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Na realidade:  carácter misto das ligações entre os átomos



LIGAÇÃO QUÍMICA

Teoria das Orbitais Moleculares (TOM)

I  Método da Combinação Linear das Orbitais Atómicas (C L O A)

APROXIMAÇÕES:

I. Método da Combinação Linear das Orbitais Atómicas (C.L.O.A)

1- Aproximação de Born-Oppenheimer:
Os núcleos encontram-se em repouso, à distância internuclear de 
equilíbrio.

2- As orbitais moleculares, Ψj, são combinações lineares de todas as 
orbitais atómicas, Ψi, de todos os átomos: para cada orbital molecular 
j:

    Ψj = cj1 Ψ1 + cj2 Ψ2 + ... cjn Ψn

3- Os electrões dstribuem-se pelas orbitais moleculares seguindo os 
Princípios de Energia Mínima e de Exclusão de Pauli.Princípios de Energia Mínima e de Exclusão de Pauli.



Teoria das Orbitais Moleculares (TOM)

CRITÉRIOS DE SIMPLIFICAÇÃO:

Método da Combinação Linear das Orbitais Atómicas (C.L.O.A)

1- Critério da Semelhança de Energias:

Só há mistura de orbitais atómicas se as suas energias forem semelhantes 
(se os átomos forem iguais: 1s com 1s, 2s e 2p com 2s e 2p, etc).

2- Critério da Coalescência:

Só há mistura de orbitais atómicas se a interferência das respectivas 
funções de onda for não nula: z
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Interferêcia construtiva e destrutiva das funções de onda ψA e ψB

A

ψA

B

ψB

A

A

BA B

ψ+ = cAΨA + cBΨB
-ψB

A

A B

ψ- = cAΨA - cBΨB

A B

com cA=cB

ψ+
2

2ψ-
2

A B A B



ψ+
2

ψ-
2

A B A BA B A B

Plano nodal



Formação de uma orbital molecular liganteFormação de uma orbital molecular ligante

átomos não interactuantes

à distância internuclear 
de equilíbrio



Energias das Orbitais Ligante e 
Antiligante à distância 
internuclear de equilíbrio

Variação da Energia Potencial 
durante a formação das orbitais 
moleculares
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Orbitais Moleculares para a molécula de H2
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orbitais moleculares σ: simetria cilíndrica coincidente com o eixo internuclear



Diagrama de Orbitais Moleculares: H2
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Nomenclatura das Orbitais Moleculares: orbitais π
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Molécula de F2 (C.L.O.A.)
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