Universidade de Brasilia

I‘ Instituto de Quimica . .‘
Programa de P6s-Graduagdo em Quimica

=

Entendendo Reacdes Sy2: Teste de
Metodologias e Exploracao de

Fronteiras

Guilherme Duarte Ramos Matos

Orientador: Kleber Carlos Mundim

Co-orientador: Fernando Cesario Rangel

Brasilia

2012



Universidade de Brasilia

Instituto de Quimica

Entendendo Reacoes Sy2: Teste de

Metodologias e Exploracao de

Fronteiras

Brasilia

2012

Dissertacdo apresentada ao programa
de pos-graduagdo em Quimica da
Universidade de Brasilia como requisito
parcial para a obtencdo do titulo de

Mestre.

Guilherme Duarte Ramos Matos

Orientador: Kleber Carlos Mundim

Co-orientador: Fernando C. Rangel



Lat

Universidade de Brasiia - Instituto de Quimica

COMUNICADO

Comunicamos a aprovacio da Defesa de Dissertagao de Mestrado
do aluno Guilherme Duarte Ramos Matos , intitulada Entendendo
Reacoes SN2: Teste de Metodologias e Exploragdo de Fronteiras,
apresentada no Instituto de Quimica da Universidade de Brasilia em 08 de
margo de 2013.

Prof. Dr. Kieber Carlos Mundim
Presidente (1Q - UnB)

G e

Prof Dr* Elaine Rose Maia
Membro Titular (1Q - UnB)

LA

Dr. Davi Alexsandro Cardoso Ferreira
Membro Titular(IQ-UNB)

Brasilia, 01 de margo de 2013.

&2 Caixa Postal 4478 - CEP 70804-970 - Brasika - DF - BRASIL

= (081) 37994508 Fax (081) 32734149
8  www unb biypg POsgQQund tr



A minha familia e aos meus amigos



N&o tendo consciéncia de que anseios e apegos nao
proporcionam uma satisfacdo permanente, criamos
ainda mais dor para ndés — e depois lutamos para
agarrar a causa do nosso proprio sofrimento.
Ficamos semelhantes a um velho cdo desdentado
de uma aldeia tibetana que se apodera de um 0sso e
se pde a roé-lo até que as gengivas comecam a
sangrar. Provando o sangue o cachorro pensa: “Ah,

como é suculento e saboroso este osso!”

Tarthang Tulku



-AGRADECIMENTOS-

Aos meus pais, Alba e Janio, e meus irmaos, Gustavo e Eduardo, pelo
convivio, ensinamentos, suporte, opinides — nem sempre bem recebidas por
mim, mas sempre bem intencionadas e repletas de carinho — e pelo apoio.

A minhas tias Adley e Alda por todos os finais de semana que convivi
com elas, assim como as minhas primas Joanna e Luiza por todo o
divertimento passado junto.

Aos meus amigos e amigas do Colégio Militar, em especial a Virginia
Martins, Natalia Matias, Kassia Monteiro e Thais Mello, com quem voltei a
conviver mais depois de ter concluido a graduacao.

Aos meus amigos e amigas de graduacdo, em especial Alan MAl,
Larissa Chaperman e Larissa Pelaquim, com 0s quais passei a maior parte dos
intervalos entre as aulas (ou mesmo dentro das aulas, poucas vezes, admito)
conversando, falando besteiras, rindo e vivendo a UnB.

Aos meus amigos e amigas que conheci ao me formar e com 0s quais
tenho aprendido muito nesses ultimos tempos. Muito obrigado Thaissa
Pasquali, André Amaral, Ludmila Candido, Rodrigo Arrais, Paulo Frank, Raisa
Lacerda, Carolina Aires, Pedro Brito, Anna Luisa Jacomo, Natasha Neiva e
Joyce Santana.

Aos meus colegas de laboratério Daniel Scalabrini, Glauciane Bertoldo e
ao professor Fernando Vieira que muito me ajudaram com conversas divertidas
e discussOes proveitosas.

Ao meu orientador, Kleber Mundim, pela sabedoria compartilhada e pelo
apoio oferecido. Agradeco, também, ao Fernando Rangel e ao Davi Ferreira
que muito me ajudaram com opinides valiosissimas.

Aos meus saudosos amigos do PET da velha guarda — David Valadao,
Ernani Souza, Felipe Feitosa, Vilma Carolina, Karolina Bandeira e Ana Claudia
Ximenes — e da nova guarda — Angeélica Martins, Nancy Costa, Marianna
Brandao, Julia Galvez, Yashmim Blazzio, Clara Amore — por todo o tempo que
passamos juntos trabalhando e sendo amigos. Um agradecimento especial a
professora Elaine Maia que muito fez por mim nos dois anos e meio que fiquei
nesse grupo maravilhoso durante a graduacéo.

Obrigado a todos vocés que ajudaram a fazer de mim uma pessoa
melhor.



-RESUMO-

O avanco das metodologias tedricas para a apreciacdo de fendbmenos
quimicos tem sido bastante acentuado nas ultimas décadas. Com o surgimento
de métodos cada vez mais refinados, os quais possibilitam em muitos casos
resultados mais precisos que 0s experimentais, surge a impressao equivocada
gue o entendimento qualitativo de determinados fenbmenos deve ser posto de
lado visando a obtencdo numérica das quantidades em questdo. Nao obstante,
0 conhecimento qualitativo de certos fen6menos tem se provado essencial para
a predicdo de seus caminhos completos. Dentro da quimica o exemplo maior
pode ser dado pelos calculos de estado de transi¢cdo, nos quais as suposicoes
corretas sobre as interagOes entre reagentes e produtos sdo essenciais para o
desenvolvimento dos célculos.

Entre os métodos qualitativos, destaca-se a Teoria dos Orbitais
Moleculares de Fronteira, desenvolvida por Kenichi Fukui na primeira metade
do século XX, que permitiu a racionalizacdo de um grande namero de reacdes
quimicas. Nesse ambito, Lionel Salem e Gilles Klopman, independentemente,
propuseram uma equacao que permitia a identificacdo imediata das interacdes
presentes entre os substratos de uma reacdo assim como a caracterizacao da
dominancia de uma sobre a outra, sendo um trabalho pioneiro nesse sentido.

O objetivo deste trabalho é testar um conjunto de técnicas para predicao
qualitativa de caminhos de reacdo, o modelo de Salem-Klopman, a analise por
Orbitais de Ligacdo Naturais (Natural Bond Orbitals, NBO), e as grandezas da
Teoria do Funcional da Densidade Conceitual, verificando a coeréncia de suas
predicdes de sitios de interacdo entre moléculas reagentes, principalmente no
gue tange a reacdes Sy2 com nucleofilos ambidentados. Quanto ao estudo de
cargas atdbmicas serdo utilizadas trés metodologias diferentes de célculo de
cargas atbmicas, os métodos de Mulliken, Léwdin — baseados em anélise de
populacédo eletrénica — e CHELPG (CHarges from Electrostatic Potentials using
a Grid based methodology), baseado em analise do potencial eletrostatico.
Pretende-se, também, com as informagfes vindas destas metodologias, testar
o principio HSAB de Pearson, que tem sido rediscutido nesses ultimos anos.
Expressdes-Chave: Orbitais de Fronteira; Cargas Atomicas, Reatividade

Quimica



-ABSTRACT-

The description of chemical phenomena suffered a great enhancement
on the last decades. Currently, theoretical methods can hold very accurate
results, sometimes even better than experimental ones. This fact creates a
paradigm: Is it really necessary to qualitatively predict chemical phenomena
since it is possible to perform calculations with such high accuracy? Even
though many chemists are tempted to answer negatively this question, it is
surely positive. Transition state calculations, for example, depend heavily on
qualitatively correct pictures of the interaction between reactants.

Among the qualitative methods, it is imprescindible to highlight the
Frontier Molecular Orbitals (FMO) theory, developed by Kenichi Fukui in the first
half of the 20™ century and allowed the description of many chemical reactions.
In this context, Lionel Salem and Gilles Klopman, independently, proposed a
pioneer approach which used a now-called Salem-Klopman equation. With this
formula they could identify interactions present in the system and determine
which one dominates over the other, marking the beginning of the qualitative
approach of understanding reaction paths.

The objective of this work is to test Salem-Klopman’s, Natural Bond
Orbital (NBO) analysis and Conceptual DFT quantities for the prediction of
interaction sites in Sy2 reactions with ambident nucleophiles. Parameters were
collected from modern electronic structure calculations, with special attention to
three atomic charges methodologies: Mulliken’s and Lowdin’s method based on
electronic population analysis and CHELPG (CHarges from Electrostatic
Potentials using a Grid based methodology). It is also intended to test
Pearson’s HSAB principle whose validity is been called into question recently.

Keywords: Frontier Orbitals, Atomic Charges, Chemical Reactivity
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Introducao

1 INTRODUCAO

‘O mundo esta em constante transformacdo.” Esta € uma proposicao
bastante veiculada nos meios de comunicacdo e enunciada por pessoas de
todos os ramos da sociedade. De fato, quando isso é mencionado, deseja-se
destacar mudancas nos diferentes aspectos da vida moderna. Para pessoas
versadas em ciéncia, entretanto, essa afirmacao tem um sentido muito mais
amplo: estd diretamente ligada aos diferentes processos macroscopicos e
microscopicos que contribuem para a transformacdo do ambiente. Dentro
desse aspecto, a quimica tem um papel importante: sendo a ciéncia que estuda
a matéria e suas transformacdes, aspectos como o desenvolvimento de novos
materiais e medicamentos, o aperfeicoamento de técnicas antigas e a predicao
de fenbmenos fisico-quimicos sdo imprescindiveis para o crescimento da
ciéncia em curto prazo, e para a melhora da sociedade em médio ou longo
prazo. A chave para isso tudo esta na compreensdo do funcionamento dos
fenbmenos e a capacidade de model&-los para extracdo de novas informacoées.
A reatividade quimica, dentro desse ambito, tem um papel central.

Dentro deste ambito, € importante ressaltar que conceitos importantes
surgidos no passado ainda hoje sdo importantes para o entendimento dos
diversos processos quimicos estudados, entre eles, os conceitos de acidos e
bases. Historicamente, a primeira definicdo dentro desse contexto foi dada por
Svante Arrhenius que, na década de 1880, afirmou que acidos sdo substancias
gue em meio aguoso aumentam concentracao da espécie H*, enquanto bases,
nas mesmas condicdes, aumentam a concentracdo de fons hidréxido. * Este
trabalho inicial permitiu uma grande evolucdo em estudos sobre equilibrios
ibnicos como hidrdlises, solu¢des-tampdo e comportamento de indicadores
guimicos. Segundo Arrhenius, um acido reage com uma base formando um sal
e agua, como a equacao a seguir:

HA + BOH - BA + H,0 (1.01).

Apesar de todo o desenvolvimento proporcionado, a teoria de

dissociacdo era incompleta em alguns aspectos, principalmente no que

! Bell, R. P. Q. Ver. Chem. Soc. 1947, 1, 113-125.
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concernia ao universo das bases. Ja era conhecido, na época, que outros tipos
de substancias quimicas, como as aminas, também eram capazes de
neutralizar &cidos.

Essa lacuna foi preenchida por estudos de Johannes Nicolaus Bronsted
e Thomas Martin Lowry que, em 1923, propuseram uma definicdo mais geral
de acidez e basicidade, onde &cido consiste em uma espécie doadora de
prétons, enquanto a base € a espécie que recebe os prétons por conta de um
par de elétrons n&o-ligante: 2

HA+B=A" + HB* (1.02).

As espécies quimicas formadas no processo de doacdo de préton
recebem denominacdes especiais. O remanescente do acido apos a perda do
préton é chamada de base conjugada, enquanto acido conjugado € o resultante
da protonacéo da base. A forca de acidos e bases pode ser medida pelas suas
constantes de equilibrio de dissociacdo em determinados solventes, sendo
mais comum e mais utilizado os valores do oposto do logaritmo decimal das
constantes de equilibrio em &agua: o pK, e 0 pK,, quantidades que estdo
diretamente ligada a espontaneidade do processo:

AG° = —RTInK, = RT In10 pK, (1.03),

onde AG° é a energia de Gibbs padrdo de uma reacdo acido-base; R, a
constante universal dos gases; T, a temperatura absoluta e K, a constante de
equilibrio do processo.

No dia-a-dia de um quimico, a teoria de Bronsted-Lowry € suficiente para
a maior parte das aplicacdes, uma vez que uma grande parte do trabalho da
profissdo envolve equilibrios em fase aquosa. Ainda assim, mesmo quando
outros solventes séo utilizados em experimentos, é possivel definir uma escala
alternativa de acidez e basicidade para cada meio, de acordo com as
propriedades da substancia dispergente, uma vez que diversos processos
ocorrem com transferéncia de protons.

Para o estudo do mecanismo de reacbes quimicas, entretanto, os
conceitos de Arrhenius e Bronsted-Lowry podem n&o ser suficientes. Uma

definicdo mais geral foi desenvolvida por Gilbert Norman Lewis, o qual afirmou

% Smith, M. B; I\!Iarch, J. Em March’s Advanced Organic Chemistry. Reactions, Mechanisms,
and Structure, 6 edicdo, John Wiley & Sons, 2007, cap. 8.
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gque um acido em uma reagcdo quimica era a espécie que recebia, para a
formacado de uma ligacdo quimica, um par de elétrons originado de uma base: 2
A+:B->A-B (1.04).

Uma base, segundo esse conceito, € uma espécie com um ou mais
pares de elétrons disponiveis, analogamente ao conceito de Bronsted-Lowry. A
grande diferenca é que o acido de Lewis € o composto quimico que possui
orbitais vazios que podem receber pares de elétrons de bases; € a espécie que
o acido de Bronsted-Lowry perde. Configuram entre eles espécies como 0s
ions metélicos e os compostos trivalentes de boro, que contam com orbitais
vazios.

Complementando a teoria de Lewis para acidos e bases, Ralph G.
Pearson, em 1963, desenvolveu uma teoria que visava explicar a diferente
afinidade que alguns compostos apresentavam entre si. Na época em que
Pearson escreveu seu artigo, ja havia sido observado que alguns acidos tinham
preferéncia a se ligarem a bases que tém afinidade por protons enquanto
outros tinham afinidade com bases muito polarizaveis ou sistemas
insaturados.® Um dos grupos era composto por moléculas e fons com cargas
elevadas, tamanhos pequenos e poucos elétrons, enquanto no outro se
colecionaram espécies com caracteristicas opostas. As espécies do primeiro
conjunto, foi dada a designacao “dura”, enquanto ao segundo, “macia”. A ideia
de dureza e maciez é ligada a polarizabilidade do composto, isto €, a
capacidade de deformacédo da nuvem eletrénica de uma espécie em resposta a
aplicacdo de um campo elétrico externo. Espécies macias, como o fon Cu*, por
possuirem cargas de moédulo baixo e grande numero de elétrons, possuem
eletrosfera facilmente deformével por um campo elétrico, uma vez que os
elétrons externos estéo fracamente ligados ao nucleo. Espécies duras, como o
fon Al3*, com cargas elétricas elevadas, possuem nuvens eletrénicas pouco
deformaveis. Percebendo que essas caracteristicas eram ligadas ao potencial
de ionizacdo (I) e a afinidade eletrénica (A) de uma espécie genérica, Pearson
quantificou esse fendmeno em 1988, criando o indice que chamou de dureza

absoluta (n):

® Pearson, R. G. J. Am. Chem. Soc. 1963, 85, 3533-3539.
* Pearson, R. G. Inorg. Chem. 1988, 27, 734-740.
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-4 (1.05).
2
Maciez absoluta (o) seria, entdo, o inverso da dureza:
12 (1.06).
n (d-4)

Ainda nesse trabalho, Pearson, partindo do Teorema de Koopmans,® o
qual determina que a afinidade eletronica e o potencial de ionizagdo podem ser
definidos em termos das energias dos orbitais moleculares de fronteira, HOMO
(sigla em inglés para Highest Occupied Molecular Orbital) e LUMO (Lowest

Unoccupied Molecular Orbital):

A = _ELUMO (107)
e
I = —Egomo (1.08),

criou um novo sentido para o fenémeno. Espécies duras, seguindo essa ideia,
apresentam separacao entre os orbitais HOMO e LUMO grande, favorecendo
uma interacdo eletrostatica, enquanto espécies macias apresentam
caracteristicas opostas. Na Tabela 1 é possivel ver valores de dureza absoluta

de algumas espécies. *

Tabela 1 - ions e moléculas com suas respectivas durezas experimentais.

Espécie Quimica Dureza (eV)
Ccut 6,28
Cu?* 8,27
Fe** 7,24
Fe3t 12,08

Lit 35,12
cl, 4,6
Br, 4,0
L 3,4
HF 11,0
HCl 8,0

> Koopmans, T. Physica. 1934, 1, p.104-113.
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HI 5,3

Ainda assim, ha uma pequena dificuldade para a definicdo de dureza em
anions, pois ndo é possivel determinar sua afinidade eletrénica. Para contornar
esse problema, Pearson definiu a dureza em termos das grandezas relativas

aos radicais associados, como pode ser visto na Tabela 2. *

Tabela 2 - Anions, Radicais e suas durezas associadas.

Radical Anion Dureza (eV)
F F~ 7,01
OH OH~™ 5,67
NH, NH; 5,33
H H- 6,42
cl cl~ 4,70
SH SH™ 4,1
PH, PH; 4,29

Dentro desse contexto, se tornou possivel a descricdo de muitos
fendbmenos quimicos. Apesar de essas teorias se manterem atuais em seus
campos de aplicacdo e em alguns casos oferecerem informacdes importantes
guanto a regiosseletividade de um processo, ainda ha muita controvérsia
dentro deste tépico.

Objetiva-se com esse trabalho explorar trés metodologias de predicao de
caminhos de reacdo: a equacdo de Salem-Klopman, a analise via NBOs e a
teoria do funcional da densidade conceitual e testa-las na solucédo de alguns
problemas. Pretende-se, também, testar a validade do principio de acidos e
bases duros e macios (HSAB) de Pearson por meio da analise das energias de

interacdo vindas destes métodos.



2 TEORIA DO ORBITAL MOLECULAR

2.1 EQUACAO DE SCHRODINGER ELETRONICA

Antes de entrar em detalhes nos diversos tratamentos da reatividade
quimica, é imprescindivel entrar na Teoria do Orbital Molecular, desenvolvida
no inicio do século XX. Sabe-se que sistemas microscépicos podem ser
descritos por fungdes de onda, i, soluces da equacdo de Schrodinger, ® uma

equacdao de autovalor que fundamenta a mecéanica quantica:
qHy, = E ¥, (2.01),

onde A é o operador hamiltoniano e E,, a energia correspondente a um estado
n. Essa equacao, na pratica, € sollvel somente para casos muito simples como
o oscilador harmdnico e o rotor rigido. Para moléculas, o operador hamiltoniano

assume a seguinte forma em unidades atdmicas:

_ 1 ZyZ Z 2.02).
RV D
2 o Mg 2 p>a Tap aé=iTiq
22
je=i>jTij

onde a e B sdo indices que indicam nucleos atémicos; i e j, elétrons; Z o

namero atdmico do nucleo em questdo e r a distancia entre as particulas
tratadas.

A primeira simplificacdo do problema é feita quando se consideram os
ndcleos fixos devido as suas massas serem bastante superiores as dos
elétrons. ’ Essa aproximacao, qualificada pelo nome de seus criadores, Born e
Oppenheimer, permite o tratamento da equacdo somente sob o0 ponto de vista
eletrbnico, de onde é determinada a equacdo de Schrédinger eletrbnica

molecular:

< Z Vi - Z Z 9 Zijj%)‘/’": ” (2.03).

6Schrt‘jdinger, E. Physical Review, 1926, 28, p.1049-1070.
" Levine, I. N. Em Quantum Chemistry, 62 edicdo, Pearson Prentice Hall, 2009, cap. 13.
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Ainda assim, ela ndo é solluvel analiticamente mesmo para espécies com mais
de um elétron.

Neste ponto é importante ressaltar que a dificuldade associada a
resolucdo da equacdo de Schrdodinger eletrbnica esta no ultimo termo do seu
hamiltoniano, as interacdes entre elétrons. Ao se desprezar as interacfes
eletrbnicas, obtemos uma equacéo diferencial parcial separavel que permite a
obtencdo de solu¢bes analiticas, a moda do atomo de hidrogénio. A energia
final do sistema de interesse, sob essa Optica, seria dada simplesmente pela
soma das energias dos estados ocupados, considerando-se a devida ocupacéo

dos niveis eletrénicos. Tal cenario, entretanto, ndo corresponde a realidade.

2.2 PRINCiIPIO VARIACIONAL

Antes de entrar em detalhes das duas principais metodologias de calculo
de estrutura eletrdnica, € importante destacar o principio pelo qual é possivel
encontrar uma solucdo aproximada para os estados atdbmicos e moleculares, 0
principio variacional. ® Considere um sistema cujo operador hamiltoniano
independente do tempo tem menor autovalor de energia igual a E,. Se ¢ for
uma funcdo bem-comportada que satisfaz as condicbes de contorno do
problema, entdo é possivel afirmar que:

[¢*Hp dr - (2.04).
[ordpde =77

Esse principio estabelece uma cota inferior para os valores energéticos
e simplifica o problema para uma otimizacédo de parametros se conhecermos a
forma da funcdo de onda. De fato, os orbitais atdbmicos podem ser

representados por fun¢des variacionais lineares:
n 2.05).
¢ = E _ G (2.08)
L=

onde c; sdo os coeficientes de expanséao e y; as funcbes correspondentes aos
orbitais atbmicos, as fungbes de base. A adogcdo desse caminho leva a cota

inferior de energia pela minimizagao de um funcional E:

® Levine, I. N. Quantum Chemistry, 6 edicdo, Pearson Prentice Hall, 2009, cap. 8.
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B [¢*Hpdr B o1 Zk=1CjCiHji (2.06).
Jorpdr Z;'l=1 Dik=1CikSjk

no qual S; e Hj sao integrais de extrema importancia chamadas
respectivamente de overlap (sobreposicdo em inglés) e de ressonancia ou
ligacéo:
« 2.07
Sik = fXij dt ( )
e

Hyy = f X Ay, dr (2.08).

As integrais de overlap representam a sobreposicdo entre os orbitais
atdbmicos, tendo valores entre -1 e 1, indicando sobreposicdes destrutivas,
guando negativas; ortogonalidade, quando se igualam a zero; e sobreposicéo
construtiva, quando positivas. As integrais de nucleo representam, em contexto
similar, quéo fortemente os nucleos estio acoplados pelos orbitais j e k.°

A obtencéo do estado de menor energia é encontrada pela obtencéo dos
coeficientes 6timos onde a energia é o minimo. Isso é feito lembrando que:

(2.09).
0E _ 0 Xj1Xik=1CCiHji

a. n n -
dc;  Ogy Zj:l Lk=1CiCkSjk

O desenvolvimento dessa expressao leva a obtencdo de um sistema linear do
tipo:
> W= Subad = 0 (210
Sabe-se que, para a obtencdo de uma solucdo nao trivial do problema, é
necessario que o determinante formado pelos termos entre parénteses seja
igual a zero:
det(Hy, — SikE) =0 (2.112).

A essa equacdo da-se o nome de secular e suas raizes correspondem as
energias dos estados eletronicos. Os coeficientes 6timos sédo encontrados pela

aplicacéo dessas raizes no sistema de equacdes.

% Jensen, F. Introduction to Computational Chemistry, 2% edicdo, John Wiley & Sons, 2007, cap.
15.
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2.3 METODO DE HARTREE-FOCK-ROOTHAAN

O método de Hartree-Fock-Roothaan é considerado uma metodologia
padrdao nos calculos de estrutura eletronica, € um modelo de particulas
independentes, ’ onde algumas consideracées s&o importantes:

i. O operador hamiltoniano deve ser ndo-relativistico;
ii. é adotada a aproximacgédo de Born-Oppenheimer.

O primeiro aspecto tem uma consequéncia importante para os calculos
de estrutura eletrénica: o spin eletrénico deve ser incluido de maneira arbitraria,
simbolizado pelas fungbes a e 8, up e down, respectivamente, as quais devem
satisfazer as condi¢ges de normalizacao:

fa*adw _ fﬁ*ﬁ do = 1 (2.12).

fa*,[i‘ dow = fﬁ*a dow =0 (2.13).
onde w é denominada coordenada de spin.

A funcdo de onda eletrénica molecular deve considerar, agora, 0
principio da exclusdo de Pauli, o qual afirma que dois elétrons ndo devem ter
0S mesmos numeros quanticos. Isso consiste em uma consequéncia direta da
necessidade de que a funcdo de onda eletrbnica seja antissimétrica com
relacdo a troca das coordenadas de dois férmions, conjunto de particulas ao
qual os elétrons pertencem. Assim, considerando as fun¢des de onda
eletrbnicas como o produto de uma parte espacial por uma parte de spin,
¢;(x;) = (1) -a ou ¢;(x;) = ¢p(r;) - B, 0s spin-orbitais, tem-se que a funcdo de
onda eletrbnica molecular de N elétrons pode ser representada por um

determinante de Slater:

$1(x1)  Pa(x) - dn(xy) (2.14).
® = 1 ¢1(.X2) ¢2(‘x2) d)N(xZ)

d1(xn)  Pa(xy) - Pylxy)

A aproximacao da funcéo de onda eletrbnica molecular para um determinante
de Slater permite a resolucdo de muitos problemas, mas empobrece a

descricdo do sistema por negligenciar a correlaco eletrénica. °

10
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Considerando a funcdo de onda determinantal e utlizando os
multiplicadores indeterminados de Lagrange, é possivel encontrar um operador
associado a variacdo da energia, o operador de Fock (F), associado a um

conjunto de equacdes denominadas equacdes de Hartree-Fock:
N
Fip;, = Ihi + Z . (i - K])l b = €P;
]

A dificuldade do método é que o operador de Fock, apesar de ser

(2.15).

monoeletronico, carrega dentro de si a dependéncia das funcdes de onda dos
demais elétrons (operadores de Coulomb,fj, e de troca, I?j), contabilizando o
efeito de um campo médio gerado por eles. A essa correcdo € somado o
hamiltoniano monoeletrdnico (k;), representando completamente o operador de
Fock. Isso provoca a necessidade da realizacdo de um calculo iterativo, onde a
cada passo a solucdo é recalculada até a chegada a um ponto dito 6timo. O

7

multiplicador de Lagrange & encontrado é interpretado pelo teorema de

Koopmans °

como a energia do orbital molecular ¢;. Essa aproximacao,
infelizmente, somente é passivel de resolugdo numérica para sistemas
guimicos muito simples, como moléculas diatbmicas e atomos.

O grande salto para a resolucdo dos problemas de estrutura eletronica
se deu quando Roothaan introduziu uma aproximacéao algébrica onde a funcao
de onda monoeletrénica era descrita pela combinacao linear de funcbes de

base:
M
B =) caxs(D) (2.16),

na qual c; representa os coeficientes de contribuicdo (de polarizacdo ou ainda
LCAO - Linear Combination of Atomic Orbitals) de cada funcédo y, para a
constituicdo geral da funcdo de onda monoeletrénica ¢;. A funcao resultante é
dita completa se M for infinito, mas devido a impossibilidade de realizacdo
desse tipo de calculo, adota-se M tal que a descricdo do fendbmeno de
interesse seja Otima. Essa aproximagdo permitiu que a ligagdo quimica fosse
interpretada como a sobreposi¢cao entre os orbitais atdbmicos.

A adocao dessa aproximacdo modifica 0 método de Hartree-Fock, que
assume uma forma matricial (Equacéo de Roothaan-Hall):

FC = SCe (2.17),

11
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onde F, a matriz de Fock, é composta por elementos do tipo Fy;, = [ x.Fx,dz;
C é a matriz dos coeficientes; S € a matriz de overlap, composta por elementos
de forma S,, = [ xex»dt € €, a matriz com os valores das energias dos orbitais
moleculares.

A energia do sistema submetido a esse tipo de calculo é dada pela

seguinte equacéo:

N Mpase
E="Voin + Z z Caicﬁif)(ah)(ﬁd‘[
i af

1 N Mpase
+§Z”Z CaiCyjCRiCsj Uf Xe W, D1t xp (D xs(2)drydT, (2.18).
ij

aByé
- j j Xa(1))(]/(2)7‘1_21)(3(2)){5(1)611-1611-2]

Dentro do contexto desse trabalho € importante ressaltar a importancia
das integrais de nucleo, h,g, que expressam qudo fortemente os orbitais a e 8
estdo acoplados entre si, sendo um poderoso indicador da ligacdo entre os
atomos em questdo. Essas integrais tém papel fundamental no modelo de

Salem-Klopman que sera explicado a frente.

12



3 TEORIA DO FUNCIONAL DA DENSIDADE

Dentro das diversas opc¢des para o tratamento qualitativo dos caminhos
de reacgdo, as abordagens mais utilizadas atualmente foram desenvolvidas a
partir da teoria do funcional da densidade (DFT, acrénimo anglicizado). Para

entendé-las, € importante entender um pouco de seus fundamentos.

3.1 TEOREMAS DE HOHENBERG E KOHN

Em 1964, Walter Kohn e Pierre Hohenberg, em um trabalho dedicado ao
estudo de gas de elétrons submetidos a um potencial externo, mostraram que a
densidade eletronica, p(r), pode ser utilizada em detrimento da funcdo de
onda, Y(ry, 13, ... ,7y) para a obtencdo das propriedades de um sistema.*® O
primeiro teorema diz que o estado fundamental dado pela equacdo de
Schrédinger € um funcional da densidade eletrbnica. A vantagem associada a
essa abordagem € a reducdo do tamanho do problema, que deixa de ser 3N-
dimensional — N sendo o numero de elétrons da molécula — e se torna apenas
tridimensional, abrangendo somente as trés variaveis espaciais da densidade
eletronica:

E=E[p(x,y,2)] (3.01),

Isso, entretanto, ndo € o suficiente. Apesar de garantir que ha uma
correspondéncia entre a energia do estado fundamental e a densidade
eletronica, o primeiro teorema fornece informacao sobre a forma da densidade
eletrénica. Isso foi resolvido pelo segundo teorema, ° o qual estabeleceu que
qualquer densidade eletronica p(r) submetida a um potencial externo V,,, e
respeite as condicbes de contorno do sistema em questdo — p(r) =0 e
[ p(r)dr = N, N sendo o nimero de elétrons — sera correspondente a um limite
superior para a energia do estado fundamental do sistema E,[p]:

Eolp] < E[p] (3.02).

19 Hohenberg, P.; Kohn, W. Physical Review, 1964, 136, p.B864-B871.
13
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Com o segundo teorema, a obtencdo das propriedades do estado
fundamental do sistema se torna um problema tratdvel pelo principio
variacional.

A energia do estado fundamental pode ser descrita pela seguinte
equacao:

Ey [,0] = T[,D] + Ece [,0] + Epe [,0] (3.03),

onde T[p] corresponde a contribuicdo de energia cinética; E..[p], a energia de
interacdo elétron-elétron e E,,[p], a interacdo elétron-nicleo. E importante
destacar nesse ponto que se a densidade eletronica for completamente
conhecida, conhece-se a solucdo exata da equacdo de Schrodinger.
Infelizmente, hd um fator complicador. O termo correspondente as interacdes
intereletrénicas, E..[p], carrega em si informacdes sobre interacbes nao-

classicas que dificultam a obtencéo das solu¢cfes exatas do problema.

3.2 EQUACOES DE KOHN-SHAM

Pelo segundo teorema de Hohenberg e Kohn ficou estabelecido que é
possivel encontrar uma boa aproximacdo para a energia do estado
fundamental de um sistema por meio do principio variacional, cujo uso ja era
bastante difundido em outras metodologias de calculo de estrutura eletrénica,
como o método Hartree-Fock. Em um trabalho publicado em 1965, Kohn e
Sham aplicaram o conceito de orbital a teoria do funcional da densidade e
permitiram que um procedimento autoconsistente fosse utilizado para a
obtenc&o das propriedades do estado fundamental de sistemas moleculares. **

Reescrevendo a Eq. 3.04 explicitando os termos equivalentes as
contribuicdes do potencial externo e da repulsdo coulombiana intereletrénica, a

energia do sistema assume a seguinte expressao:

f B )P0 4,y + [ 60 Weuarrar + 611 (3.04).

|y — 12l

G[p], um novo funcional definido por Kohn e Sham, tem papel chave na

formulacdo do método e pode ser descrito como duas contribuigdes principais:

' Kohn, W. Sham, L. J. Physical Review, 1965, 140, A1133-A1138
14
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G[p] = Tni [,0] + Exc[p] (305))

Tni[p] corresponde ao funcional da energia cinética de elétrons nao
interagentes, facilmente computavel. O termo restante, E,.[p], chamado de
funcional de troca e correlagdo, inclui os termos da interagdo eletrbnica nao
classicos, assim como a parte residual da energia cinética. ** Kohn e Sham
introduziram o conceito de orbitais no formalismo do DFT para ajudar no
tratamento desses termos.

O ponto de partida € um operador hamiltoniano de N elétrons néo

interagentes submetidos a um potencial externo V,,;:

N
Z [__V + Vext(ri)] = ; thS

onde hXS é o hamiltoniano de um elétron submetido ao potencial externo.

(3.06),

A funcdo de onda que gerard a densidade eletrbnica de interesse é
descrita como um determinante de Slater, analogamente ao método de
Hartree-Fock, sendo que cada um dos chamados orbitais de Kohn-Sham séao
encontrados pelas solugbes individuais das equacfes de Schrodinger
monoeletrénicas, lembrando que a densidade eletrbnica sera descrita por:

N/2 (3.07),
p(r) = ) 2w ()|’

i

onde yXS representa o i-ésimo orbital de Kohn-Sham.

Sabendo que a energia cinética dos elétrons néo interagentes deve ser

(3.08),
f Wks ( ) Wisdt

Y,s sendo a funcdo de onda molecular, é possivel a determinagéo do potencial

descrita por:

efetivo, V,,:, por um processo de minimizagdo da energia. Realizando esse
procedimento na Eq. 3.04 é possivel encontrar a expressao:

= o) A+ Ve r) (3.09).

Vore ) = V() + f

' pParr, R. Yang, W. Density Functional Theory of Atoms and Molecules. Oxford University
Press, 1989, cap. 7.
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onde os dois primeiros termos correspondem respectivamente aos potenciais
oriundos da presenca dos nucleos, V(r), e da interacdo classica com o0s
demais elétrons.

7

Como no método de Hartree-Fock-Roothaan, o procedimento € auto-
consistente e a energia total é determinada pela seguinte equacéo, similar a do

método de Hartree-Fock:

E= Z __ﬂp(rl)p(z) 1dr2+ExC[p]_fp(rMC(r)dr (3.10).

|71
O grande fator diferenciador entre as diferentes metodologias de calculo
no ambito da teoria do funcional da densidade sdo os diferentes funcionais de
troca e correlacdo utilizados. Como ndo se conhece a forma exata de E,.[p], as
metodologias de calculos DFT diferem na construcdo desse termo e

normalmente levam o0s nomes de seus criadores.

3.3 [NDICES DE REATIVIDADE ORIUNDOS DA TEORIA DO FUNCIONAL DA

DENSIDADE: DFT CONCEITUAL

Antes de iniciar o tratamento de indices de reatividade quimica que
surgem naturalmente dentro da teoria do funcional da densidade, € importante
destacar que a energia do orbital de Kohn e Sham de maior energia ocupado
tem um significado fisico importante. Apesar da nao-validade do teorema de
Koopmans para a teoria do funcional da densidade, foi demonstrado que a
partir da energia do orbital de Kohn e Sham mais energético é possivel
determinar o potencial de ionizacédo e a afinidade eletrénica do composto em

questdo: '3

'3 Janak, J. F. Phys. Rev. B., 1978, 18, p. 7165-7168.
16
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A Energia

N-1 N N+1 >

N° de elétrons

Figura 1 - Definicdo do potencial de ioniza¢do e da afinidade eletrdnica a partir da energia do

orbital de Kohn e Sham de maior energia ocupado.

A partir dessa observacdo € possivel definir algumas grandezas de
interesse quimico. Define-se o potencial quimico — a tendéncia de escape do

elétron da nuvem eletrénica molecular —, u, como:

_(aE) _I+4 (3.11),
H=n), T2

Vext
em que E é a energia; N, 0 numero de elétrons; V,,;, 0 potencial externo; I, o
potencial de ionizacdo e A, a afinidade eletrbnica. A partir da definicdo de

potencial quimico, eletronegatividade, y, é definida como seu oposto:
X=-—Uu (3.12).

A segunda derivada da energia com relacdo ao numero de elétrons
também dispde de significado fisico, sendo equivalente a dureza absoluta de

Pearson:

1 <62E) I—A (3.13).
2

1=7\on2) =

Vext

A partir da densidade eletronica, que também pode ser descrita como
uma derivada do potencial quimico, é possivel encontrar indicadores muito
importantes os sitios de reacdo de uma molécula, as funcdes de Fukui, f(r),
que, devido as particularidades da densidade eletrbnica expostas no artigo de
Janak, **tém a seguinte forma:

17



Teoria do Funcional da Densidade

ap()\"
fr@r) = ( ) ~ prymo (1)
aN Vext ’
P _
f~(r) = < g;?) ~ promo (1) (3.14),

Vext

for) =

[f+(7‘) + f_(r)l ~ Prumo (") + promo (1)
2 2

onde f*(r) oferece direcbes para ataques nucleofilicos; f~(r), ataques
eletrofilicos e f°(r), ataques radicalares. Utilizando-se a aproximagdo LCAO
para a descricdo da funcdo de onda da qual vira a densidade eletrénica a ser
utilizada no calculo DFT, os indices de Fukui podem ser calculados de maneira
mais simples: **

(3.15),

fka = Z |C/wt|2 + z Cuacvasuv

UEK VEU

em que c,, representa o coeficiente de polarizagdo (ou LCAO) do orbital u do

orbital molecular «; S,

., a integral de sobreposicdo entre os orbitais tratados e

f& o indice de Fukui condensado do atomo k. Essa serd a forma de calculo
desses indices neste trabalho. Se a for o HOMO, teremos o indice f;;; caso
seja 0 LUMO, obteremos, entdo f;7. E importante notar que os indices

obedecem a condicédo de normalizacao:

ka _q (3.16).
k

Essa abordagem é interessante, pois permite o célculo dos indices de Fukui

por meio de calculos SCF tradicionais de uma forma mais simples.

' Contreras, R. R.; Fuentealba, P.; Galvan, M.; Pérez, P. Chem. Phys. Lett. 1999, 304, p.405-
413.
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4 DIFERENTES ABORDAGENS PARA DESCRICAO

DE REACOES

4.1 TEORIA DO ORBITAL MOLECULAR DE FRONTEIRA

Uma das principais ferramentas para o estudo de mecanismos de
reacdes quimicas €, sem duvida a teoria dos orbitais moleculares de fronteira,
desenvolvida por Kenichi Fukui a partir da década de 1950.* Segundo seu
raciocinio, reacfes quimicas sdo determinadas pelas interacdes entre 0s
orbitais de fronteira HOMO e LUMO (Highest Occupied Molecular Orbital,
expressdo em inglés para orbital molecular ocupado mais alto e Lowest
Unoccupied Molecular Orbital, orbital molecular desocupado mais baixo).

O que hoje parece 6bvio, cinquenta anos atras era objeto de intensa
discussdo. Em um dos seus primeiros trabalhos sobre o assunto, Fukui
demonstrou uma relacdo entre os elétrons de fronteira e a reatividade quimica
de um conjunto de compostos aromaticos frente a ataques eletrofilicos. *°
Nesse trabalho, datado de 1952, foram previstas com precisédo as posi¢coes de
ataque eletrofilico nessa série de hidrocarbonetos. A questédo relacionada aos
ataques nucleofilicos e radicalares ficou em aberto até 1954, quando se
generalizou o conceito de elétrons de fronteira para orbitais de fronteira. *’
Como ja foi afirmado e é claramente perceptivel, € imprescindivel a presenca
de orbitais vazios que possam receber os elétrons vindos de nucledfilos e
radicais, sendo que neste Ultimo caso, tem-se os denominados SOMOs, Singly
Occupied Molecular Orbitals — orbitais moleculares individualmente ocupados.

> Fukui, K. Angew. Chem. Int. Ed. Engl., 1982, 21, p.801-809.
'® Fukui, K.; Yonezawa, T.; Shingo, H.. J. Chem. Phys., 1952, 20, p.722-726.
Y Fukui, K. Yonezawa, T.; Nagata, C.; Shingo, H. J Chem Phys., 1954, 22, p.1433-1442.
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4.2 EQUACAO DE SALEM-KLOPMAN

Nos anos de 1967 e 1968, independentemente, Lionel Salem e Gilles
Klopman seguiram um passo a diante. Partindo da premissa que em uma
reacdo (quimica ocorre uma perturbacdo entre 0s reagentes, eles
desenvolveram uma equacao que permitia a particdo das contribuicbes entre

18, 19

eletrostaticas e orbitalares, a, hoje denominada equacdo de Salem-

Klopman,

QrQ:
AE = _Z (Qa + qb)ﬁabsab + z
ab k<l ERy;

+ ZOC Zdesoc ZOC Zdesoc Z(Zab Cracsbﬁab)2
T s s r Er = Es

onde q, € a populacdo eletrdnica no orbital a; 8,;,, a integral de ressonancia

(4.01),

entre os orbitais a e b; Q, a carga do &tomo k; Ry;, a distancia entre os atomos
k e l; e, a constante dielétrica do meio; E,, a energia do orbital molecular de
fronteira r e ¢4, 0 coeficiente de polarizacdo do orbital a que integra o orbital
molecular r.

Os dois pesquisadores, entretanto, utilizaram a ferramenta encontrada
diferentemente. O foco adotado por Salem foi a descricdo de processos
periciclicos, a uma maneira complementar a adotada anteriormente por
Woodward e Hoffman. ?° Klopman, por sua vez, apesar de desconsiderar o
primeiro termo — relacionado a repulsdo entre as nuvens eletrbnicas das
moléculas — percebeu que a equacao encontrada poderia ser utilizada para
explicar os fendbmenos descritos por Pearson como dependentes da dureza da
espécie. Em seu trabalho, '® descreveu que as reacdes entre componentes
duros seriam majoritariamente devido a interacdes eletrostaticas, enquanto
reacoes entre componentes macios se dariam principalmente devido a
interagcdes entre os orbitais.

Os trabalhos de Salem e Klopman foram pioneiros no sentido de uma
melhor descricdo dos fendmenos que ocorrem durante uma reagao quimica.

Ha um problema, entretanto, com a sua utilizacdo. A equacdo de Salem-

'8 Salem, L. J. Am. Chem. Soc, 1968, 90, 543-552.
¥ Klopman, G. J. Am. Chem. Soc. 1968, 90, 223-234.
% salem, L. J. Am. Chem. Soc., 1968, 90, 553-566.
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Klopman foi deduzida a partir do método de Huickel estendido (EHM, acrénimo
em inglés) ' e, como o préprio autor do EHM, Roald Hoffmann, destaca em
seu artigo, funciona bem para sistemas com elétrons , ndo oferecendo bons
resultados para os demais casos. Isso limita o espectro de aplicacdo dessa

equacao.

4.3 ANALISE VIA ORBITAIS DE LIGACAO NATURAIS (NBO)

A teoria do orbital molecular em muito contribuiu para o avanco da
quimica ao longo do século XX, garantindo melhor compreensdo dos
fenbmenos de natureza microscépica que, antes do advento das técnicas
espectrométricas, eram de dificil racionalizacdo por parte dos estudiosos. Ha
uma dificuldade, entretanto.

Desde os bancos de sala de aula no ensino de graduagéo, € rotineiro
entender a ligagdo quimica covalente como um compartilhamento de pares de
elétrons entre dois nucleos atébmicos, ou, no caso de uma ligacdo ibnica,
guando havia uma interacéo eletrostatica entre ions. Essa viséo, oriunda de G.
N. Lewis em seu trabalho “The Atom and the Molecule”, ?*> de fundamental
importancia para qualquer um que trabalhe com quimica devido a sua fabulosa
capacidade de simplificar a compreensdo das estruturas moleculares, ndo é
observada facilmente dentro da teoria do orbital molecular. Uma das
metodologias criadas para ajudar a contornar esse problema é a andlise dos
orbitais naturais, por Frank Weinhold, # inspirado no trabalho de Per-Olov
Léwdin sobre orbitais naturais, * o qual afirmava que orbitais naturais eram
auto-orbitais §; da matriz de densidade reduzida de primeira ordem, P. Isso
pode ser descrito por:

P6; = n;0; (4.02),

! Hoffmann, R. J. Chem. Phys., 1963, 39, 1397-1412.

2 | ewis, G. N. J. Am. Chem. Soc., 1916, 38, p.762-785.

2% Foster, J. P.; Weinhold, F., J. Am. Chem. Soc., 1980, 102, p. 7211-7218.
?* Léwdin, P.-O. Phys. Rev., 1955, 97, p.1474-1489.
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onde n; € o numero de ocupacdo do orbital, sempre entre 0 e 2. Os orbitais
naturais, dentro dessa perspectiva, sdo mais intrinsecos a funcdo de onda
molecular ¥ do que as funcées de base arbitrariamente escolhidas. >

Caso se restrinja a busca pela maior ocupacdo — n; ~ 2 — para um
determinado bloco de P correspondente a um atomo qualquer, encontra-se um
conjunto de orbitais atdbmicos naturais (NAO, acrbnimo anglicizado). Uma
busca semelhante em um bloco correspondente as regides de ligacdo entre
dois atomos quaisquer permite encontrar o conjunto de orbitais de ligacdo
naturais, que se assemelham muito as ligacdes quimicas em estruturas de
Lewis. E interessante destacar que dentro desse contexto, é possivel
diferenciar orbitais referentes a pares de elétrons isolados, orbitais atbmicos de
caroco, orbitais ligantes, assim como os orbitais de valéncia desocupados,
orbitais fora do nivel de valéncia de Rydberg, e orbitais antiligantes.

E importante destacar que dentro do escopo do NBO é possivel analisar
mais que as composicoes dos orbitais. Interacdes do tipo doador-aceptor

podem ser trabalhadas por meio de um tratamento perturbacional: %°

(J‘ d)*SO)ﬁd)](*O) dT)Z (402);

(0) (0)
€ — €

E=—Tli

) 0)

onde ei(o € a energia do orbital doador (,bi(o) ndo perturbado; €+ referente ao

orbital aceptor gb}?) e F o operador de Fock.

4.4 ANALISE POR DECOMPOSICAO DE CARGA (CDA)

Outra ferramenta bastante util na analise de interacdes entre doadores e
aceptores é a analise por decomposicéo de carga, (CDA, acrébnimo em lingua
inglesa). ” A quantidade de carga transferida de um fragmento molecular para

> Weinhold, F.; Landis, C. R. Valency and Bonding: A natural bond orbital donor-acceptor view,
Cambridge University Press, 2005, cap. 1.

® Weinhold, F.; Landis, C. R. Chem. Educ. Res. Pract. Eur., 2001, 2, p.91-104.

?" Dapprich, S.; Frenking, G. J. Phys. Chem., 1995, 99, p.9352-9362
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outro pode ser calculada de uma forma simples. A carga transferida do doador
(D) para o aceptor (A) é descrita por:
oc.D desoc.A (4.03),

d; = z z M;CkiCniSkn
k n

em que m; € o numero de ocupacdo do orbital; ¢,;, um dos coeficientes de
polarizacdo do orbital atdbmico k e S;,,, a integral de sobreposicdo entre 0s
orbitais k e n. A quantidade de carga transferida por retrodoacdo é descrita
similarmente:

oc.Adesoc.D (404)

b; ZZ Z M;CliCmiSim
l m

A partir dessas quantidades é simples encontrar a carga liquida transferida por

uma subtragéo.

4.5 BREVE DESCRICAO DE REACOES S, 2

Dentro do universo das reacdes organicas, as reacdes de substituicdo
nucleofilica tém um lugar especial — sdo bastante estudadas e seus
mecanismos sdo bem estabelecidos. Isso se deve a ampla utilizacdo de
solventes de natureza nucleofilica (H,0, MeOH, Et,0,...) em experimentos de

laboratério. Segundo Hughes e Ingold, 2

no ambito das reacOes de
substituicdo nucleofilica em carbonos alifaticos existem dois casos limitrofes:
as reacOes de substituicdo nucleofilicas unimoleculares, Sy1, e as reacdes de
substituicdo nucleofilicas bimoleculares, Sy2. No primeiro, o processo é de
primeira ordem e sua taxa depende somente da concentracdo do substrato,
independentemente do nucledfilo. O segundo, por sua vez, é de segunda
ordem e a taxa de reagao depende linearmente da concentracdo do substrato e

do nucledfilo. Um mecanismo ocorre em detrimento do outro a depender de

8 Hughes, E. D.; Ingold, C. K. J. Chem. Soc. 1935, p.244-255.
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diversos fatores, entre eles a natureza do meio, > que pode promover uma
solvolise no substrato e pode favorecer o caminho Sy1, por exemplo.

A situacgdo limitrofe Sy2 consiste em uma reagdo concertada onde o
nucleofilo se aproxima do substrato pela face oposta a do grupo de saida. Influi
na taxa de reacdo a natureza do nucledfilo, do nucle6fugo e do solvente, se

houver. Quando ndo ha solvente, o caminho é diferenciado:

E

reagentes produtos

separados separados
AN Estado de transicao o

| EA ;
E O --\\‘ \'\ v"l . \.\.
! | ® |
X:-Me-X  X-Me --:X

Figura 2 - Reacdo Sy2 no vacuo.

Nesses casos, a barreira de ativacdo pode ser menor que a energia dos
reagentes separados. Assim, 0S processos seriam controlados basicamente
pela entropia do fendmeno, que, por se tratar da formacdo de um complexo
supramolecular, denominado de van der Waals, envolveria diminuicdo de
entropia.

No contexto da “danga dos elétrons”, a reagdo Sy2 se processa por meio
da doacdo de densidade eletronica de um orbital de fronteira preenchido
(HOMO) do nucledfilo para um orbital de fronteira vazio (LUMO) do eletréfilo. A
aproximacéo de um grupo rico em densidade eletrénica provoca o afastamento
do grupo oposto até sua posterior eliminacédo. O atomo de carbono central em
um estado de transicAdo desse processo tem geometria proxima de uma

bipiramide trigonal — a depender da natureza dos ligantes —, com o nucledfilo e

? Anslyn, E. V.; Dougherty, D. A. Modern Physical Organic Chemistry, University Science
Books, 2006, cap. 11.
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nucledfugo em cada uma das extremidades. Assim sendo, a formacao do
complexo supermolecular deve envolver doagéo de densidade eletronica nesse

sentido.

4.6 ACIDEZ, BASICIDADE, ELETROFILICIDADE E NUCLEOFILICIDADE:

DESVENDANDO AS INTERACOES DE INTERESSE.

Dentro da descricdo de reacdes quimicas, 0s conceitos de acidez,
basicidade, eletrofilicidade e nucleofilicidade sdo chave para a elucidacdo de
mecanismos de grande parte das reacfes conhecidas. Esses conceitos,
entretanto, apesar de semelhantes podem ser mal compreendidos dificultando
a compreensao de um dado fendémeno.

Acidez e basicidade de compostos estdo relacionadas primeiramente a
estabilidade do produto obtido pela doacdo\aceitacdo de um préton, para o
conceito de Bronsted-Léwry, ou pela aceitacdo\doacdo de um par de elétrons
segundo a perspectiva de Lewis. *° Ao se considerar o papel do solvente deve-
se levar em consideracdo outros fatores como a acidez relativa ao &cido
conjugado do solvente e a basicidade relativa & base conjugada do solvente. E
conhecido que a agua, por exemplo, sofre um processo de autoionizacao:

2H,0 = H;0" + OH™ (4.05).
E importante enfatizar que é bem conhecido que o préton n&o existe em
quantidades apreciaveis de forma isolada em solu¢cdo e normalmente se
encontra solvatado, sendo que H;0% é uma representagdo minimalista. Se o
pK, da espécie acida for menor que -1,74, referente ao cation hidronio, a
espécie estard completamente dissociada em agua, enquanto que se 0 pK,y
da base adicionada no meio for maior que 15,74, o valor referente ao ion
hidroxido, ndo existira a espécie basica em questédo livre em solucéo, pois sua
tendéncia é desprotonar a agua. Com isso pode-se dizer que 0s conceitos de
acidez e basicidade estdo relacionados diretamente a estabilidade

termodinamica das espécies em questao.

% Anslyn, E. V. Dougherty, D. A. Modern Physical Organic Chemistry, University Science
Books, 2006, cap. 5.
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Mais relacionados as definicoes de Lewis de base e acido e utilizados
muitas vezes como sindnimos, nucleofilicidade e eletrofilicidade séo termos
utilizados em discussdes de cinética quimica quando se deseja reconhecer
qual espécie reage mais rapidamente dentro de um determinado contexto. Para
auxiliar nessa questdo, € imprescindivel explorar mais 0s conceitos
desenvolvidos por Pearson sobre dureza e maciez de espécies quimicas.

A equacdo de Salem-Klopman pode ser simplificada para uma
expressao do tipo:

AE = Eestérico + Eeletrostético + Eorbital (4-06)-

Em uma comparacdo de um conjunto de reacBes semelhantes, € possivel
desconsiderar o termo estérico e 0s termos restantes definem o processo
reativo. J4 foi mencionado anteriormente que reacdes entre componentes
duros teriam maior contribuicdo do termo eletrostatico em detrimento do termo
orbitalar e vice-versa, mas uma caracteristica importante deve ser destacada: a
partir do termo de interacdo entre orbitais é possivel perceber que a
nucleofilicidade das diversas bases de Lewis dependera grandemente do
substrato acido da reacdo, uma vez que tanto os coeficientes LCAOs quanto as
integrais de ressonéncia dependem da sua natureza.

Dentro do universo das caracteristicas que influem nas taxas de reacao
constam os efeitos de campo, indutivo, de ressonancia, estérico, de
polarizabilidade e de solvente. As formas pelas quais atuam sao simples:
2,31,32,33

e Efeito de campo: grupos carregados positivamente ou altamente
eletronegativos deslocalizam a densidade eletrbnica para a sua regiao
da molécula, ndo necessariamente estando conectados diretamente via
ligacdo quimica convencional.

e Efeito indutivo: similarmente ao efeito de campo, grupos muito
eletronegativos ou carregados positivamente atraem os elétrons de

ligagbes vizinhas em sua direcdo, diminuindo a densidade eletrénica

%% Anslyn, E. V.; Dougherty, D. A. Modern Physical Organic Chemistry, University Science
Books, 2006, cap. 8.

% Carey, F. A.; Sundberg, R. J. Advanced Organic Chemistry, Part A: Structure and
Mechanisms, 5% edic&o, Springer, 2007, cap.3.

® Taft, R. W.; Levitt, L. S.; Widing, H. F. The Alkyl Inductive Effect. Calculation of Inductive
Substituents Parameters em Progress in Physical Organic Chemistry, Volume 12, 1976, cap. 5.
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sobre os nucleos adjacentes. O fendmeno contrario ocorre com grupos

negativos ou mais eletropositivos.

¢ Ressonancia: caracterizado pela capacidade de um grupo doar ou retirar
densidade eletrGnica via um sistema insaturado.

¢ Efeito estérico: grupos volumosos impedem a aproximacao de reagentes
sobre as regides da molécula onde estéo ligados.

e Polarizabilidade: definida como a capacidade de deformacdo de uma
nuvem eletrébnica por um campo elétrico, a polarizabilidade tem
influéncia determinante sobre a solvatacdo de nucledfilos e nucleéfugos
(grupos de saida), mas sua importancia é fundamental na interacdo
entre os substratos.

e Solvente: As interagdes entre solvente e substrato podem contribuir para
a estabilizacdo ou desestabilizacdo dos participantes de uma reacéo.

Em 1964, Bordwell publicou um artigo onde mostrava o efeito de
diversos grupos sobre as taxas de reacdo Sy2 em haletos organicos. * Seu
trabalho € interessante por destacar a presenca do efeito indutivo e da
estabilizacdo do estado de transicAo por ressonancia como grandes

determinadores das taxas de reacao:

Tabela 3 - Algumas taxas de reacéo relativas da rea¢cdo com iodeto de pot4ssio em acetona.

i Substrato Taxa relativa (k;/k4)
1 BuCl 1,00

2 PhSCH,Cl 540,0
3 PhSOCH,Cl 0,25
4 PhS0,CH,Cl <0,02
5 F3;CCH,OTs 0,00007
6 F;CCH,Br 0,00016
7 CH5COCH,Cl ~35000
8 PhCOCH,CI 32000
9 NCCH,CI 3000
10 Et0,CCH,Cl 1700

% Bordwell, F. G.; Brannen Jr, W. T. J. Am. Chem. Soc. 1964, 86, p. 4645-4650.
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E possivel observar claramente o efeito desativador dos grupos
eletrorretiradores por indugcéo (PhSO, PhS0,, CF;), que diminuem a densidade
eletrOnica do estado de transicdo. Os demais, mesmo sendo grupos retiradores
de elétrons, doam densidade eletrénica por ressonancia no estado de transicado
e, por isso, o estabilizam, tornando a reacdo mais rapida. Esses mesmos
efeitos dentro da estrutura dos reagentes influi na eletrofilicidade e
nucleofilicidade dos reagentes.

Dentro desses termos, uma forma de estabelecer uma comparagao
entre 0s compostos se da pela observacédo das caracteristicas dos compostos
e seus analogos dentro de um grupo da tabela periddica. Em 1983 Taft
explicou as propriedades acidas e basicas de uma familia de compostos dentro
de um grupo relacionando variaveis como eletronegatividade e tamanho da
espécie em questdo. *°> A diferenca de acidez dentro dos compostos de
hidrogénio dentro de um grupo esta relacionada com a estabilidade do anion
formado pela desprotonacdo. Comparando o ion hidroxido (OH~) com o
hidrogenossulfeto (SH™), observa-se que o ion hidréxido que comporta a carga
negativa em um volume menor que o ion hidrogenossulfeto. Isso provoca uma
afinidade pelo &cido muito maior que seu analogo do periodo inferior. Uma
forma mais simples, entretanto, para a andlise do problema imposto é a
observacdo dos valores de pK, dos compostos em questdo. A grande
vantagem dessa abordagem € a capacidade da inclusdo de fenémenos
diferentes que influem diretamente nas propriedades eletrofilicas e

nucleofilicas. Observando-se os valores abaixo: 2

Tabela 4 - Valores de pK,, relativo a agua de algumas espécies.

Espécies rK,
MeOH 15,2
PhOH 10
MeSH ~10

H,S 7,0
H,0 15,74
HCl -7

% Taft, R. W. Prog. Phys. Org. Chem. 1983, 14, p. 247-350.
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HF 3,17

€ confirmada a expectativa predita por Taft e ainda foi possibilitada a inclusdo

da ressonancia como fendbmeno pertinente a acidez e basicidade.

4.7 O PoSTULADO DE HAMMOND

Além das consideracdes sobre acidez e basicidade das espécies, é
importante compreender os fendmenos energéticos dentro do sistema. Em
1955 foi publicado um trabalho de George S. Hammond em que se procurava
uma correlacdo entre as estruturas de reagentes e produtos e as taxas de
reacdo, onde se postulou que caso dois estados adjacentes de um processo
quimico tenham energias semelhantes, a interconversao entre eles depende
somente de uma pequena reorganizagdo das suas estruturas. >

Desse postulado, que ficou conhecido como postulado de Hammond,
algumas conclusdes importantes podem ser extraidas:

1. Considerando uma reacao onde os produtos (P) sdo menos energéticos
que os reagentes (R), encontramos um perfil de reacdo da seguinte

forma:

% Hammond, G. S. J. Am. Chem. Soc. 1955, 77, p. 334-338.
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Energia

[ET

Caminho de Reacéo

Figura 3 - Perfil de uma reacéo exotérmica

o estado de transicdo ([E]*) apresentara estrutura mais semelhante a
dos reagentes.

No caso de uma reacao onde os produtos sdo mais energéticos que 0s
reagentes:

Energia

[ET

Caminho de Reacéio
Figura 4 - Perfil de uma reacéo endotérmica

0 estado de transicado apresentara estrutura semelhante a dos produtos,

gue constituem o estado mais proximo em energia.
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Uma situagcdo curiosa ocorre quando o estado de transicdo dista em
energia de ambos reagentes e produtos: sua estrutura ndo deve se aproximar
nem tanto de nenhum desses estados.

O postulado de Hammond tem por finalidade facilitar a identificacdo da
estrutura do estado de transicdo a partir das energias dos intermediarios
energeticamente mais proximos e € imprescindivel para a racionalizacdo do

mecanismo.

4.8 CONTROVERSIAS QUANTO AO PRINCIPIO HSAB DE PEARSON

Apesar de bastante utilizado e considerado bem sucedido no meio
cientifico, o modelo idealizado por Pearson, Salem e Klopman tem recebido
criticas contundentes sobre seu funcionamento. Algumas das criticas serdo

abordadas nessa secéo.

4.8.1 OSIONS CIANETO, TIOCIANATO E CIANATO

Segundo o tratamento usual o ion cianeto, CN~, reage com eletrofilos
macios pela extremidade de carbono, e com substratos duros pela extremidade
de nitrogénio, sendo, por isso, classificado como ligante ambidentado.
Experimentalmente verificou-se que, para esse ion, os ataques eletrofilicos do
substrato geralmente ocorrerdo na extremidade macia, mas nao devido as
interaces duro-duro ou mole-mole como previsto pelo principio HSAB. ¥
Nesse trabalho, as constantes de velocidade de segunda ordem para a reacao
de alquilacdo do ion cianeto por uma série de cations (Fig. 4, Tab. 5) foram
medidas e comparadas. Os valores correspondentes a reacdo sobre o atomo
de carbono foram superiores aos correspondentes ao processo sobre o

nitrogénio, que em alguns casos nao puderam ser medidos.

¥ Tishkov, A. A.; Mayr, H. Angew. Chem. Int. Edit., 2004, 44, 142-145.
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11 5 Limite de difuﬁa';lz-
log k (2-10L- mol™'§") 67 8

10 1
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Figura 5 - Dependéncia de log k das reagbes de alquilacdo do cianeto nas extremidades C e N
com a eletrofilicidade do substrato. Extraido e adaptado da referéncia 37.
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Figura 6 - Cations utilizados na referéncia 37.
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Tabela 5 - Cations 6, 7 e 8 com seus respectivos grupos R, referéncia 37.

R, R, R;
6 H H H
7 cl H H
8 cl cl cl

Constatou-se que enquanto o ataque pelo atomo de carbono ja atingiu o
controle por difusdo, o processo via nitrogénio ainda se aproxima do limite de
difusdo, indicando claramente a preferéncia de carbocations, espécies duras
per se, pela extremidade macia, o carbono.

Podendo-se alegar, entretanto, uma vez que carbono e nitrogénio sao
atomos vizinhos do mesmo periodo da tabela periddica, era de se esperar o
comportamento relatado quanto ao ion cianeto, uma vez que ndo haveria
diferenca muito ressaltada entre as durezas dos centros, observa-se uma
situacdo muito mais curiosa quando se trata do ion tiocianato, SCN~. Segundo
o principio HSAB, o tiocianato reage com substratos duros pelo atomo de
nitrogénio e com substratos macios pelo enxofre. Experimentalmente, Robert
Loos, Shinjiro Kobayashi e Herbert Mayr demonstraram que o comportamento
desse anion ndo segue o comportamento previsto. ®® O experimento foi
conduzido de forma similar ao estudo da reacdo dos cétions com o anion

cianeto.

R 9-17 A

Figura 7 - Cétions benzidrilicos utilizados na referéncia 38.

% Loos, R.; Kobayashi, S.; Mayr, H. J. Am. Chem. Soc. 2003, 125, p. 14126-14132.
33



Diferentes Abordagens para Descricdo de Reacdes

Tabela 6 - Grupos ligados aos anéis aromaticos dos céations 9 — 17, da referéncia 38.

X
9 H
10 Me
11 OMe
12 NPh(CH,CF;)
13 NMe(CH,CF;)
14 NPh,
15 N —morfolino
16 NPhMe
17 NMe,
121
Limite de difusédo "
0r : -
& .- -
g 5
a -
E -
4L
2t _,-'"" ' i . C : : :
L= ArJCI-F? 17 1615 14 13 12 11 10 9
-10 -8 -6 - -2 0 2 4 [

Parametro de Eletrofilicidade (E) —»

Figura 8: Constantes de velocidade para as rea¢des dos ions benzidrilicos (1-9) com o ion
tiocianato em ambas as extremidades. Adaptado da referéncia 38. Tragos (- - -) indicam reacao
com constante de equilibrio desfavoravel para o experimento; pontos e tragcos (--.-) indicam

reacao quantitativa no atomo de enxofre.

Mais uma vez, os resultados nao seguiram as predi¢cdes da teoria HSAB
(Fig. 8), indicando que o carbocéation tem preferéncia pela extremidade macia,
o que foi demonstrado em um experimento semelhante ao realizado com o ion
cianeto. A grande diferenca, entretanto, € que apesar de existir evidéncia que

ocorre ataque para a formacdo do tiocianato — o produto cinético —, 0
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experimento também mostra que acontece um ataque consecutivo por ions
SCN~ pela extremidade do nitrogénio gerando o isotiocianato, produto mais
estavel. 3

O ion cianato também parece ndo cumprir as expectativas do principio
HSAB. * Experimentos similares ndo conseguiram sequer evidenciar a
possibilidade de ataque pela extremidade do oxigénio nos cations gerados,
mesmo nas espécies mais eletrofilicas. *°

Comportamentos semelhantes s&o observados para outros anions

ambidentados, #°

sugerindo que, mesmo quando em condicbes onde
supostamente interacdes eletrostaticas seriam dominantes, houve preferéncia

do ataque na posi¢ao contraria.

4.8.2 EXPERIMENTO TEORICO COM LIGANTES AMBIDENTADOS

Nos casos onde a presenca da barreira de ativacdo é determinante para
0 acontecimento da reacao, a teoria de Marcus ** pode ajudar na interpretacéo
das informacdes. Nesse ambito, aproxima-se a superficie de energia livre de
Gibbs das moléculas participantes da reacdo a pocgos parabdlicos
correspondentes as vibracbes das ligacdes envolvidas na reagdo. A energia
livre de ativacdo (AG*) é encontrada no ponto de interseccéo entre as duas

parabolas:

% Schaller, H. F.; Schmidhammer, U.; Riedle, E.; Mayr, H. Chem. Eur. J., 2008, 14, p.3866-
3868.

%' Mayr, H.; Breugst, M.; Ofial, A. R., Angew. Chem. Int. Ed., 2011, p.6470-6505.

* (@) Marcus, R. A. Annu. Rev. Phys. Chem. 1964, 15, p.155-196. (b) Marcus, R. A. Nobel
Lecture. Nobelprize.org. Nobel Foundation, 8 Dec. 1992. Web. 13/01/2013, as 13h.
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Reagentes

AG;

Produtos

Coordenada de Reacéo

Figura 9: llustracdo sobre a teoria de Marcus.

Seguindo essa légica, a energia de ativacdo pode ser descrita como:
AG? 4 (AGD)? (4.07),

AG* = AGE + IRV
0

onde AG? é a energia livre padrdo de reacdo e AG§ € a denominada barreira
intrinseca de reacdo, uma quantidade entendida como a média das energias

livre de reacado de dois processos identidade (Equacdes 4.08 e 4.09):

A-X+A—A+X-A AGH (4.08),
B—X+B—B+X—B AGE (4.09),
AGH + AG} (4.10).

A-X+B—A+X-B A(;é‘:T

De acordo com esse raciocinio, seriam intrinsecamente favorecidos os
processos com menor AG§.

Breugst e colaboradores ** sugeriram que a reatividade de ligantes

ambidentados poderia ser racionalizada segundo esse principio.

2 Breugst, M.; Zipse, H.; Guthrie, J. P.; Mayr, H., Angew. Chem. Int. Ed., 2010, p.5165-5169.
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Tabela 7: Barreiras intrinsecas de reagfes identidade analogas a figura 3 para alguns ligantes
ambidentados e energias livres de reacdo com o clorometano calculadas por Breugst e

colaboradores.

AGE AGy AG*

XE amory  (kImol) (gmor?)

CN- +156 -131 +39,6
NC- +93,8 -29,8 +48,5
0CN- +21,6 +119 +119
NCO- +78,4 +3,2 964
SN~ +52,2 +87,1 +96.6
NCS- +93,7 71,7 +103

[a] &tomos ligantes em negrito.

E interessante observar que as barreiras de reacéo intrinsecas para as
reacdes dos ions cianeto, tiocianato e cianato foram menores para os ataques
via nitrogénio (CN~ e OCN ™) e enxofre (SCN~). Como, pela equacdo de Marcus
(Eg. 4.07), a energia livre de ativagdo tem uma dependéncia com a energia
livre de reacdo e com a barreira intrinseca, chega-se a conclusdo que a
principio ndo ha fatores que envolvam maciez e dureza para a determinacao
qualitativa de caminhos de reacdo de ligantes ambidentados. Em seu artigo,
Breugst faz argumenta veementemente contra a utilizacdo de métodos
perturbativos — como a equacao de Salem-Klopman — para a racionalizacédo da
reatividade de ligantes ambidentados. Entre os propdésitos deste trabalho esta o
teste de metodologias perturbativas (Salem-Klopman e NBO) para verificacdo

dessas criticas.
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5 CALCULO DE CARGAS ATOMICAS

5.1 A MATRIZ DE DENSIDADE ELETRONICA

Dentre as metodologias de calculo de cargas atdbmicas, a analise de
populacao eletrénica tem um papel importante, o que so6 € possivel por meio do
conhecimento da matriz de densidade do sistema. Sabendo que a funcao de
onda molecular pode ser descrita como a combinagdo linear de orbitais
atdbmicos, os elementos da matriz densidade reduzida de primeira ordem séo
definidos em termos dos coeficientes de polarizagéo, c:

N/2 (5.01)

— *
leo - Z C1iCoi

i=1
em um sistema de camada fechada. Para um sistema com N func¢des de base,

a matriz tem a forma:

Pll P12 PlN
p=|P P2 P (5.02).
PNl PNZ PNN

5.2 ANALISE DE POPULAGAO DE MULLIKEN (MPA)

A andlise de populagdo de Mulliken ** (MPA, Mulliken Population
Analysis) é o método mais simples e amplamente utilizado para fins de célculo

de carga. Sabe-se que o numero de elétrons de um sistema é dado por:
N = fp(r)dr (5.03).

Considerando um sistema de camada fechada e a expansao em termos de
uma combinagdo linear de K orbitais atdmicos, essa expressdo assume a

seguinte forma:

* Mulliken, R. S. J. Chem. Phys., 1955, 23, p.1833-1840.
38



Céalculo de Cargas Atbmicas

N/2 (5.04),

K K
N =2 Z z C2iCoiSis
A o

i=1
em que S,, € a integral de sobreposicao entre os orbitais 1 e . Lembrando a
definicdo dos elementos da matriz densidade reduzida de primeira ordem (Eg.

5.01), a expressao é simplificada para:

KX (5.05).
N=2 Z z PAJSAO'
A o
Definindo a populagéo atdmica de um atomo A como:
qa = Z(PS)/,LH (506)’

UEA
€ possivel determinar a carga atdmica Qy:

Qa=2Zs—qa (5.07),
em que Z, é a carga do nucleo atdmico.

Apesar de bastante utilizado, o MPA pode apresentar alguns problemas
quando lidando com diferencas grandes de eletronegatividade dentro da
molécula, assim como pode apresentar populacdes orbitais superiores a 2,
violando o principio de Pauli, além de ser sensivel as fungbes de base

utilizadas. **

5.3 ANALISE DE POPULACAO DE LOWDIN (LPA)

Per-Olov Loéwdin, em um estudo sobre ortogonalizacdo das bases
atémicas,* desenvolveu outro método para célculo de populacdes atémicas.
Seja § a matriz de sobreposicdo e P a matriz de densidade reduzida de
primeira ordem. A matriz de Léwdin, L, é definida por:

L = s'/?2psi/? (5.08).
O procedimento para o calculo das populacdes atdmicas a partir desse ponto €
idéntico ao de Mulliken, onde a populacéo eletrébnica sobre o0 &tomo genérico A

é igual a:

* Martin, F.; Zipse, H. J. Comput. Chem. 2005, 26, p.97-105.
% Léwdin, P.-O. Adv. Quantum Chem. 1970, 5, p.185-199.
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qs = 2(51/2]351/2)## = z Lyy (5.09).

UEA UEA

O LPA nao retorna populagbes negativas ou maiores que 2, como 0O
MPA faz, mas também tem alguns inconvenientes: assim como o meétodo
anterior, possui grande sensitividade quanto as funcfes de base e, quando séo
utilizadas fungbes de base do tipo 6d/10f, como 6-31G* e 6-31G**, 0 método

|46

exibe dependéncia rotacional ™ e deve ser evitado.

5.4 CARGAS OBTIDAS A PARTIR DO POTENCIAL ELETROSTATICO.

Os métodos centrados no estudo do potencial eletrostatico sao
alternativas para evitar os problemas associados aos meétodos centrados na
andlise de populacao eletrbnica somente. O potencial eletrostatico molecular
em um ponto do espaco € dado por:

nucleos Zk o 1 , ’ (5_10)_
v =y - [w e = ar
- — 7% |

|r —r'|

onde Z, é a carga nuclear do nGcleo k. E importante notar que ha a
necessidade do conhecimento da funcdo de onda do sistema para a
computacdo completa do potencial. Isso é feito por meio da selecdo de pontos
fora da superficie de van der Waals da molécula. As cargas sdo obtidas
ajustando a expressao:

nucleos (5_11)_

_ Qx
v = zk: |7 — 7%l

ao resultado da equagéao 5.10. A principal vantagem associada a esse tipo de

s

meétodo é a capacidade de observacdo da polaridade local de determinada
regido da molécula por meio da superficie de potencial eletrostatico. * Sao
varios os métodos que empregam o potencial eletrostético para a derivacdo de

cargas atdomicas, mas entre os mais utilizados estdo o CHELP (CHarges from

“° Mayer, I. Chem. Phys. Lett. 2004, 393, p.209-212.
" Cramer, C. Essentials of Computational Chemistry: Theories and Models. Segunda edicéo,
Wiley, 2004, cap.9.
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Electrostatic Potentials) “® e CHELPG (CHarges from Electrostatic Potentials
using a Grid based methodology). *°

Existem, ainda, outras metodologias com fundamentacdes diferentes,
como a obtencdo de cargas Atoms in Molecules (AIM) o qual se baseia em
propriedades topoldgicas da densidade eletrdnica, *° mas esta fora do escopo

deste trabalho.

“8 Chirlian, L. E.; Francl, M. M. J. Comput. Chem. 1987, 8, p.894-904.
9 Breneman, C. M.; Wiberg, K. B. J. Comput. Chem. 1990, 11, p.361-373.
*° Bader, R. F. W. Atoms in Molecules, Clarendon Press, Oxford, 1994, cap.2.
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6 METODOLOGIA

Este trabalho foi dividido em duas partes. A primeira, refere-se a reacao
Sn2 de seis nucledfilos (&nions trifluorometil, CF5 ; cianeto, CN~; fluoreto,F~;
azida, N5 ; hidroxido, OH~; hidrogenossulfeto, SH~) com o clorometano. Nesta
parte, pretende-se testar alguns métodos qualitativos e, se possivel,
correlacionar os valores das quantidades envolvidas nas interacdes calculadas
com as realidades experimentais. A segunda parte se refere a utilizacdo dos
métodos estudados na primeira parte para o estudo das interacbes de anions
ambidentados — em ambas as extremidades ligantes — com um substrato para
reacao Sy2.

As estruturas supermoleculares no vacuo foram otimizadas de duas
formas distintas, MP2/6-311++G** e M06/6-311++G** pelo programa Gaussian
09 *'. Para garantir que fossem estruturas de equilibrio, calculou-se as
frequéncias de vibracdo que, uma vez sendo todas positivas, essa condi¢ao

esta garantida. Segundo a literatura, *2°*

estes sdo os niveis de calculo que
apresentam  melhores resultados para estruturas de complexos
supramoleculares devido a minimizacado dos erros de superposicdo de base.
Isso pode evitar um encurtamento crénico das distancias de interacao inerentes
a outros métodos. Tentou-se fazer o mesmo com ligantes mais basicos (CH;,
NH; e H™), mas as geometrias finais revelavam as estruturas dos supostos
produtos da reacdo, indicando a inexisténcia de barreira de reacdo em
ambiente sem solvente ou a incapacidade dos métodos sugeridos para a
localizacdo de complexos de van der Waals para esses sistemas no vacuo,
onde ndo héa estabilizacéo por solvatacao.

Para o céalculo das interagBes eletrostaticas, os métodos empregados
foram o MPA, LPA e CHELPG no nivel de teoria 6-31G. Nao foram utilizadas
funcdes de polarizacédo devido a dependéncia rotacional que o método LPA cria
ao se utilizar uma base com seis funcdes cartesianas d ou as dez fungdes

cartesianas f. Os célculos foram realizados pelo programa FIREFLY (antigo

°L Frisch, M. J. et al. Gaussian 09, Revision A.1, Gaussian, Inc., Wallingford CT, 2009.
Friesner, R. A.; PNAS, 2005, 102, p.6648-6653.
%% Zhao, Y.; Thrular, D. G. Theor. Chem. Acc., 2008, 120, p.215-241.
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PC-GAMESS). ***° Os parametros para o célculo da contribuicdo orbitalar da

equacdo de Salem-Klopman (integrais H;;, energias €yomo € €Lymo d€ ambas

moléculas e os coeficientes de polarizacdo de HOMO e LUMO, ¢;) também
foram encontrados nesse nivel de calculo. Concernindo a esse método, foram
consideradas somente as interacbes entre os orbitais de fronteira das
moléculas interagentes, desprezando-se as demais contribuicdes. Dentro do
ambito das interacdes eletrostaticas, consideraram-se as interacdes entre 0s
nacleos ligantes. Interacdes repulsivas estéricas foram desprezadas devido a
semelhanca entre os sistemas simulados. Os parametros foram retirados dos
respectivos arquivos de saida por meio de um programa escrito na linguagem
FORTRAN para esse proposito. Com excec¢do dos célculos de otimizacdo de
geometria, evitou-se a utilizacdo de niveis de calculo muito pesados, pois um
dos intentos do trabalho € encontrar uma maneira rapida e simples de, com
apenas poucos calculos, dar uma descricdo qualitativa do caminho de reacéo.

Foi utilizado, também, os programas NBO 3.1 °® e AOMix 6.60 >''°8
responsaveis, respectivamente, pelo calculo das interacdes orbitalares por
meio dos orbitais naturais e para a quantificacdo da carga liquida transferida de
um fragmento supramolecular para outro, pelo CDA. Os niveis de calculo
empregados foram, em ambos os casos, HF/6-31G*, realizados pelo pacote
Gaussian 09, com a condicdo que as func¢des de polarizagdo ndo fossem as 6d
cartesianas, mas as funcbes 5d correspondentes aos numeros quanticos de
momento angular [ = -2, -1, 0, 1, 2 do 4tomo de hidrogénio, de forma a evitar
problemas de andlise, como recomenda o manual do segundo programa. *°

Na segunda parte, referente aos ligantes ambidentados (cianeto, CN~;
cianato, OCN~; tiocianato, SCN~), foram realizados os mesmos procedimentos
da primeira parte para ambas as extremidades, apenas, entretanto com
geometrias otimizadas no nivel M06/6-31G**, pois esse nivel de calculo se

mostrou suficiente para a obtencdo de geometrias de equilibrio dos complexos

>4 Granovsky, A. A. Firefly version 7.1.G, http://classic.chem.msu.su/gran/firefly/index.html.

%5 Schmidt, M. W. Baldridge, K. K.; Boatz, J. A.; Elbert, S. T.; Gordon, M. S.; Jensen, J. H.;
Koseki, S.; Matsunaga, N.; Nguyen, K. A.; Su, S. J.; Windus, T. L.; Dupuis, M.; Montgomery, J.
A. J. Comput. Chem. 1993, 14, p.1347-1363.

*® Glendening, E. D.; Reed, A. E.; Carpenter, J. E.; Weinhold F., NBO Version 3.1.

" Gorelsky, S. I. AOMix: Program for Molecular Orbital Analysis; University of Ottawa, 2012,
http://www.sg-chem.net/

*® Gorelsky, S. I.; Lever, A. B. P. J. Organomet. Chem. 2001, 635, p.187-196.

> http://www.sg-chem.net/aomix/AOMix-manual.pdf. Web. 13/01/13 as 22h.
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supramoleculares. Para complementar o estudo, foram calculados os indices
de Fukui condensados assim como suas respectivas maciezas locais para os
atomos presentes nos ions. Calculou-se ainda, por meio do pacote Gaussian
09, as geometrias dos estados de transicdo das reacdes. A busca foi realizada
por meio de um procedimento semi-empirico AM1 (Austin Model 1), refinadas
no nivel B3LYP/6-31G*. As energias de ativacdo, de interacdo e de reacdo
foram calculadas por M06/6-31G**. E importante mencionar que seguindo as
diretrizes do postulado de Hammond e as energias livres de reacdo descritas
no artigo de Breugst, ** o calculo do estado de transicdo foi simples. Detalhes
maiores sobre as computacdes serdo destacadas ao longo dos proximos

capitulos.
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Na primeira parte do trabalho foi enfatizada a aplicacdo dos métodos ja
mencionados a uma série de reacdes Sy2 entre o clorometano (CH;CI) e
diferentes &anions. Optou-se por essa abordagem primeiramente para
verificacdo da adequacdo do modelo de Salem-Klopman para os parametros
obtidos de calculos de estrutura eletrdbnica modernos, a iniciar pelas cargas
atdbmicas. E importante relembrar que estes sdo métodos qualitativos de

analise e seus valores numeéricos ndo correspondem muitas vezes a realidade.

7.1 CALCULOS DE CARGA: MULLIKEN, LowDIN E CHELPG

Apesar de ndo ser um fator preponderante em um processo Sy2, a
presenca de cargas moleculares é um fator importante de ser mencionado, pois
espécies carregadas negativamente tém poder nucleofilico maior que seus
respectivos acidos conjugados. Calculos realizados indicaram certa
uniformidade para as cargas de Mulliken, Loéwdin e CHELPG dos nucleos
interagentes em ambos os niveis de calculo (Tab. 8), com algumas pequenas

inconsisténcias internas.

Tabela 8 - Cargas atébmicas de Mulliken (M), Léwdin (L) e CHELPG (C) calculadas nos niveis
MP2/6-311++G**//HF/6-31G e M06/6-311++G**//HF/6-31G.

Cargas atomicas MP2/6-311++G**//HF/6-31G

Ligante Q (e) carbono CH;Cl Q (e) atomo ligante Tl (A)
(L)
M L C M L C

CFs -0,490 -0,433 -0,134 0,598 0,125 -0,330 3,161

CN™ -0,491 -0,430 0,241 -0,321 -0,488 -0,262 3,145
F~ -0,457 -0,412 0,052 -0,919 -0,924 -0,938 2,617
N3 -0,520 -0,440 -0,030 -0,603 -0,564 -0,809 3,030

OH™ -0,454 -0,414 -0,152 -1,177 -1,164 -1,282 2,651
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SH™ ‘ -0,484 ‘ -0,427 ‘ -0,168 ‘ -0,959 ‘ -1,010 ‘ -1,134 ‘ 3,316

Cargas atdbmicas M06/6-311++G**//HF/6-31G

Ligante Q (e) carbono CH;Cl Q (e) &tomo ligante
(L) M L C M L C re.s (A)
CFsy -0,477 -0,414 -0,004 0,591 0,114 -0,3773 2,960
CN~™ -0,476 -0,416 0,119 -0,325 -0,489 -0,281 2,820
F~ -0,414 -0,373 -0,017 -0,897 -0,899 -0,922 2,440
N3 -0,508 -0,429 -0,168 -0,630 -0,558 -0,860 2,960
OH™ -0,396 -0,366 -0,075 -1,157 -1,133 -1,211 2,517
SH™ -0,461 -0,408 -0,028 -0,947 -0,990 -1,089 3,225

Cargas atémicas HF/6-31G do carbono metilico do MecCl isolado

Geometria M L C
MP2/6-311++G** -0,605 -0,347 0,141
M06/6-311++G** -0,599 -0,342 0,126

Conforme pode ser observado, a grande maioria das cargas calculadas é
negativa, resultando em uma ligeira repulsdo eletrostatica nesse modelo
minimo. E interessante notar que o carbono eletrofilico do clorometano
apresenta carga negativa em todos os casos para os métodos MPA e LPA,
oriundos da diagonalizacdo de uma matriz densidade. O método CHELPG
acusou positividade do carbono metilico em apenas trés casos: a interacdo
NC~ ---H3C — Cl em ambas as geometrias e a interacdo F~ --- H;C — Cl naquela
obtida via MP2. As cargas deste atomo na molécula isolada, entretanto, foram
positivas neste método e negativas nos demais. Algumas hipoteses podem ser
formuladas:

I.  Quanto ao caso do cianeto, o0 método CHELPG indicou um carbono
metilico positivamente carregado também na molécula isolada. Nota-se
uma diminuicdo da natureza positiva deste atomo com a interacao,
indicando alguma interacao hiperconjugativa.

ii. Quanto ao caso do fluoreto, o carbono metilico foi induzido

eletrostaticamente a uma condic¢ao positiva.
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iii.  Ainda quanto ao caso do fluoreto, sabe-se que métodos derivados do
potencial eletrostatico molecular podem apresentar problemas quando
tratando sistemas com atomos muito eletronegativos, em sistemas com
muita polarizac&0.®® No complexo supermolecular, o carbono metilico se
encontra entre um atomo de flior e cloro, o que pode ter causado essa
dificuldade no ajuste das cargas de acordo com o potencial eletrostético.
Essa hipotese pode ndo ser verdadeira porque as cargas CHELPG da
molécula isolada também foram positivas.

Neste ponto € interessante notar que a interacdo entre dois substratos
de uma reacdo Sy2 ndo € primariamente de origem eletrostética. Fatores de
natureza orbitalar devem se inserir dentro do contexto para uma descricao mais
completa. As hipoteses colocadas anteriormente sobre a carga do carbono
metilico podem ser testadas com a observacdo das interacdes orbitalares, a

seqguir.

7.2 CALCULOS DE INTERACAO ORBITALAR

Uma vez observado que a interacdo eletrostatica ndo traz informacéo
definitiva quanto a natureza do contato supramolecular, € importante avaliar as
interacBes entre os orbitais moleculares. Conforme ja foi visto, 0 modelo de
Salem-Klopman visualiza as interagdes entre orbitais como uma expressao do

tipo:

desoc desoc 2 (Zab Cracsbﬁab) (7'01)’
AEorb - —€
s

onde c,, € o0 coeficiente de polarizagdo do orbital genérico a no orbital
molecular r de energia €, e B, a integral de ressonancia (ou de ligagdo) entre
os orbitais atdbmicos a e b. Para caracterizar as informacgfes referentes as
interacBes, entretanto — como fez Salem em seus artigos — '%?° basta

considerar os orbitais de fronteira das moléculas interagentes (Fig. 9).

% Guadagnini, P. H.; Souza, A. A. de; Bruns, R. E., Quimica Nova, 1996, 19, p.148-155.
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Energia

LUMO 1

= e
I

HOMO 1 n
HOMO 2

Figura 10 - Interagbes HOMO-LUMO entre duas moléculas genéricas 1 e 2.

Isso é feito de forma similar no ambito dos NBOs e ndo é espantoso ver a
semelhanca das formas pelas quais as energias de interacdo séo calculadas
nesse método e no de Salem-Klopman (Equacdes 4.02 e 7.01).

Para os sistemas em questao, as interacdes orbitalares (NBO e Salem-
Klopman, SK), as energias de interacdo totais (E.;) € as cargas liquidas

doadas (q) foram as seguintes:

Tabela 9 - Energias de interagao orbitalar, de interacéo e carga liquida transferida.

Energias de interagédo (kJ - mol™1) Energias de interacéo (kJ - mol™1)
HF-6-31G*//MP2/6-311++G** HF/6-31G*//M06/6-311++G**

NBO SK Eiot q (e) NBO SK Eio q (e)
SH™ -21,82 -127,96 -39,42 0,026 -33,86 -164,23 -41,84 0,035
CN~™ -28,47 -143,77 -46,02 0,039 -67,67 -260,90 -49,24 0,052
Ny -41,34 -87,87 -42,34 0,045 -46,19 -61,28 -44,06 0,045
CF; -24,62 -989,22 -48,57 0,048 -45,10 -988,91 -52,33 0,061
OH™ -39,75 -556,13 -82,81 0,062 -81,89 -840,53 -100,11 0,092
F~ -71,94 -377,07 -98,56 0,079 -108,89 -739,48 -112,02 0,100

Infelizmente, como é possivel observar na tabela 9, o método de Salem-
Klopman consegue apenas fazer uma distingdo grosseira entre 0s grupos com

maior quantidade de carga transferida e aqueles que nao transferiram tanto,
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retornando valores absurdamente altos para o anion trifluorometil. O método
oriundo da perturbacéo de orbitais naturais, por sua vez, apresentou resultados

com tendéncias semelhantes em ambas as geometrias:

R’=0.72924

-80 —_—
0.02 0.03 0.04

T T y T y T '
0.05 0.06 0.07 0.08

Carga liquida transferida (e)

EIONBO HF/6-31G*//MP2/6-311++G** (kJ.mol")

Figura 11 - Energia de interacao orbitalar por NBO (EIONBO) para as geometrias geradas por

MP2/6-311++G** versus a carga liquida transferida.

50



Teste dos Métodos

) R’=0.78396

CN~

— T T T T T T 1T T 1T T 1
0.03 0.04 0.05 0.06 0.07 0.08 0.09 0.10 0.11

EIONBO HF/6-31G*//M06/6-311++G** (kJ.mol)
XS
X

Carga liquida transferida (e)

Figura 12 - Energia de interacao orbitalar por NBO (EIONBO) para as geometrias geradas por

MO06/6-311++G** versus a carga liquida transferida.

Os coeficientes relativamente elevados R? em ambos os casos indicam
que ha correlacdo entre a energia de interacdo orbitalar com a carga liquida
transferida, mesmo com o tamanho reduzido da amostra. Correlacdo
semelhante € observada entre a interacdo supramolecular e as cargas liquidas

transferidas, com coeficientes de correlacdo ainda melhores:
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Figura 14 - Energia de interacdo supramolecular (El) para as geometrias geradas por M06/6-

311++G** versus a

carga liquida transferida.
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Tendo chegado neste ponto € interessante notar que essas
propriedades sdo associadas a alguma propriedade periédica, possivelmente a
eletronegatividade do ndcleo ligante. E importante notar que os atomos de
carbono dos anions cianeto e trifluorometil sdo mais eletronegativos devido a
presenca de ligantes eletrorretiradores e, no caso particular do CN~, devido a

hibridizacao.

7.3 INTERPRETACAO AS CARGAS MOLECULARES EM TERMO DAS

INTERACOES ENTRE ORBITAIS NATURAIS

Conforme ja foi observado, os carbonos metilicos apresentam cargas
negativas segundo os métodos MPA, LPA e CHELPG. Esse possivel
comportamento é coerente com o quadro onde ha doacédo eletrénica entre os
fragmentos supramoleculares, com duas possiveis excecdes: nos contatos
NC~---H3C —Cl, em ambas as geometrias, e F~---H;C — Cl na geometria
MP2/6-311++G**, Em termo da perturbacdo dos orbitais naturais, temos

genericamente que:

Tabela 10 - Principais energias de estabilizac&o pela interac&o entre orbitais naturais.

Estabilizac&o por delocalizagéo eletrénica entre NBOs.

HF/6-31G*/ MP2/6-311++G** | HF/6-31G* /IM06/6-311++G**
Tipo Eoei kj -mol™ ™ | % dototal | Eyg kj -mol X | % do total
CFy  LP: - 0f_g 17,47 70,97 28,38 62,93
CN~  LP; = 0ig 15,26 53,60 43,39 64,11
CN™  3RY; < 0p_py 4,77 16,74 10,49 15,50
F~  LPy —>RY; 18,31 26,15 18,24 16,74
F~  LPp - 0pg 34,9 48,52 65,21 65,87
Ny LPy - gigy 5,18 12,54 9,41 20,36
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OH™

SH™

TN-N = Oc-p 9,70 23,46 8,03 17,38
LPy - 0f_c 23,28 58,57 62,95 76,88
LPs = 0¢_¢ 15,55 71,26 25,21 74,44

Conforme pode ser observado na tabela, os resultados das interacdes

foram semelhantes para as duas geometrias. Quanto ao problema das cargas

dos carbonos metilicos estabelecido no inicio do capitulo e relembrado nesta

secdo, é interessante notar o seguinte:

No caso do ion cianeto, ha uma contribuicdo grande de retrodoacdo nas
duas geometrias que se responsabiliza por cerca de 16% da energia de
estabilizacdo orbital total. E possivel que o carbono metilico realmente
seja carregado positivamente. Os resultados do LPA e MPA, entdo,
seriam semelhantes, mas problematicos para a descricdo desse tipo de
sistema. O método CHELPG, ao se considerar a carga atbmica do
carbono metilico da molécula isolada, prevé melhor a doacdo de
elétrons por interacdes hiperconjugativas.

No caso do ion fluoreto na geometria MP2/6-311++G**, as interacdes
entre orbitais naturais ndo oferecem resposta, uma vez que a carga
sobre o carbono metilico na geometria calculada por M06 (Tab. 8) é
apenas pouco negativa e ambas geometrias calculadas tém as mesmas
interacOes presentes. A hipétese da inducédo eletrostatica pode explicar
o problema, estando o fluoreto em uma posi¢do que favoreca a inducéo

e ndo a transferéncia de carga na geometria MP2/6-311++G**,
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8 ESTUDO DOS LIGANTES AMBIDENTADOS

8.1 PROPRIEDADES DOS LIGANTES ISOLADOS

Ha controvérsia dentro do meio cientifico sobre a validade do principio
HSAB de Pearson para a racionalizacdo de reac¢des quimicas com ligantes
ambidentados, conforme foi explorado no capitulo 4. Como este ainda é uma
das ferramentas mais utilizadas em cursos de graduacdo para o entendimento
de muitos fendbmenos, € justificado o interesse em analisar a sua aplicabilidade.

As cargas atdbmicas MPA, LPA e CHELPG nos ions cianeto, cianato e
tiocianato apresentaram uniformidade dentro dos métodos. O método de
Mulliken previu cargas que concordam com o principio HSAB — maior carga no

centro mais duro (Tabela 11).

Tabela 11 - Cargas atbmicas nos ions cianeto, cianato e tiocianato.

CN™ OCN~ SCN~
C N 0 C N S C N
MPA -0,35 -0,65 -0,77 +0,43 -0,66 -0,35 -0,10 -0,66
LPA -0,47 -0,53 -0,55 +0,14 -0,59 -0,44 -0,21 -0,35
CHELPG -0,48 -0,52 -0,81 +0,79 -0,98 -0,80 +0,55 -0,75

Isso ndo ocorreu com o0s demais métodos, que sO predisseram cargas
condizentes com o principio HSAB para o ion cianeto. Em todos os demais
casos o nucleo que deveria ser macio apresentou carga atbmica mais negativa.

De forma a continuar a exploracdo desse entrave, calculou-se os indices
condensados de Fukui f,; (HF/6-31G*) sobre os centros atdmicos nesses ions

assim como suas respectivas maciezas locais (s), dadas pela férmula; ®

s=o-f (8.01).

® Lee, C.; Yang, W. Parr, R. J. Mol. Struct. Theor. Chem. 1988, 163, p.305-313.
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Tabela 12 - indices condensados de Fukui e maciezas locais associadas ao atomo ligante em

questao.

S , Maciez

Ligante ™ Indtljce dedFuku_l Local (s),
(L) condensado (f}) eV-1
CN~ 0,9082 0,182
NC™ 0,0918 0,018
NCO~ 0,7371 0,133
OCN~ 0,1518 0,027
SCN~™ 0,7699 0,187
NCS~ 0,2117 0,051

[a] Atomo ligante em negrito.

As grandezas da tabela 12 concordam com a teoria de Pearson e mantém a

duvida sobre a aplicabilidade ou ndo deste principio. E necessario analisar as

grandezas referentes aos complexos supramoleculares.

8.2 PROPRIEDADES DOS COMPLEXOS SUPRAMOLECULARES

As cargas atomicas para o0s complexos ligante-clorometano
apresentaram resultados semelhantes entre si. De forma similar ao que foi
mostrado no capitulo anterior, o0 método CHELPG mostrou cargas positivas

para os carbonos metilicos.

Tabela 13 - Cargas atémicas de Mulliken (M), Léwdin (L) e CHELPG (C) dos complexos

supramoleculares e do carbono metilico do MeCl isolado.

Cargas atdbmicas M06/6-31G**//HF/6-31G

Ligante @ Q (e) carbono CH;Cl Q (e) &tomo ligante e (A)
(L)
M L C M L C
CN- -0,48 -0,26 0,28 0,31 -0,46 -0,24 2,82
NC™ -0,48 -0,27 0,43 -0,66 -0,53 -0,33 2,75
NCO~ -0,49 -0,28 0,09 -0,61 -0,53 -1,04 2,81
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OCN~™ -0,55 -0,30 0,08 -0,78 -0,55 -0,87 2,90
NCS™ -0,52 -0,29 0,18 -0,57 -0,36 -0,73 2,88
SCN™ -0,56 -0,30 0,26 -0,32 -0,43 -0,79 4,33

Cargas atémicas HF/6-31G do carbono metilico do MeCl isolado

Geometria M L C

MO06/6-31G** -0,599 -0,342 0,122

[a] Atomos ligantes em negrito

E possivel notar o mesmo efeito daquele descrito no capitulo anterior em
todas as situacbes, sugerindo retrodoacdo do ligante para o substrato,

compativel com a natureza de ligantes insaturados.

Uma vez constatada a dificuldade da utilizacdo da equacdo de Salem-
Klopman no capitulo anterior, restam as energias de interacdo orbitalar por
NBOs, a energia de interacdo total HF/6-31G* e a carga liquida transferida
(CDA):

Tabela 14 - Intera¢des entre orbitais naturais, interacao total e carga liquida transferida para os

contatos com ligantes ambidentados em ambas as extremidades.

Energias de interacéo (kJ - mol™1)

NBO Etor q (e)

CN~ -67,67 -52,42 0,069
NC~ -48,78 -50,95 0,039
NCO~ -33,11 -46,36 0,036
OCN~ -33,44 -42,55 0,042
SCN~™ -19,98 -34,69 0,026
NCS™ -25,41 -33,23 0,023

Como pode ser observado acima, as cargas liquidas transferidas sao
maiores para 0s centros macios — concordando com o principio de Pearson —,
com excecdo para 0 anion cianato, onde had uma inversdo. As energias de
interacdo por NBO também apresentam desvios para 0s ions cianato e

tiocianato, o que leva a conclusdo que até este ponto néo é possivel determinar
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alguma preferéncia de ataque com as informacdes presentes. Seréo

analisados, entdo, os estados de transic¢ao.

8.3 ANALISE DOS ESTADOS DE TRANSICAO

Os estados de transicdo foram encontrados primeiramente via um
calculo AM1. A partir dessa estrutura de saida desse célculo, fez-se um
refinamento no nivel de célculo B3LYP/6-31G* (Figura 15). Quando isso ndo
era possivel de imediato, um pré-refinamento no nivel B3LYP/LanL2DZ era
realizado para uma nova tentativa com a base 6-31G*. As estruturas de
entrada dos calculos foram guiadas pelas energias livre de reacdo (AGP) do

artigo de Breugst; *?

Tabela 15 - Energias livres de reacdo extraidas da referéncia 42.

Reac&o AG?, kJ - mol™?!
CN™ + CH;Cl — CH3CN + Cl™ -131
CN™ + CH5Cl — CH3NC + Cl~ -29,8
OCN™ + CH;Cl — CH3;NCO + ClI” +3,2
OCN™ + CH;Cl — CH;0CN + ClI” +119
SCN™ + CH;Cl — CH3;NCS + CUI” +71,7
SCN™ + CH;Cl — CH3SCN + ClI” +87,1

As energias de ativacdo das reacdes do cianeto corresponderam as
expectativas dadas pelas informacbes da tabela 15 e pelo postulado de
Hammond. A barreira pela extremidade de carbono foi consideravelmente
menor que a do ataque pela extremidade de nitrogénio. Suspeitou-se, entéo,
que o fator diferenciador se concentrou nas interagdes presentes no estado de

transicao:
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Tabela 16 - Energias de ativacao, E,, e interacéo, E;,;, (B3LYP/6-31G*), estabiliza¢&o por
delocalizacdo dos orbitais naturais, Exs(NBO), (HF/6-31G*), barreira intrinseca de reacéo, AG
(referéncia 42), as frequéncias imaginarias, v;, do estado de transicéo e energia de reacao,

AER, (B3LYP/6-31G*) para as reacdes com o cianeto, cianato e tiocianato.

Ll E, Eine EIONBO, AG;F) , Vi, AEp,
-1 - -1
kJ - mol™?! kJ - mol™! kJ - mol kJ - mol™! cm™? kj - mol
CN-
+15,25 -66,10 -362 +156 -326,46 -190,87
NC~
+47,73 59,67 -484 +93 -404,40 -100,01
OCN~ +85,94 51,68 -684,43 +21 -383,05 21,82
NCO™ +74,40 -54,59 -406,30 +78 -414,90 -70,99
SCN~ +92,51 -42,38 381,97 +52,2 -349,68 +0,05
NCS~ +119,33 -41,35 602,97 +93,7 -450,26 -14,31

[a] Atomos ligantes em negrito.

As energias de reagcdo seguiram 0 mesmo comportamento expresso
pelas energias livres de reacdo da Tabela 15. Dentro desse conjunto, é
interessante observar que nos casos do cianeto e do cianato, a barreira
intrinseca de reacao foi menor para os casos onde a estabilizacdo do estado
de transicdo pelas interacdes entre os orbitais naturais foi maior em valor
absoluto, o que ndo o foi para o tiocianato. As energias dos orbitais HOMO e
LUMO dos ligantes (Tabela 17) também n&o foram decisivas para a andlise,
apenas informando que menores distancias HOMO-LUMO favorecem

interacdes estabilizantes entre NBOs no estado de transigao.

Tabela 17 - Energias dos orbitais homo e lumo do clorometano e dos ligantes.

E(HOMO), | E(LUMO),

ev ev
MeCl -11,83 5,30
CN~™ -4,11 14,29
OCN~ -3,59 15,12
SCN~ -3,44 11,80

Essas informacdes tem importancia: indicam que as interacOes
estabilizantes de delocalizacdo entre os NBOs no estado de transicdo néo

explicam completamente as barreiras intrinsecas e o método nao € suficiente
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para esse tipo de analise, apesar de ter sido suficiente para a racionalizacao do

comportamento do cianeto e cianato.

2127 A 2393 A 2236 A 2136 A

A o0 O

1,922 A

-3

2367 I 1,994 A
£ <« <>

J (r-i 2,431A g ﬂi)

Figura 15 - Estados de transicdos das reac6es entre os ligantes ambidentados com o

clorometano em ambas extremidades.

60



CONSIDERACOES FINAIS

61



Consideracdes Finais

9 CONCLUSOES

As interacBes que governam as reac¢des quimicas ainda sdo cercadas
de mistério. Modelos s&o construidos e desconstruidos todos os dias com o
simples objetivo de proporcionar aos cientistas novas formas de compreender
os fendmenos do dia-a-dia. No contexto das reacdes Sy2, processos quimicos
bastante documentados na literatura especializada, ndo é diferente. As
técnicas utilizadas para a compreensdo da reatividade devem ser revisadas
constantemente tendo em vista o0 aprimoramento da compreensdo do
fenbmeno.

No presente caso, houve uma dupla abordagem: a exploragdo da
equacdo de Salem-Klopman, das interacfes entre NBOs, da analise de
decomposicdo de carga via CDA e das energias de interacdo como indicadores
de interacdes especificas presentes nos complexos supermoleculares. A
equacao de Salem-Klopman apresentou resultados muito flutuantes para as
interacOes orbitalares, talvez se adequando melhor a modelos mais simples
como AML1 ° e Hiickel Estendido. %

As interacdes de orbitais naturais ofereceram um quadro de informacdes
mais completo; com a caracterizacao das interagcdes presentes — 0 que pode
facilitar o desenho de um estado de transi¢cao, por exemplo — e o fornecimento
de energias de perturbacdo de segunda ordem mais coerentes com a energia
de interacdo entre as moléculas. A carga liquida transferida calculada via CDA,
por sua vez, correlacionou-se muito bem a energia de interacdo, sugerindo este
ser um bom modelo para a caracterizagdo das interacdes entre nucledfilo e
substrato Sy2. Entre os métodos de carga, o método CHELPG foi mais capaz
de acompanhar as predicbes das interagdes supramoleculares, evidenciando
para 0 a reacdo com 0O ion cianeto o processo de retrodoacdo eletronica
presente. Os métodos LPA e MPA ofereceram, também, boas descrigbes para
0s contatos intermoleculares, mas nao foram tao precisos em seus propdsitos.

Na segunda parte, foi testada a capacidade desses modelos em
explicarem a polémica reatividade de ligantes ambidentados, que segundo

37-40,42

publicacdes atuais, nao seguem o principio HSAB. A analise dos anions

isolados indica comportamento que segue a risca o principio de Pearson, com
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indices condensados de Fukui e cargas atbmicas indicando a dicotomia duro-
macio. A analise por NBO e CDA dos complexos de van der Waals néo
revelaram, entretanto comportamento HSAB para os anions em questéo. As
cargas calculadas nos complexos intermoleculares, entretanto, confirmaram a
capacidade do método CHELPG como esmiucador das cargas do sistema,
indicando mais uma vez a presenca de retrodoacdo para todos os ligantes
ambidentados.

Foram estudadas as interacdes orbitalares presentes nos estados de
transicdo visando a compreensdo das chamadas barreiras intrinsecas de
reacdo. Infelizmente, nenhum dos métodos empregados conseguiu explicar
esse comportamento, reinforcando a hipétese de Breugst e Mayr sobre a
aplicabilidade de metodologias perturbativas para a descricdo da reatividade de

anions ambivalentes devido a suas limitacdes.
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Anexo

ANEXO: GEOMETRIAS DOS ESTADOS DE

TRANSICAO

Tabelas no formato de output do programa Gaussian 03.

1) Reacdo CN~ + CH3Cl — CH;CN + Cl™

.498398
001517
. 0652449
. 561 8E6
. 000610
001182

. 937859
.0013270
038124
.904241
. 000554
. 001098

Center Atomic Atomic

Mumber Mumber Type X
1 1 0 0.066396
2 3] 0 -0.093798
3 1 0 0. 064608
4 1 0 0.065158
5 17 0 -2.221493
G 3] 0 2.299940
7 7 0 3.470052

. 001551

001414

071949
. 000000
. 535975
. 535975
. 000000
. 000000

146863
. 075565
.146863
.146863
161311
.211991

Center Atomic Atomic

Number Number Type X
1 1 0 0. 000000
2 3] 0 0. 000000
3 1 0 -0.928335
4 1 0 0.928335
5 17 0 0. 000000
3] 7 0 0. 000000
7 3] 0 0. 000000

. 000000

. 394061

Center Atomic Atomic
Mumber Mumber Type X

0 .

0 0. 000000
0 0.353299
0 0.353299
0 1.576010
0 -1.517759
0 -1.265974
0 -1.059016

. 339506
. 630946
227554
227554
. 268106
. 861686
038753
. 234222

. 000000
. 000000
. 930769
. 9320769
. 000000
. 000000
. 000000
. 000000
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4) Reag80 OCN~ + CH;Cl — CH3OCN + Cl™

Center Atomic
Number Number
1 1
2 G
3 1
4 1
5 17
G B8
7 o
8 7

. 246240
. 328142
. 246285
. 640325
. 660609
507231
. 355595
162948

-0.1991590
0. 336065
-0.1989332
1.364333
-0.230058
0.906921
-0.022311
-0.884732

. 929621
. 000011
. 929750
. 000160
. 000015
. 000038
000012
. 000032

Center Atomic
Number Number
1 G
2 1
3 1
4 1
5 17
o 16
7 [
g 7

. 71E920
. 638235
. 638010
. 055961
078653
527577
342731
. 926460

-0. 288652
0.243383
0. 244368

-1.310621
0.296958

-0.992109
0.480901
1.499262

. 000006
.031148
. 930578
. 000591
. 000049
. 000099
. 000028
. 000090

Center Atomic
Number Number
1 1
2 &
3 1
4 1
5 17
o 7
7 G
8 16

. 030149
.1446E8
.469030
022531
LA20725
. 708196
. BOB235
270423

-0.155029
0.355095
1.378412

-0.182391

-0.292943
0.908731
0.331863

-0.408989

. 939146
. 0000532
016444
. 022064
. 000020
. 000006
. 000039
. 000002
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