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PEARSON’S THEORY FOR ORGANIC CHEMISTRY COURSES: A PRACTICAL AND THEORETICAL EXERCISE APPLIED 
IN THE CLASSROOM. We report a didactic experience in teaching Pearson’s theory (HSAB) to graduate students in organic 
chemistry. This approach was based on teaching students how to use computer programs to calculate frontier orbitals (HOMO-
LUMO). The suggested level of calculation was a semi-empiric PM3, proving to be efficient for obtaining robust and fast numerical 
results that can be performed easily in the classroom. We described a practical computational exercise and asked students to compare 
these numerical data with qualitative analysis using valence bond theory. A comprehensive solution of this exercise is presented, 
aiming to support teachers in their lessons.
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INTRODUÇÃO 

Há muitos anos que a disciplina de química orgânica avançada 
vem sendo abordada pela apresentação e discussão de livros textos 
avançados tradicionais.1,2 Entretanto, em um olhar atento ao capítulo 
1 da versão mais atual do livro Advanced Organic Chemistry part A: 
structure and mechanisms2 percebemos que a química computacional 
começa a ser amplamente debatida e apresentada aos estudantes que 
iniciam seus estudos no mestrado em química orgânica, sendo esta 
uma ferramenta imprescindível para que os estudantes obtenham 
sozinhos avanços na compreensão da estrutura molecular e suas 
reatividades. 

Em conexão ao nosso interesse nos aspectos didáticos ao tema 
de ácidos e bases para química orgânica,3 introduzimos com amplo 
sucesso, nos dois últimos semestres em que ministramos a disci-
plina Química Orgânica Avançada, aspectos práticos para que os 
estudantes aprendessem a calcular computacionalmente, usando a 
teoria dos orbitais moleculares de fronteira,4 os valores de dureza 
(h) e moleza (s) no estudo da teoria de Pearson (HSAB", acrônimo 
do inglês hard and soft acid and bases).5 Após os cálculos efetuados 
solicitamos que os alunos correlacionassem estes valores numéricos 
com aspectos estruturais intrínsecos de eletronegatividades, polariza-
bilidades, efeitos polares e de ressonância, que fazem parte da teoria 
da ligação de valência.6 

A seguir abordaremos um resumo da teoria que vem sendo 
discutida, durante a nossa disciplina, sobre o tema. Em sequência 
apresentaremos um exercício proposto para ser individualmente 
resolvido.

Fundamentação teórica

Quando uma molécula ou íon é colocado entre cargas opostas, 
como um capacitor, a nuvem eletrônica desta espécie pode se polarizar 
(Figura 1), de acordo com a sua maior ou menor facilidade para isto 
(maior ou menor polarizabilidade).

Ralph Person5 definiu uma espécie mais polarizável como mole 
(ácido ou base) e menos polarizável como dura (ácido ou base). O 
valor de dureza (h) ou moleza (s) é determinado usando-se os valores 

do potencial de ionização (PI) e da afinidade eletrônica (AE) destas 
espécies, mediante as equações 1 e 2.7

                               h = PI – AE /2 (1)
                                   s = 1/h (2)

Entretanto, de acordo com a teoria dos orbitais moleculares de 
fronteira, definimos espécies com uma alta variação da energia entre 
o orbital ocupado de mais alta energia (HOMO, do inglês highest 
occupied molecular orbital) e do orbital desocupado de mais baixa 
energia (LUMO, do inglês lowest unoccupied molecular orbital) de 
espécies duras. Quanto menores forem as diferenças de energia entre 
os orbitais HOMO–LUMO desta espécie, mais mole ela será (Figura 2).

Podemos facilmente calcular a ordem de dureza e moleza das 
moléculas ou íons, usando programas como o ChemDraw3D®,8 o 
Gaussian03W®,9 o MOPAC (versões disponíveis para uso acadêmico 
são gratuitas em ambiente Windows ou Linux)10 entre outros, para 
calcular os valores de HOMO e LUMO das espécies em questão. Com 
os valores obtidos utilizamos as equações 3 e 4 para o cálculo de h e s.

 h = ELUMO – EHOMO /2 (3)
 s = 1/h (4)

Cabe destacar que, dependendo do programa e do nível de cálculo 
utilizado, os valores numéricos podem alterar. Entretanto, a tendência 
da ordem de h e s, que é o ponto mais importante nas suas interpre-
tações qualitativas usando a teoria de valência, se mantém a mesma. 
No exercício teórico-prático proposto em sala de aula solicitamos que 

Figura 1. Molécula ou íon sem ação do campo elétrico (a esquerda) e pola-
rizada pelo campo elétrico (a direita)
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os alunos utilizem seus laptops implementados com programas de 
uso livre (para avaliação) como o ChemDraw3D®, mas sugerimos aos 
programas de pós-graduação para que adquiram as devidas licenças 
destes programas. Como nível de cálculo, sugerimos os métodos 
semi-empiricos AM111 ou PM3,12 devido à rapidez na obtenção dos 
dados, pois podem ser rapidamente obtidos em sala em qualquer 
laptop. Cabe enfatizar aqui que, neste exemplo didático, o uso de 
métodos simples e rápidos como os semi-empíricos AM1 ou PM3 
são o diferencial na sala de aula durante os exercícios. 

Mostramos na Figura 3 um breve resumo de como calcular os 
valores dos orbitais de fronteira com o programa ChemDraw3D®. 
A manipulação do programa Gaussian03W® via o visualizador 
GaussView não é complicada, mas de longa explicação neste breve 
relato. Entretanto, hoje em dia, percebemos que em aula há sempre 
um ou dois alunos mais habilidosos que sabem manipular bem estes 
programas e que ensinam facilmente aos seus colegas de sala, com 
apoio do professor.

Na Figura 3 sugerimos que após a instalação do programa no 
computador seja colocado um ícone na área de trabalho, para maior 
comodidade de uso. Para abrir o programa basta dar dois cliques 
no ícone e a tela 3A aparece. Desenha-se facilmente o composto 
usando os comandos do lado esquerdo da tela 3B, que neste caso foi 
o etanoato (ânion). Note na pose 3B que ao encostarmos o cursor 
em um átomo (no caso o oxiânion), o programa indica de que tipo 
é o átomo e a sua carga. Clicando no comando MOPAC (Pacote de 
Orbitais Moleculares, do inglês, molecular orbital package) nos 
comandos superiores, selecionamos minimize energy (3C) e depois 
escolhemos a teoria PM3 (3D). Se não selecionarmos nada o default 
(nível de cálculo padrão do programa) é o AM1. Selecionamos o co-
mando properties e selecionamos de heat of formation até molecular 
surfaces (3E) e submetemos o cálculo, clicando em Run (3E). Após 
o cálculo terminado, devemos verificar se o Gradient Norm (abaixo 
da tela 3F, destacado em vermelho) está próximo de zero com uma 
casa decimal no mínimo (0.0...) para garantirmos que a molécula 
está com a geometria minimizada (geometria mais estável). Após 
isto visualizamos a energia de HOMO e LUMO facilmente (ou 
de qualquer outro orbital molecular) clicando em View, Molecular 
orbitals (comandos superiores). Por exemplo, selecionando HOMO 
encontramos a energia de -9,897672 eV (3G).

RESULTADOS 

Exercício Proposto em aula. Calcule pela teoria dos orbitais 
moleculares (M.O., nível de cálculo PM3 do ChemDraw3D®) 
a dureza (h) e moleza (s) das 24 estruturas mostradas na figura 
abaixo (Figura 4) e faça análises relacionadas qualitativas, usando 
a teoria da ligação de valência (V.B.), como, por exemplo, os efeitos 
intrínsecos de eletronegatividades, polarizabilidade, ressonância e 
efeito polar. 

Resolução: de acordo com a teoria de Pearson a dureza e moleza 
são determinadas pelas fórmulas mostradas a seguir.

 h = PI – AE /2 e s = 1/h (5)

onde PI = potencial de ionização e AE = afinidade eletrônica. 

Figura 2. Ordem de dureza (h) de sistemas conjugados, calculados pelo 
método ab-initio, no nível de calculo HF/6-31G*

Figura 3. Resumo das operações (3A-3G) no ChemDraw3D® para obtenção do valor dos orbitais HOMO e LUMO
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Entretanto, baseando-se na teoria dos orbitais de fronteira 
(HOMO–LUMO) podemos estimar a dureza e moleza usando a 
fórmulas mostradas abaixo.

 h = E LUMO – E HOMO /2 e s = 1/h (6)

Os valores relativos à equação 6 foram calculados usando o 
método semi-empírico PM3, que está fundamentado na teoria dos 
orbitais moleculares e estes valores estão mostrados na Tabela 1. 

DISCUSSÃO 

Iniciamos nossa discussão pela série de moléculas aniônicas 1-6 
(Figura 4 e Tabela 1). A ordem de moleza aumenta em 1-2-3 devido 
ao aumento da polarizabilidade dos átomos de O, N e S, ocasionado 
pelo maior volume atômico do átomo de S. A mesma tendência 
ocorre nas moléculas 4-5-6 devido rigorosamente ao mesmo motivo. 
Se compararmos as moléculas 1-4, 2-5, 3-6 notamos que os efeitos 
da ressonância que ocorrem em 1, 2 e 3 e que não ocorrem em 4, 5 e 
6 (Figura 5a) são responsáveis pela maior dispersão da carga nega-
tiva, aumento da moleza destas espécies, que são corroboradas nos 
valores numéricos calculados. Em sequência, notamos que os valores 
numéricos de dureza aumentam na ordem para 7-8. A ressonância 
que ocorre com a carga negativa entre duas carbonilas em 7 faz 
que este íon seja mais disperso (mole) que 8, no qual somente uma 
carbonila é responsável pela ressonância (Figura 5b). Continuando 

as análises, a ordem numérica de moleza é crescente (Tabela 1) para 
a série de compostos 9-10-11-12-13. Neste caso, a polarizabilidade 
é ocasionada pelo alto volume molecular do tetraiodeto de carbono 
(13) quando comparada ao menos polarizável metano (9), como 
mostrado na Figura 5c.

Os dados numéricos calculados indicam que o benzeno (15) é 
mais duro que a anilina (14) e o nitrobenzeno (16). Neste caso, po-
demos aventar que tanto um grupo elétron-doador (NH2) como um 

Figura 4. Estruturas calculadas pelos métodos PM3 e que foram qualitati-
vamente relacionadas pela teoria das ligações de valência

Tabela 1. Resultados computacionais das energias HOMO–LUMO (energias em eV) usando o método semi-empírico PM3 e os cálculos de h (dureza) e s ( moleza)

Estr. E LUMO E HOMO h s Estr. E LUMO E HOMO h s

1 +1.439 -11.327 6.383 0.157 13 -1.746 -9.102 3.678 0.272

2 +1.191 -9.979 5.585 0.179 14 -0.014 -9.047 4.517 0.221

3 -0.247 -10.801 5.277 0.190 15 -0.001 -10.066 5.089 0.197

4 +3.872 -9.930 6.901 0.145 16 -0.889 -10.176 4.639 0.216

5 +3.796 -8.888 6.342 0.158 17 +0.358 -7.707 4.033 0.248

6 +0.264 -10.503 5.354 0.186 18 +1.240 -7.884 4.562 0.219

7 +0.208 -9.195 4.702 0.213 19 -0.699 -14.225 6.763 0.178

8 +1.276 -9.095 5.186 0.193 20 -1.493 -13.020 5.764 0.173

9 4.217 -13.670 8.944 0.112 21 -2.064 -10.242 4.089 0.245

10 +0.976 -16.473 8.725 0.115 22 +4.158 -8.545 6.351 0.157

11 -0.610 -11.035 5.213 0.192 23 +4.152 -7.305 5.729 0.175

12 -1.676 -11.284 4.304 0.232 24 +0.298 -7.505 3.902 0.256

Figura 5. (5a) Superfícies eletrostáticas potenciais calculadas para 1-6 
e estruturas canônicas de 1-3. (5b) Superfícies eletrostáticas potenciais 
calculadas para 7-8 e estruturas canônicas de 7-8. (5c) Superfícies eletros-
táticas potenciais relacionadas ao volume molecular, dispersão molecular 
e moleza de 9-13
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elétron-aceptor (NO2) aumentam o volume molecular, aumentando a 
dispersão da nuvem eletrônica, aumentando a moleza de 14 e 16 em 
relação a 15 (Figura 6a). Uma comparação pertinente se dá entre os 
anions carbonilados 7 e 8 com os correspondentes hidrocarbonetos 17-
18. A ressonância nos dois sistemas insaturados do ânion bis-alílico 
17 em relação ao anion alílico 18 é o fator qualitativo responsável 
pela maior dispersão molecular de 17, corroborado pelos dados 
computacionais. Cabe destacar que 17 é mais mole que o análogo 
carbonilado 7 e o ânion 18 é mais mole que o 8. Isto é razoável, 
considerando a maior eletronegatividade do O em 7-8 em relação ao 
CH2 em 17-18. Assim, os átomos de oxigênio tornam mais duros os 
seus correspondentes compostos (Figura 6b).

Na série dos carbocátions, notamos um aumento da moleza na 
ordem 19-20-21. O efeito de hiperconjugação das três metilas em 20 
aumenta consideravelmente a dispersão molecular do carbocátion 
terc-butila em relação ao cátion metila (Figura 7). Cabe destacar que 
o valor numérico de moleza do cátion benzílico é bem maior que o 
do cátion terc-butila. Considerando-se que o efeito de ressonância 
em 21 é mais efetivo na dispersão molecular que o efeito de hiper-
conjugação este fato torna-se compreensível. Finalmente, notamos 
que numericamente esta mesma tendência continua a ocorrer nos 
análogos aniônicos 22-23-24, sendo as explicações análogas às 
discutidas anteriormente para os cátions. 

CONCLUSÃO 

Neste breve relato, concluímos que o ensino sobre a teoria de 

Pearson nas disciplinas avançadas de química orgânica pode ser 
feito estimulando os alunos ao cálculo computacional dos orbitais 
de fronteira HOMO e LUMO e, consequentemente, dos valores de 
dureza (h) e moleza (s). O método semi-empírico PM3 mostrou ser 
totalmente adequado, rápido e acessível para fornecer dados numé-
ricos confiáveis. Estes aspectos foram aplicados em sala mediante a 
aplicação de exercício, durante os últimos dois períodos letivos, em 
turma de 8-10 alunos. Percebemos a fascinação destes estudantes por 
conseguirem se inserir ativamente na construção do conhecimento 
sobre o tema, concluindo lentamente aspectos do assunto em pauta 
e fortalecendo seus conceitos, bem diferente da abordagem clássica 
atual, que é somente expositiva.

Neste artigo nós focamos somente os aspectos da maior ou menor 
dispersão de carga nos compostos moles e duros, relacionando-os 
com teorias mais convencionais como, por exemplo, a de ressonân-
cia. Uma continuação deste artigo será focada nas consequências 
destes aspectos nas reatividades do tipo duro-duro e mole-mole e 
também apresentaremos novas teorias complementares, como a 
teoria de Marcus,13 destacando casos onde a teoria HSAB apresenta 
limitações na compreensão das regiosseletividades, como ocorrem 
nos nucleófilos ambidentes.14
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