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1 Moléculas Diatomicas Multieletronicas

A metodologia empregada na Aula 08 para estudo de Hy e Hy é conhecida como Teoria
do Orbital Molecular. Sua generalizacao a moléculas multieletronicas ira utilizar apro-
ximagoes adicionais, que fornecem resultados qualitativamente corretos, tteis para apro-
fundar o entendimento sobre orbitais moleculares. A discussao de métodos numéricos
mais precisos e sofisticados esta além dos propdsitos desta aula.

1.1 Moléculas Diatomicas Homonucleares

Moléculas diatomicas homonucleares sao formadas por ntcleos (e portanto dtomos) do
mesmo tipo, tais como Hy, Hy, Ny e Oy, constituindo um caso particularmente simples de
aplicacao da Teoria do Orbital Molecular. Assim como na discussao sobre Hi e Hy reali-
zada na Aula 08, os nicleos serao admitidos fixos sobre o eixo z, simetricamente dispostos
em relacao a origem, nas posigoes R4 = (0,0, —g) e Rp = (0,0, —i—%). A abordagem das
moléculas homonucleares multieletronicas ira se valer dos seguintes procedimentos e apro-
ximagoes adicionais:

1) Apenas os orbitais de valéncia contribuem para as ligagoes. Podemos justificar essa
hip6tese matematicamente por meio da Equagao Secular, dada na expressao (10) do texto-
base da Aula 08. Denotando os elementos diagonais por Hy4 = Hgp = «, e os termos de
interferéncia (ndo diagonais) por Hap = Hga = 3, teremos

a—F [—-ES|
B—ES a-E |~V (1)

Sendo os orbitais de caro¢o mais compactos, localizados na vizinhanga dos ntcleos, suas
amplitudes na regiao internuclear serao baixas, isto é, ¢4 =~ ¢p ~ 0 para z ~ 0, onde ¢4
e ¢p sao orbitais atomicos centrados em R4 e Rg. Em consequéncia, S ~ 0 e 8 =~ 0,
tornando os efeitos de interferéncia despreziveis. Nesse cendrio, as solugoes de (1) serdo
E, ~ E_ ~ «, e os orbitais moleculares nao diferirdao dos orbitais atomicos, ¥+ = ¢4 e
" =~ ¢p. Vale recordar, as diferencas entre orbitais moleculares ligantes e antiligantes,
discutidas na Aula 08, decorriam dos efeitos de interferéncia.

Antes de prosseguir, é importante mencionar que trabalharemos com orbitais do tipo
p Cartesianos, denotados p;, p, e p,. Os orbitais atomicos sao produtos de funcoes radiais
por harmonicos esféricos (autofungoes de momento angular), R, (7)Y, (0, ¢). Paral =1,
os orbitais p_, pg e p4, correspondendo as projecoes m = —1,0, 1, sao dados por

3 —i 3 3 )
p- = \/ 8_7TRn1(T) senfl e ¢ , Po = ERnl(r) cos 6 , € P+ = — V 8_7TRn1(T) Sen‘9€¢ :

O orbital py é real, apresentando lobos com fases opostas em z < 0 e z > 0, e tendo xy
como plano nodal (amplitude nula). E fécil verificar essas afirmacoes lembrando a relagio
z = r cosf entre as coordenada Cartesiana (z) e as coordenadas esféricas. Embora os
orbitais p4 sejam complexos, podemos tomar as combinacoes lineares,

pr= 25— —py) = \/ERu(r)send cosd = \/ R (r)
Py = G50 +p1) = /i Ru () senfsend = /LR (r)% )

p-=po = /=Ru(r) cosd = /2R, (r)2
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onde se utilizou z = rsenf cos ¢ e y = rsenf seng. E imediato perceber que os orbitais
reais p, e p, sao rotagoes do orbital p,, com lobos ao longo dos eixos z e y. As combinacoes
lineares (2) podem ser entendidas como uma mudanca de base, (p_, po, p+) —> Dz, Dy, P2),
sendo ambas adequadas a expansao da subcamada np. Observando que os orbitais
atomicos reais sao mais convenientes para representar a construcao dos orbitais molecula-
res, podemos enunciar a segunda hipétese simplificadora da Teoria do Orbital Molecular:

2) Os orbitais moleculares serao construidos por combinagoes lineares de orbitais atémicos
do mesmo tipo. Por exemplo, na camada n = 2 apenas serao consideradas as superposi¢oes
(cad® + cod%), (cad” + cod”), (cady’ + cady"), e (cady” + cpdf”), onde A e
B denotam os ntcleos sobre os quais os orbitais estao centrados. O procedimento é
parcialmente justificado por propriedades de simetria (ndo discutidas aqui). Por exemplo,
nao hd, rigorosamente, mistura entre os orbitais 2s e 2p, ou 2s e 2p,, mas combinagoes
entre os orbitais 2s e 2p, deveriam a principio ser contabilizadas, admitindo ntucleos
dispostos ao longo do eixo z. Além da propriedade H 4 = Hpp, as moléculas diatomicas
homonucleares devem apresentar densidades eletronicas iguais (simétricas) em torno de
cada nucleo. Assim, as tinicas combinagoes fisicamente aceitaveis de orbitais atomicos do
mesmo tipo sao ¢4 = *+cg, como discutido na Aula 08 para a molécula de hidrogénio.

3) Os orbitais moleculares serdao ocupados segundo o Principio de Pauli e a Regra de Hund
(maximo spin), para obter a configuracao eletronica de valéncia. Como apenas os orbi-
tais atomicos de valéncia sao levados em conta na construgao dos orbitais moleculares,
apenas o0s elétrons de valéncia serao considerados em sua ocupagao, isto é, nas confi-
guragoes eletronicas das moléculas. As subcamadas caroco permanecem completamente
preenchidas preservando seu carater atomico, sem participar da formacao dos orbitais
moleculares.

1.1.1 Molécula de Nitrogénio (N)

A configuracio eletronica do atomo de nitrogénio (Z = 7) é [He]2s%2p3, de forma que
cada cada dtomo contribui com 5 elétrons e 4 orbitais atomicos de valéncia (2s, 2p,,
2p, e 2p,) para construcdo e ocupagao dos orbitais moleculares. As combinagbes dos
orbitais 2s do nitrogénio é andloga a combinacao de orbitais 1s do hidrogénio, isto é,
lo, = ———— (%5 +¢%) e lo, = ————(¢% — ¢%) (ver Fig. 4 no texto-base da Aula 08).

2(1+5) \/2(1-5)

A combinacgao dos orbitais p, é ilustrada na Fig. 1, onde as amplitudes de probabilidade
positiva e negativa sao indicadas em azul e vermelho, respectivamente. A combinagao
( QAPZ — 2sz)7 que inverte a fase do orbital centrado no ntcleo B, permite a interferéncia
construtiva, pois as fases sao iguais na regiao internuclear, originando um orbital ligante.
Como os orbitais 2p, tém simetria cilindrica em torno do eixo z, o orbital molecular terd
simetria cilindrica em torno do eixo da ligagao, sendo do tipo o. O painel central ilustra
a combinagao ( 2Apz + (;5,291’2), que produz um orbital ¢* antiligante, pois as fases opostas
na regiao interatomica interferem destrutivamente. O painel inferior mostra que o orbital
ligante é par frente a inversao (g), enquanto o orbital antiligante é impar (u). Em geral,
os orbitais o produzidos por combinacoes de orbitais 2p, tém energias maiores que os
orbitais 1o, e 1o, (combinacoes de orbitais 2s), sendo denominados 20, e 20,.

A combinacao dos orbitais 2p,, com simetria cilindrica em torno do eixo x, € mostrada
na Fig. 2. A superposicao (ngQA“ + ngQB””) permite interferéncia construtiva dos lobos com
fases positiva e negativa, respectivamente acima e abaixo do eixo z, caracterizando um
orbital ligante (painel superior). E evidente que o orbital molecular nao tem simetria
cilindrica em torno do eixo da ligacdo, mas um plano nodal (amplitude nula) contendo

esse eixo, caracteristica que define os orbitais 7. O painel inferior ilustra a construgao



Figura 1: Combinagao dos or-
bitais atomicos 2p, do nitrogénio,
com os nucleos sobre o eixo z. As

» . + . » » ‘ . . fa.,ses positiva e negativa sao in-

dicadas em azul e vermelho, res-

interferéncia
construtiva

¢124pz ¢2pz 20, pectivamente. O painel superior
mostra que a combinacao (gbip =
20 =) origina um orbital ¢ (sime-

- . - » ‘ e E & F tria cilindrica em torno do eixo da

ligacao) e ligante (fases iguais na
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o 4 B _— regido internuclear). A combinagdo
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destrutiva

antlhgante (fases opostas na regiao
internuclear), como mostrado no
W (r) W(r) painel central. O painel inferior

-» ” » » ’0" . ilustra a simetria de inversdo, per-

mitindo classificar os orbitais como
Y(-r) P(-r) 20, (ligante) e 20, (antiligante).

de um orbital 7 antiligante pela combinacao ( ip v P 2"), que favorece a interferéncia

destrutiva entre amplitudes com sinais opostos. A inspecao da simetria de inversao revela
que, ao contrario dos orbitais o, o orbital 7 ligante é impar (u) enquanto o orbital 7*
antiligante é par g, sendo denominados 17, e 1m, (a notacdao 7, é redundante, pois o
carater antiligante estd implicado na simetria de inversao).

A superposicao dos orbitais atomicos 2p, é inteiramente andloga, com a ressalva de
que a simetria cilindrica se da em torno do eixo y, perpendicular ao plano da Fig. 2. Em
outras palavras, para visualizar as superposicoes dos orbitais 2p, bastaria girar os orbitais
mostrados na figura por 90 graus em torno do eixo z, no sentido anti-horario. Assim, as
condigoes para interferéncia construtiva e destrutiva sdo as mesmas (com plano nodal
xz), bem como a simetria de inversdo dos orbitais moleculares. Como resultado, obtemos
orbitais 1m, (ligante) e 17, (antiligante) girados por 90 graus em relagdo aos mostrados
na Fig. 2. Cabe salientar que os orbitais 17, , e 1m,,, produzidos pelas combinagoes de
orbitais atomicos 2p, e 2p,, bem como 17, , e 1m,,, sao degenerados.

Figura 2: Combinagio dos or-
bitais atomicos 2p, do nitrogénio,
interferéncia construtiva com os nucleos sobre o eixo z. As

fases positiva e negativa sao indi-
+ —_—

cadas em azul e vermelho, respec-

. tivamente. O painel superior mos-

) \ tra que a combinacao (¢) Vi ¢>2p )

. . T.i origina um orbital 7 (plano nodal
\ contendo o eixo da ligacao) e ligante

¢,24p @ (p%pz (fases iguais na regido internuclear).

. 2D, 2pa
plano nodal (yz) A combinagao (¢{* — ¢3*) pro-
duz um orbital 7* antiligante (fa-

/ Y(—r) =1(r) ses opostas na regiao internuclear)\,
. . . . como mostrado no painel inferior. A
+ direita, sao mostrados orbitais pro-
/ duzidos por simulagoes computaci-

. ‘ onais para ilustracao da simetria de
2. % inversdo, que permite classificar os
A —¢B 1nterferenc1a destrutiva orbitais como 1w, (ligante) e 1m,

(antiligante).
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Tendo obtido 6 orbitais moleculares de valéncia, resta considerar sua ocupacao para
construir o diagrama de niveis de energia. Infelizmente, a Teoria do Orbital molecular nao
¢ capaz de prever a energia relativa dos orbitais moleculares. Sabemos que s, < Fy,,,
mas qual seria o orbital mais estavel entre 20, e 1m,? A resposta para as moléculas
diatomicas formadas pelos atomos com valéncia n = 2, obtida por métodos numéricos
sofisticados, é mostrada na Fig. 3. Para as moléculas mais leves, Liy a Ny, o ordenamento
¢ By, < Fi5, < Ein, < Bo, < Eir, < Eb,,, ocorrendo inversao entre as energias dos
orbitais 1m, e 20, para as mais pesadas, Oy e Fo. Agregando essa informagao, pode-
mos construir o diagrama mostrado no painel esquerdo da Fig. 4. Havendo 10 elétrons
de valéncia, cinco provenientes de cada atomo, poderemos preencher completamente, de
acordo com o Principio de Pauli, os quatro primeiros orbitais com pares eletronicos com
spins opostos, observando que 4 elétrons sao acomodados no nivel degenerado 1m,. A
configuragao eletronica de valéncia da molécula de Ny é, portanto, 103 lo2 17l 203.

Li, B, B, C, N, O, F,
y ; ; ; ; : :
20, f— ; ; ; ; :
— ; ; ; :
' — ] ' '
mf— T
! — | ! - Figura 3: Energias dos orbitais para as moléculas
20, {— 5 5 R— i diatomicas homonucleares formadas pelos 4tomos com ca-
(— 1 1 1 1
1 ? l i e mada de valéncia n = 2. As barras horizontais indicam
i E R : ——— as energias em escalas aproximadas. Para as moléculas
I, — ; : R i mais leves, de Lis a Ny, o ordenamento de energia segue
; : — i Eiy, < Eio, < Eix, < By, < Ei1z, < Ea,,. Ocorre
: : : ! — . - . .
1 : : : : — inversdo entre as energias dos orbtais 1m, e 20, para as
O |t ' : ' : : , .
—_— ; ; 3 =——— moléculas mais pesadas, O e Fs.
1o, I e I R
: — — |
3 ; o —
': ; ; — —

1.1.2 Molécula de Oxigénio (O,)

O 4tomo de oxigénio (Z = 8) tem configuracao eletronica [He]2s?2p?, com seis elétrons
de valéncia. Os orbitais atomicos de valéncia sao 2s, 2p,, 2p, e 2p,, permitindo construir
orbitais moleculares semelhantes aos do N,, seguindo a prescricao da Teoria do Orbital
Molecular. Havendo doze elétrons, cinco pares preencherao completamente os orbitais 1oy,
loy, 204 € 1m,. Os dois elétrons restantes preencherao parcialmente o nivel degenerado
17y, que comporta quatro elétrons, sendo necessario recorrer a Regra de Hund de maximo
spin. Como indicado no painel direito da Fig. 4, os elétrons que ocupam orbitais 17, devem
ter spins paralelos (tripleto) para minimizar a energia da molécula. A correspondente
configuragao eletronica é 107, 1oy, 17y, 207 17

Ha, no resultado acima, uma previsao que se confirma experimentalmente. Como o
estado fundamental da molécula tem momento magnético nao nulo (S = 1), o gés oxigénio
é paramagnético, isto é, uma vez aplicado um campo magnético, havera magnetizacao
apreciavel decorrente do alinhamento dos momentos magnéticos de spin das moléculas.
O nitrogénio é um gas diamagnético, pois suas moléculas nao tém momentos magnéticos

(S =0).



N,
Figura 4: Diagramas de niveis de energia dos orbitais
moleculares para No e Oy. As linhas triplas indicam os
niveis de energia degenerados dos dtomos isolados (2p),
enquanto as linhas duplas indicam os orbitais moleculares
degenerados, 17, e 1m,. No caso do oxigénio, o nivel de
energia 1m, é parcialmente preenchido por elétrons com

2
EZE spins paralelos, de acordo com a regra de Hund (méximo

UM
L, . N . .
spin). Por convengdo, setas antiparalelas (1)) indicam
] setas paralelas (11) simbolizam o tripleto.
o, 1o,
2s 2s 2s 2s
lo, lo,

pares eletronicos com estado de spin singleto, enquanto
1.1.3 Ordem de Ligacao

A formacao de ligagoes covalentes foi discutida na Aula 08, tendo sido apontado que os or-
bitais ligantes contribuem para a estabilizagao e o compartilhamento eletrénico (acimulo
de densidade na regido internuclear), em oposigdo aos orbitais antiligantes. As confi-
guragoes eletronicas das moléculas de nitrogénio e oxigénio revelam que diferentes orbi-
tais ligantes e antiligantes sao ocupados. Como estimar a estabilidade das moléculas ou
a estabilidade da ligacao?

Em principio, podemos calcular curvas de energia potencial, ao menos para moléculas
diatomicas, que apresentam apenas uma coordenada vibracional. Uma alternativa signi-
ficativamente mais simples é obter a ordem de ligagdo (L) definida como

L:%(N—N*), (3)

onde N e N* denotam o niimero de elétrons que ocupam, respectivamente, orbitais mole-
culares ligantes e antiligantes. Para a molécula de hidrogénio, cuja configuracao eletronica
é 103, temos L = %(2 —0) = 1, caracterizando uma liga¢do simples, usualmente indicada
na forma H—H. No caso da molécula Oy, para a qual L = %(8 — 4) = 2, temos uma
ligacao dupla, O=0. Por sua vez, a molécula de Ny apresenta ligacao tripla, N=N, pois
L= %(8 —2)=3.

Chegariamos ao mesmo resultado, ligagoes simples, dupla e tripla para Hy, Os e Ny,
calculando a diferenca entre o nimero de orbitais ligantes e antiligantes ocupados em
cada sistema. A vantagem de contabilizar elétrons diz respeito a ocupacao parcial, que
pode contribuir com valores fraciondrios para a ordem de ligagao. Por exemplo, o fon Hy
tem ligagdo 1/2, pois L = 3(1 — 0) = 3. Em geral, maiores ordens de ligacdo indicam
ligacoes mais estaveis, apresentando maiores energias de ligacao e menores comprimentos
de ligagao (distancias internucleares de equilibrio). Esse fato é evidente na comparagao
entre as curvas de energia potencial de Hj e Hj, mostradas na Fig. 5 do texto-base da

Aula 08.

1.2 Moléculas Diatomicas Heteronucleares

Moléculas diatomicas heteronucleares sao formadas pela ligacao de atomos distintos, tais
como CO, NO ou HCI. Nesses sistemas, a densidade eletronica é caracterizada pelo
compartilhamento assimétrico, originando cargas parciais e momentos de dipolo. Ainda



podemos entender a formagcao de ligagoes covalentes nos termos discutidos anteriormente,
mas o compartilhamento é assimétrico, isto é, a densidade eletronica dos orbitais ligantes
privilegia o atomo mais eletronegativo. Embora nao venhamos a abordar a eletronegativi-
dade (x) em detalhe, uma das defini¢oes usuais, proposta por Mulliken, é y = %([ +E,).
O potencial de ionizacao, I, é a energia necessaria para remover um elétron do atomo,
formando um fon positivo, I = (Ex+ — E4), onde E4 e E4+ sdo as energias do dtomo
neutro e do cation. A afinidade eletronica diz respeito a estabilidade da forma neutra
em relagdo ao ion negativo, E, = (E4 — E4-). Temos assim uma medida da propensao
dos atomos a atrair elétrons. Quanto maior e energia necessaria para remover um elétron
do atomo neutro, e quanto mais estavel for o anion em relagao a forma neutra, maior a
eletronegatividade.

Para moléculas heteronucleares, o determinante secular, escrito na notagao de eq. (1),
assume a forma

aA—E ﬁ—ES .
B—ES OéB—E _0’ (4)

pois os elementos diagonais da Hamiltoniana, Hs4 = a4 ¢ Hgp = ap, relacionados aos
orbitais centrados em cada ntcleo, sao distintos. Admitindo a4 > ap, sem perda de
generalidade, e impondo as aproximacoes

S~0 e B*< (as—ap), (5)

que caracterizam interferéncia fraca, obteremos

B 3

————— ¢ Exw X ax+——, (6)
(s —ag) (s —ag)

onde Fjz € Euy sao as energias dos orbitais ligante e antiligante. A despeito das apro-
ximagoes utilizadas, o resultado revela duas informacoes interessantes. A estabilizacao do
orbital ligante, bem como a desestabilizacao do antiligante, sera favorecida por elementos
diagonais proximos, as = ag. Além disso, a energia do orbital ligante serd mais proxima
ao menor dos elementos diagonais (ap), enquanto a energia do orbital antiligante serd
mais préxima ao maior (ay).

Elig ~ ap —

1.2.1 Molécula de Acido Fluoridrico (HF)

Para ilustrar as propriedades das moléculas diatomica heteronucleares, tomaremos como
exemplo o acido fluoridrico, HF. Iremos, uma vez mais, admitir dtomos dispostos ao
longo do eixo z, e rememorar as configuragoes atomicas do hidrogénio (Z = 1), 1s!, e
do flor (Z = 9), [He|2s*2p®. De acordo com a Teoria do Orbital Molecular, haverd
quatro orbitais atomicos disponiveis a formagao de ligacoes, 1s do hidrogénio, além de 2s,
2Dz, 2p, e 2p, do flior. Nesse caso, combinaremos orbitais atomicos de tipos distintos.
Como o hidrogénio s6 pode formar uma ligagao o, argumentos de simetria descartam
combinagoes com os orbitais atomicos 2p, e 2p, do flior, perpendiculares ao eixo da
ligagao. Considerando o limite de baixa interferéncia dado em (5), os elementos diagonais
em (6) podem ser aproximados pelas energias dos orbitais atomicos. Célculos sofisticados
apontam —40.2eV e —18.6 eV para os orbitais 2s e 2p do flior. Sendo —13.6eV a energia
do orbital 1s do hidrogénio, a maior contribuicao para a estabilizacao vira do orbital
2p., com energia significativamente mais proxima, de acordo com (6). Assim, é suficiente
considerar apenas a combinagcao dos orbitais ¢ e ¢% #, e aproximar os elementos diagonais
da Hamiltoniana pelas energias dos orbitais, a4y =~ —13.6eV e ap =~ —18.6eV. Além disso,
f ~ —1.0eV é um valor razodvel para o elemento de matriz nao diagonal (indicado por
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célculos precisos). Ainda na aproximagao de interferéncia fraca, os orbitais moleculares
sao dados por

(665 + 62) ¢ thm ~ ——me (B — €67, (7)

1
e e e

com

_ 18
(a4 —ap)
Como ilustrado na Fig.5, os orbitais moleculares formados pela combinagao de 1s (H)
e 2p, (F) tém simetria cilindrica em torno do eixo da ligacao, sendo do tipo o. Todavia,

nao hé simetria de inversdo bem definida, isto é, ¥(—r) # ¥(r) e ¥(—r) # —(r), de
forma que nao podem ser classificados como ¢ ou u. E usual, nesse caso, numerar os
orbitais de cada tipo (1o, 20, -+, ou 1, 27, ---), indicando os orbitais antiligantes por

asterisco. Empregando essa nomenclatura em (7), e substituindo (8),

~0.2. (8)

g = 1o = 0.20 0% + 0.98 ¢

(9)
Yam20™ = 0.98 Y — 0.20 ¢

interferéncia construtiva

Figura 5: Combinagao dos orbitais atémicos 1s
-EE — 2" »

do hidrogénio e 2p, do flior. Os paineis supe-

}43 _¢2sz lo riores mostram a construcao dos orbitais 1o (li-
gante) e 20* (aintiligante). A representacao dos
interferéncia destrutiva orbitais é esquemadtica, pois nao leva em con-

sideragao os coeficientes de combinagao linear

. + -, — . - » dados em (9). O painel inferior mostra o dia-

grama de niveis de energia (esquerda) e a den-

1 2p2 . N , ..
¢AS B 20* sidade eletronica da molécula de HF (direita),
obtida de todos os orbitais ocupados, calculados
20* pelo método Hartree-Fock (isto é, os orbitais de

caroco do atomo de flior e o orbital molecular
1). O momento de dipolo elétrico da molécula
(p) também é indicado.

1.2.2 Cargas Parciais e Momento de Dipolo

Os atomos de hidrogénio e flior, isoladamente, sao neutros. Porém, a densidade eletronica
assimétrica do orbital 1o, indicada pelos coeficientes de combinagcao linear em (9), confere
cargas parciais aos atomos. No limite de interferéncia fraca, dado em (5), a projegao do
orbital molecular 1o sobre o atomo de hidrogénio, dada pelo produto escalar entre os

orbitais, sera
1 0
[ o) 100) = e [ Erieh @+ cns > e

com expressao similar para a projecao sobre o atomo de fltor,

/d3r P *(r) lo(r) =~ cp .
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Caso o orbital 1o tenha ocupacao simples, as probabilidades de encontrar o elétron na
vizinhanga dos dtomos de hidrogénio e fltior serdao |ca|? e |cp|?, respectivamente, na apro-
ximagao considerada. Entendendo que cada atomo “cede” um elétron a formacao da
ligacao, o atomo de hidrogénio ird “recuperar” 2|ca|? elétrons, e o de fltior 2|cg|? elétrons
do orbital ligante 1o duplamente ocupado. Em outras palavras, se denotarmos por —qeje
a carga do elétron, cada atomo adquire carga +qe. ao ceder um elétron, recuperando
a carga —(qee|c;|?, com i = A, B. Portanto, é razodvel expressar as cargas atomicas na
molécula de HF na forma

qu ~ (1 — 2|CA‘2> Gele = +092 Gele
, (10)
qr ~ (1 - 2|CB|2) Jele = —0.92 Gele

onde se utilizou (9). Embora a molécula seja neutra, os dtomos adquirem cargas par-
ciais £0.92 gqe, caracterizando uma ligagao polar. O momento de dipolo de moléculas
diatomicas heteronucleares é dado por

p=qRed, (11)
onde ¢ ¢ o médulo das cargas parciais, [eq ¢ a distancia internuclear de equilibrio, e d ¢
um vetor unitario paralelo ao eixo da ligagao, apontando para o &tomo com carga parcial
positiva, por convengao.



