coeficientes da funcao de onda do i-&simo orbi-

tal molecular, pelos elementos da matriz VY(ne), portanto:

*
DIt v, (ne) = Vi(ne,l,p0,0)
" W

(2.37)
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Para obtermos a energia potencial de repulsac elé
tron-elétron, utilizamo-nos da matriz de Hartree~Fock, que é
calculada pelo método CNDO/2, da matriz ﬁ e dos coéficientas
das funcoes de onda. Os clementos da matriz de Hartree-Fock

sao escritos da seguinte maneira:

Fuv = Huv + va (ee) (2.38)

Como podemos ver, a matriz E(ee) podera ser obti-
da pela simples subtracao da matriz de Hartree-Fock F pela

matriz H:

V(ee) = F - H (2.39)

A energia de repulsio elétron-elétron do i-&simo

orbital molecular, segundo (2.36) € entao obtida através de:

V. (ee) :ZZCSi C iV, (ee) = Vi(ee,l,p0,8)
bV | (2.40)

[0}

Sabemos que a energia potencial de um sistema

constituida de trés componentes:

V(n,R,8) = V(ne,n,R,8) + V(ee,n,R,8) + V(nn,n,R,8) (2.41)

portanto, para que (2.37) e (2.40) correspondam aos valores

verdadeiros exigidos por (2.41), deveremos satisfazer a

equagac (2.13), assim teremos:

Vi(_ne,ﬂ,R,ﬂ) = nvi(nea})pae) = T‘iv-i(ne) (2°42)
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Vi(ee,n,g,g) = nVi(ee,},g,g) =T,Vﬁ(ee) {2.43)

A partigao de V(nn,n,ﬁ,g) em componentes dos or
bitais moleculares nao foi possivel. Entretanto, a medida
de sua magnitude total possibilitou-nos verificar a viabili

dade de (2.42) e (2.43).

Igualando-se as expressoes (2.23) e (2.41) e re-

arranjando, teremos:

Vi(nn:nsgag) = "21—(”58:‘9) - V(ne,ﬂaﬁsg) - V(ee&nagsg)

(2.44)

Deste.forma, teremos condigoes de avaliar V(nn,n,B,g). Atra
vés do método CNDO/2, podemos determinar VCNmﬂnnJhB,g), por
tanto, se (2.42), (2.43) e (2.12) apresentarem magnitudes '
razoaveis, esperamos que:

V(nﬂ,n,B,g) = VCNDO (nn,n,B,g) (2.45)
A tabela 2.1 mostra que V(nn,n,B,g) obedece satisfatoriamen
te a expressaco (2.45), o gue nos leva a acreditar que as
trés energias envolvidas em (2.44) parecem produzir resulta

dos qualitativamente aceitaveis.

A expressao (2.45) foi utilizada para as cutras

moléculas que serao mencionadas neste trabalho e apresentou

também resultados satisfatorios.
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Tabela 2.1: Energias de repulsdo nuclear obtidas pelo teo
rema virial (V(nn,n,R,8))e pelo método CNDO/2

(Voypo(nh.n,.R, 0)) para as mol8culas de H,0 BHy

H,0 | BH,

g V(nn:n ,R,e) VCNBO(n'n‘n’R’eJ V(nn,n,R,G) | \’TCNDO(nn’“ aRse)

90 6,8379 6,8212 3,0600 3,0511

120 6,776 66,7719 3,0286 3,0199
150 6,7085 6,7084 - 3,0122 3,0077

) 180 6,7655 6,7655 3,0103 3,0104
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As particoes para moléculas com camada aberta
sao obtidas de maneira semelhante a descrita acima para ca

mada fechada.

Para a obtencao da particio mediana de energia pqg
posta por Coulson e Neilson, partimos da equagao basica de

tal método que & dada por:

e = ), (e + W) =) e, (2.46)
11 \
1

onde :

£, representa a energia canonica dos orbitais mole

culares, e

H s & a representacido da equagao (2.30).

Nzo poderemos utilizar £ calculado diretamente
do método CNDO/2, pois esta energia corresponde a quantida
de 51(3,9,9), enquanto gue os térmos gue nos interessam =
Ei(n,B,Q)‘ Para obtermos tal quantidade, poderemos reali-
zar a somatdria da energia cinética do i-&simo orbital mole
cul’ar com as ¢uantidades obtidas pelas equagoes (2.42) e
(2.43), ou entao, através de uma relacao entre ei(n,g,g) e
ei(n,g,g), o que & possivel através da expressao:

(QsBsQ) = (fl - ]) H(mﬁ&) + ngi(}sgag)

i AR

1 (2.47)

H.

4 como 44 comentamos, representa a somatbria

da energia cindética do orbital molecular com a respectiva
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energia da expressao (2.42). A somatdria de £ (n,R,8) com

HH produzira e"i' gue € a grandeza gue nos interessa.




Para conhecen ¢ mundo,
Nio ¢ necessarnio viajarn pelo mundo
Possc conhecer 0s segredos do mundo

Sem ofhan pela janela do meu quarto.

Lao-Tse  {Tao Te King)
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55

3. RESULTADOS E DISCUSSAD

A tab. 3.1 mostra os par@metros geométricos obti
dos pelo teorema virial para os hidretos da segunda linha
da tabela periddica. Em funcao da concordancia destes, com
resultados experimentais, ou mesmo com parametros calcula
dos'por outros métodos, ficamos deveras otimistas quanto a
aplicabilidade do teorema. Podemos notar gue o0s nossos com
primentos de ligagao concordam muito bem com os obtidos por
outros mdtodos e os Angulos de ligacdo, apesar ' de nao se
‘equipararem em gualidade aos comprimentos de ligagao, conse
guem produzir a geometria correta. Isto nos anima a prosse
guir, principalmente porgue, como ja comentamos anteriormen
te, estamos interessados nos aspectos gualitativos da apli

cagao do teorema virial.

Antes de analisarmos os novos diagramas de corre
lagao, vamos verificar o comportamento das energias cinépi
cas dos orbitais atdmicos jA convenientemente parametriza-
dos pelas regras de Slater. A fig. 3.1 mostra estas ener
gias cindticas para os orbitais atdmicos do tipo 2s e  2p
para todos os atomos utilizados em nossos calculos. Pode
mos observar gue a medida gue © numero atdomico cresce, a
energia cinética, tanto dos orbitais 2s como dos orbitais 2p
aumentam também, o gue nos leva a assentir no fato de gque quan
to maior o nimero atdmico de um elemento, mais fortes sao
as atragoes dos nlicleos pelos elétrons e, como consequéncia,
mais contraidos se encontram os orbitais atomicos, lewando

dal a maiores energias cinéticas. Um fato curioso, com re
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Tabela 3.1 Parametros geométricos obtidos através da aplica

cdo do teorema virial comparados com resultados

dbtidos experimentalmente ou por outros metodos tedricos. |

ne de angulo  angulo Roqg Reg N Referen
elétrons mol. calc., ‘expeér. calc. exper."‘eq‘ cias,
8 mMr 85,4 118,01 0,945 0,92 1,194 47

H,0 92,0 104,5 0,984 0,98 . 1,146 48

NH» 98,5 104,0 1,104 1,066 1,098 47,48

+

7 H,0 89,9, 110,0 0,968 0,90 1,182 49,50

NH, 94,7 103,3 1,009 1,02 1,168 48,51

CHo 102,9 99,0 1,142 1,144 1,058 52,53

+

6 NH., 90,8 115,0 0,997 1,038 1,259 53,54

CH, 129,8 136,0 1,076 1,04 1,137 55
’ tripb

CH» 98,2 103,2 0,998 1,12 1,168 55
sing

BH, 108,1 102,0 1,241 1,275 1,008 53,56

5 CHz 131,6 136,9 1,034 1,093 1,292 53
BH, 133,3 131,0 1,149 1,180 1,092 57
BeH, 128,4 - 1,427 - 0,039 -

4 BHS  180,0 180,0 1,089 1,14 1,205 56

BeH, 180,0 180,0 1,308 1,343 1,024 56
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4 5 6 7 8 9
Ne ATOMICO

Fig. 3.1 - Energia cinética dos orbitais atOmicos 2s e 2p

para os atomos da segunda linha da tabela perid
dica.
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lacio a esses orbitais atOmicos € gue as energias cinéticas

de 2p sao sempre iguais a tré@s vezes a energia cinética dos

orbitais 2s.

vamos agora verificar o que fol que obtivemos nosﬁ
diagramas de correlagéo de energia cinética. Como estudamos
uma série relativamente grande de moléculas e como alguns dia
gramas se assemelham muito entre si, vamos analisar minucio-
samente apenas os resultados obtidos para as moléculas de H,0
BH,. Escolhemos estas duas moléculas - por apresentarem as
caracteristicas gerais de todos os outros diagramas construi

dos.

Devemos dizer témbém gque com o intuito de simpli-
ficar a aﬁélise dos novos diagramas, construimos os mesmos,
utilizando os valores das energias cinéticas com sinal po-
sitivo ao invés do sinal negativo, como exigido pela expres

S‘é_o 2.410
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3.1 . A Molécula de H,0

A fig. 3.2 @ o diagrama obtido utilizando o teotg
ma virial para a molécula de H,0. Comparando-se este com ©
diagrama proposto por Walsh (fig.1.3), verificamos gque ambos
sao muito semelhantes, com excegao do orxbital 1b; gue no dia
grama da fig.1.3 nao apresenta qualquér minimo de energia .
Walsh considerou gue sendo o orbital 1b; constituido apenas
pelo orbital atdmico 2py, que permanece | perpendicular ao pla
no molecular, este nao deverd exercer qualquer influéncia so
bre a geometria de sistemas AH,. Uma série de calculos fo
ram realizados através de métodos ab-initio e os.diagramaséé
Wwalsh obtidos, mostravam que © orbital _Tbl apresentava uma
diminui¢ao de energia a medida que o angulo de ligacao dimi
nuia ‘39). Comentou-se, entlo, que as contribuicodes qinéti
cas que dependem apenas da distribuigao eletrdnica (energia
cindtica e de atraglo nuclear) nio devem sofrer modificagOes
e, portanto, n3c podem ser responsabilizadas por tal diminul
cao de energia. Entretanto, observou-se que a densidade ele
tronica n3o apresenta uma distribuicdo simétrica com relag@o
a 1b; quando se altera o angulo de ligagao de 180° para 309,
logo pode haver uma modificagéo na intensidade das repulsoes
eletrdnicas nesta variagio de angulo e, portanto, ndo ha por
que admitir que o orbital 1b; n8io exercga qualquer influéncia

sobre a geometria molecular.

Podemos verificar em fungao do que acaba de ser

dito, que se a distribuigdo eletrdnica de 1b; permanece inal
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Fig. 3.2 - Diagrama de correlac¢ao de energia cinética
para a molécula de H,0.
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terada a energia cinética de tal orbital também deverad perma
necer, Mas, nosso diagrama nac mostra isto. Ele se apresen
ta coerente em relagao ao principio de que os orbitais 1b,
devam participar na geometria molecular, mas, inccerente quan
do determina que a enérgia cinética deve permanecer constan-

te. Como resolver tal problema?

Bem, a energia cinética de 1b; & dada por:
‘ \ ,
tip, (1sRs8) =n (Cpp ) Cepx |t] 2pxy  (3.1)

o coeficiente, Csz, bem como a integral, <2px | t | 2px> .
permanecem constantes para qualquer angulo escolhido, entre
tanto n apresenta variagoes. Em fungao disto, podemos
nos perguntar: ndo serd o caradter aproximado das fungoes de
onda o fator responsivel por essa variacao na energia cing
tica? Nao temos condigdes de responder exatamente esta per
gunta, mas cadlculos realizados por método ab-initio para a

- 43,44
molécula de H,0 utilizando o teorema virial (#77%%)

, mostra
ram um resultado semelhante ao exposto em nosso diagrama.
Sendo assim, somos levados a acreditar gue nossos diagramas,:

apesar de serem aproximados conseguem fornecer as informa -

¢oes qualitativas corretas.

Resta-nos um problema: como explicar o comporta-

mento do orbital 1b; em nossos diagramas? Apelamos entao,
para o parametro n de "escalamento"., Como ja comentamos no
capitulo 2, este parametro quando & introduzide na funcao

de onda procura comprimir ou expandir a fungao até que o teo
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rema virial seja obedecido. As moléculas AH, por nds estu-
dadas, gue possuem este orbital preenchido ou semi-preenchi
do apresentam um aumento de n'com a diminuicao do angulo de
ligacio; isto nos leva a imaginar que as interagOes sofri-
das por Ib, ou talvez a propria repulsao nuclear deéte orbi
tal, refletem-se sobré o teorema virial na forma de uma con
tracdo eletrdnica em 1b;, aumentando em consequéncia disto,

a energia cinética do orbital molecular.

Mas, voltando ao diagrama da fig. 3.2 , com ex
cegio do orbital 1b;, sentimo-nos compelidos a imaginar que
talvez o principio do miximo reccbrimento dos orbitais atd
micos seja obedecido agui também. Para nos certificammos se
isto & verdade ou nio, vamos fazer uma andlise cinética de
cada orbital molecular através do método de partigao destas

energias.

A fig. 3.3 mostra os térmos de energia cinética
que compoem o orbital 2a;. Podemos observar gque existe uma
grande discrepancia da magnitude da energia t (2a;, 2s) com
relacdc aos outros componentes deste orbital molecular. B
bastante visivel que uma diminuigdo do &ngulo de ligagao
produz um aumento deste térmo de energia. A componente
t (2a;, h;) apresenta uma colaboragao menos significativa com
um maximo de energia cinética a 180°, seguida pelo primeiro
térmo que corresponde a uma colaboragac de energia cinética
da ligagao guimica proporcionada pelo recobrimento dos orbji
tais 1s dos hidrogénios com o 25 do adtomo de  oxigénio

2
(t(2a;,h;,29) com maximo também a 180°. As outras com
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Fia, 3.3 - Particao de eneraia cinética do orhital
molecular 2a; da molécula de H,0.




-

64

ponentes, t(2a,,2pz), t(2a;,h;,2pz) e t(2a;,h;,h,), possuem

magnitudes muito prdximas de zeroc e, portanto, nao apresentam

colaboraglo significativa para a energia cinética de Za;. Dos

trés componentes da fig. 3.3 com magnitudes de energia ciné

tica apreciavel, o finico que apresenta um maximo proximo de
o

90° & o t(2a,,2s), gue, portanto, € o responsavel pelo maxi-

mo de energia. cinética do orbital 2a; a 90°,

A particac da energia cinética de 1b, (fig. 3.4)
mostra que a contribuicdo da energia cindtica do orbital atd
mico 2py (t(1by, 2py)) & o téxrmo de maior magnitude, apresen
tando também uma inclinag@o muito acentuada com um maximo
de 90°, Pelo comportamento de 1bp (fig. 3,2) parece gue es
te & o componente energdtico responsavel pelo maximo a 90°
uma vez que todos os outros térmos, além de possuirem magni-

. - . &)
tudes muito menores, apresentam maximos a 180 .

A fig.3.5 mostra ainda a partigao da energia ci
nética do orbital molecular 3a;, que também apresenta um COI
portamento semelhante ao observado nos outros orbitais mole
culares, isto &, podemos verificar que o méximo do orbital '
3a; a 180° na fig. 3.2 depende exclusivamente da participagao

da energia cindtica do orbital 2pz(t(3a,,2pz)).

Em fungdo desses resultados, concluimos que ape-

sar do diagrama de energia cinética ser bastante semelhante
ao produzido por Walsh, n3o podemos interpreta-lo a luz da

regra do maximo recobrimento. Isto porque, como vimos, as
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Fig.3.4 - Particao da energia cinética do orbital mole
cular lb, da molécula de H,0.
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Fig. 3.5 - Particao da energia cinética do orbital mole
cular 3a; da molécula H,O.
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energias cinéticas dos orbitais moleculares da molécula de
H,0 dependem muito do comportamento das energias cinéticas
dos orbitais atdmicos do oxigénio.. Estes resultados pare-
cem ser bastante razodveis, uma vez que dados recentes na

literatura(Bg)

mostram também que os orbitais moleculares '
da Agua sao constituidos principalmente pelos orbitais atd
micos do oxigénio, sendo a influéncia dos orbitais 1s dos hi

drogénios considerada como pequenas perturbacgoes da nuven

eletronica.

Surge-nos uma nova gquestao: o que leva os fragmen
tos das energias cinéticas dos orbitais moleculares a assumi
rem o comportamento apresentado nas figuras de particao de
energia cinética? A primeira idéia que nos ocorre é a de
analisar o comportamento da nuvem eletrdnica através das sub
populagaes grosseiras e do recobrimento de Mulliken. Devere
mos comparar as subpopulacoes grosseiras dos orbitais atémi
cos com os térmos de partigado de energia cinética dos oxbi-
tais atdmicos nos orbitais moleculares e as subpopulagoes de

de recobrimento com as energias cinéticas de recobrimento.

A fig. 3.6 mostra todas as subpopulagOes necessa-
rias para nossa anadlise do orbital Z2a;. As subpopulagoes
grosseiras, n{2a;,2s) e n{2a;,h;), mostram que ocorre uma '
transferéncia eletrdnica do orbital atdmico 25 do oxigénio
para 1s dos hidrogénios a medida que o &ngule de ligagdo au
menta., Comparando este comportamento com o exibido pelos tér
mos de energia cinética da fig. 3.3, concluimos que a medida

que a densidade eletrbnica aumenta em um orbital atomico, au
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menta também a energia cinética desse orbital. A transfe-
réncia eletrdnica para 2py deve sexr desprezada, pols, sua po
pulagéo, bem como sua energia cinética, sac muito proximas

de zero.

Com relacac &s populagoes de recobrimento nota-
mos que a tnica realmente significativa € a proporcionada '
pelo recobrimento entre o orbital atdmico 25 e os orbitais '
1s, n{2a;,h;,2s) e comparando a curvatura desta populagao
com sua energia cinética correspondente na fig. 3.3, notamos
que as mesmas apresentam um certo paralelismo, e isto quer
dizer gue um aumento na populacao de recobrimento causa um

aumento na energia . cinética de recobrimento.

Para generalizarmos nossas conclusdes acima, va
mos repetir esta anadlise para o orbital lb, e 3a;. O dia
grama de subpopulacoes de Muliiken para 1b, pode ser apreci
ado na fig.3.7 . As subpopulagoes grosseiras mostram gue
ocorre uma transferéncia eletrdnica do orbital atdmico 2py
para os orbitais 1s dos hidrogénios, Comparando—-se este
comportamento com o apresentado pelas energias cinéticas dos
orbitais atdmicos na fig.3.4 chegamos a mesma conclusao apre
sentada acima para o orbital 2a,, isto &, aumentando a densi

dade eletronica dos orbitais atdOmicos, aumentamos suas ener

gias cinéticas. A populagéo de recobrimento mostra gue s

finico t8rmo que colabora com a ligacao quimica & o do recobri

mento entre 15 e Zpy, n(1b2,h1,2py)), e comparando-se © seu
N * 3 ~ ] e § »

comportamento com o da energia cinética de recobrimento pode

mos reforgar que aumentando a populagao de recobrimento, au
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mentamos a respectiva energia cinética.

O comportamento e o paralelismo das curvas das
subpopulacoes do orbital 3a; (fig. 3.8 ) com as componentes
cinéticas (fig. 3.5) véh simplesmente endossar as conclusces
tiradas acima para as particoes de energia cinética de 2a,
e 1by. Sendo assim, podemos dizer gue a natureza das ener
gias cinéticas dos orbitais moleculares da &gua, dependem '
quase que exclusivamente das energias cinéticas dos orbitais
atdomicos , e as caracteristicas apresentadas por estes de
pendem dos processos de transferéneia eletxOnica, isto &, a
medida que um orbital atdmico j transfere elétrons para um
orbital atdmico i, ele perde energia cinética, enquanto que
i aumenta sua energia, Poderemos associar pictoricamente es
te comportamento ao de um gas em um sistema a volume cons-
tante. A medida gue aumentamos a quantidade de gas no sis
tema, aumentamos a sua pressaoc e sua temperatura. Mas, pres
sho e temperatura de um gas estaoc diretamente relacionadas
com a energia cinética das particulas, logo, se ambas quan
tidades aumentam, a energia cinética do sistema também au
menta. Uma outra conclusic gque & guase uma extensao doque
foi dito acima & de gue aumentando a subpopulagao de recdsri
mento , aumentamos a subenergia cinética de recobrirento cor
respondente, Mas, nds poderiamos questionar como tais in
formacBes poderiam nos ser fiteis? Sabemos gue a somatdria
das subpopulagdes de recobrimento de um determinado orbital
molecular é utilizado para detectar o angulo de ligacao on
de a nuvem eletrdnica orbital mais se concentra (populagao
de recobrimento), e esta populagéo é utilizada para detec

tar qual orbital molecular consegue manter os dtomos mais 1i
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gados, possibilitando, em func¢ao disto, estabelecer uma or
dem de ligag@ao entre os orbitais moleculares. Uma oonparagac
das energias cinéticas de ligacao dos orbitais moleculares
(fig. 3.9) com as populagoes de recobrimento (fig.3, 1¢)mostra
gque a energia cinética també@m pode ser utilizada para detec
tar o angulo de ligacdo onde mais se concentra a nuvem ele-
trdnica. Em compensagac, a energia cinética das ligagdes ndo
poderao ser utilizados com o intuito de se estabelecer uma
ordem de ligagao, como podemos observar pela diferenga na or
dem de ligagao nos dois diagramas nas fig.3.9 e 3,10 . Isto
ocorre pelo fato de gque nem sempre o orbital meolecular que
possui maior populacdo, possui também maior energia cinéti-
ca, Esta Ultima depende ainda da energia cinética dos orbi-
tais atdmicos, sendo esta dependéncia observada também  nas
energias cinéticas de recobrimento. Um exemplo deixara mais
clara esta consideracao: o orbital 2a,, & constitulido gquase
que exclusivamente dos orbitais atOmicos 2s e 1s e b, de Zpy
e 1s. A fig.3,1 mostra-nos que a energia cinética de 2py é
muito maior que a de 25 e 1s., logo o orbital 1b, deverd apre
sentar maior energia cinética que 2a;. Como a populacao de
recobrimento depende da mistura de orbitais atomicos em cen
tros diferentes e como a energia cindtica de 1s & igual, tan
to para 1b, guanto para 2a;, devemos esperar também que a
energia cinética de recobrimento de 1b, seja maior, Desta
maneira podemos entender que as energias cindticas de reco
brimento ndo podem fornecer informagao com relacac a ordem
de ligagao, mas mostra-nos mais uma caracteristica peculiar:
o aumento (ou diminuigdo) de energia cinftica de um orbital molecular nao
" depende apenas da transferfneia de elStrons de um orbital atfica para

outro,mas depende tanbém de enercia cindtica de cada um desses orhitais, '
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3.2 A Molécula de BH,

Vamos agora analisar o diagrama de energia cinéti
ca da molécula de BH,, que estd na fig. 3.11. A primeira coi
sa gue notamos ao olhar este diagrama & gue a ordem .dos‘ni
veis de energia nao correspondem aquela obedecida no diagrama
de energia cinética da molécula de H,0(fig. 3.2), nem ao dia
grama original de Walsh. Um outro aspecto evidente & o da
mudanca de comportamento de 1b, com relagao ao da molécula de

Agua, que aqui apresenta minimo a 90°, enquanto gue para a

. O
Agua apresentava minimo a 180 .,

A partigéé da energia cinética do orbital 2a; do
diagrama do BH, (fig. 3.12) mostra gue a maior colaboragao pa
ra este é proveniente das energias cinéticas dos orbitais atd
micos 1s(t{2a;,h;)) que apresentam um maximo a 90°. Entretan
to, nao sao os orbitais atdmicos 1s os componentes mais im-
portantes gue determinam o maximo de Z2a; a 90°, pois ao
fazermos a adigBo da energia cinética do orbital atdmico 2s
(t(2a;,2s)) com t(2a;,h;), notamos gue a colaboragao de
t(2a;,h ;) torna-se anulada pela maior participagao de t(Z2a;.,%s)
que apresenta um minimo a 909, logo, podemos verificar que o
mAximo de 2a; depende, e muito, da participagao da energia ci
ndtica do orbital 2p; através do térmo t(2a;,2pz) e também

da energia cinética de recobrimento entre 2pz e Is (t(2a;,hy,2pz)).

As subpopulagoes grosseiras e de recobrimento de

2a, mostradas na fig.3.13 levam-nos a confirmar as conside
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racdes feitas acima para a molécula de Agua sobre o compor-
tamento da energia cinética em relacac a densidade eletrOni

ca.

A particdo da energia cinética de lb, mostrada na
fig.3.l4 mostra claramente que o maximo gue este orbital
'aprésenta a 180° & devido Tnica e exclusivamente as enefgi—
as de recobrimanto entre 1s com Zpy (t(1by,hy,2py)), conse
quéncia do fato de que praticamente nac ocorre agui trang
fer8ncia eletrdnica do orbital 2py para 1s e vice-versa
(ver diagrama de populac¢oes na fig.3,15, isto &, apesar das
energias cinéticas dos orbitais atOmicos 1s e Zpy serem con
sideraveis, elas nao apresentam variagoes tao significativas

como a energia cinética de recobrimento ,

Os orbitais 3a; mostram na partigao de energia ci
nética (fig.3.16) e nas subpopulagdes de Mulliken (fig.3.17)
um comportamento muito semelhante ao mostrado pela molécula
de H,0, com a diferenca de que agui hi uma participagao
mais significativa do orbital atdmico 2s e do térmo de reco
brimento dels com 2p,. Entretanto, este orbital preserxva

ainda as caracterfsticas da energia cinética do orbital atd

mico 2p,.

De uma maneira geral, podemos notar que a nature
za do diagrama do BHj(com exceg@o do orbital 3a;) & bastan
te diferente em sua estrutura daguele mostrado para a molé-
cula de H20, Um levando mais em considexagao a participa-

cio dos térmos de ligagao, possibilitando recuperar O prin-
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cIpio do maximo recobrimento através da maxima energia ciné
ticé de recobrimento, caso do BH,, e outro, mostrando que a
transferéncia de el&trons entre os orbitais atdmicos sao os
fatores mais importantes. Pelo gue foi mostrado pudemos ve
rificar que os orbitais 1b, parecem ser os mais sensiveis a
essa mudanga de comportamento, havendo casos em que a com
peticao entre estas duas situagoes tornam-se significativas
como no caso da molécula de CH, (fig.3.18). Basicamente, o
que obsexrvamos nos diagramas de todas as moléculas - estuda-
das & que aguelas gue possuem o atomo central com nimero atd
mico maior do que seis apresentam o mesmo comportawento exi
bido pela molécula de H,0 e aquelas gue possuem o atomo cen
tral com nimero atdmice menor do gue seis apresentam o mes

mo comportamento do BH,.
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3.3 Sobre uma possivel maneira de se prever qualitativaren
te o comportamento das enercias cinéticas dos orbitais moleculaves

Como vimos, para as moléculas de H,0 e BH, o com
portamento das energias cinéticas dos orbitais moleculares
variam de um grupo de moléculas para outro, sendo © atomo
de carbono uma espécie de estado intermedidrio entre as
duas tenddncias da energia cinética: a da predominancia dos

orbitais atdmicos sobre as energias de ligagao e vice-versa.

Sabendo que as repulsoes nucleares interferem mul
to pouce nos orbitais moleculares de moléculas do tipo AH, (39)
mostraremos, em funcio de algumas poucas informagoes que ob
tivemos, como podemos construlr gqualitativamente os diagra-
mas de energia cinética para estas moléculas sem utilizar '
gualguer tipo de calculo. Para fazexrmos isto, vamos consg
truir os diagramas para as duas classes de moléculas mencio
nadas acima, independentemente, Iniciaremos pelas nolécu
las que possuem A com niimero atdmico maior do que seis (mo
1&culas da la.classe) e, posteriormente, as moléculas com
A apresentando nimero atdmico menor do que seis (moléculas
da 2a.classe), As moldculas constitufdas pelo dtomo de € (Z, = 6)
apesar de apresentarem uma competicdo entre as dias tendéncias comenta
das acima, podem ser consideradas camo pertencendo ac grupo de moléculas

da 2a.classe, tomando-se o culdado de acrescentar © carater

competitivo sobre os orbitais 1bjy, isto &, mostrar um maxi

mo que ndo esteja nem a 909, nem a 1807,
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3.3.1 Diagrama para Moléculas de Primeira Classe

Voltando a Tabela 1.2 nos deparamos com 0s Orbi
tais atdmicos que constituem cada um dos orbitais  molecula
res. Podemos nos perguntar: como poderlamos dispdr em or
dem de energia cinética os niveis de energia da molécula cur
vada (8=909) e da molécula linear (0=1809)? Precisamos cons
truir algumas regras, e em funcaoc das observagoes por nds re

alizadas poderemos considerar a primeira delas da seguinte

maneira:

Regra 1: "o orbital molecular que apresentar maior carater
de 2s e menor carater de 2p deverd possuir menor

energia cinética, e vice-versa”.

Mas, se utilizarmos apenas esta regra, nao poderemos dife-
renciar a ordem existente entre a energia de 1b, e 1b; de
o, © Lo pois ambos orbitais moleculares sao constitulidos

de orbitais atOmicos 2p e por isso deveremos formular uma ou

tra regra:

Regra 2: "quanto maior o cardter de 1s, menor energia ci

nética do orbital molecular, e vice-versa",

Vamos, entao, mostrar como estabelecer a ordem de energia ci

nética dos orbitais moleculares, Na molécula curvada,os or

—

bitais moleculares 2a, e 1b; deverdo representar os térmos
extremos de energia cinética (considerando apenas os orbi-

tais 2a;,1b,,3a; e 1b;y),2a; deverd corresponder &ao téxrmo
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com menor energia cinética, pois & o orbital molecular que
apresenta maior caradter de orbital atOmico 2s(regra 1) e lb
que & constituido apenas pelo orbital atdmico 2py deverd a
presentar a maior energia cinética (regras 1 e 2}, Entre os
orbitais 1b, e 3a;, este Gltimo deverd apresentar  menor
energia cinética, pois apresenta uma participag@o considerd

vel de 2s (regra 1), o que nao ocorre em 1b,.

A Tabela 3.2 mostra a ordem de energia cinéti
ca desses orbitais moleculares para as moléculas curvadas.
0 que faz com que lb, apresente menor energia cinética que
ib,, & a maior participagao dos orbitais 1s dos hidrogénios

em 1b,{regra 2).

A molécula linear, através da regra 1, mostré gue
o orbital molecular ¢ apresenta a menor energia cinética '
por apresentar grande carBter de 25 e o orbital molecu-
lar nu a mixima energia cinética por ser constituido ape-
nas por orbitais 2p puros. Entre estes dois orbitais esta
o ﬂj que possui menoxr energia cinética que Hu , POxr apresen
tar em sua constituigao orbitais atdmicos 1s dos hidrogé-
nios (regra 2). A ordem estabelecida das enexrgias orbi-

tais pode também ser observada na Tabela 3.2.

Precisamos agora correlacionar 0s elementos da
molécula curvada com a linear. Isto serd feito em fungao das
propriedades de simetria dos orbitais moleculares e 0S maxi

mos e minimos dos orbitais serao definidos em funcao das re
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moldcula curvada (90%) . molécula linear (180°)

22 '

1 “g
361 Uu
1b, Hu

; by
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culares (de uma molécula) AH, curvada e linear

(z, € 6)

mo?é.cu_la curvada {909) molecula Tinear (180°)
22y 9
3a, I,
1b, o,




91

gras especificadas acima.

0 orbital 2a; - o deverd, através da regra 1
apresentar um minimo a 180°, uma vez que a participagao de
2p @ minima e 25 & maxima neste &ngulo. Pela mesma razao,

(regra 1), 3a, - & apresenta um minimo a 90°;1b1 aparente

u’
mente nao apresenta nenhuma mudanca na densidade eletrdnica,
e, por isso, somos levados a imaginar que neste diagrama a
energia cinética eletrdnica deverd permanecer constante. En
tretanto, sabemos que as repulsoes nucleares estlo inclufdas
nas energias cinéticas dos orbitais moleculares, e isto tal
~vez seja suficiente para causar pequenas variagaas na enexr
gia cinética de 1b; - mo 5% ndoc sabemos como a partigao da

repulsao nuclear se da em 1b; - It mas através da observa-

ul
gao da série de diagramas que contém este orbital preenchi-
do, podemos dizer gue a energia da repulsdo nuclear do orbi
tal 1by - LS aumenta a medida que o angulo de ligagao dimi
nui, e por isso devemos esperar um ligeiro aumento na sua
energia cinética até 90°, © orbital 1b, - oy obedece a xe
gra 2 e deverd manter um maximo a 90%, pois, neste angulo,
os orbitais 1§ misturar—se—éo, de uma maneira menos eficien
te com Zpy e isto resultard em uma maior energia cinética
em relacdo aos outros &ngulos. Para esclarecer o sentido '
de "menor eficiéncia na mistura de orbitais atOmicos" vanos
considerar que a efici&ncia da mistura entre 1s e 2py é tan

to maior, quanto mailor o recobrimento entre esses orbitais

atomicos. Em fungao de todas estas consideragoes, obtere-

mos o diagrama da fig. 3,19,
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3.3.2 Diagrama para Mol&culas de Segunda Classe

Regra 1l: A regra 1 feita na pagina anterior continuarda a
ter validade agui també&m; entretanto, a segun-
da deveri sofrer uma alteragao. Retornando a
fig. 3.1 , veremos que a energia cinética de 1s
do Atomo de hidrogénio, que & 0,72 u.a., & proxi
ma ou ligeriamente supericr a de 2p dos Atomos

com nimero atdmico menor do gue seis (2a.classe).

Regra 2: "a medida que o caradter de 1s aumenta, aumenta a

energia cinética do orbital molecular"”.,

Na molécula curvada a ordem das enexrgias cinéticas dor orbi
tais moleculares (2a;,1b, e 3a;) permanece COmO no caso das

mol&culas da la. classe, isto &€

2a, < 3a; < by

J& a molécula linear mostrard uma invers@o na ordem de o €
n, - Nesta classe de moldculas a presenga dos orbitais 1s
dos hidrogénios aumentam a enerxgia cinética de o, fazendo
com que esta seja maior que a do orbital Hu que & constitui
do apenas por orbitais atomicos 2p{regra 2). A ordem das

energias cinéticas dos orbitais moleculares da molécula 1i

near e curvada pode ser apreciado na Tabela 3.3.

A correlagao entre esses orbitais serd feita da
mesma maneira que para as moléculas da primeira classe e

os mAximos de energia cinética estabelecidos de acordo com
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as duas regras enunciadas.

2aq- o terd um minimo a 180° por ser determina
do pela regra 1, isto &, por apresentar maior cariter de
2s nesse angulo; 3a; - I, tera minimo a 900 pela predominan
cia também da regra 1 e by - oy terd minimo a 90° pela
regra 2, sendo agui necessario reafirmar gue o maior ca:é

ter de 1s citado na regra 2 é medido através do maior re

cobrimento entre esses orbitails.

Em funcao de tais consideragoes obtemos o dia-

grama da fig., 3.20
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Fig. 3.20 - Diagrama de correlacao qualitativo de
energia cinética para moléculas de se
gunda classe (ZA.( 6). B
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Como podemos ver através de algumas consideragoes
tedricas, podemos construir gualitativamente os diagramas de
energia cinética. Na realidade, a finalidade de tal estudo
é mostrar que existem possibilidades de se construir os dia
gramas de energia cinética de uma maneira tao simples quanto
o sao os diagramas originais de Walsﬁ, e também, tentar mos
trar a 1ldgica da ordem das energias cinéticas, através de con

sideracgoes gualitativas.
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3.4 Sobre a utilizaclo dos diagramas de energia cinética

Agora que temos uma visao bastante clara da natu
reza do diagrama de energia cinética e de como construi - lo
gqualitativamente podemos verificar como tais diagramas pode
rao nos ser util. Quando Walsh construiu seus diagramﬁhele
considerou entre outras coisas, gue a previsao da geometria
_molecular poderia ser realizada se observassemos para gue
angulo tende o minimo de energia do orbital molecular mais
externo. Se o minimo tender a 1809 a molécula sera linear
e caso tenda a angulos menores do gue 1809 a molécula sera
angular. Este & um tipo de critério gue até o momento nao
nos preocupou , mas devemos agora nos perguntar: se desejar
mos obter alguma informagao dos novos diagramas de corraela-
cao, o que devemos tentar observar, o maximo ou o minimo de
energia cinética dos orbitais moleculares? Vamos verificar
as informacoes que possulmos e tentar estabelecer um desses

dois critérios.

voltando a expressdc (2.25) do teorema virial,vi
sualizamos claramente gue quanto menor a energia totall do
sistema, maior serd sua energia cinética total., Mas, a ener
gia cinética total atingird um mAximo se as energias cinéti
cas dos orbitais moleculares, tenderem a esse maxime, 1logo
somos compelidos a aceitar gque as energias cinéticas dos oxr
bitais moleculares devem ser analisados em fungao de seus

¥
mAximos e nao dos seus minimos.

Um argumento qgue reforga nossa decisaoc apolia-se
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nas sugestoes feitas por Ruedenberg(l3"ls). Como ja mencio

namos no Capitulo 1, dois conceitos SA0 utilizados'para ana
lisar a natureza das ligacOes quimicas: a delocalizagao e
a contracdo eletrdnica. Comentamos que os efeitos de delo
calizagdo sdo utilizados no processo de formagao da ligagao
gquimica e tambdm nos efeitos de polarizagao dos orbitais atd
micos nas moléculas, entretanto, os efeitos de contragao sao
mais efetivos e produzem um maior aumento na energia éinétg
ca compensando a diminuigdo proveniente dos efeitos de de
localizagao (15). Sendo assim, a escolha de um maximo na
energia cinética ndo seria nada mais, nada menos do que a
aceitagao de que os efeitos de contragac se apresentam e

maior magnitude.

Vamos aplicar este principio a molécula mais sim
ples por nds estudada, o BeH, que possui 4 elé&trons na ca
mada de valéncia. Tanto experimentalmente, guanto teorica-
mente observa-se gue esta molécula apresenta uma geometria
linear no estado fundamental (Tabela 3.1). A fig. 3.21 mos
tra que a energia cinética total relativa para o BeH, apre
senta seu maximo a 180° . Sabemos gue apenas os orbitais '
2a; e 1b, estao preenchidos e como a energia cinética total
& determinada pela somatdria das energias cinéticas destes
orbitais moleculares, podemos nos perguntar qual destes Or
bitais moleculares estdc influenciando a energia cinética '
total a atingir o méximo a 180°? A fig.3.22 apresenta en
tre outras coisas, o comportamento cinético relativo de 1b,
e 2a,no BeH,. Podemos ver claramente que a medida que ©
angulo de ligagao aumenta, a energia cinética de lb, aumen

ta tambdm. O orbital 2a; aumenta sua energia cinética a me
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dida que o angulo de ligagdo diminui; portanto, o tnico res

ponsavel pelo maximo de energia cinética total a 180° & o

orbital 1b,.

Adicionamos um elétron sobre BeH, produzindo !
BeH; que possui uma geometria angular (95333 = 128,09 ). A
Gnica diferenga existente entre BeH, e BeH; & que a molécula

carregada negativamente apresenta um el&tron no orbital mole

cular 3a;.

Vamos, entdo, analisar tais moléculas simultanea
mente e verificar se compreendemos as alteragoes ocorridas '
pelo aparecimento do eldtron em 3a;. O novo elétron inte-
rage com agueles que ja existiam na molécula de BeH, deslo-
cando o maximo de energia cinética total para um angulo de
1289 (ver fig.3.21). O comportamento das energias cinéticas
relativas dos orbitais Za; de ambas as moléculas Aapresentadas
(Fig., 3.22) mostra que a presenga do eletron em 3a; na molécula de
Bet, praticamente nao afetou o comportamento destes. Em
compensacio, o orbital 1b, na molécula de BeH, também mostra
do na fig.3.22 apresenta uma diminuicio na sua erergia cintica relati~
va (sendo sua inclinaciio) mencs acentuada de que a de 1by e de BeH,,0 que
mostra que as interacgdes destes elé&trons com o elétron en
3a, sao consideraveis. Os valores absolutos das energias

cinéticas dos orbitais 1b, em BeH, e BeH, , na Tabela 3.4,

nos leva a imaginar gue a presenga do elétron em 3a; provavel
mente gera um aumento na magnitude das repulsdes eletrdnicas
e para que tais interagoes sejam minimizadas, os elétrons de

de 1b, procuram espalhar-se mais pela molécula, o que acarre



101

Tabela 3.4 - Valores absolutos das energias cinéticas do oxr
bital 1b, das moleéculas BeH, e BéH}.

6 BeH, BeH,
90 0,8040 0,7159
120 0,8726 ¢,7601
150 0,9198 0,7822
180 . 0,9375 0,7883

Tabela 3.5 - Valores absolutos das energias cinéticas do or
. bital 3a; das moléculas  BH, e BH3.

0 BH, BH;

90 0,8196 0,6822
120 0,8928 0,7275
150 0,9572 0,7682
180 0,9909 0,7934

Tabela 3.6 - Valores absolutos das energias cinéticas do or
.bital‘ibzdas.moléculas,BH;,.BHQB;BHEO

0 BH BH, BH;
90 1,3111 1,1887 1,0116
120 1,4284 1,2531 1,0488
150 1,5109 1,2817 1,0536

180 1,5416 1,2833 1,0427
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ta uma diminuigdo da sua energia cinética. Mas, voltando a
fig.3.22 constatamos entdo que na molécula de BeH; o orbital
1b, & o responsavel pela geometria molecular, como ja comen

tamos anteriormente.

Na molécula BeH, a perturbacdo causada pelo el&
tron em 3a; sobre os elétrons em lby diminuem a energia cing
tica destes. Quando isto ocorre observa-se que os orbitais
?a, que praticamente nao sofrem influéncia de 3a) comegam a
adguirir um papel de destaque na determinagao da geometria !
molecular, forcando a molécula a atingir seu maximo de ener-
gia cindtica total a 90° (veja fig.3,22). A predominancia '
de 2a; se faz sentir até o angulo de 128,4° quando, a par-
tir de entdo, isto &, a angulos menores as energias cinéti-
cas de 1b, e 3a; diminuem mais acentuadamente do que 2ay
consegue aumentar, estabelecendo-se assim uma competigao que

culmina com o maximo de energia cinética total e consequen-—

temente estabilizagéo da geometria molecular a 128,40.

Para fixarmos melhor tais idéias, vamos estudar
um outro grupo de moléculas, por exemplo: BHS(Q =0, +1).A
fig.3.23 mostra as curvas de energias cinéticas totais rela
tivas e por intermédio do principio de maxima energia cingé
tica verifica-se que BH} & uma molBcula linear, BH, & an
gular com um angulo calculado de 133° (%mper==13hoe)e BH,

angular com angulo tedrico de 108,1° (e = 102,0%). sabe

exper

+ . - anci
mos que BH, possul guatro elétrons na camada de valencia !

distribuidos nos orbitais moleculares 2a; e 1b,; BH, e BH,,

alén desses guatro apresentam um e dois elétrons no orbital
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3a; respectivamente. A fig.3.24 mostra através das energias
cinéticas relativas que os orbitais 2a; sao mais uma vez qua
se que insensiveis a presenga dos elétrons em 3a;. As ener
gias cinéticas relativas de lb, na fig.3.25 mostram-se ao con
trario de 2a,, bastante sensiveis tanto na presencga de um
guanto na presenca de dois elétrons em 3a;. O orbital Jaj

ocupado por dois elétrons na molécula de BH; apresenta me-
nor energia cinética do que em BH, que possui apenas um elé
tron (Tabela 3.5 ), mostrando assim que dentro de um mesmo 05'
bital molecular os elétrons procuram ocupar o maior espago

possivel,.provavelmente para diminuir as interagoes eletroni

cas existentes entre eles.

Com estes resultados podemos dizer que BH; pos
sui uma geometria linear porque o orbital 1b, aumenta sua
energia cinética mais efetivamente a 180° do que 2a; conse-
gue diminuir. A semelhanga da curvatura da energia cinti-
ca relativa total de BH;(fig.3a23) com a energia cinética '
relativa do orbital 1b, desta mesma molécula (fig.3.25) mog
tra nitidamente a predominancia de 1b,. Quando esta molé
cula recebe mais um elétron, transformando-se em BH,, este
ocupa o orbital 3a; perturbando consideravelmente os elétrons
em b, diminuindo sua energia cinética (ver Tabela 3.6 ).
Ocorrendo isto, a energia cinética de 2a; comega a se pronun-
clar curvando a molécula até o angulo de 133°, quando entao
a participagao de 1b, e 3a; (ambas apresentando maximos a
180° comegam a tentar linearizar a molécula, estabelecendo-
se um equilibrio geométrico nesse angulo. Adicionando-se
ainda mais um elétron sobre BH, obteremos BH, que também

ocupara o orbital 3a; ,perturbando ainda mais o orbital 1b,.
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Fig. 3.24 - Diagrama de energias cinéticas relativas
dos orbitais moleculares 2ay das mo
léculas BHY , BH, e BH37 .
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Fig.3.25 - Diagrama de energias cinéticas relativas dos

orbitais moleculares 1lb; das moléculas BHY ,
BH, e BHj .
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Nos outros casos, BHZ e BH,, 1by forgava as
moléculas a adgquirirem uma geometria linear; entretanto, em
BH, a forca das interacdes com dois eldtrons em 3a; & t&o
grande que este come¢a a propiciar a’'geometria angular (fig.
3. 25). O orbital 3a;, por receber mais um elétron, também
sente um aumento nas repulsdes eletrdnicas e pelo mecanismo
de expansao eletronica perde alguma energia cinética(Tabela
3.5 ), mas continua mantendo seu maximo a 180°. A coﬁseqnag
cia do comportamentc e das tendéncias destes treés orbitais
leva novamente o orbital Za; a determinar em grande parte a
geometria de BH;, ndo por ter alterado o seu comportamento,
mas sim, por se aproveitar do enfragquecimento de 3a; e da
ligeira tendéncia de 1b, para curvar a molécula. Associan"
do-se entdo, a maximizagio de 2a; a 90°, a ligeira maximiza
cao de 1b, o &ngulo menor do que 180° e o enfraquecimento
da energia cinética de 3a; a 180°, podemos entender porque

BH, apresenta angulo de ligagao menor do gue BH,.

Para as outras moléculas estudadas notamos que
a medida que o nhmero atdmico do elemento central das mole-
culas AH, aumenta, isto &, ZA > 5 , o comportamento dos
orbitais 1b, come¢a a mudar. Ao invés de apresentar maxi-
ma energia cinética a 180° favorecendo a linearizagao mole-
cular, passa a favorecer (fig.3.2 ) as moléculas a adquiri-
rem uma geometria angular . Nota-se também, que pela nuvem
eletrOnica apresentar-se mais contralda, devido a maior ele
tronegatividade do atomo central, os orbitails 2a; comegam a
sentir a presenga dos elétrons em 3a; e procuram, assim como
ocorreu com 1b; , espalhar~se mais sobre a molécula, dimi

nuindo sua energia cinética.
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Um caso onde estes efeitos podem muito bem ser
observados & o das moléculas: CH;(S elétrons na camada de
valéncia) e CH; (6 elétrons na camada de valéncia); a pri-
meira apresentando um angulo de equilibrio de 131,6° e a ou
tra, 98,2°. Para compreendermos como os orbitais molecula-
res levaram as energias totais desses dois sistemas a adqui
rirem esse comportamento (fig.3,26 ) vamos avaliar o compor-
tamento das energias cinéticas relativas dos orbitais mole-
culares. Podemos ver pela fig.3,27 que tanto os orbitais 2a,
como 1b, privilegiam a geometria angular, sendo a tendéncia
de 2a; nas duas moléculas a de fechar o angulo de ligagao '
até 90°, enquanto que os orbitais 1b, apresentam a tendén-
cia de fechar o angulo de ligacdo até 120°-135°. o compor-
tamento dos orbitais 33 nostrado na f£ig.3.28 mostra que es-
tes apresentam seus maximos a 180°, forgando as moléculas a

adguirirem a geometria linear.

Através destas informagles, vemos que OS gran-
des responsaveis pela geometria angular de CH; sa0 0S8 Or-
bitais 2a, e lb,, que conseguem curvar esta molécula até o
adngulo de 131,6° guando entdo, os orbitais 3a; e mesmo o 1b,
comegam a forgar a molécula a aumentar o seu angulo de liga
¢ao. De 180° até 131,60, os orbitais Z2a; e 1b; predominam
sobre a energia cinética total, levando a mesma a aumentar
sua magnitude gradativamente até o angulo de 131,6°. Para
Angulos menores do que 131,6° a diminuigao da energia ciné-
tica de 3a; e mesmo de 1b, predominam sobre a energia ciné&ti-

ca total fazendo com que esta comece a diminuir.

. = +
Quando acrescentamos mais um elétron em CH, es
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te aumenta o nlmero de interagoes eletrdnicas levando todos
0s orbitais moleculares a diminuirem as respectivas energi-
as cinéticas. Como podemos ver na fig.3.27 os orbitais 2a,
gue antes eram quase que.inertes aos elétrons em 3a; , pro
curam agora evitar estes espalhando também seus elé&trons pe
la molécula e consequentemente, diminuindo sua energia ciné
tica. Observa-se também que o maximo de 1b, destaca-se pa
ra dngulos de ligagd@o menores. Em fungdo desta alteragdo '
de comportamento dos orbitais moleculares, vemos que o éngg
lo de ligagao de CH, diminui por que: o orbital 3a; diminui
consideravelmente sua tendéncia ao méximo de energia cinéti
ca a 1809; 2a; apresenta um aumento na tendéncia de diminuir
o angulo de ligagac por aumentar consideravelmente sua ten
dénecia ao mdximo a 90° e 1b, por deslocar seu maximo de

. e - +
energia cinetica para angulos menores do que em CHs.

Este tipo de anadlise mostra-nos entdao, como pode
remos utilizar e compreender através das energias cinéticas
dos orbitais moleculares, como se comportam os el&trons em
uma molécula guando esta sofre a adigao ou perda de um elé
tron. Se estivermos interessados em saber apenas qual ou
quais orbitais moleculares sao responsaveis pela geometria
de uma determinada molécula poderemos verificar como se com
portam as energlas cindticas dos orbitais moleculares nos
diagramas de energia cinética qualitativos aplicando o prin
cipio da maxima energia cindtica. Entretanto, se necessi tar
mos de resultados mals seguros poderemos construir diagramas
de energia cinética relativa. Por exemplo: para a molécula
de H,0 o diagrama da fig. 3.2 mostra que o maximo da ener-

gia cinética total a 92° (angulo obtido teoricamente) depen
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de, segundo a regra de maxima energia cinética, da colabora
cao dos orbitais <2a;,lb, e 1b; e que a dngulos menores dé
que 92°, o orbital 3a, comega a atuar mais efetivamente,di
minuindo a enerxgia cinética. Se reconstruirmos tal diagra-
ma com energias cin@ticas relativas, obteremos a fig. 3.29
que mostra que a tendéncia ao maximo de energia cindtica a
92° & bastante dependente da contribuigao de 1by , sendo tam
bém significativa a colaboragao de 1b,. 2a, altera muito pou
co a.energia cinética total, mas ajuda a fechar um pouco '
mais o angulo de ligagao. Desta forma, podemos escrever que
em ordem decrescente de colaboragao para curvar a molécula
de H,0 estdo os orbitais: b, ,1b; e 2a;. Sendo 3a, o or
bital que procura aumentar o angulo de ligagao, conseguindo

- s - - 0
neste caso, manter um eguilibric geometrico a 92 .

Resumidamente,podémos dizer gue o0s diagramas de
energia cinética, mostram-nos através do principio da maxi-
ma energia cinética orbital, que & consequéncia direta do
teorema virial, quais orbitais moleculares sao responsaveils
pela maximizacao da energia cinética total, fato que nao po
de ser considerado até o momento para quase todos os méto-
dos existentes que se aplicam a finalidade de determinar '
quantitativamente as "energias dos orbitais moleculares”.
Mostramos também que a utilizagao de medidas relativas de
energia cinética, possibilitam avaliar em que extensdo cer

tos orbitais moleculares conseguem interferir na determina-

¢cao da geometria molecular em certas ocasices e em outras '

nao.

Pudemos considerar ainda que os orbitais lbje 2a,
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vas dos orbitais moleculares da molé& -
cula de H,O0.
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possuem caracteristicas de orbitais ligantes e que os orbi-

tais 3a;e 1b; apresentam as caracteristicas de orbitais '

nao-ligantes (segundo a populacao de recobrimento de Mulliken
os orbitais 3a; apresentam alguma caracteristica ligante,por
tanto a consideragao de que este orbital & nao-ligante deve

ser considerada como aproximagao Se isto for feito, pode

mos visualisar um elo entre a teoria dos orbitais molecula-

res e a teoria da repulsao do par eletrdnico (VSEPR)que oon

sidera que os orbitais nao-~ligantes sao os responsaveis pe

la geometria das moléculas. Observamos até agora que a pre

senca de elétrons em 3a; altera consideravelmente o compoxr-

tamento dos elétrons "ligantes", alterando a geometria mo

lecular de linear para angular. Pudemos ver gue 0s orbitais

moleculares apresentavam entao, uma diminuicac na sua ener

gia cinética e comentamos que isto seria consequéncia da

tentativa dos eldtrons diminuirem as interagOes eletrdnicas

espalhando-se mais pela molécula, fato gue estd condizente

com o modelo VSEPR, que considera que a alteragao da geome-

tria molecular pelo aparecimento de elétrons nao~ligantes '

se deve unicamente as interagoes entre estes e 0s elétrons

ligantes.
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3.5 Comparagao das lenergias cinéticas dos orbitais molecula

res com outras energias

Uma questao que surge naturalmente ao trabalhar-~
mos com uma entidade como a energia cinética dos orbitais mo
leculares € a de como esta grandeza se relaciona com outras
medidas energéticas, como a energia canbnica dos orbitais mo
leculares. Ruedenberg, em um de seus trabalhos (Sglprocurou
demonstrar a existéncia de uma relagao aproximada entre as
energias cinéticas e as energias dos orbitais moleculares e
obteve a expréssao:

z lC.ir.t_i="-~—§—- ZC.Q B
3

2 1 1 (3.1)

onde:
Cs corresponde ao nlmero de ocupagao do orbital mole
cular i 7
t. e ¢: s30 as energias cinéticas e candnicas dos ox

bitais moleculares. Esta & uma igualdade sim
ples e interessante, mas nao nos permite che

gar a uma relacgao direta entre t, e ey

Construimos entdo, diagramas de correlagao  para
todas as moléculas da Tab. 3.1 wutilizando e;(n,R,8) e ob-
servamos gue estes eram muito semelhantes entre si, A fig.

3.30 mostra o diagrama de correlacao para a molécula de H;0.

A constancia no comportamento gqualitativo de €5

mostra-nos que sua natureza & bastante diferente de ti que

muda suas caracteristicas em funcgao do nlimero atdmico do a-
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tomo central.

O comportamento da energia cinética, pelo que vi
mos até agora, parece bastante simples de se visualisar,ela
aumenta quando a densidade eletronica aumenta e vice-versa.
Mas, devemos nos perguntar guais sao as consequéncias de se
concentrar ou expandir a nuvem eletrdonica? Isto significé
aumentar o mddulo das repulsoes eletrdnicas e das atragdes
nucleares em caso de contracac, ou O inverso em caso de ex
pansao; e como as energias €y dependem também das energias
potenciais de atragao e repulsao, podemos compreender gue
a natureza competitiva entre as energias cinéticas e poten
ciais, levarao £, a assumir comportamentos que nao necessa
riamente se assemelham aos observados por %ﬂ. Por exemplo,
a energia cinética do orbital 2a;da molécula de H,0 apresen
ta um miximo a 90° (fig. 3.2) pois ocorre neste dngulo uma
maior concentragao da nuvem eletrdnica sobre o orbital atd
mico 2s (segundo as subpopulagtes grosseiras da fig. 3J; ).
Entretanto, a energia candnica deste orbital molecular apre
senta um minimo de energia exatamente nesse angulo. Pelo
gue foi considerado acima, devemos esperar due a contragéo
da nuvem eletrOnica sobre 2s produza um aumento no modulo
das energias potenciais de atracac e de repulsao eletrOnica,
A energia €y de 23, apresenta um valor negativo e como as
energias de atragdo nuclear s3o as Unicas que possuem valores — nega
tivog, elas devem ter diminuido mais acentuadamente do gue
a energia cindtica e as repulsoes eletrOnicas aumentaram;
logo a competigao entre estas trés entidades recebeu maior
colaboragao das atragoes nucleares que diminuiu a  energia

candnica do orbital molecular 2a,. E foi exatamente isto o
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gue ocorreu, como podemos obserxrvar na fig.3.31 . Portanto,
nao devemos ter grandes esperangas ao tentar procurar rela-
cionar estas duas energias, pois a competicgao da energia ci-
nética com as potenciais wvaria de orbital mdlecular para ox
bital molecular, o que faz com que o comportamento das ener
gias candnicas sejam, em certos casos, diferentes das enexr

gias cinéticas ti.

Um outro tipo de energia gque poderia ser compara
da com as energias cinéticas sao as energias medianas, que

até o momento s& foram aplicadas para o estudo da molécula

de Hy0 e F,0.

A fig.3.32 mostra o diagrama de partigao mediana
e o diagrama do negativo da energia cinética para a molécu
la de H,0. Podemos observar que o diagrama de energia medi
ana, apesar de ter sido construido através do método CNDO/Z,
apresenta muito boa concordancia qualitativa com o obtide

por método ab-initio (29)

;, principalemente no que diz respei
to a ordem dos niveis de energia e também a curvatura dos
orbitais moleculares, com ligeira excegao do orbital 3a,
que apresentava no diagrama original, um aumento continuo '
de energia a medida que o Angulo de ligagio diminuia., De
uma maneira geral, os minimos das energias medianas coinci
dem com os maximos de nosso diagrama de energia cinética, '
mostrando que os orbitais 2a;, lb, e 1b; sao aqui também,

as provaveis responsaveis pela geometria angular da molé-

cula de H,0. Mas, vamos verificar como se comportam tais

energias em outra moléculas, o© BH,, por exemplo.
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A fig.3,33 apresenta os diagramas de energia medi
ana e o do negativo da energia cinética para BH,. Notamos
que a ordem dos niveis de energia no diagrama de energia me
diana mudou assim como ocorreu com diagrama de energia ciné
tica. Entretanto, observamos que o minimo de energia media
na do orbital 3a;, nao coincide mais com o maximo de ener-
gia cinética, o que nos faz abandonar a possibilidade de
olhar ambos os diagramas como sendc governados por mesmos '
principios. Uma coisa porém & indicutivel: tanto os diagra-
mas de energia cinética gquanto o das energias medianas S0
extremamente sensiveis a natureza do adtomo central, isto &,

a carga nuclear ZA’ fato gue ndo ocorre com €5

Se a semelhanca com o diagrama de energia ciné-
tica gesapareceu, a comparacao deste com o diagrama de ener
P ' T

gias canonicas apresenta agora, qualitativamente as mesmas

caracteristicas. A relacao:

1
£ (naﬁag) = e.i(n 35:2) o= Vi(eesnsgag) (3‘.3)
i 2
mostra gue se as repulsoes eletrdnicas forem pequenas as

energias candnicas deverdo ser semelhantes as energias me-
dianas e, caso contrario, a semelhanca poderd desaparecer.

Por intermédio das tabelas 3.7 e 3.8 podemos, entdoc, compre-
ender, através da magnitude de Vi(n,B,g), porgue o diagrama
de energia candnica & semelhante ao de partigao mediana de

energia para o BH, e para a molécula de H,0, nao.

De uma maneira geral, podemos dizer que as trés

energias: t,, e; e €., apresentam caracteristicas pro-

i? i i
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Tabela 3.7 Repulsdes eletronicas dos orbitais moleculares da

molé&cula H,0 (Vi(ee,n,ﬂ,g))

2a1 lbz 3a1 1b1
90 5,5599 53,0907 5,324%9 5,9342
120 5,5489 4,9236 5,4495 5,9177
150 5,4891 4,8014 5,6412 5,8909
180 5,3975 4,7384 5,8609 5,8609

Tabela 3.8 Repulstes eletroOnicas dos orbitais moleculares da

: molécula,BHZH(VT(ee,n,g,g))..

2a1 1b2 3a1
90 1,8215 11,8189 1,8385
120 1,8028 1,7928 1,8425
150 1,7914 1,7797 1,8442
180 1,7848 1,7753 1,8444
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prias e a tentativa de interpretad-las ou mesmo correlaciona-
las nao deve limitar-se apenas a comparagoes dos diagramas '
de correlacao. Percebemos que este tipo de anidlise apresen-
ta uma grande dose de especulagao e acreditamos gque talvez o
aperfeigoamento dos métodos de partigao dos diversos tiposde
energia existentes em cada orbital molecular podera propor-—

cionar alguma argumentacao quantitativa razodvel.

Dentre todos os modelos matemidticos, o gque tem si
do usado com mais frequéncia € o das energias candnicas dos
orbitais moleculares., Dois sao os fatores gue podem expli-

car tal popularidade:

1) a semelhanca dos diagramas obtidos com os formulados por

Walsh, e

2) por intermédio do teorema de Koopmann &€ possivel associar
as energias canbnicas com a energia de ionizagao dos orbi

tais moleculares (39).

As energias medianas, bem como as energias cinéti
cas, permanecem at® o momento sem andlogo experimental. além
do gue nao foram convenientemente analisadas por terem mos-
trado nos primeiros estudos, que seus diagramas de correla -
cao nao se assemelhavam aos de Walsh. Recentemeﬁte, Buenker
e Peyerinhoff construiram um diagrama de correlagac para a
molécula de F,0 utilizando as energias medianas e observaram
que todos os niveis de energia, sem excegao, apresentavam mi
nimo a angulos muito péquenos, o gque os levou a admitir gue

o sucesso da aplicacao deste método na molécula de Hy0 se de
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ve ao fato das energias de repulsao nuclear ndo exerceram in
fluéncia significativa na energia total com a mudanga do an
gulo de ligagao. Este fato nao pode, entretanto, ser esten
dido ao teorema virial uma vez gue constrﬁimos o diagrama de
energia cinética para F,0 (fig.3.34) e observamos que as
energias cinéticas dos orbitais moleculares comportam-se de
uma maneira normal, isto €, aparcecem orbitais com miaximos e
minimos a 180° e a 90°, Mesmo o angulo de ligagdo  obtido
para esta molécula (99,09) encontra-se bem proximo do expe-

rimental (103,29) (48)

, O gue mostra que os diagramas de ener
gia cinética podem se aplicados para sistemas com mals de

um adtomo pesado.
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Fig. 3.34 - Diagrama de correlacao do valor negativo

das energias cinéticas dos orbitais mole
culares para a molécula de F,O0.



Procuran signifglcar ter uma mela.
Mas achanrn significa: esfarn Livre,

abrin-se a tudo, ndo fer mefa alguma.

H. Hesse [(Sidanta)



CAPITULO 4
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4, CONCLUSAQ

Procuramos analisar através do teorema virial, gual
a viabilidade de se obter a geometria molecular através dos
diagramas de correlagéo.de energia cinética, além de tentar
compreender a natureza das energias cinéticas dos orbitais
moleculares utilizando-as para retirar maiores informacgodes

sobre os efeitos que prcduzem a geometria molecular.

Os resultados obtidos através de tais diagramas,
para moléculas do tipo AHg (A = elementos da 2a. linha da
tabela periddica e { = 0,<i1) apresentaram muito boa con-
cordancia com os obtidos experimentalmente. Os novos dia-
gramas obtidos foram divididos em dois grupos: aqueles cons.
truidos para moléculas com atomo central, A possuindo nime
ro atomico menor do que seis e agueles com o Atomo central
com nimerc atdmico maior do gue seis. Através de método de
partigéo da energia cinética dos orbitais moleculares, ob
servamos que os orbitais 2a; e 1b,; , apresentaram para o
primeiro grupo de moléculas um comportamento gque dependia
e muito das componentes de energia cinética de recobrimento,
enquanto que 3a; mantinha em destague a colaboragao mais '
acentuada do orbital atdmico 2p,. J& as moléculas do segun
do grupo, mostravam em todos os orbitais moleculares a pre-
domindncia das energias cinéticas dos orbitais at8micos do
atomo central. Por comparagao,das energias cinéticas com
as populagoes de Mulliken concluimos entdo, que o aumento
da energia cinética dependia do aumento da densidade eletrd
nica. Entretanto, a ordem dos niveis de energia dependia

também da magnitude das energias cinéticas dos orbitais atd
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micos, de onde construimos gualitativamente os diagramas de

energia cinética para as duas classes de moléculas.

Estabelecemos o critério de maxima energia ciné-~
tica dos orbitals moleculares para verificar a viabilidade
dos novos diagramas em explicar a geometria molecular con-
seguindo estabelecer quais orbitais moleculares sao os res
ponsiveis pela geomefria molecular e também manter um para-
lelo com a teoria da repulsao do par eletrénico (VSEPR) mos
trando quantitativamente como um elétron em um orbital mole
cular nao-ligante atua sobre os orbitais ligantes, observan
do que os elétrons, para evitar as repulsOes eletrOnicas,pro
curam se espalhar mails sobre a molécula, perdendo energia

cinética.

Comparamos as energias cinéticas com as energias
candnicas e com as energias medianas dos orbitais molecula
res e verificamos que apesar de algumas vezes tals diagra-
mas mostrarem-se semelhantes a natureza de cada uma dessas
energias, possuém caracteristicas proprias e a dificuldade
de compreender mais profundamente o comportamento das ener
gias candnicas ou das energias medianas esta@ no fato de que
estas guantidades expressam fisicamente uma competigao en-
tre energia cinética e potencial, e esta competicgao aparen

temente nao obedece um comportamento 1ldgico de onde possa-

mos extrair um principio geral.

Resumidamente, poderemos dizer que a aplicagao do
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teorema virial na construgao dos diagramas de Walsh apresen

ta as seguintes vantagens:

1. mostra quais orbitais moleculares sac responsavedls pe
La geometria das moleculas atraves do principio de ma

xima energla cinefica ornbital;

2. inclui repulsdes nucleares implicitamente nas energi-

as cinéticas dos orbitais moleculares;

3. possibilita uma particao da energia total em térmos '

das energias cinéticas dos orbitais moleculares;

4. o3 diagramas de energia cinética podem ser construi-

dos gualitativamente através de regras muito simples;

5. A particao da energia cinética possibilita verificar
muito facilmente se sao os térmos de energia cinéti
ca dos orbitais atdmicos ou das ligagOes quimicas,os
responsaveis pelo maximo de energia cinética dos or
bitais moleculares, permitindo comparagac duase que

direta com as populacgoes de Mulliken;

6. determina a geometria correta para moléculas do tipo
AHg e nos casos testados com molé&culas AB,, mostrou
resultados satisfatdrios, mesmo utilizando-se fun-

goes de onda aproximadas.
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E evidente que todos os métodos apresentam algumas

limitacOes; no caso do teorema virial sao:

nao proporcionou, até o momento, um método simples pa
ra prever a geometria molecular. Estudos mais profun-
dos serao necessidrios para estabelecer um critério pa

ra prever as geometrias;

nao foi possivel encontrar, até agora, uma relagdo en
tre as energias cinéticas dos orbitais moleculares com

algum parametro que possa ser obtido experimentalmente.
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