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TEORIA DOS ORBITAIS MOLECULARES

1 - Orbitais nas Moleculas

A teoria dos orbitais moleculares (OM) constitui uma alternativa para se ter
uma visdo da ligacdo. De acordo com este enfoque, todos os elétrons de valéncia tém uma
influéncia na estabilidade da molécula. (Elétrons dos niveis inferiores também podem
contribuir para a ligacdo, mas para muitas moléculas simples o efeito é demasiado
pequeno.) Além disso, a teoria OM considera que os orbitais atémicos, OAs, do nivel de
valéncia, deixam de existir quando a molécula se forma, sendo substituidos por um novo
conjunto de niveis energéticos que correspondem a novas distribuicbes da nuvem
eletronica (densidade de probabilidade). Esses novos niveis energéticos constituem uma
propriedade da molécula como um todo e sdo chamados, conseqiientemente de orbitais
moleculares.

O célculo das propriedades dos orbitais moleculares é feito comumente
assumindo que os OAs se combinam para formar OMs. As func¢des de onda dos orbitais
atémicos sdo combinados matematicamente para produzir as fun¢ées de onda dos OMs
resultantes. O processo é remanescente da mistura de orbitais atémicos puros para
formar orbitais hibridos, exceto que, na formacdo de orbitais moleculares, orbitais
atomicos de mais de um 4dtomo sio combinados ou misturados. Como no caso da
hibridiza¢do, o numero de orbitais novos formados é igual ao nimero de orbitais
atémicos originarios da combinacio.

Da mesma maneira que nos orbitais atémicos, estamos interessados em dois
aspectos moleculares:

- as formas de suas distribui¢cdes espaciais da densidade de probabilidade;

- suas energias relativas.

O diagrama usual de y x r para o orbital 1s de um 4tomo A (figura 1a) deve,

porém ser modificado para levar em conta a variacio de r entre - e +, resultando no

diagrama mostrado na Figura 1b.
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Figura 1. Diagramas de y x r para o orbital 1s.

2 — Distribui¢cGes Espaciais dos Orbitais Moleculares

Usando um enfoque simples, consideremos que um OA de um &4tomo se
combina com um OA de um segundo dtomo para formar dois OMs. Para que esse
processo seja efetivo, duas condi¢bes devem ser introduzidas:

a) os OAs devem ter energias comparaveis;

b) os OAs devem se sobrepor de maneira significativa.

Os célculos da mecanica quéntica, para a combinacdo dos OAs originais,
consistem em:

a) uma adicdo das funcées de onda do OA;

b) uma subtracio das funcoes de onda do OA.

Quando os dois 4tomos sio diferentes, é incluido um fator que leva em conta o
fato de que os dois OAs nio contribuem igualmente para a formac¢ido dos OMs. Os
resultados, entdo, sio duas novas func¢ées de onda OM, uma de adi¢io e outra de
subtracio. Como sempre, o quadrado da func¢io de onda para um elétron nos da
informacdes acerca da probabilidade de encontrar este elétron em vérias regides do

espaco. Quando isto é feito para um OM, resultam informacdes sobre a densidade de
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probabilidade para um elétron ocupando aquele OM e, a partir dessas informacdes, as
superficies limites correspondentes (e também os niveis energéticos) podem ser
encontradas. Este método é conhecido como a combinacio linear de orbitais atémicos, ou

método LCOA (Linear Combinations Atomic Orbitals) (Figuras 2 e 3)
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Figura2.  Formacio de orbitais moleculares provenientes dadi¢io e subtracio dos
orbitais atdmicos
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Figura 3.  Gréfico das Densidades Eletrénicas dos orbitais Atémicos 1s, e 1s, (linha

tracejada); Orbital Molecular Ligante (linha cheia superior); Orbital Molecular

Antiligante (linha cheia inferior).
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Quando duas funcdes 1s sdo somadas, elas se reforcam entre si por toda parte e
principalmente na regido entre os dois nicleos. Esta redistribuicio de densidade
eletronica entre os nudcleos ajuda a abaixar a energia potencial coulémbica. (Figura 3 -
linha cheia superior). Como resultado, este orbital tem caracteristicas ligantes e
denomina-se ¢ (sigma) ligante. Quando a funcdo de onda um orbital atémico é
subtraida de outra funcdo de onda, elas se cancelam exatamente entre si em um plano
que estd situado a meio caminho entre os nucleos, produzindo, portanto, um plano
nodal. A nova funcido de onda molecular apresenta sinal oposto em cada lado deste plano
nodal (Figura 2b). Quando se eleva a fun¢io de onda ao quadrado (Figura 3 - linha cheia
inferior), a densidade de probabilidade resultante é obviamente positiva em todos os
lugares, exceto no plano nodal, onde é zero. Esta deficiéncia de densidade eletrénica na
regido internuclear ajuda a aumentar a energia potencial coulémbica do sistema e 0 né na
funcdo de onda produz um aumento na energia cinética do elétron. A energia total é
conseqiientemente alta, e a molécula nio estd ligada e o orbital é descrito como o*
(sigma) antiligante.

Deve-se ter em mente que as representacbes dos orbitais moleculares sio
analogas as representa¢des dos OA e podem ser interpretadas de duas maneiras
equivalentes, mostrando :

c) a(s) regido(des) na(s) qual(is) o elétron passa a maior parte do tempo, isto é,

a(s) regidao(6es) de maior probabilidade de encontrar o elétron ou,
alternativamente,

d) a(s) regido(6es) na(s) qual(is) a densidade da carga eletrénica é alta.



Quimica Inorgénica | - EAD - TEORIA DOS ORBITAIS MOLECULARES -5-

Né

&

o (Antiligante)

Energia ———»

o, (Ligante)

Figura4. Combinacdo dos Orbitais Atémicos 1s para Formar os Orbitais Moleculares

cec*

Na Figura 4 sido mostradas as superficies limites de dois orbitais moleculares
formados pela combinag¢io de dois orbitais atémicos 1s. Vemos a esquerda a sobreposicio

dos OAs 1s e, a direita, os OMs resultantes. O OM formado pela subtracio das funcdes de
onda AO deu origem ao orbital molecular representado por O; (leia: "sigma asterisco"),

enquanto o formado pela adi¢do originou o orbital molecular representado por o,. O

contraste entre esses dois OMs é gritante. H4 obviamente um aumento da densidade

eletronica de carga entre os nicleos no OM G,, mas um decréscimo na mesma regiio no
* *

OM og. Por essa razdo, o orbital, o, é chamado orbital ligante, ¢ o G, de orbital

antiligante. O primeiro OM tende a estabilizar a ligacido, enquanto o dltimo tende a

desestabiliza-la. Ambos sdo chamados orbitais ¢ porque estio centrados e sido simétricos
ao redor do eixo de ligacdo. Uma sec¢io de cada orbital feita perpendicularmente ao eixo
de ligacio apresenta um formato circular.

Pela combinacio linear de um orbital atémico 2s de um dtomo A com um AO

2s do atomo B, obtemos aproximagdes dos orbitais moleculares G, Ligante e antiligante:
Oy = N[‘/’A(zs) +l/jB(25)J

O-;s =N *[l//A(Zs) - l//B(Zs)]
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O processo é completamente analogo aquele empregado para o, e o, . As
quantidades N e N* sdo fatores de normalizacdo. O orbital o, possui um plano nodal
entre os dois nucleos, conseqiientemente ele é antiligante e tem energia maior do que o

orbital 6,, que nio possui este plano nodal e é Ligante (Figura 44).

Observa-se que ha uma superficie nodal rodeando os nicleos tanto no orbital

* *
G,, como no orbital 6, 0 que os distingue dos orbitais o, e o;;.

Na Figura 5, estdo indicados os sinais das fun¢des de onda de acordo com a

convencdo usual e podemos observar que, para os orbitais s, o 16bulo externo é sempre

028
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Figura 5. Formacio dos orbitais G, (ligante) e G;S (antiligante). Os sinais (+) e (-)

considerado positivo (Figura 5).
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referem-se ao sinal das fun¢des de onda e ndo as cargas nucleares ou eletrénicas.

Se dois orbitais estdo a uma distincia infinita um do outro, a sua superposicio
é nula. Quando se aproximam, eles se superpéem e formam um orbital molecular Ligante

(superposigdo positiva) e um antiligante (superposi¢do negativa).

> - & @

Figura 6. Exemplo de superposi¢io negativa (a) e positiva (b) de orbitais atémicos
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A superposicdo serd positiva se corresponder a combina¢io de fun¢des de onda
de mesmo sinal e serd negativa se os sinais forem opostos. A Figura 6 mostra estes
resultados.

Notamos que, na Figura 6b, o orbital 2p, da direita tem seu l6bulo negativo
orientado segundo a direcio positiva do eixo z, o que significa que ele foi multiplicado
por menos 1. Isso equivale a dizer que, em vez de soma, foi feita uma subtracio dos OA,
enquanto que a Figura 6a mostra uma soma dos OA, pois ambos OA estdo orientados na
mesma direcdo do eixo z.

A combinacdo de dois orbitais p pode produzir resultados diferentes
dependendo de quais orbitais p sdo usados. Se o eixo x é o eixo de ligacdo, entdo dois
orbitais 2p, podem se sobrepor apropriadamente se eles se aproximarem segundo um

Unico eixo, como é mostrado na Figura 7. Os OMs resultantes constituem, como antes,

um orbital ligante (0,) com carga eletronica acumulada entre os nucleos e um OM
o] * 2/ - rd . . ~ 7
antiligante (0, ) com decréscimo de carga entre os nucleos. Esses orbitais sdo também

classificados como o, porque sdo simétricos ao redor do eixo de ligacdo. Eles sio

*
designados 6, e 6, para indicar que derivaram de orbitais atémicos p,.

N6

o (Ligante)

Figura7. Combinacdo dos Orbitais Atémicos 2p, para formar os OM ¢ e G*
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Quando orbitais 2p, e 2p, se sobrepéem para formar OMs, eles o fazem lado a
lado, como é apresentado na Figura 8. Em cada caso, o resultado é um orbital antiligante
com quatro l6bulos e um orbital ligante com dois l6bulos. Esses orbitais nio sio
simétricos em relacdo ao eixo de ligacdo; em vez disso, existem duas regides, em lados
opostos ao eixo da ligacdo, nas quais a densidade da nuvem de carga é alta. Isto é
caracteristico de um orbital 7.

Observe que, como antes, o orbital ligante permite uma alta concentra¢io da
carga eletrénica na regido entre os nucleos, enquanto o orbital antiligante mostra uma
diminuicdo da densidade de carga nessa regido. (Na realidade, cada orbital antiligante

tem um plano nodal entre os dois nicleos).

[

Figura8. Combinacdo dos OAs 2p para a formacio dos OMs 7 ligante e antiligante

Quando orbitais atémicos se combinam, eles passam a compartilhar uma
regido do espacgo. Se a superposicdo entre os orbitais é positiva, os lébulos envolvidos se
fundem e formam um lébulo Gnico no orbital molecular resultante. Se a superposicio
entre os orbitais é negativa, ndo ocorre a fusio dos lébulos, aparecendo um plano nodal
entre eles e a densidade eletronica na regido internuclear diminui. A Figura 9 ilustra, de

modo esquemitico, as formas de diversos OM obtidos por combina¢ées lineares de OA.
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3 — Energias dos Orbitais Moleculares

Consideremos, como exemplo, a formac¢do da molécula H, a partir dos dois
dtomos a uma distincia infinita um do outro. Inicialmente, seus orbitais nio se
superpdem e a energia potencial do sistema é considerada igual a zero. A medida que eles
se aproximam, comeca haver intera¢des entre seus orbitais, formando-se um OM Ligante
e um OM antiligante. Os elétrons ocupam o orbital molecular ligante, em que é maior a
densidade eletrénica na regido internuclear. Dessa foram, serd favorecida a atragio
nucleo-elétron e minimizada a repulsio nucleo-ntucleo, com a conseqiiente diminui¢io da
energia potencial do sistema (Figura 10).

Quanto mais préximos os nucleos dos dtomos de hidrogénio ficam um do
outro, tanto mais se superpéem os orbitais e menor torna-se a energia. H4, todavia, um
limite para a aproximacdo, a partir do qual passa a dominar a repulsio entre os nicleos.

Existe, pois, uma separacido de equilibrio, que é denominada comprimento de ligagéo, ao

qual corresponde uma energia minima, a energia de ligacéio.

\ energio de repuisdo entre
\ -~ 03 nucieos

energio

~energio do moleculo

e

Figura 10. Variacio da energia potencial de dois 4tomos de hidrogénio

Quando dois orbitais atémicos se combinam para formar dois orbitais

moleculares, a energia do OM ligante é sempre menor do que a dos OAs, enquanto a
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energia do OM antiligante é maior. Na Figura 11 apresenta as relacido de energias entre

*
os OAs 1s e os resultantes OMs G, e Gg para o caso de uma molécula diatémica

homonuclear, na qual os dois 4tomos sdo iguais. Na Figura 11, a esquerda e a direita

estdo os niveis de energia 1s de dois 4tomos do elemento A (identificados com A e A"). No

centro encontram-se os niveis de energia G, e G; da molécula A-A". As linhas tracejadas
diagonais mostram que os OMs se formaram dos OAs indicados. A Figura 11 podera ser
usada para mostrar a formacdo dos OMs de um par de qualquer orbital s (1s, 2s, 3s, 4s,
etc.). Em cada caso, um orbital antiligante (de energia mais alta) e um orbital ligante (de

energia mais baixa) sdo formados.

Molécula Atorpo

A

Atomo

Orbital
atémico

Orbital
atdmico
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Figura 11. Energias relativas dos orbitais 6, em moléculas diatémicas homonucleares

Consideremos a seguir a formacdo dos orbitais moleculares de um par de

orbitais 2p, cujos l6bulos estdo dirigidos para o eixo de ligacao. (Figura 12). Novamente,

teremos a formac¢io de um par de OMs, um ligante (c,) e um antiligante (o, ).
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Figura 12.

Energias relativas dos orbitais 6, em moléculas diatémicas homonucleares

Em seguida observe os OAs 2p, e 2p,, que se sobrepdéem lado a lado, pois sdo

perpendiculares ao orbital 2p,. Os OMs formados a partir deles sdo mostrados na Figura

13. A sobreposicdo p,p, é exatamente igual a sobreposicio p,- p, (exceto pela orientacio)

e assim os OMs formam dois conjuntos de orbitais de mesma energia: os orbitais 7, e =,

(ligantes) e os orbitais T e 7, (antiligantes).

y
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A i | A
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Figura13. Energias relativas dos orbitais 7, e 1, em moléculas diatémicas

homonucleares
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4 — Preenchimento dos Orbitais Moleculares

Tendo-se em mente o procedimento Aufbau, pelo qual os elétrons sio
adicionados um a um ao diagrama de energia dos OAs com o objetivo de construir a
configuracdo eletrénica dos atomos, usaremos agora uma técnica semelhante para
preencher os niveis energéticos do diagrama de OM; desejamos construir a configuragio
eletrénica de moléculas diatémicas homonucleares no estado fundamental. Como antes,
adicionaremos elétrons a partir da base do diagrama para cima, ou seja, dos orbitais
moleculares de menor energia para os orbitais moleculares de maior energia.

H,. A molécula mais simples é a de hidrogénio. A Figura 14 mostra, a esquerda
e a direita, elétrons colocados em dois d&tomos de H nio-ligados e, no meio do diagrama, a
molécula de H, no estado fundamental. Os dois elétrons 1s vio constituir um par (spins

opostos) no orbital o, (ligante) da molécula. Este par constitui uma ligacdo simples. A

configuracido eletrénica da molécula de hidrogénio pode ser escrita como: H,: (,)°.

Figura 14. Preenchimento do diagrama de OM para a molécula de H,

He,. A molécula que poderia ser formada por dois dtomos de hélio, cada um
dos quais é capaz de fornecer dois elétrons para a molécula. O total é de quatro elétrons,

dois a mais que no H,, de maneira que a distribuicio no OM sera a da Figura 15. A

configuracdo eletrénica da molécula de He, devera ser: He,: (c,)? (Gs)z
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He He, He

Energia

Figura 15. Diagrama de populacio do OM da moléculada de He,

Dizemos "deverd ser" devido ao fato de que o og (antiligante) estd agora

preenchido e seu efeito desestabilizador cancela o efeito estabilizador do orbital 6. O

resultado é que ndo hd uma forca de atracio entre os dois dtomos de hélio devido ao

numero igual de elétrons ligantes e antiligantes e, assim, He, nio existe, pois a ordem de

ligagdo é igual a zero.

Na teoria dos orbitais moleculares a ordem de ligagédio é definida como:

Eq. 1. Ordemdeligacdo =

nimerode elétronsligantes—numerode elétronsantiligantes

2

Assim, a ordem de ligacio na molécula de H, é:
Ordem de ligagdo = % =1

enquanto na molécula hipotética de He, é:

Ordem de ligacdo = 2;22 =0

Li, e Be,. Desde que o preenchimento de dois OMs ¢ formados de orbitais 1s

estd completo, passa-se para os dois OMs ¢ formados a partir dos orbitais 2s. Estes OMs

sdo similares aqueles que ja foram preenchidos.

Li,. Essa molécula possui um total de seis elétrons, mas quatro deles estdo na

"camada" K (interna) dos atomos de Li. Os elétrons de valéncia dos dois 4tomos de Li sdo

usados para preencher um novo OM G, como mostrado na Figura 16. Os orbitais
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atomicos 1s estdo praticamente nio perturbados e nio sio mostrados no diagrama. A

configuracio é muito semelhante a do H,, e a ordem de ligacdo, que somente pode ser
determinada com os elétrons de valéncia, é igual a 2—;0, ou seja, 1. Representando cada

um dos orbitais 1s preenchidos por K (para a “camada” K), a configuracdo eletrénica do

Li, pode ser escrita como: Li,: KK(o,)?

Li Li, Li

Energia

Figura 16. Diagrama de populacdo do nivel de valéncia dos OMs do Li,

Com uma ordem de ligacdo igual a 1 é possivel prever a existéncia da molécula
Li,. Moléculas de litio n3o existem no estado liquido ou sélido, mas sem duavida as
moléculas diatémicas sdo encontradas no litio gasoso. A energia de ligacido do Li, é 105 kJ
mol”. Ela é menor do que a do H, (432 kJ mol”) porque h4 uma blindagem do niicleo pelo
primeiro nivel eletrénico completo de cada dtomo.

Be,. Indo para a molécula hipotética Be,, encontraremos uma situacio

semelhante a4 do He,. O niimero atémico do berilio é 4 e o "sétimo" e o "oitavo" elétrons
* *
na molécula irdo para o orbital 4. A desestabilizacdo efetuada pelo G preenchido

cancela o efeito de estabilizacdo do orbital ¢, a ordem da ligacio é zero e, portanto, a
molécula de Be, ndo deve ser estivel. Realmente, Be, estivel no estado fundamental n3o

existe. Se existir, a configuracdo eletrénica no estado fundamental seria:

Be, : KK(c,)%(0.)?

B, até Ne,. A seguir consideraremos a seqiéncia B,, C,, N,, O,, F, e Ne,,

percorrendo, assim, as demais moléculas diatémicas homonucleares do segundo periodo.
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Os OMs a serem preenchidos sdo os orbitais ligantes e antiligantes 6 e © que sio
representados nas Figuras 17a e 17b. Entretanto, quando tentamos combinar esses dois
diagramas em um, encontramos uma pequena dificuldade. A energia relativa dos orbitais
m, e 7, é menor do que a do orbital 6, (Figura 17a) do B, ao N,, mas maior para o resto da
sequéncia, O, até Ne,. Assim, as energias dos OM’s para B,, C, e N, sdo mostradas na

Figura 18 e para O,, F, e Ne, na Figura 19.
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Figura 17. Energias dos Orbitais Moleculares do nivel de valéncia. a) B,, C, e N,. b) O,,
F, e Ne,.

B,. A Figura 18 mostra o preenchimento dos OMs para B, ,C, e N,. Na primeira

molécula, B,, ha somente um elétron em cada orbital e w,. Como sdo orbitais ligantes, e
como em todos os niveis de energia mais baixos os elétrons antiligantes compensam

exatamente os elétrons ligantes, a ordem de ligacdo é 1. (Podemos chamar a ligacio de
ligacdo simples, mas talvez ela seja melhor descrita como duas meias ligacdes m.) Note

que os orbitais 7, e T, tém igual energia, e assim, os dois elétrons ndo se emparelham no
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mesmo orbital molecular. Por ocuparem diferentes orbitais moleculares, os elétrons

podem ocupar regides diferentes do espaco, reduzindo assim a repulsio inter-eletrénica.

A configuracio eletrénica no B, é escrita como: B,: KK(O's)z(CS;)Z(‘lty)l('ltz)1

B, Gy
o

‘ n —1:__:* T 5

=

§ 1 % 1| % 1|

" Tx T ",

Figura 18. Diagrama de distribui¢io eletrénicas nos OM para B,, C, e N,

A base experimental para essa configuracio provém das medidas magnéticas:
B, é paramagnético, e as medidas indicam que dois elétrons desemparelhados estio
presentes na molécula.

Como o Li,, 0 B, ndo é uma molécula que se possa encontrar em um frasco, nas
prateleiras do almoxarifado. O boro elementar é encontrado como um sélido, no qual o
arranjo dos dtomos de B é complexo. A temperatura muito alta, entretanto, as moléculas
de B, podem ser detectadas no estado gasoso.

C,. Adicionando mais dois elétrons (um para cada atomo), obteremos a
configuracio para o C, vista na Figura 18. Esses elétrons sdo adicionados aos orbitais 7, e
n,, preenchendo-os. Todos os elétrons estdo agora emparelhados e, assim, C, ndo é
paramagnético e a ordem da ligacdo no C, é igual 2. A configuragio eletrénica no C, é:
KK(0,)X(0g)X(n)(n,)?

Como a ordem de ligacio é diferente de zero, o C, deve existir e na verdade foi

detectado a altas temperaturas. (A temperatura ambiente, o carbono existe
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principalmente em duas formas soélidas, grafite e diamante, cada um em reticulo
covalente).

N,. O dltimo preenchimento do diagrama de OM na Figura 18 é o da molécula
de nitrogénio, N,. Ela tem um conjunto de seis elétrons de ligacdo, que corresponde a
uma ordem de ligacio igual a 3. Estes elétrons ocupam os orbitais 7, e 7, e ,, dando ao
N, a configuracio: KK(c,)*( CS;)Q(Tcy)z(?'cz)z(cx)2

O N, é, sem duvida, muito estavel e comum, e nés o inalamos toda vez que
respiramos. As medidas magnéticas indicam que todos os elétrons estio emparelhados
no N,. (Nao é paramagnético). O modelo OM da molécula N, estd muito bem

correlacionado com aquele apresentado pela Teoria da Ligacdo de Valéncia. Os seis

elétrons dos orbitais 1, e T, e G, correspondem aos seis elétrons da estrutura de Lewis:
N: iN.

0,. A adicio de mais dois elétrons a configuracio do N, leva ao preenchimento
dos niveis do O,, como aparece a esquerda na Figura 19. Observe que esses dois elétrons
devem ir para orbitais antiligantes, resultando em um decréscimo na ordem de ligacio
(de 3, no N,) para 2. O valor mais baixo da ordem de ligac¢io é consistente com o fato de
O, ter uma energia de ligacdo menor e uma distincia de liga¢io maior que o N,. A
configuracio eletrénica do O, é KK(GS)Q(G;)Q(GX)Q(TEY)Q(WZ)Q(n;,)l(n;)l

Um dos primeiros triunfos da teoria OM foi a sua capacidade de mostrar que a
molécula de O, é paramagnética. (Sua configuracio eletrénica mostra que ele tem dois
elétrons desemparelhados). Este é o grande contraste com a TLV, que leva a estrutura de
Lewis (:0::0:).

F,. A adi¢do de mais dois elétrons nos di o diagrama de OM da molécula de F,,
que é mostrado no centro da Figura 19. Como os orbitais n* (antiligantes) estio ambos
preenchidos, a ordem da liga¢do no F, é somente 1. Isto estd de acordo com os dados
experimentais determinados para a energia e o comprimento da ligacdo, pois ambos sio

aqueles esperados para uma ligagido simples. Além disso, F, mostra ser diamagnético, o
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que é consistente com a auséncia de elétrons desemparelhados. A configuracio do F, é:

KK(0)%(09)(0,)2(m )2 (m ) (my ) (m;)?

02 F" NL‘»

Energia
f‘:
=
=
-

n, R, Ry n, R,

-4

Ox Ox Ox

Figura19. Diagrama de distribui¢io eletrénicas nos OM para O,, F, e Ne,

*
Ne,. A adi¢io de mais dois elétrons preenche o orbital 6,, reduzindo a ordem

de ligacio para zero. O estado fundamental para Ne, nunca foi observado. Se existisse,

sua configuracio eletronica seria: KK(c,)*( G;)z(cx)z(ny)z(nz)z( n; )%( n;)z( G; )?
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