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RESUMO

As ligagBes quimicas sdo de extrema relevancia para se compreender a estrutura da
matéria; portanto, no estudo de sistemas organicos ou inorganicos, o principal
instrumento do quimico é o conceito de ligacdo quimica. Uma das teorias mais
utilizadas para a descricdo das ligag6es quimicas € o modelo de Lewis, porém,
casos mais complexos, como as ligacbes multicéntricas, geralmente ndo podem ser
representados pelos modelos classicos. Nesses casos, os indices de ligacdo séo
aplicados para a descricdo de sistemas mais complexos. Nos ultimos anos, sistemas
multicéntricos que ndo sdo racionalizados pelos modelos classicos e que
apresentam novo tipo de ligacdo de hidrogénio, denominada ligacao dihidrogénio,
tém sido largamente estudados. Essa ligagcdo pode ser representada por
GXHat+...HaM em que, X é um atomo mais eletronegativo que o atomo de
hidrogénio, M menos eletronegativo que o a&tomo de hidrogénio e G um atomo ou
grupo de atomos ligado a X. Como esses tipos de interagdo ndo podem ser descritos
pelo modelo de Lewis, uma maneira alternativa de abordar este problema seria por
meio dos indices de ligacdo multicéntricos. Nesse contexto, o objetivo principal deste
trabalho foi de estudar as liga¢des do tipo dihidrogénio usando o conceito de indice

de ligacdo multicéntrico.

Palavras-chave: indices de ligacdo de trés centros, ligacdo dihidrogénio, indices
multicéntricos



ABSTRACT

The chemical bonds are of extreme relevance to understanding the structure of the
matter, thus, in the study of organic and inorganic systems the main instrument
chemical is the concept of chemistry bonding. One of the theories more used to
describe the chemical bonds is the theory of the Lewis, but, cases more complexes
as the multicenter bond, generally must not be represented by the classical models.
In these cases, the bond indices are applied for drawing these systems more
complexes. In last years, multicenters systems that couldn't be described by the
classical models, have being represented by a new kind of bond which is called
dihydrogen bond, that has being largely studied. This kind of bond can be
represented by GXHCH..HaM, where X is an atom more electronegative than
hydrogen atom and M less electronegative than hydrogen one and G an atom or
group of atoms attached to X. As these types of interaction can't be description by
the model of the Lewis, an alternative way to that this problem could be by
multicenter bond indices theoretical study. In this sense, the main goal of this work

were study the bond of dihydrogen systems using the concept of multicenter bond
indices.

Keywords: Three center bond indices, dihydrogen binding, multicenter indices



1. INTRODUCAO

O estudo dos modelos de ligacdes quimicas € importante para o
entendimento das propriedades eletrénicas das moléculas, pois a racionalizacdo de
como 0s atomos ou moléculas interagem entre si permite nortear 0 experimentador
no desenvolvimento de novas técnicas e metodologias visando ao desenho de
novos materiais e melhor descricdo da estrutura da matéria.

Um dos modelos classicos mais utilizados para descricao das ligagées quimicas
€ ateoria de Lewis, em que os atomos se ligam obedecendo a regra do octeto, porém,
nem todas as ligagBes sdo racionalizadas pela teoria de valéncia de Lewis, pois ha
moléculas estaveis, como BeCl2, BCI3, PCI5 e SF4 em que o atomo central ndo
completa oito elétrons na camada de valéncia ou ultrapassa esse limite [1].

As estruturas estaveis como PCI5, SF4 as quais apresentam mais de oito
elétrons na camada de valéncia sdo caracterizadas como sistemas hipervalentes, e
0s sistemas nos guais o atomo central é deficiente de elétrons - como BeCb e BCI3
- sado denominados hipovalentes.

A explicacdo para estes tipos de sistemas que ndo obedecem a regra do
octeto veio com o surgimento da mecanica quantica e a introducdo do conceito de
indices de ligacdo multicéntricos. Nesse modelo elétrons séo redistribuidos em torno
dos diferentes centros atdémicos permitindo assim, diferentemente do modelo de
Lewis, uma descricAo mais consistente das ligacdes quimicas, por meio, da
densidade eletrdnica.

E como as ligacdes dihidrogénio séo sistemas multicéntricos, os quais, nao
sdo sistemas convencionais e atualmente este tipo de ligacdo vem recebendo muita
atencdo, pois, pode interagir com estrutura de composto em solugcdo, em estado
sélido, gasoso, na reatividade e seletividade de reacdo e na sintese de
macromolécula, assim, um dos objetivos deste trabalho é estudar esta ligacdo [2-7],

Neste contexto, a descricdo das ligagBes dihidrogénio que sao interagfes
multicentricas pode ser feita baseada na matriz densidade de primeira ordem, ou na
matriz densidade de segunda ordem denominado modelo EPP (Effective Pair
Population). A matriz densidade de segunda ordem se assemelha ao modelo de
Lewis quando se baseia na expansdo geminai das densidades dos pares eletrdnicos

[8]. No modelo EPP, a relacdo entre os indices obtidos ocorrera no nivel Hartree



Fock, ou seja, quando a correlagdo eletrdnica entre os orbitais ndo for levada em
consideracao nos calculos realizados.

No entanto, nos ultimos anos, uma das polémicas que surgiu em torno das
ligagbes muliticéntricas foi com relagdo ao significado fisico dos sinais dos indices
de ligagdo. Para Robert Ponec e colaboradores, os valores positivos dos indices de
ligacdo caracterizam ligacdes do tipo trés centros dois elétrons (3c - 2e), enquanto
que os valores negativos dos indices indicariam que a ligacdo do sistema seria do
tipo trés centros quatro elétrons (3c - 4e) [9], Por outro lado para Giambiagi e
colaboradores, o sinal negativo do indice de ligacao indica o alongamento da ligacao
XH e diminuigdo do comprimento da ligagdo HM [10].

Assim, este trabalho teve como principais objetivos:

Realizar um breve estudo da evolucdo do conceito de ligacbes quimicas
desde a antiguidade até o momento atual.

Estudar os indices de ligacdo em sistemas multicéntricos que apresentam
ligacao dihidrogénio, os quais, sao representados por GXHa+...H°'M onde, X € um
atomo mais eletronegativo que o atomo de hidrogénio, M menos eletronegativo que
0 atomo de hidrogénio e G um atomo ou grupo de atomos ligado a X.

Analisar as controvérsias com relacdo ao sinal dos indices de ligacdo em
sistemas multicéntricos.

Correlacionar energia de ligacdo em fungdo dos indices (Ixhh, Ihh' e Ihhm) e
energia de ligacdo em funcéo das distancias Rhk (A), para sistemas que apresentam
atomos com efeitos de eletronegatividade semelhantes e ndo semelhantes ligados

ao hidrogénio. E também analisar energia de ligagdo em fung&o da distancia.



2 EVOLUCAO DO CONCEITO DE LIGACOES QUIMICAS

No inicio do século XX, os estudos a respeito dos modelos atbmicos
baseados na teoria quantica mudaram a concepg¢do de como 0s atomos se agregam
para formar a matéria, porém as primeiras idéias propostas para explicar a natureza

da matéria surgiram na antiguidade.

Os fil6sofos gregos foram o0s primeiros a propor teorias para
compreender a estrutura da matéria. Para Tales de Mileto, a agua seria o0 elemento
basico para a formagdo dos demais materiais. No século VI a.C., Anaximenes
sugeriu que o ar fosse a substancia primordial constituinte do Universo. Heraclito
(cerca de 540-480 a.C), estando a natureza em constante mudanca, sugeriu que o
fogo seria 0 elemento essencial na compreensdo da estrutura da matéria, pois, este

poderia produzir uma mudanca notavel da matéria.

O filbsofo Empédocles (cerca de 490-430 a.C.) reuniu essas propostas e
sugeriu que ar, agua e fogo seriam os constituintes fundamentais para composi¢cao
da matéria. Em estudos posteriores, Empédocles acrescentou quarto elemento, a

terra.

Aristoteles modificou a doutrina de Empédocles propondo que tais elementos,
terra, 4gua, ar e fogo poderiam transformar-se uns nos outros, e ao combinarem
originariam todos os materiais. Por outro lado, Leucipo e Demdcrito (século V a. C)
propuseram a teoria que ficou conhecida como atomismo, esta sugeria que a

matéria ndo poderia ser dividida infinitamente.

A teoria aristotélica predominou durante séculos em relagdo ao atomismo,
porém durante esse tempo outros estudiosos sugeriram a existéncia de particula
indivisivel denominada &tomo, que constituiria a matéria. E, posteriormente, foi
sugerida a teoria na qual foi introduzido elemento primordial: o flogistico, este seria
desprendido nas combustdes. Essa proposta foi derrubada com os experimentos de

Lavoisier (século XVIII).



Embora varios outros estudiosos propuseram a existéncia de uma particula
indivisivel denominada atomo, como havia sugerido Leucipo e Demdcrito, este modelo

nao foi aceito pela comunidade cientifica até a primeira metade do século XIX.

Somente por volta de 1808, quando John Dalton propbs que a matéria seria
constituida de atomos, que seriam particulas indivisiveis e indestrutiveis. Com esta
hipotese Dalton explicou varias leis da quimica que até entdo eram consideradas
empiricas. As idéias de Dalton foram consideradas plausiveis dentro da comunidade
de quimicos.

Em seguida Frankland, ao estudar compostos organometalicos, propds a
chamada propriedade de valéncia que se baseava na caracteristica de cada metal
combinar unicamente com numero fixo de grupos organicos, sendo este um dos
conceitos pioneiros empregados para racionalizar as ligagdes quimicas.

Em 1987, J. J. Thomson apés descobrir o elétron apresentou o seu modelo
para o atomo. De acordo com Thomson, o atomo seria uma esfera de carga positiva
no qual estariam embebidos os elétrons.

Rutherford e seus colaboradores, em 1911, verificaram que o atomo néo era
esfera maciga, mas sim constituido por um nucleo central positivo e uma regido
envolvente constituida por cargas negativas (os elétrons) denominada eletrosfera.

Niels Bohr, em 1913, aperfeicoou o modelo atdmico de Rutherford
baseando-se na teoria dos quantas de Planck. Bohr propds o modelo das érbitas
estacionarias em que os elétrons se moveriam em torno de um nudcleo em 6rbitas
circulares. Logo apds Bohr enunciar seu modelo, Sommerfeld sugeriu que as
Orbitas fossem elipticas.

O modelo de Bohr inspirou Lewis a propor a teoria do emparelhamento
eletrénico. Assim, em 1916, em trabalhos independentes, Kossel e Lewis
propuseram que a capacidade de ligacdo entre os elementos quimicos se baseava
em atingir oito elétrons na camada de valéncia. Kossel propunha que os oito elétrons
na camada de valéncia seriam alcancados pela doagédo e ganho integral de elétrons
em compostos ibnicos. Lewis acreditava que os oito elétrons na camada de valéncia
eram alcancados pelo compartilhamento eletronico [11,12]. Posteriormente, em 1921,
Langmuir propds que a ligacdo quimica pudesse ocorrer de dois modos diferentes: um
pelo compartiihamento de pares de elétrons entre atomos ligantes e o outro por

intermédio da atracéo eletrostatica entre ions [13,14].



Olhando para a histéria da evolucdo da quimica percebe-se entdo que o0s
modelos classicos ndo explicam os sistemas hipovalentes (menos de oito elétrons
na camada de valéncia) e hipervalentes (mais de oito elétrons na camada de
valéncia). Com o desenvolvimento da Mecénica Quéantica a partir da década de
1920, originou a primeira descricdo quanto-mecanica de uma ligacdo covalente,
publicada por Heitler e London em 1927, em que foi estudado teoricamente a
formagdo da molécula de H2[15].

Eles propuseram que a ligacdo H2 poderia ser racionalizada por meio da

sobreposicdo das duas formas covalentes:

Figura 1- Funcdo de onda de Heitler e London.

E baseados na proposta destes dois autores para a descricdo das ligagdes
quimicas, Pauling, Slater e colaboradores desenvolveram a Teoria de Ligagdo de
Valéncia (TLV) para explicar a formacao de uma ligagdo covalente fundamentados
na Mecanica Quantica.

A TLV pode ser analisada como transposi¢cdo quanto-mecénica das idéias de
ligagdo quimica desenvolvida por Lewis, pois o compartilhamento de dois elétrons
(visdo de Lewis) é representado pela superposicdo de dois orbitais atbmicos.

De acordo com esta teoria, a ligagdo quimica € baseada na suposi¢cao de que
0s orbitais atdbmicos sao usados quando o atomo forma ligacdo com um ou mais
atomos, e que o par de elétrons ligados ocupa um orbital em cada um dos atomos
simultaneamente. Neste caso, os elétrons, em uma ligacédo, estdo localizados entre

os dois &tomos ligados, o que enfatiza o carater covalente da ligacdo quimica.



Pauling, em 1931, identificou que o modelo de Heitler-London poderia ser
estendido para moléculas maiores, sugerindo método denominado hibridacdo. Este
modelo explica as ligagbes nas moléculas, por meio de orbitais hibridos, que sao
formados pela unido de orbitais s, p e d [16].

Posteriormente, 10 anos depois, foi desenvolvida a teoria dos orbitais
moleculares (TOM) por Hickel e Mulliken, a qual surgiu como alternativa a Teoria de
Ligacdo de Valéncia, que descreve os orbitais moleculares como combinacao linear
de orbitais atbmicos; desta maneira, as funcdes de onda dos orbitais atdmicos sdo
combinadas matematicamente para gerar as fungbes de onda dos orbitais

moleculares resultantes.

Assim, para 0 caso do H2, cs sdo os coeficientes orbitais e qa e qb sdo as
funcdes de onda dos orbitais atbmicos e os elétrons pertencem a molécula como um
todo. A figura 2 mostra a combinacao linear dos orbitais atdmicos e formag¢ao dos

orbitais moleculares para o H2

Plano nodal

(cr* anti-ligante)

, "W . =ctp,—e-ip' v

Pa / \ (!
\ /
\ S
N 1
\ /
(<T ligante)
V1=cXpa+c2Apb (o- ligante)
X*2=ciPa~cifb (<t* antiligante)

Figura 2 - Representagdo dos orbitais moleculares a e a* resultantes da combinagéo
dos orbitais atdmicos para 0 caso H2



Durante muito tempo ocorreu divergéncia entre os pesquisadores quanto a
utilizagdo da Teoria de Ligacdo de Valéncia (TLV) ou Teoria do Orbital Molecular
(TOM). Hoje, com a utilizagdo de algoritmos matematicos mais refinados mostrou-se
gue ambas as teorias levam aos mesmos resultados para as observaveis fisicas e

propriedades eletrénicas.



3. FUNDAMENTOS DA QUIMICA QUANTICA

Neste capitulo faremos uma breve discussdo dos fundamentos da teoria
qguantica. Do ponto de vista da mecanica classica, as particulas constituintes dos
atomos sao esféricas, massivas e carregadas eletricamente cujas interacdes séo
representadas por potenciais classicos. Nesse caso, as interacdes eletrbnicas ndo
sdo levadas em conta. Por outro lado, do ponto de vista da quimica quéntica, os
elétrons sdo descritos por fungdes de ondas obtidas a partir da solu¢do da equacao
de Schrddinger dependente do tempo, que no caso de uma particulas é dada pela

expressao:

02 62 02 e g . ew(r,0
K'¥(r,t) + VE{r 1) = —-memmv (0202 02 \ytr v+, = h 0
2mydéx 8y 0z j

(1)

Onde K e V sao os operadores energia cinética e potencial,

respectivamente. ¥(?,/)é a funcdo de onda eletrbnica e neste caso,
A*LftyV{r,t1)dV descreve a probabilidade de se encontrar um elétron no estado

guantico descrito pela fungédo de onda ¥ (/,t) no intervalo de tempo entre te t + Ate

no elemento de volume dV.

As dificuldades de se obter as soluc¢des desta equacédo diferencial podem ser
minimizadas considerando as interacfes entre as particulas constituintes do sistema
descritas por potenciais ndo dependentes do tempo. Isto permite desmembrar a
equacédo diferencial (Equacdo 1) em duas outras equagdes uma delas dependente
das coordenadas espaciais e a outra do tempo, pois, nesta aproximacdo a energia é
uma funcdo exclusiva das coordenadas espaciais. Assim, todas as informacdes

relativas ao sistema sédo obtidas por meio da solucdo da equacdo de Schrddinger
utilizando a soma dos operadores lineares energia cinética (f) e energia potencial

(V). Neste caso, a equagdo de Schrddinger na sua forma independente do tempo

[17] é descrita por

H=T+V, @)



h =te, (0 +te {R)+ te det{”™ r) + Vele_elel (r)+ Vgucl-nucl (3)

onde T(r)ed € o operador da energia cinética do elétron, f(R)nd é o operador da
energia cinética do nucleo, V(R,r)nd &t é o operador da energia potencial entre o
nacleo e o elétron, V{r)dddd é o operador da energia potencial de repulsédo

eletrébnica e V(R)nuadmd é o operador da energia potencial de repulsao nuclear, R

representa a coordenada do nucleo e r coordenada do elétron. Assim, a funcao de
onda que é autofuncdo do operador hamiltoniano (H ), é definido pela soma do

operador V da energia potencial e o operador f da energia cinética que descrevem
o0 comportamento de todas as particulas de um sistema.

Faremos agora, um breve paréntese para explicar o que venham a ser as
coordenadas atdmicas. Como pode ser visto na equacdo 1, diversas constantes e
grandezas estdo presentes, tornando a equagdo extensa, e por isso, foi
convencionado usar as unidades atdmicas para que tais constantes pudessem ser
reduzidas a unidade. Deste modo, a unidade de massa passou a ser a massa do
elétron (9,1095x10'3lKg), bem como sua carga (1,6022x10'19C), a distancia passou a
ser expressa em Bohr's (5,2918x10"11m), a energia em Hartrees (4,3598x10'1g).
Portanto, a equacao de Schrédinger de um elétron em um potencial coulombiano

que era representada por:

passa a ser representada por:

2 ot

Uma generalizacdo desta equagdo para um sistema molecular constituido de

muitos corpos e nédo relativistico, o operador hamiltoniano H pode ser reescrito em

unidades atbmicas da seguinte forma:



No qual o primeiro termo se refere & energia cinética dos elétrons, o segundo
a energia cinética dos nucleos, o terceiro a atragdo nucleo-elétron, os dois ultimos a

repulsdo nucleo-nicleo e elétron-elétron, respectivamente e MA é a massa

reduzida. Sendo ri, /=1,**-,e RA, A=1,2,---M, os vetores posi¢cdo dos elétrons

e nucleos respectivamente, conforme descrito na figura 3.

Figura 3 - Representacdo espacial de um sistema de dois ndcleos e dois elétrons.

Embora néo haja limitacdo na equacdo de Schrédinger quanto ao nimero de
elétrons, ndo existe solucdo analitica para sistemas multieletrdnicos. Nestes casos
as solucbes da equacdo diferencial sdo obtidas numericamente. Devido a
complexidade dos célculos numéricos que limitam 0s recursos computacionais
existentes, hoje ha corrida cientifica na busca de metodologias que venham

minimizar o custo computacional para realizar os calculos de propriedades

eletrbnicas.



Atualmente a aproximacdo de Born-Oppenheimer e de Hartree-Fock sédo as

metodologias mais utilizadas na descricdo de sistemas atdmicos e moleculares [18].

3.1 Aproximacao de Born-Oppenheimer e de Aproximacao
Hartree-Fock

A seguir faremos uma breve apresentacdo das aproximacbes de Born-

Oppenheimer e de Hartree-Fock.

A aproximacgdo adiabéatica de Born-Oppenheimer consiste basicamente em
separar o movimento nuclear do movimento eletrénico, pois, ao considerar o
movimento nuclear e eletrénico simultaneamente, aumentam as dificuldades para a
resolucdo da equacdo de Schrddinger. Na verdade a real consideragdo que esta
sendo feita é gque a massa dos nlcleos é consideravelmente maior que a dos
elétrons. Entdo, se estes estdo se movendo, assim o fazem a uma velocidade muito
menor que a dos elétrons, de tal forma que se pode considerar estarem 0s nucleos
estacionarios com relacdo aos elétrons. Essa aproximacdo €é conhecia como

aproximacao adiabética.

Considerando uma expansdo adiabatica, pode-se escrever uma funcao
eletronica (c|)(r,R)) que varia vagarosamente com os valores de “R”, sendo “R” um
parametro e para cada valor de R ter-se-4& uma configuracdo correspondente para

<)(r,R). Onde r é o vetor posi¢do do elétron.

Assume-se que a funcdo onda y/Ar"R” ¢é uma funcdo de variaveis

separaveis, isto é, a funcdo de onda que dependia simultaneamente de rt e RA

passa a ser dividida em uma funcdo que depende apenas das coordenadas dos

elétrons (e que estd4 parametrizada com relacdo as coordenadas dos nucleos

RA) e de uma outra funcdo que representa os ntcleos. Entéo:

1



Neste contexto a equagao de Schrddinger multi-eletrénica assume a forma;

[7:(F)H()+FMCF)+ PPV IX e "k (")) =227 ("H K

ou ainda,

X Tt (0,X)+ 1 {hXi)+ VN{fax,)+ Ve(fazi)+ WPiXt)} = E A jh X i

A equacdo acima pode ser ainda expressa na seguinte forma geral

N 1 Al 1 N M 7
-FHV ?fax*)~n\2/ MRV 2thz*)- Ii—Z:1 Eﬂm thXi)+
N M7 7 =EYthxt
i>7 rij A>B K-ab
Contudo:
—Z plrAV " =" A2Ma S\ 2 o A =
M\ \Y; A 1/ X M 1

- Z T 77‘(V U )*< T 2W,

Destas duas ultimas equacdes tira-se que;

al]2 M a

{N 1 N My M 7 7 w1
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Para cada valor de “z” existe uma equacéao diferencial e essas equacdes nao
podem ser resolvidas analiticamente para sistemas de muitos corpos. Para

possibilitar tal resolugdo é necessario separa-la em duas partes, uma eletrénica e



outra nuclear. Entdo, multiplica-se a Ultima equacdo por 1lxi¢ e a seguinte

expressdo pode ser obtida:

M i\ .V M 1 1, v A 11
ti 2Ma fr ti \MAXi tt 2M A GXi

N 11, M 7 7 i N M 7

i=l Z Yi A>B K AB i>j ij i=l ~=1

Neste instante faz-se a separacdo de variaveis entre as partes eletronica e a
nuclear. Vale lembrar que a Unica consideracao que foi feita até agora foi assumir

qgue o potencial é independente do tempo e que nenhuma aproximacao foi feita, ja

que e e sdo conjuntos completos de fungdes.

O valor de é muito pequeno, e sendo dividido por MA (a massa do
nacleo que é cerca de 2000 vezes maior que a massa do elétron) pode-se
considerar este valor aproximadamente igual a zero. A mesma consideragdo pode
ser feita para o termo V*,.. Essa aproximacdo € conhecida como aproximacao de

Born-Oppenheimer. Neste contexto o operador Hamiltoniano pode ser escrito da

seguinte forma:

M v\ \ N \ o\ \ M 7 7 1 N My

A=11A* A Xi i-12 < a>B R-AB i>j rij <1 ><=1 *MA

Consideramos que a localizagdo dos nucleos é constante isto €, assumimos
que eles estdo fixos. Quando isso acontece, tanto o lado esquerdo quanto o lado
direito da equacdo acima tornam-se iguais a uma constante relativa aos valores
fixados para os vetores de distdncia entre os nlcleos. Entdo, separando-se a parte
nuclear da eletrbnica teremos duas equagfes, a primeira expressa a equacao de

Schrddinger para a parte nuclear e a segunda para a parte eletrénica.
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O lado esquerdo das duas igualdades se trata de uma constante de
separacdo. Multiplicando-se os dois termos segunda equacdo acima por -0,., tem-

Sse:

O primeiro termo nada mais € que o termo correspondente a energia cinética
dos elétrons (Teig™), todos os outros termos do primeiro membro sdo correspondentes

a energia potencial (veidd). Sendo assim, a equacdo de autovalor para a parte

eletrdnica de uma molécula poliatdmica pode ser expressa por:
(T +V&,V, (nil)= H,J, ZR=s,(rV,{r,R

Neste caso, a equagdo para a parte nuclear da molécula pode ser obtida usando-se

0 mesmo procedimento e multiplicando-a por de onde se obtém,

A equacao de autovalor para a parte eletrénica de uma molécula poliatbmica

pode ser expressa por:

Onde Tn é o operador de energia cinética referente ao nucleo

funciona como potencial para o movimento nuclear.

14



O Hamiltoniano nuclear é composto pela energia cinética dos ndcleos (Tn) e

pela energia potencial (), neste caso € responsavel por fornecer a expressao

de potencial para HNueo- Na verdade o segundo termo é a prépria superficie de
potencial (SEP) na qual a movimentacdo nuclear ocorre.  Entdo e € um autovalor
do sistema para cada configuracdo nuclear, pois depende parametricamente das
coordenadas nucleares. Mudando-se as coordenadas nucleares a fungdo que
descreve o comportamento eletrébnico muda e passa a fornecer um outro autovalor.
Tem-se, entdo, um valor de energia eletrbnica para cada configuragdo nuclear.
Achando uma funcdo que forneca os valores das energias eletrénicas em funcéo
das coordenadas nucleares fica determinada a funcao de potencial, e é desejavel
gue se faca isso sem ter que resolver a equacdo de Schrédinger eletrénica para
cada configuracéo nuclear.

Em suma, ao ponderar que os elétrons se movem com maior rapidez que os
nucleos, pois, comparativamente as massas dos nucleos sdo elevadas, em relagéo
as dos elétrons, estes se ajustam quase que instantaneamente a troca de posicéo
do nucleo levando a aproximacao de se separar a equacao de Schrodinger em duas
funcdes de onda. Uma relativa ao nucleo e outra referente ao comportamento
eletrénico [19]. Neste caso, a funcdo de onda depende somente da posicdo do
nicleo e ndo do momento de inércia, portanto a repulsdo nucleo-nicleo pode ser
considerada constante e a energia cinética do nucleo pode ser desprezada. A

equacao referente ao comportamento dos elétrons é:

()

Devido as dificuldades computacionais necessérias para solu¢do do termo da
repulsdo eletrbnica, quando se trata de sistemas multieletrénicos, Hartree propss
dividir o termo da repulsdo eletrbnica em contribuicbes monoeletronicas,

representado por:

Vv A=l / ©®)
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onde /j éo operador de energia cinética do i-ésimo elétron, VA(Ne) é o operador

correspondente a atragdo de todos os N nucleos pelo /'-ésimo elétron e \M(ee) ® 0

operador de energia potencial de repulséo eletrbnica do /-ésimo elétron.

Assim, a energia eletrbnica total do sistema seria dada pela soma das

energias parciais ou seja:

" (7)
Ede = Z £i-

=1

Neste caso funcdo de onda multieletronica total ¥(1,2,...,«) é dada pelo produto de

todas as fun¢des orbitais mono-eletrénicas $ como descrito na equacdo a seguir,

'F(1,2,..,«) =01(IM (2) - 0,,(«). (8)

A funcdo de onda descrita pela equacdo (8) é conhecida pelo nome de
produto de Hartree ou modelo de particulas independentes, pois, esta funcao sugere

gue um elétron qualquer é completamente independente de todos os outros elétrons.

Em um trabalho posterior e pioneiro que tinha como objetivo solucionar o
problema dos elétrons totalmente independente uns dos outros, Hartree propds que
o termo da repulsdo eletrdnica seria a soma das interacdes médias de cada elétron
do sistema com o campo médio produzido pela presenca dos elétrons restantes,
somadas a interacdo dos nucleos presentes no sistema. Como exemplo, 0 NH3, a
molécula ao todo tem 10 elétrons, assim, calcularia a energia de cada elétron
interagindo com o campo médio criado pelos nove elétrons restantes e com o0s

quatro nucleos atémicos [20].

Portanto, segundo Hartree, em um sistema que contém dois elétrons, ao se
colocar o elétron 1 em determinada posicdo do espaco, a energia potencial de
repulsdo desse elétron em relagdo ao campo meédio produzido pelo elétron 2 em

todo o espaco sera:

16



vI(ee)J:\"-er,
g 9)
desta forma, ao considerar que o sistema possui numero qualquer de elétrons, a

energia de repulsdo do i-ésimo elétron em relacdo a todos os outros elétrons do

sistema sera:

(10

Como o somatdrio ocorre sobre todos os elétrons do sistema, a mesma

interacdo e~¢ e g~ e serd somada duas vezes. Portanto, para que a repulsédo

intereletrénica ndo seja contada em dobro, faz-se:

E importante ressaltar que neste procedimento ndo se considera a
indistinguibilidade eletrbnica e a correlacdo entre elétrons de spin ndo paralelos.
Para resolver o problema geral Fock e Slater propuseram escrever o0 estado
fundamental de um sistema por meio de um Unico determinante de Slater que é a
combinacéo linear dos operadores de Hartree-Fock. De acordo com este modelo ao

considerar um sistema com dois elétrons, onde o elétron 1 ocupa o spin orbital

XiO) e o elétron 2 o spin orbital Xj(2), funcdo de onda serd dada pelo produto,

Vy(I>2) = XiQ)Xj(2)- (12)

Para satisfazer a condicdo da indistinguibilidade eletrénica e anti-simetria, a
equacdo 12 é descrita na forma de determinante. Neste formalismo, a funcdo de

onda de um elétron pode ser escrita como o produto de um orbital espacial, (), e

uma fungéo das fungdes spin up e down, isto €,

17



V(Xi0).Xj (2)) = 2"X\xi 0)X] (2) - xj Q)X, (2)], (13)

0 qual ¢é conhecido como determinante de Slater, onde 2'm €& o fator de

normalizacao.

Xi(0  Xj(2)

IXOXRI=2 o) i) (14)

Para descrever a fungcéo de onda de um sistema com n elétrons ocupando N orbitais

atdbmicos faz-se a generalizacdo da equacédo 14, resultando em.

Zi(i)  XiQ) XAV

PXIX2XN) =N~ &) XA2) XA2)

X, («) X2(n) X A n) (15)

Note que nesta forma determinantal a fungcé@o de onda y{xxX2" ‘XN) ® anti-simétrica

em relacdo troca de posicao entre dois elétrons quaisquer ja que o determinante
inverte o sinal quando se permuta a posi¢cdo entre duas linhas ou colunas. Esta
propriedade equivale ao principio da exclusdo de Pauli, o qual estabelece que dois
elétrons ndo podem ter todos os numeros quanticos iguais a nivel atbmico e
molecular.

Apesar do método de Hartree Fock ser bastante difundido, ndo era possivel
utiliza-lo para moléculas devido as barreiras computacionais da época em que foi
introduzido. Um outro avanco importante nesta formulacdo foi a proposta de
Roothaan o qual introduziu o conceito de base atdmica. Isto permitiu tratar a solucéo
da equacdo de Schrodinger como uma combinacdo linear de fungbes de bases
atdbmicas, transformando problema de resolver uma equacgdo diferencial parcial
multi-variacional em um problema de solu¢des de equacgdes algébricas. Essa nova
concepcgdo possibilitou o uso de técnicas e propriedades da algebra linear para
resolver as chamadas equacdes de Hartree-Fock-Roothaan (HFR). Com isto foi

possivel estender a aplicabilidade do método HF aos sistemas moleculares [21].
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3.z A Matriz Densidade

O método conhecido como LCAO (Linear Combination of Atomic Orbitais) foi
proposto por Lennard-Jones e reescrito para o célculo de moléculas por Roothaan.O
método de Roothaan tornou-se bastante popular porque suas equa¢des podem ser
aplicadas para a resolu¢do de problemas em sistemas moleculares, assim ele é hoje
muito utilizado na quimica computacional. De acordo com Roothaan, o orbital

molecular é descrito como combinagdo linear de orbitais atbmicos, conforme a

sequir:

i=i (16a)

sm N2 SN M3 voai) (16b)

onde W representa a funcdo de onda do i-ésimo orbital molecular, C, sdo o0s

coeficientes de combinacdo linear dos orbitais atbmicos e s&o as M funcbes de
base que descrevem os orbitais atbmicos.

A matriz densidade se origina a partir dos coeficientes de expansdo dos
orbitais atbmicos, onde cada elemento da matriz P é o somatdério dos produtos dos
coeficientes de expansdo multiplicados pelo nimero de ocupacdo orbital, tendo

assim significado probabilistico:
com 1 (17)
2

onde n°c ® 0 nimero de ocupacgdo do-iésino orbital molecular, e M 0o nimero de
funcbes de base

( Py Pn mE P\M

P= P * P2M

(18)



No sentido de tornar claro estes conceitos, discutiremos o caso do metano
(CH4) a seguir usando uma base minima e os orbitais moleculares duplamente
ocupados. Nesse caso, o carbono (C) é descrito por cinco fungfes atdmicas e os

hidrogénios por uma fungédo atbmica cada como descrito a seguir.

‘157
® 2 rHny (&) i)
Is
Carbono = = opx € 0s 4 hidrogénios A (19)
Is
2Py KIS]
K2Pz,

Existirdo cinco orbitais moleculares duplamente ocupados jA que 0 sistema

molecular (CH4) contém dez elétrons. Neste caso, 0s orbitais moleculares seréo
descritos pela relacéo:

G G = Gy
¥2 CZ_ GZ Cy @

(20)
D7

E a matriz densidade obtida sera real e simétrica, como descrito a seguir.

fn @

Q R
P — ZCCf — 2 Cz1 g CH C12 22 C52 P21 B 29

@1)
C

51

CSZ CBQ VC19 C29 £:5 9/ \% P91 P 92 199 \]

\Y

20



3.3 Cargas Atomicas Parciais

A sobreposicdo dos orbitais atdmicos ndo € levada em consideragdo pela
matriz densidade (P), porém a combinacao dos orbitais atdmicos € importante para a
racionalizacdo da distribuicdo eletrbnica nos sistemas, assim, por meio das cargas
atbmicas se descreve de forma simples e eficiente a densidade de carga na
molécula.

A metodologia de Mulliken, conhecida como analise populacional de Mulliken,
€ um dos métodos utilizados para descricdo da carga atbmica de um sistema. Este
método se fundamenta na Teoria dos Orbitais Moleculares, e por este procedimento

a densidade eletrbnica total de um sistema é racionalizada, por meio dos orbitais

atbmicos; assim, ao considerar um orbital molecular Vi normalizado, este sera
formado pela combinacdo linear dos M orbitais atdmicos [22]. Usando a equacao

(16a), pode-se definir a densidade de carga eletronica pela relagéao:

N

P(r) =Y, ,V*Vr (22)

Integrando a equagdo (22) em todo espaco, obtemos o numero total de

elétrons contidos no sistema molecular, isto é:

N M M

N
Jp(ndr=foy/Mdr =

(23)

onde temos usado as seguintes definicbes para a matriz densidade e matriz de

sobreposicao eletrbnica ou matriz de overlap, respectivamente:



em que ambas as matrizes sdo hermitianas.

A populacdo de recobrimento entre os orbitais atbmicos /j. e v € dada por

equacao 26, a qual relaciona a forca de ligagdo entre os centros atémicos.

riv= 2P g G— 2 ™ (CkCik)s (26)

K=\

A densidade eletrbnica entre os nulcleos pode ser dividida entre os atomos

individualmente, gerando:

A>=n+\-"y nK
2m (27)

Como o numero total de elétrons é dado pela somatéria de todas as

popula¢gdes da molécula tem-se,

r (29)

Qa=2a N a, (29)
onde:
Na=Y Ni
£a (30)

Sendo NAa populacdo do atomo A.

A descricdo da distribuicdo eletrénica nos sistemas pode ser calculada por
varios métodos como AIM (Atoms in Molecules), ESP (Electrostatic Potential
Surface) porque ndao had um operador quantico que estabelece correspondéncia com
a propriedade, cargas atémicas.

O método de Mulliken é um dos métodos utilizados para a descricdo da
densidade eletronica de um sistema, sendo que apresenta desvantagens porque
este procedimento nao considera a diferenca de eletronegatividade entre os atomos,
de forma que a analise da populacdo varia com a funcdo de base utilizada e as

populacfes podem ter valores que ndo apresentam significado fisico [23]:
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Loéwdin prop6s uma andlise de populacdo que leva em consideracdo a
diferenca de eletronegatividade entre os atomos, este método se fundamenta na

ortogonaliza¢cdo das bases atdmicas, equacdo 31 [24], Assim,

Matriz de Lowdin = SII2PS\2 (31)

onde P é a matriz densidade de primeira ordem e S é a matriz de sobreposi¢éao;

N = Tr(SmPSV2) =~ (5 1P5,/2)w (32)

sendo N o nimero de elétrons e K o nUmero de camadas.

A densidade de carga sobre cada atomo sera dada por:

PLA) = 'Zi (S'2PSv2)llll. (33)

fisA

Neste caso, a carga atdmica sera:

gqa=za- pM). (34)



4. INDICES E VALENCIA DE UM GRUPO ATOMICO

Neste capitulo, discutiremos a respeito da generalizagdo dos conceitos de
indices e valéncia de grupos atbémicos. A valéncia foi um dos primeiros conceitos
quimicos [25] usados na tentativa de descrever ligacdes e/ou afinidades quimicas. E
interessante notar que o primeiro termo usado pelos quimicos no sentido do estudo
guantitativo das afinidades de atomos e radicais foi a basicidade. A basicidade foi
introduzida primeiramente por Williansom [26], em 1852, para caracterizar radicais
monobasicos, dibasicos etc. Em 1857, Kekulé [27,28] introduziu outro termo
denominado atomicidade (radicais monoatomicos e diatdmicos) para o0 mesmo fim.
Por outro lado, Couper [29] introduziu o termo “grau de afinidade” para descrever a
habilidades de a4tomos formarem compostos. Mas nenhum destes conceitos foi bem
aceito pelos quimicos.

Em um livro texto, publicado em 1865, Hoffmann [30] sugeriu que o termo
atomicidade fosse trocado por quantivalente, em inglés quantivalence, e que o0s
elementos fossem descritos como monovalentes, bivalentes, trivalentes e
tetravalentes. O termo quantivalente foi adotado nos livros e revistas editados em
inglés. Ele foi também usado por Roscoe (1871), Cooke (1874) e Stalo (1882) [25], e
no Journal of Chemical Society-London a partir de 1882.

Mas, ja no fim de 1860, o termo valéncia, em inglés valency, tornou-se de uso
comum na literatura em quimica. Primeiro ele apareceu na Alemanha em 1867 nos
artigos de Kekulé [31]. Russel sugeriu (em conversa privada com amigos) que
Kekulé teria usado o termo valency no lugar de quantivalence antes de 1867, isto &,
antes de ser usada correntemente na literatura. Mais tarde, este termo foi usado por
Wichelhaus [32], discipulo de Kekulé, em artigo publicado em marco de 1868 e em
segundo artigo publicado em julho do mesmo ano. Wichelhaus interpretou este
termo da seguinte forma: valency (valenz) is shorter word for quantivalence
introduced with the same meaning by Hoffmann, como reportado por Mundim [33].

Russel [34], ap6s andlise etimolégica da palavra valéncia (valency), mostrou
gue esta é derivada do latim e que seu radical apresenta varios significados:
valens: forca, poder energia e habilidade;
valere: primeiro no sentido de ser forte e segundo no sentido de ser importante;

valentia: significando valor em latim medieval.
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Como temos notado, o termo valéncia foi introduzido na quimica por
diferentes caminhos. O diagrama abaixo apresenta esquema proposto por Russel

[34] para descrever a trajetoria do conceito de valéncia.

VALENS -VALERE
(raizeslatinas)

Figura 4 - Esquema proposto por Russel [34] para descrever a evolugéo do conceito
de valéncia.

Na literatura russa (cientifica e pedagogica), os termos atomicidade e
equivaléncia continuaram sendo usados até o inicio do século XX. Todas as
publicacdes de Mendeleev, em russo, contém os termos atomicidade e equivaléncia.
Somente as tradugdes de W. Ostwald contém o termo valéncia (valency) [35].

A compreensdao deste conceito e o0 relacionamento deste com outros
importantes conceitos em quimica - afinidade, ligacdes quimicas e energia de
ligacdo - foram melhores compreendidos ap6s o surgimento da mecéanica quantica
no inicio do século XX. No sentido de contribuir para a evolugdo destes conceitos,
Mundim [tese de doutorado] propds generalizacdo dos conceitos de valéncia e
indices de ligacdo de atomos para grupos funcionais [33], A generalizacdo foi feita
usando metodologia alternativa para a mecanica quantica com base nas algebras de
Grassmann. Este trabalho teve por base as ideias mais recentes propostas por
Wiberg em 1968.

25



Wiberg, em 1968, propds a equacao para o calculo de indice de ligagédo de
dois centros, como

We =V 2.2
2 (35)

onde a e b sdo orbitais localizados nos diferentes centros atbmicos A e B,
respectivamente, P é uma matriz densidade de primeira ordem, para orbitais
ortogonais. Os indices para liga¢gBes simples, duplas e triplas sdo numeros positivos
e proximos a 1, 2 e 3 respectivamente [36].

Em 1973, Armstrong e Perkins desenvolveram teoria alternativa baseada na
matriz densidade obtida pelo método semiempirico CNDO para calculo de
propriedades eletrbnicas usando o campo autoconsistente na teoria do orbital
molecular [37], Neste trabalho, os conceitos de valéncia e anisotropia de um atomo
foram derivados quantitativamente. Nesta formulacdo, conclui-se que o traco da
matriz densidade é igual duas vezes o niumero de elétrons no sistema atdmico ou

molecular em estudo, isto é:
Tr(P2) = 2N, (36)

onde P é uma matriz densidade de primeira ordem e N o numero de elétrons. Assim,
para descrever os indices de ligagdo generalizados nas novas formulagdes teodricas,
empregam-se as equacoes 37 para camada fechada (RHF), 38 para camada aberta
(UHF) e 39 para camada aberta (ROHF):

a bk (37)

Esta forma representa o indice de ligacdo no caso dos sistemas onde os
orbitais atbmicos estdo duplamente ocupados. K representa o nimero de centros

atdomicos.

(38)
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sendo (sigma) os spins eletrbnicos que podem assumir 0s estados alfa ou beta.
Nesse caso, o0 indice de ligagdo é dado pela soma das contribuicdes dos indices
calculados para diferentes spins.

Para o caso ROHF, método em que a funcdo de onda tem o valor do spin
desejado, os indices de ligacdo sdo as somas entre os indices referentes & camada

fechada e os indices referentes a camada aberta:

U.AKOHF) = +2' - £ IV, (39)

sendo (c) indicador do indice da parte de camada fechada e (0) indicador do indice

da parte de camada aberta.

As equacdes 37, 38 e 39 sdo originadas a partir do traco das matrizes

geradas pelo lado esquerdo das equacdes, 40, 41 e 42:

pK=2k~'P, (40)

= a:a'D, (41)

(42)
+2k-[(pO) k = 2k-IP.

Assim, o numero total de elétrons em um sistema molecular é calculado, por

meio da soma de todos os indices:

(43)

E a valéncia de um atomo pode ser definida como a soma do indice deste

atomo com todos os outros atomos do sistema. A valéncia atbmica é descrita como:

rA=2Z IAB (44)
BA
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sendo A e B diferentes centros.

Mundim e Giambiagi generalizaram o conceito de valéncia para valéncia de
grupo utilizando algebra de Grassmann. Portanto, a valéncia de um grupo quimico
fica definida como [38]:

(45)

A&G
BeG

Esta definicdo € muito Util porque avalia 0 quanto dois grupos atdmicos estéo
ligados por meio da distribuicdo eletrdnica molecular. No caso de dois grupos
atomicos (G1 e G2), a valéncia de grupo é definida como:

»W oioi=£ i»- 46>
AeGl
BeG2

E por meio dessas generalizacdes € possivel quantificar as interacbes entre
0S grupos atémicos.
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5 INDICE DE LIGACAO E AS INTERACOES DE HIDROGENIO E
DIHIDROGENIO

51 Ligac6es de Hidrogénio e Dihidrogénio

O campo das ligacbes de hidrogénio é amplo, sendo estas classificadas em
convencionais (classicas, que sao as ligacbes de hidrogénio) e ndo convencionais
(ndo classicas, que sdo as ligacbes dihidrogénio).

As classicas sdo formadas pela interacdo de um hidrogénio carregado
positivamente, um préton-doador, ligado a um elemento eletronegativo, como O, N
ou halogénio, sendo sua representacdo Ha+X (X é elemento eletronegativo como
O, N ou halogénio) o par de elétron do elemento eletronegativo, atuando como
receptor de proton.

Nas intera¢des dihidrogénio, o hidrogénio atua também como receptor de
proton e sdo representadas por GXHat+..HM onde, X é um &tomo mais
eletronegativo que o a&tomo de hidrogénio, M menos eletronegativo que o atomo de
hidrogénio e G um atomo ou grupo de atomos ligado a X, como representado no
exemplo da figura 5:

GXhT...Ham
Figura 5 - Exemplo de interagdo dihidrogénio.

As ligacdes dihidrogénio vém recebendo muita atencéo ultimamente porque

podem interagir com estruturas de compostos em solucdo, em estado sdlido,
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gasoso, na reatividade e seletividade de reacBes e na sintese de macromoléculas
[2-7}.

Kubas, em 1984, verificou que as interacdes dihidrogénio podem atuar como
ligantes em complexos de metais de transicdo, sendo que nestes tipos de sistemas
o metal ndo esta ligado separadamente a cada orbital do atomo de hidrogénio que
participa da interagdo dihidrogénio. O Orbital a preenchido da ligacdo entre os
atomos de hidrogénio ocupa orbital vazio do metal que tem simetria sigma. E esta
interacdo é compensada com retrodoacéo do orbital d preenchido do metal com os

orbitais a* da interagéo dihidrogénio [39]:

Figura 6 - Ligacéo entre um metal de transicdo M e a interacédo dihidrogénio.

Com relagcdo as energias de ligacdo dihidrogénio, Orlova e Schneider
verificaram que nas ligagBes de hidrogénio convencional a energia eletrostatica é
maior que a energia de transferéncia de carga e a contribuicdo da energia de
polarizacdo é muito pequena; enquanto nas interacdes dihidrogénio a energia
eletrostatica € maior que a energia de transferéncia de carga, porém o somatorio
das energias, eletrostdtica com energia de transferéncia de carga, ¢€
aproximadamente igual a energia de polarizacdo [40]. Ou seja,

E eletrostatica > E transferéncia de carga
E eletrostatica + E transferéncia de carga = E polarizacédo
Nas ligagBes dihidrogénio, os angulos sdo aproximadamente de 180° e as
distancias entre Hat+...Hd sdo menores que 2,4 A [41].
No estado sdlido, as interacbes dihidrogénio geralmente sédo observadas,
experimentalmente, por meio de raios-X ou da difracdo de néutrons. Uma das

estruturas, em que as interacbes dihidrogénios foram determinadas
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experimentalmente por R. Custelceam e colaboradores utlizando a difracdo de

néutrons € o ciclotrigalazano (figura 7) [42]:

Figura 7 - Ciclotrigalazano Estrutura determinada experimentalmente por Custelcean
e colaboradores utilizando a difracdo de néutrons.
E em solugéo, a formacéo das intera¢des dihidrogénio podem ser determina-

da experimentalmente utilizando espectroscopia 1V [43].

5.2 Trés centros-dois elétrons (3c-2e)

Trés centros-dois elétrons (3c-2e) sdo sistemas multicéntricos em que trés
nuacleos atdbmicos estdo ligados por dois elétrons. Em compostos deste tipo,
geralmente a ligacdo é deslocada para dois dos trés centros atbmicos. O exemplo

mais simples de um sistema 3c-2e € o do ion H*, a qual é formada pela

combinacgéo dos orbitais 1s dos trés hidrogénios.

Outro exemplo € o composto hexametilaluminio, AI2(CH3)6. Esta ligacdo pode
ser descrita como multicéntrica do tipo 3c-2e, porque neste sistema ocorre a
existéncia de somente dois elétrons em trés orbitais, ou seja, ocorre a interacdo de
um orbital sp3 do C e dois orbitais sp3, um de cada atomo de Al. Assim, esta

também é uma ligacdo que ocorre a deficiéncia de elétrons.
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Outro composto é o diborano B2H6. Nesse sistema, os dois atomos centrais
do hidrogénio estdo simultaneamente ligados a ambos os d&tomos de boro, formando
ponte BHB, sendo assim também caracterizada como ligagcéo do tipo 3c-2e.

As estruturas idealizadas para os sistemas que apresentam interacdo do tipo
trés centros-dois elétrons (3c-2e) estédo descritas na figura 8 [44]:

@ ®)

©

Figura 8 - Estruturas idealizadas para os sistemas que apresentam interacéo do tipo
trés centros-dois elétrons (3c-2e).

Os valores idealizados para estes indices da figura 8 sdo: 0,250 para as

estruturas (a), (e) e (c) e 0,296 para as estruturas (b) e (d).
No caso do ion H3 os valores dos indices concordam com os valores

idealizados e corresponde a figura 8 (b). JA& em outras espécies quimicas geralmente
os valores ndo concordam com os idealizados porque os valores idealizados sdo
fundamentados numa estrutura simples de trés centros trés elétrons, assim
contribuicdes orbitais importantes para a formacdo da ligagdo podem nao ser
levadas em consideracdo. Portanto, para uma melhor descricdo da delocalizacdo da
densidade eletrénica entre os centros envolvidos, o acréscimo de funcdes difusas e

de polarizagcdo, € fundamental. Pois, a delocalizacdo da densidade eletrbnica e a
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natureza simétrica e ortogonalizada dos orbitais de Lowdin levam os valores dos
indices a ndo concordar com os valores idealizados, pois estes dois fatores,
proporcionam o aumento dos valores dos indices de trés centros.

Foi verificado por Robert Ponec e colaboradores que os indices de ligacao
demonstram extrema dependéncia da base, porque, sdo sensiveis as alteracbes nos
conjuntos de base, o que pode resultar em valores que nao representam de forma
adequada o sistema estudado [45],

5.3 Trés centros-quatro elétrons (3c-4e)

O conceito da ligacdo do tipo trés centros-quatro elétrons tem sido
frequentemente estudado e vem sendo utilizado para interpretar compostos ricos em
elétrons, que sdo aqueles sistemas nos quais a camada de valéncia apresenta 10,
12 elétrons.

Alguns exemplos de compostos que tém sido interpretados como ligacao de
trés centros-quatro elétrons sdo: [F3‘, CH2=N=N, PF5, SF4 e outros. Estes sistemas
sdo racionalizados como orbitais hibridos (dsp e dZp). Porém, Rundle e Pimentel
propuseram que nestes tipos de compostos descritos como hibridos, ocorreria uma
delocalizacdo dos elétrons nos orbitais p de valéncia, e a utilizacdo dos orbitais d
seria pouco provavel [46-47], A figura mostra os orbitais moleculares para o modelo

de ligacao trés centros-quatro elétrons da molécula [F3"

O O O O D O ... %

O O O O

O O O O ~Vr
F F F

Figura 9 - Orbitais moleculares para o modelo de ligacdo 3 centros-4 elétrons do ion
[F&].
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Na figura 9 o par eletrébnico que ocupa o orbital molecular ligante Ti esta
delocalizado entre os trés centros atébmicos, Ja no orbital molecular ¥2 os elétrons
estdo localizados nos atomos periféricos.

Nos ultimos anos, uma das polémicas que surgiu em torno dos indices de
ligacdo multicéntrico foram os seus sinais. Para Robert Ponec e colaboradores, 0s
valores positivos dos indices de ligacdo caracterizam ligagbes do tipo 3 centros-2
elétrons, enquanto os valores negativos dos indices indicariam que a ligacdo do
sistema seria do tipo 3c-4e. Giambiagi e colaboradores sugeriram que o sinal
negativo do indice de ligacao indicaria o alongamento da ligacdo XH e diminuicdo do
comprimento da ligacdo HM.

Conforme dados citados por Giambiagi e colaboradores no composto
NCH...HLI, a distancia da ligagdo Rch é de 1,087A, ja no sistema NCH a distancia
Rch é 1.069 A, portanto, ocorre alongamento da ligacdo CH no sistema que sofre
interacé@o dihidrogénio.

Com relacdo a distancia RHi ocorre diminuicdo do comprimento da ligacéo:
no composto FH...HLI, a distancia de ligacido rRhu é de 1,583A enquanto no sistema
HLi o comprimento de ligacdo é igual a 1,599A.
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6 PROCEDIMENTO PARA OS CALCULOS DOS INDICES E
ANALISE DOS RESULTADOS OBTIDOS

6.0 Procedimentos considerados para os calculos dos indices

s Utilizou-se o método Moller-Pleset (MP2) e a base usada foi 6-311G**.

s Otimizou-se a geometria molecular, em seguida calculou, por meio ,da analise
populacional de Léwdin os indices de ligacao.

s E finalmente, correlacionaram-se os indices de ligacdo com as energias e
com as distancias interatbmicas.

6.1 A Relacédo entre energia de ligacéo e os indices de ligacédo

para as interacOes dihidrogénio

A existéncia de uma correlagdo entre os indices de ligacdo e energia de
ligacdo seria de suma importancia para a descricdo das interacdes eletronicas. Os
nossos resultados mostram uma correlacao linear entre a energia e os indices de
ligacdo. Porém, essa relacdo devera ser analisada somente para 0s casos em que
os efeitos gerados pela eletronegatividade e eletropositividade dos atomos ligados
ao hidrogénio séo similares, porque quando essas propriedades dos atomos ligados
aos hidrogénios ndo sdo semelhantes, estas provocam diferentes alteracdes na
intensidade da interacéo de dihidrogénio .

Na Tabela 1, sdo mostrados os valores da energia de ligacdo dihidrogénio
(Kcal/moi), indices de ligacdo de trés centros i.nn, indices de ligacdo de dois centros

mn, indices de ligacdo de trés centros iwnm € distancias RH1 (A).
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Tabela 1 - Energia de ligacao dihidrogénio, indices de ligacdo de trés centros ixnn,
indices de ligacdo de dois centros mn- indices de ligacdo de trés centros inn-m e

distancias RHi-

Sistemas moleculares

HCCH—HMgH
FCCH—HMgH
CICCH—HMgH
HCCCCH—HMgH
cicCCCH—HMgH
(NaNCCCH)+—HMgH
(LINCCCHf—HMgH

Energia de
ligacéo
(kcal/mo)
-1,3357
-1,4267
-1,6373
-1,6948
-1,7905
-5,3333
-5,8982

Ixhh

-0,0010
-0,0010
-0,0011
-0,0011
-0,0012
-0,0034
-0,0038

Ihh’

0,0128
0,0135
0,0149
0,0155
0,0160
0,0386
0,0425

Ilhh'm

0,0105
0,0111
0,0121
0,0126
0,0129
0,0289
0,0306

R nn1(A)

1,4870
2,3200
2,1225
2,3000
1,6552
2,0700
1,5989

Os resultados destas tabelas estdo melhores representados nas figuras 10,

11 e 12 as quais mostram que existe uma correlacdo entre os indices de ligacao

guando se analisam sistemas moleculares em que o elemento quimico, metal (Mg),

gue estad ligado ao hidrogénio ndo varia, pois, observa-se que estes gréaficos,

apresentam uma boa correlacao linear ixnn (R2=0,998), inn'(R2=0,998) € inn'm (R2

=0,998).
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Figura 10 - Grafico da relacdo entre energia de ligacdo dihidrogénio (kcal/mol) e
indice de ligacao de trés centros i«nn.
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Figura 11 - Grafico da relagdo entre energia de ligacdo dihidrogénio (kcal/moi) e
indice de ligacao de dois centros 1Hh\

Os gréaficos das figuras 10 e 11 mostram que a relacdo entre indices de
ligacdo e energia ocorre tanto para os indices de ligacdo de trés centros (ixnn) COMO
para os indices de ligacdo de dois centros (Ihh') quando estes apresentam o mesmo
metal (M) ligado ao hidrogénio.

O gréfico da figura 12 faz a correlacao entre indices de ligacédo de trés centros

(nn'm) € €nergia para os sistemas da tabela 1
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Figura 12 - Gréfico da relacdo entre energia de ligacao dihidrogénio (kcal/mol) e
indice de ligacéo de trés centros inn m-

O gréfico da figura 13 apresenta a correlacdo das energias em fungdo das
distancias para os sistemas da tabela 1
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Figura 13 - Grafico da relacdo entre energia de ligacao dihidrogénio (kcal/mol) e
distancias RHi (A).
Estes resultados demonstram que as energias em funcéo das distancias nao
apresentam qualquer correlacao

No entanto, as energias de ligacdo apresentam boa correlacdo em funcdo dos
indices, figuras 10, 11 e 12, ixHh (R2=0.998), IH+(R2= 0.998) e 1HHm (R2= 0.998),
respectivamente, o que leva a deduzir que esse tipo de interacdo se estabiliza no
sentido de formacéo das interacdes multicéntricas.

A tabela 2 apresenta os dados referentes a energia de ligacdo dihidrogénio
(Kcal/mol), a soma dos indices de ligacdo (ixnn + mn) e @ soma dos indices de
ligacdo (ixnn + 1mn m) para 0S Mesmos sistemas da tabela : .
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Tabela 2 - Energia de ligacao dihidrogénio, soma dos indices de ligacao (ixnn + nno.
soma dos indices de ligacao (ixnn1+ nn m) para 0S mesmos sistemas da tabela 1. o
resultados destas tabelas estdo melhores representados nos graficos 14 e 15.

Energia de
Sistemas moleculares ligagdo (kcal/mol)  |xhn + Ihn’ Ixhh + Ihkm
HCCH—HMgH -1,3357 0,0118 0,0095
FCCH—HMgH -1,4267 0,0125 0,0101
CICCH—HMgH -1,6373 0,0138 0,0110
HCCCCH—HMgH -1,6948 0,0144 0,0115
CICCCCH—HMgH -1,7905 0,0148 0,0117
(NaNCCCHf—HMgH -5,3333 0,0352 0,0255
(LINCCCH)+—HMgH -5,8982 0,0387 0,0268

Os graficos das figuras 14 e 15 referentes a tabela 2, energia de ligacdo em
funcdo da soma dos indices, demonstram que tanto a soma dos indices (ixnn+ inn)
qguanto a dos indices (xnn+ mnm) conservam as correlacdes lineares. No gréfico,
figura 14 (R2=0.999) e no grafico, figura 15 (R2= 0.997):
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Figura 14 - Gréfico da relacdo entre energia de ligacdo dihidrogénio (kcal/moi) e
soma dos indices de ligacao (ixnn + inn)-
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Figura 15 - Grafico da relacdo entre energia de ligacdo dihidrogénio (kcal/mol) e
soma dos indices de ligagao (ixnn + tnn m).

O fato das correlacdes lineares se conservarem apdés a soma dos indices,
figura 14 e 15, (xnn+ 1nn) e (xnn+ Innm), FESpectivamente, indica que as
contribuicdes dos indices de trés centros e dois elétrons e dois centros e dois

elétrons se redistribui eletronicamente.
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6.2 Relacdo entre energia de ligacdo e o indice das ligacOes
dihidrogénio

A seguir, na Tabela 3, sdo apresentados os valores da energia de ligacdo
dihidrogénio (Kcal/moi), indices de ligacao de trés centros Ixhh, indices de ligacdo de
dois centros Inh, indices de ligacdo de trés centros Ihkm e distancias Rhh' (a) para
sistemas semelhantes aos da tabela 1 alterando o metal. Nos sistemas da tabela 1,
utilizou-se magnésio (Mg) e nos compostos da tabela 3, mudou-se o elemento
guimico magnésio (Mg) por litio (Li). O resultados destas tabelas estdo melhor
representados nos graficos a seguir.

Tabela 3 - Energia de ligacéo dihidrogénio, indices de ligacdo de trés centros ixnn,
indices de ligacao de dois centros .ns indices de ligacdo de trés centros innm e
distancias Rhhlpara os sistemas que apresentam litio (Li).

Energia de
Sistemas ligagéo Ixhh lhh1 lhh'm Rhh' (A)

moleculares (kcal/moi)
H3CCCH—HLI -2,1996 -0,0022 0,0198  0,0001 2,3000
HSICCCH—HLi -2,2522 -0,0024  0,0222 0,0183 1,7296
HCCH—HLi -3,1044 -0,0026  0,0242  0,0197 1,6000
FCCH—HLI -3,3821 -0,0029 0,0252  0,0001 1,7800
CICCH—HLi -3,8991 -0,0031 0,0280  0,0225 1,7800
HCCCCH—HLI -4,0044 -0,0032 0,0293  0,0235 1,3680
CICCCCH—HLI -4,2821 -0,0033  0,0305 0,0244 1,7800
NCCCH—HLi -6,4748 -0,0044  0,0403 0,0313 1,5000
(NaNCCCHf—HLi -14,872 -0,0080 0,0720 0,0516 1,7288
(LINCCCHf—HLI -16,308 -0,0089 0,0796  0,0563 1,7288

Os gréficos das figuras 16 e 17 mostram que a correlacdo entre os indices
de ligacdo em funcdo da energia permanece quando se analisam sistemas
moleculares em que o elemento quimico metal (M) que esta ligado ao hidrogénio
nao varia, pois para os sistemas, energia de ligacdo em funcdo do indice de trés
centros (Ixhh), e energia de ligacdo em funcdo do indice de dois centros (lhh'). os
gréficos das figuras 16 e 17, respectivamente, apresentam boa correlacdo linear
Ixhh (R2= 0.998), IHH'(R2= 0.998)
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Figura 16 - Grafico da relacdo entre energia de ligacdo dihidrogénio (kcal/mol) e
indice de ligacédo de trés centros Ixhh.
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Figura 17 - Gréfico da relacdo entre energia de ligacdo dihidrogénio (kcal/mol) e
indice de ligacao dois centros lhk-

O grafico da figura 18 apresenta a energia de ligacdo em funcéo dos indices
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Figura 18 - Gréfico da relacdo entre energia de ligacdo dihidrogénio (kcal/moi) e
indice de ligacao de trés centros Ihh m

Esses resultados mostram a ocorréncia de correlacdo entre energias de
ligacéo e os indices de trés centros (Ixhh), grafico da figura 16, enquanto ndo ocorreu
relacdo da energia de ligagdo em funcdo das interacdes de trés centros (lhh-m),
grafico da figura 18, demonstrando que as contribuicdes descritas pelos indices
(Ixhh) s@o aparentemente predominantes nas interacdes dihidrogénio, o que
corresponde as ligactes do tipo 3c-4e (trés centros-quatro elétrons).

O grafico da figura 19 mostra a relacdo das energias de ligacdo dihidrogénio

em funcao das distancias Rnh-
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Figura 19 - Grafico da relacdo entre energia de ligacao dihidrogénio (kcal/mol) e
distancias Rnh' (a)-

Nesse caso, a energia de ligacdo em funcao da distancia RH' ndo apresentou
correlagdo. Isso sugere que essas interacdes tendem a se consolidar na direcdo da
formacao das ligacdes do tipo 3c-4e.

A seguir, a tabela 4 apresenta os dados referentes a energia de ligacdo
dihidrogénio, a soma dos indices de ligacdo (ixnn + 1nn) e @ Soma dos indices de

ligacdo (ixnn + 1nh m) para 0S mesmos sistemas da tabela s.
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Tabela 4 - Energia de ligacao dihidrogénio (kcal/moi), soma dos indices de ligacao (Ixhh
+ Ihh), soma dos indices de ligagdo (IXhk + Ihkm) para 0s mesmos sistemas da tabela 3.

Sistemas Energia de ligaG80  ixhh + Inh'  Ixhh + Ihh'm
moleculares (kcal/mol)
H3CCCH—HLI -2,1996 0,0176 -0,0012
HSICCCH—HLI -2,2522 0,0198 0,0159
HCCH—HLi -3,1044 0,0216 0,0171
FCCH—HLI -3,3821 0,0223 -0,0028
CICCH—HLI -3,8991 0,0249 0,0194
HCCCCH—HLI -4,0044 0,0261 0,0203
CICCCCH—HLI -4,2821 0,0272 0,0211
NCCCH—HLiI -6,4748 0,0359 0,0269
(NaNCCCH)+—HLi -14,872 0,0640 0,0436
(LINCCCH)+—HLi -16,308 0,0707 0,0474

A seguir, os graficos das figuras 20 e 21 referentes a tabela 4 apresentam

energia de ligacdo em funcdo da soma dos indices (Ixhh+ Ihk) e (Ixhh+ lIhhm):
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Figura 20 - Grafico da relagdo entre energia de ligacdo dihidrogénio (kcal/mol) e
soma dos indices de ligacdo (Ixhh + Ihh)-
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Figura 21 - Gréfico da relacdo entre energia de ligacao dihidrogénio (kcal/mol) e
soma dos indices de ligag8o (ixnn + inn m)-

O gréfico da figura 20 demonstra que a correlagcéo linear se conserva (R2 =
0.998). Porém, no grafico da figura 21 a correlacdo linear ndo se conservou, 0 que

sugere que a contribuicdo dos indices ixnn € inn € predominante nestes sistemas.
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6.3 A correlacdo entre energia de ligacdo e os indices para os
sistemas das tabelas 1e 3

Os graficos das figuras 22 e 23 confirmam que a correlacéo linear entre energia
de ligacdo e os indices de ligagBes IXhh e IHh-ocorre quando nos sistemas analisados
0 metal ndo altera, pois, ndo se obteve uma correlacdo linear quando as moléculas da

tabela 1, que apresentam magneésio (Mg), e da tabela 3, que contém litio (Li), est&o no
mesmo grafico.

"oivj H300CH.HJ
4 hBOOCH.HJ g,
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e - -
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Figura 22 - Gréfico da relacdo entre energia de ligacdo dihidrogénio (kcal/moi) e
indice de ligacao de trés centros IXhh para 0s sistemas da tabela 1 e 3.
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Figura 23 - Grafico da relacdo entre energia de ligacdo dihidrogénio (kcal/mol) e
indice de ligacdo de dois centros Ihk para os sistemas das tabelas 1 e 3.

Os graficos das figuras 22 e 23 sugerem que para se obter a relacdo linear
entre energia e indice de ligacdo a eletropositividade dos metais ligados ao
hidrogénio deve ser semelhante. A diferenca de eletropositividade influencia na
intensidade de ligacdo porque quanto maior a eletropositividade do metal ligado ao
hidrogénio, maior a polarizacdo do hidrogénio ligado ao metal, causando, assim,

aumento na densidade eletrbnica.
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6.4 Relacdo entre indice de ligacdo e energia de ligacdo em

atomos da alta eletronegatividade ligados ao hidrogénio

A tabela 5 mostra os valores da energia de ligacao (Kcal/moi) em funcdo dos

indices hh. Ihhl Ihhm e distancia Rhh' (A) para sistemas que se tém atomos de

elevada eletronegatividade ligados ao hidrogénio.

Tabela 5 - Energia de ligacdo dihidrogénio, indices de ligacdo de trés centros Ixhh.
indices de ligacdo de dois centros IHY, indices de ligacdo de trés centros IHime
distancias Rhhlpara os sistemas contendo atomos de elevada eletronegatividade

vizinhos ao hidrogénio.

Sistemas Energia de ligacédo
moleculares (kcal/mol)
CNH—HBeH -1,8686
FH—HBeH -3,3342
FH—HMgH -4,8545
FH—HLI -10,113
FH—HNa -11,020
CNH—HLi -13,643
CNH—HNa -15,123

Ixhh

-0,0005
-0,0051
-0,0022
-0,0061
-0,0087
-0,0233
-0,0315

Ihn'

0,0263
0,0375
0,0619
0,1023
0,1285
0,0754
0,1128

Ihh'm

0,0227
0,0310
0,0456
0,0729
0,0807
0,0602
0,0777

Rhh- (A)

1,8287
1,7038
1,3400
0,9200
2,2708
1,5887
1,4463

Os graficos das figuras 24, 25 e 26 mostram que, quando 0s atomos vizinhos

aos hidrogénios apresentam elevada eletronegatividade, ndo ocorre correlagcao entre

energia de ligacdo em funcdo dos indices para estes sistemas da tabela 5:

54



) CN-H-BeH 9
0
1 FH-+BeHS§
O -4-
O FH-HVyH

E00 OB oo TUpeogo
®

10 FH-HJ
t FH-Hva
12
-14-
iCN-H-Na
-16

0035 -0030 0025 -0020 -0015 -0010 -0005 0,000

X-H

Figura 24 - Gréfico da relacéo entre energia de ligacdo e indice 1xhh em atomos de
alta eletronegatividade ligados ao hidrogénio.
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Figura 25 - Grafico da relacdo entre energia de ligacdo e indice Ihh' em atomos de
alta eletronegatividade ligados ao hidrogénio.
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Figura 26 - Grafico da relacédo entre energia de ligacéo e indice in» » em atomos de
alta eletronegatividade ligados ao hidrogénio.

Pela analise dos gréficos das figuras 24, 25 e 26, observa-se que os efeitos
gerados pela eletronegatividade causam o deslocamento da curva. Quando se tém
atomo com elevada eletronegatividade ligado ao hidrogénio, ocorre deslocamento
das energias de ligacdo devido aos efeitos eletrostaticos, pois ocorre maior
transferéncia de carga para a ligacdo H-H, o que acarreta aumento da densidade
eletrbnica na regido entre os hidrogénios e este contribui para causar o

deslocamento da curva.
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O gréfico da figura 27 apresenta energia de ligacdo em funcdo da distancia

(Rhh) para atomos de elevada eletronegatividade ligados ao hidrogénio:
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Figura 27 - Gréfico da relagcéo entre energia de ligacdo em funcéo da distancia Rhh
em atomos de alta eletronegatividade ligados ao hidrogénio.

Como nos casos anteriores, figura 13 e 19, o grafico da figura 27, energia de
ligacdo em fungéo da disténcia, ndo obteve correlacéo linear. A melhor correlagéo
obtida foi nos casos de energia de ligacdo em fungcdo dos indices i«nn (grafico da
figura 10 e da figura 16), o que sugere que as contribuicbes descritas sao

aparentemente predominantes nas interagdes dihidrogénio, significando que o sinal
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O gréfico da figura 27 apresenta energia de ligagdo em funcdo da distancia

(Rhh) para atomos de elevada eletronegatividade ligados ao hidrogénio:
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Figura 27 - Gréfico da relacédo entre energia de ligacdo em funcéo da distancia Rhh’
em atomos de alta eletronegatividade ligados ao hidrogénio.

Como nos casos anteriores, figura 13 e 19, o grafico da figura 27, energia de
ligacdo em fungéo da distancia, ndo obteve correlacéo linear. A melhor correlagéo
obtida foi nos casos de energia de ligacdo em fungcdo dos indices i«nn (grafico da
figura 10 e da figura 16), o que sugere que as contribuicbes descritas sao

aparentemente predominantes nas interacfes dihidrogénio, significando que o sinal
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negativo dos indices e a linearidade séo indicios deste tipo de ligacdo ser de 3
centros e 4 elétrons.

Assim, da relacdo entre energia de ligacdo em funcédo dos indices (ixnn) S€
obtém a equacéo da reta para os sistemas que contém litio e magnésio (figura 28):
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Figura 28 - Grafico da relacdo entre energia de ligacdo dihidrogénio (kcal/moi) e
indice de ligacdo de trés centros i.n» para 0s sistemas das tabelas 1le 3.

Para os sistemas que contém litio, a equacdo da reta é representada por
EXhh= 2168,88IH + 2,8146 e para os sistemas que contém magnésio, a equacao é
representada por Exhh= 1619,54IHh+ 0,1838.
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1. CONCLUSOES E PERSPECTIVAS

Nesta dissertacao foi apresentada a evolucdo do conceito de ligacdo quimica
desde a antiguidade até sua descricao atual.

Foi realizado o estudo dos indices de ligacdo em sistemas multicéntricos, que
apresentam ligacdo dihidrogénio, os quais sdo representados por GXHCH..HOM
onde, X € um atomo mais eletronegativo que o atomo de hidrogénio, M menos
eletronegativo que o &tomo de hidrogénio e G um atomo ou grupo de atomos ligado
a X, este tipo de interagcdo, além de ndo ser racionalizado pelos modelos classicos,
nao é considerada usual porque o atomo de hidrogénio atua também como receptor
de protons.

Algumas das principais caracteristicas da ligacdo dihidrogénio s&o: as
distancias entre os atomos de hidrogénio ser menores que 2,4A, os angulos deste
tipo de interacdo sdo aproximadamente de 180° e a energia eletrostatica nestes
sistemas é maior que a de transferéncia de carga, sendo que o somatoério da energia
eletrostatica com a de transferéncia de carga € aproximadamente igual a energia de
polarizacéo.

Com relagéo ao sinal dos indices de ligacdo em sistemas multicéntricos foram
apresentadas as controvérsias e com referéncia a esta polémica acreditamos que 0s
sinais dos indices de ligacdo resultam das contribuicbes parciais de localizacdo e
delocalizacdo da densidade eletrbnica, assim, o sinal negativo do indice estaria
relacionado com uma maior densidade eletronica.

A existéncia de uma correlacéo linear entre os indices de ligacéo e energia de
ligagdo seria de suma importancia para a descricdo das interacdes eletronicas,
porém, essa relacdo devera ser analisada somente para 0s casos em que os efeitos
gerados pela eletronegatividade e eletropositividade dos atomos ligados ao
hidrogénio séo similares.

Assim, foi correlacionada energia de ligacdo em funcao dos indices (ixnn, inn'e
inh'm) € energia de ligacdo em funcdo das distancias RH1 (A), para sistemas que
apresentam atomos (semelhantes e ndo semelhantes) ligados ao hidrogénio a
melhor correlacdo obtida foi entre a energia de ligacdo e os indices in« - para
sistemas que apresentam atomos semelhantes ligado ao hidrogénio. O que sugere

qgue os indices ixnn SA0 aparentemente predominantes nas interacdes dihidrogénio,
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portanto, o sinal negativo dos indices e a linearidade sdo indicios deste tipo de
ligacdo ser de 3-centros e 4-elétrons. Pois, a correlagdo da energia em funcao das
distancias ndo foi obtida, demonstrando que a interacdo dihidrogénio tende a se
estabilizar no sentido de formacéo das ligagdes do tipo 3c-4e.

Foi observado que a correlacdo linear entre os indices e energia de ligacao
nas interacdes dihidrogénios sO sera possivel quando os efeitos dos atomos ligados
ao hidrogénio forem semelhantes, pois atomos com alta eletronegatividade ligados
ao hidrogénio provocam polarizacdo da ligacdo XHat+ e esta polarizacdo ocasiona
uma transferéncia de carga para a ligacdo H...H, aumentando a densidade
eletrbnica entre os sistemas envolvidos.

Nos casos em que os efeitos dos atomos ligados aos hidrogénios ndo séo
semelhantes ndo obteve a correlacdo linear, porém deve-se observar que pelas
curvas obtidas pode se obter um outro tipo de correlacdo, o que sugere que para se
analisar a energia de ligagcdo de hidrogénio deve-se levar em conta a densidade
eletrdnica e os efeitos eletrostaticos.

A soma dos indices de dois centros .« com o indice de trés centros ixnn
também apresentam uma boa correlagdo com as energias de ligacao, isto se deve a
redistribuicdo eletrénica dos sistemas.

Os indices de ligacdo demonstram serem eficientes para a racionalizacao de
sistemas moleculares, porém, o calculo dos indices de ligacdo é dependente do
nivel de aproximagéo quantica utilizada, pois, os valores dos indices sdo sensiveis a
alteracBes nos conjuntos de base, demonstrando, assim, uma grande dependéncia
das funcdes de base.

7

A racionalizacdo das ligacdes dihidrogénio € importante, pois, ocorre a
existéncia desta interacdo na fase gasosa, em solugéo, no estado soélido, além delas
estarem presentes em estados intermediarios de reagdo, assim, varios estudos
praticos e tedricos sobre esta interacdo tem sido apresentado por varios
pesquisadores como BaKhmuto nos Estados Unidos, Giambiagi no Brasil e outros.
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Seria de extrema valia ampliar o célculo dos indices de ligacdo para varios
centros, pois, os indices de ligacdo ajudam na interpretacdo e racionalizacdo dos
sistemas multicentricos, o que facilitaria as pesquisas para sintese de novas
moléculas, pois, por meio dos indices de ligacdo se tem informacdes a respeito da
estabilidade e reatividade de sistemas multicentricos. E também podera encontrar o
significado fisico das constantes a e b da equacéo da reta, o que seria de extrema
importancia para os calculos dos valores de energia, pois diminuiria o tempo

computacional utilizado para esse procedimento.
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