UNIONES QUIMICAS

4 - 1. El enlace covalente

Uno de los principales problemas con los que se
enfrentaban los quimicos de principios del siglo XX
fue el de encontrar una explicacién para la estabilidad
de las moléculas. En el caso de los compuestos i6ni-
cos, la energia de cohesion de sus cristales se podia
interpretar adecuadamente mediante el concepto clasi-
co de atraccion eléctrica entre iones con carga opuesta.
Pero el problema subsistia para todas aquellas sustan-
cias que formaban moléculas discretas en el estado
gaseoso o para aquellas sustancias solidas que no mos-
traban caracter i6nico. Para poder interpretar la inter-
accion entre todos los atomos desde el punto de vista
de la interaccion eléctrica de cargas positivas y negati-
vas, se postularon distintas teorias acerca de la forma-
cion de dipolos permanentes o inducidos, interaccio-
nes dipolo — dipolo, fuerzas de van der Waals, de
London, etc. Sin embargo, todos los calculos fallaban
cuando se trataba de moléculas formadas por atomos
iguales. En el caso del H,, por ejemplo, los calculos
clasicos indicaban que el enlace entre los dos atomos
de hidrogeno debia ser mas débil de lo que en realidad
es, con lo cual la molécula H, seria inestable.

El advenimiento de la Mecéanica Cuantica puso en
un segundo plano las interacciones eléctricas y puso el
mayor énfasis en calcular las energias de los atomos
individuales que forman las moléculas y luego calcular
la energia de la molécula misma. De esta manera la
explicacion radicaba en lo siguiente:

Una molécula sera mas estable que los atomos
que la forman si su energia es menor que la suma de
las energias de los dtomos individuales.

Precisamente, esa diferencia entre las energias es
una medida de la intensidad del enlace en la molécula.

Para el caso del atomo de hidrogeno, la ecuacion
de Schrodinger suministra un método exacto para el
calculo de las energias del atomo, tanto en su estado
fundamental como en los estado excitados, pero para
el caso de las moléculas, si bien la formulacién del
problema es fécil, su célculo detallado es complicado
y, a veces, imposible.

El agregado estable de particulas con mas de un
nucleo mas sencillo que se conoce es el idn molécula
de hidrégeno, H,". Esta especie, descubierta por J. J.
Thomson al estudiar los rayos catodicos, es mediana-
mente estable en el estado gaseoso y cada particula
esta formada por dos nucleos, generalmente dos pro-
tones, y un electron interactuando con ambos.

Ni la Mecanica Clasica ni la Mecanica Cuantica
pueden resolver el problema de describir con exactitud
el movimiento de mas de dos cuerpos. Obviamente,
cuanto mayor es el nimero de particulas en movimien-
to tanto mds se agrava el problema. Estas imposibili-
dades hacen que se deba recurrir a diversas aproxima-
ciones para poder encontrar los valores de las energias
moleculares. Algunos métodos para el calculo de
energias moleculares parten de una aproximacion que
tiene un cierto sustento teérico — como la de Born —
Oppenheimer, que veremos mas adelante — y a partir
ella hacen un desarrollo para obtener dichas energias.
Tales métodos se denominan métodos ab initio. Otros
métodos tratan de encontrar los valores de energia
planteando ecuaciones puramente empiricas. Estos
métodos se llaman empiricos. Entre esos dos métodos
limites hay una amplia gama de métodos intermedios
que, con la ayuda de las computadoras modernas,
permiten encontrar no so6lo los valores de las energias
moleculares sino predecir longitudes de enlace y geo-
metrias moleculares.

Al postular descripciones aproximadas del siste-
ma, se pueden dilucidar algunos aspectos de la natura-
leza del enlace quimico. Hay dos maneras principales
de afrontar este problema, el método del enlace de va-
lencia (EV), desarrollado principalmente por Heitler,
London, Slater y Pauling y el método del orbital mole-
cular (OM) desarrollado por Hund y Mulliken.

El método del enlace de valencia parte de la base
que para formar un enlace quimico se requieren dos
electrones. De esta manera el método centra su estudio
en el comportamiento de un par electronico. El méto-
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do situa a los electrones de una molécula en orbitales
atomicos y a partir de alli construye la funcién de onda
molecular que permita el “intercambio” de pares de
electrones de valencia entre los orbitales atdmicos de
los 4tomos intervinientes.

El método del orbital molecular considera la es-
tructura de la molécula aislada y dice que esta estruc-
tura debe tener un conjunto de niveles de energia co-
mo los tiene el atomo de hidrogeno. Este método sittia
a los electrones de la molécula en estos niveles, obser-
vando el principio de Pauli para obtener asi la descrip-
cion de la estructura electronica molecular.

La teoria de los orbitales moleculares es quizas
mas adecuada desde el punto de vista estético, pero
debido a que no hace hincapié en un enlace quimico
localizado, muchos quimicos prefieren el método del
enlace valencia ya que este método ofrece un esquema
mas grafico de la situacion.

La distincion entre ambas teorias fue marcada en
sus comienzos pero, a través de sucesivos refinamien-
to en ambas, cualquier diferencia entre ellas es mas
imaginaria que real.

Notemos que partiendo de concepciones diferentes
se llega, mediante aproximaciones adecuadas a los
mismos resultados, de modo que la molécula no es
como dice una teoria o la otra, en cuyo caso los resul-
tados darian valores diferentes.

Desde el punto de vista practico la teoria del orbi-
tal molecular funciona de manera mas sencilla, pues
no es facil determinar a priori estructuras covalentes
en moléculas mas complicadas que la del H,.

4 - 2. Estructura electronica de moléculas

El caso mas sencillo de analizar es el de las molé-
culas diatdbmicas. Conocer la estructura electronica de
una molécula implica conocer

HY,=EY,

Para ello debe poder escribirse el hamiltoniano pa-
ra todas las interacciones

H=T, Niucleo — Nucleo + T Electronicas +U Internuclear +U Electrones -Nucleo 1 + UElectrones - Niucleo 2 + UInterelectro’nicas

"__h_z i Z_h_z 2 i_ Zme2 é
-yl R svisyanf s3Al sy
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El primer término del segundo miembro representa
la energia cinética de los nucleos, el segundo la energ-
ia cinética de los electrones, el tercero la energia po-
tencial debida a la interaccion entre los nucleos, el
cuarto la energia potencial debida a la interaccion en-
tre los electrones y los ntcleos y el ultimo, la energia
potencial debido a la interaccion electronica.

La funcién de onda dependera de las coordenadas
de los nucleos (g,) y de las coordenadas de los elec-
trones (g;). De modo que puede escribirse

¥ =Y(g5 q0) (4-2)

En el caso de moléculas pequeiias, se podria resol-
ver la ecuacion con cierta precision. Para ello hay que

(4-1)

CEES

introducir la ecuacion (4 - 1) en la (4 - 2). Las compli-
caciones que pueden surgir en su resolucion se obvian
recurriendo a la aproximacion de Born - Oppenhei-
mer.

Como los nucleos son mas pesados que los elec-
trones, su movimiento es relativamente lento; el mo-
vimiento electronico es lo suficientemente rapido co-
mo para ajustarse a cualquier variacién en la posicion
de los nucleos. Por lo tanto, los movimientos nuclea-
res, rotacionales y vibracionales de las moléculas de-
ben analizarse como un problema aparte. Precisamente
en esto consiste la aproximaciéon de Born - Oppenhei-
mer: en el problema del movimiento electrénico, las
distancias internucleares y la orientacion relativa de
los nucleos se consideran como parametros.
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La utilidad de la aproximacion de Born - Oppen-
heimer se asienta en el principio de variacion, que
hemos analizado en la seccion 3 — 3, segln el cual el
valor de la energia del estado fundamental hallado por
cualquier método aproximado es siempre mayor que el
valor verdadero. Utilizando esta aproximacion, se in-
tenta lograr la resolucion de la (4 - 2) mediante la se-
paracion de la funcidon en dos componentes, una que se
refiere al problema electrénico, en el que se conside-
ran fijos los ntcleos. De ella se obtiene una funcion de
las coordenadas nucleares; y a partir de esto, se estu-
dia el problema nuclear.

Por lo tanto, considerando a los nucleos fijos se
puede omitir el primer término del segundo miembro
de la ecuacion (4 — 1) que representa la energia cinéti-
ca nuclear, de manera que el hamiltoniano aproximado
se reduce a

DR LSO N IS 3

a B>a L i>j j il
4 -3)
El término
2
e
2222, — (4 -4
a B>a af

corresponde a la repulsion nuclear y lo podemos re-
presentar mediante Uy y, de modo que la ecuacion an-
terior se puede escribir

ﬁ=——ZV2 Zzze zz_+UNN

i>j j Ty

(4 -5)

Los primeros tres términos del segundo miembro
constituyen el hamiltoniano puramente electronico de
la molécula, al que podemos representar mediante
H, . De esta manera llegamos a una ecuacion de

Schrédinger aproximada que incluye la repulsion nu-
clear

(er, +Upn )~P = EY¥Y (4 -6)

La aproximacion consiste en considerar que las
distancias internucleares r, 3 no son variables sino que

se mantienen constantes. Obviamente, como son posi-
bles infinitas configuraciones nucleares, para cada una
de ellas habria que resolver la ecuacion de Schrodin-
ger (4 - 6) con lo que se obtendria un conjunto de fun-
ciones de onda electronicas -y las energias electroni-
cas correspondientes — para cada estado molecular dis-
tinto. De aqui concluimos que las funciones de onda
(aproximadas) y las energias electronicas dependen
paramétricamente de la configuracion nuclear.

Las variables de la ecuacion de Schrodinger (4 - 6)
son las coordenadas electronicas. La cantidad Uy y es
independiente de estas coordenadas y para cada confi-
guracion nuclear es constante. Se puede demostrar que
la omision de un término constante K del hamiltoniano
no afecta a las funciones de onda, sino que simple-
mente disminuye cada valor propio de la energia en
una cierta cantidad K. Asi pues, al omitir Uy y de la (4
— 6) se obtiene

ﬁel\Pel = Eel‘{’el (4 - 7)

en lacual £,=FE — Uyy.

=¥ (antienlazante)

WS (ligante)

Figura 4 - 1. Representacion grafica de la energia
de una molécula diatomica en funcion de la distancia
internuclear

En la practica se recurre a lo siguiente: Se hace
una conjetura sobre la descripcion de W, sobre la base
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de parametros nucleares — esto es, suponiendo que la
distancia entre los nucleos tiene un determinado valor
fijo — y se trata de resolver la ecucion de Schrodin-
ger. Luego se ajustan los pardmetros nucleares para

hacer minimo el valor de la integral £, ¥Y*HY dr/

[¥*¥ dr. Este valor sera mayor que la energia del es-
tado fundamental. Luego se van adicionando funcio-
nes de prueba que van acercando cada vez mads los
calculos al valor correcto de la energia en el estado
fundamental, el que se obtiene a partir del espectro
molecular.

Si se representa la energia electrénica, incluyendo
la repulsion nuclear, para un estado enlazante de una
molécula diatomica en funcion de la distancia internu-
clear R, se obtienen graficos como el de la Figura 4 —1.

En R = 0 la repulsion internuclear hace que E
tienda a infinito. El minimo de la curva corresponde a
la energia de disociacion, Ep, ya que es la energia re-
querida para separar los atomos llevando la distancia R
que los separa a un valor infinito. El valor de R, co-
rresponde a la distancia para la cual la molécula tiene
maxima estabilidad y se la llama distancia internucle-
ar de equilibriol. Debemos tener en cuenta que debido
a las aproximaciones realizadas Ep = E(x) — E(R,)
difiere de la energia de disociacion experimental.

La curva superior del diagrama corresponde a un
estado excitado y no conduce a una molécula estable
ya que carece de minimo. La molécula en ese estado
se disocia de inmediato en sus 4&tomos componentes.

4 — 3. El método del orbital molecular

La teoria del orbital molecular comienza por con-
siderar un sistema en el que en la molécula estable los
nucleos estan en sus posiciones de equilibrio y analiza
la forma en que los electrones se asocian de alguna
manera a todos los nucleos para poder describirlos por
funciones de onda. El procedimiento — que es analo-

1 : r .
Un sistema es estable cuando su energia tiene un
minimo. distinto de cero.

go al que se usa para sistemas atomicos — puede re-
sumirse como sigue:

1. Cada electrdn se coloca en un estado de energia
molecular, u orbital molecular, que se describe me-
diante nimeros cuanticos apropiados. El orbital mole-
cular sera polinuclear, esto es, estara asociado con to-
dos los nucleos atdomicos presentes en la molécula, y la
funcion de onda para el orbital tendra el mismo signi-
ficado fisico que tiene para atomos sencillos; es decir,
Y2dt es proporcional a la probabilidad de encontrar el
electron en un volumen dado dt del espacio.

2. Cada funcion de onda molecular corresponde a
valores de energia definidos, y la suma de las energias
individuales de los electrones en los orbitales molecu-
lares, después de corregir las interacciones entre ellos,
representa la energia total de la molécula.

3. Se aplica el principio del Aufbau; los electrones
se introducen uno a uno en los orbitales moleculares,
llenandose primero por completo el orbital molecular
de mas baja energia, Como cada electron puede tener
espin +2 0 -, por el principio de exclusion de Pauli,
cada orbital molecular puede tener un maximo de dos
electrones a condicion que sus espines sean opuestos.

Los orbitales moleculares se pueden obtener por
varios métodos, uno de ellos es conocido como com-
binacion lineal de orbitales atomicos (CLOA).

Consideremos una molécula diatdmica homonu-
clear, es decir, dos atomos idénticos unidos por un en-
lace de un par de electrones. (Aunque los dos dtomos
sean idénticos, sera conveniente distinguir los dos
nucleos, representando la molécula por A — B).

Aunque, en general, la ecuacion de Schrodinger
para un sistema que contiene mas de un electréon no
puede resolverse completamente para dar funciones de
onda exactas que describan el comportamiento de los
electrones en la molécula, es posible idear la forma de
estas funciones con la ayuda de la intuicién quimica y
matematica y también con la experiencia previa. En la
molécula A—B podemos suponer que en la vecindad
del atomo A un electron estard influido solamente por
el nucleo A y los electrones asociados a ¢€l. La funcién
de onda ¢4, que describe el electron en esta situacion
corresponde a la funcion de onda atémica que obtendr-
iamos para un atomo aislado A. De la misma manera,
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otra funciéon de onda ¢p describira el comportamiento
del electron cuando estd proximo al niicleo B. Estos
son casos extremos, pues, en general el electron estara
bajo la influencia de los dos nucleos A y B. Supone-
mos que una aproximacion adecuada o “proyecto” de
orbital molecular es una combinacién lineal de los or-

bitales atomicos ¢4y ¢, es decir,

‘P=N[CA (I)A +CB(|)B]

donde N es una constante de normalizacion, elegida de
tal forma que [¥2dt extendida a todo el espacio sea
igual a la unidad, y ¢4 y ¢ son coeficientes numéricos.
Si las funciones ¢4 y ¢p son soluciones de una ecua-
ci6n de onda, la combinacion lineal de ellas también lo
es.

El paso siguiente consiste en encontrar los valores
de ¢, y cp que conduzcan a la solucién mas satisfacto-
ria, es decir, aquella que mas se aproxima al verdadero
orbital molecular, lo cual se puede realizar usando el
método variacional. Podemos escribir un gran niimero
de funciones de onda aproximadas V¥, dando diferentes
valores a ¢4 y c¢p. Asociada con cada una de esas fun-
ciones estara la correspondiente energia Ej, E,,... E,.
Como cada una de las funciones ¢4 y ¢p actian como
“funciones de prueba” cualquier combinacion lineal de
ellas dara una energia asociada menor a la que corres-
ponde a ¢4 y dp por separado. Ademas, la aproxima-
cion mas cercana a la verdadera funcién de onda sera
la combinacion que dé la menor energia. Esto significa
que al aplicar la combinacion lineal a la molécula A—
B la energia £ que se obtenga debe presentar un
minimo con respecto a ¢4 y ¢p. La ecuacion de la que
se puede encontrar el valor minimo de E tiene dos so-
luciones, una para ¢4 = ¢z y la otra para ¢, = - cp, de
modo que son posibles dos combinaciones lineales:

Yi=Ncyldoa + ¢sl

Y.=Ncylda - s

La funciéon W. da una distribucion de carga en la
que esta reforzada la densidad electronica en la region
situada entre los nucleos. Esto provoca un “apantalla-
miento” mas efectivo entre los nticleos lo que reduce
la repulsion entre los mismos y, al disminuir la energia

del conjunto respecto de la de los atomos separados,
lleva consigo la formacion de un enlace. El enlace que
une a los atomos 4 y B se describe, pues, por la fun-
cion Y. que se llama orbital molecular “enlazante”.
Se dice que este orbital molecular se ha formado por la
superposicion de los dos orbitales atdmicos represen-

tados por ¢4y Op.

Un examen detallado de la expresion de la energia
asociada con la funcion V. indica que solamente se
produce la combinacion efectiva de las funciones ¢4

y Op si
(a) representan estados de energia semejantes,
(b) se superponen en considerable extension y

(c) tienen la misma simetria con respecto al eje
molecular A—B.

Si no se cumplen estas condiciones, los coeficien-
tes ¢ pueden tener valores muy pequefos, y las fun-
ciones de onda correspondientes contribuiran muy po-
co en la combinacion lineal.

La funcion W.se llama orbital “antienlazante”, ya
que representa un estado de mayor energia, en el que
los electrones han sido desplazados de la region inter-
nuclear.

La energia del orbital molecular antienlazante es
mayor que la de los orbitales atomicos de tal manera
que, si fuera posible, el electron del orbital antienla-
zante volveria al orbital atdbmico mas estable, de me-
nor energia. Esto tendra tanto mas importancia cuanto
mas compleja sea la molécula que se analice, en la que
los electrones puedan ocupar ambos orbitales molecu-
lares de enlace y antienlace. La presencia de un
electron en un orbital antienlazante introduce un factor
que se opone a la formacion de una molécula estable.

4 - 4. El ion - molécula de hidrégeno

Para simplificar la manera de expresar las ecuacio-
nes y los célculos, se suelen utilizar las unidades ato-
micas. Mediante ellas se refieren las distancias, las
cargas eléctricas, las energias y las masas al radio de
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Bohr, la carga del electron la energia del electron en el
estado fundamental del hidrégeno y la masa del
electron, respectivamente. En este sistema se le asigna
valor unitario a

ao (radio de Bohr =52918 x 10 ~''m)
e (carga del electron = 1,602 x 10" C)

E, (energia del atomo de hidrogeno en el esta-
do fundamental) = Hartree: e*/4meoay = 4,35744 x
107

Ademas se le asigna valor unitario a h

Como ya hemos dicho, el sistema hidrogenoide
mas simple lo constituye el i6n - molécula de hidroge-
no, un sistema de dos nucleos y un electron, que si
bien no se encuentra aislada y no forma sales estables
H, X', aparece en altas concentraciones en descargas
eléctricas en gas hidrogeno, lo que permite estudiar
con facilidad sus espectros y sus propiedades cinéti-
cas. La energia de disociacion

H, >H'+H

es de 2,75 eV y la distancia de enlace H — H" es de
0,106 nm o sea 2,003 a, (practicamente el doble del
radio de Bohr)

Expresado en unidades atomicas el hamiltoniano
para el i6n molécula de hidrogeno con la aproxima-
cion de Born - Oppenheimer toma la forma

donde 7, es la distancia del electrén al atomo H, y 7,
es la distancia al atomo H,,. La ecuacion

HY = EY

se resuelve con bastante exactitud, — ya que es una
molécula hidrogenoide — obteniéndose un valor para el
orbital 1s,,

—Fta b

1
1s,, = N

No obstante, como la adicion de mas electrones
requiere la introduccion de aproximaciones, es de in-
terés ver como funciona un método simple de orbitales
moleculares para el H;".

En el enfoque del orbital molecular se supone que
la funcion de onda del H, es una combinacion lineal
de estos dos orbitales atomicos.

W, = Me s, v e,1s,)
0, si la funcion esta normalizada

Yy =¢ (ISA )+ %) (ISB )

donde 1s, y lsp representan a las funciones de onda
normalizadas 1s asociadas con los protones A y By las
constantes ¢; y ¢; tienen que evaluarse por el método
de las variaciones. Dicha funcidén de onda se conoce
como funcion CLOA, ya que es una combinacion line-
al de orbitales atomicos.

La expresion de la energia por el método de las va-
riaciones es

£ I‘P*ﬁ‘l’dr
B [ ¥ *war

Resolviendo la ecuacion se encuentran dos valores
para la energia que se designan con E, y E, y por lo
tanto se corresponden dos funciones de onda ‘¥,
(simétrica) y ¥, (antisimétrica)

Los subindices g y u provienen de las palabras alemanas
“gerade” (apareado) y “ungerade” (no apareado), y se refie-
ren a las importantes propiedades de simetria de las funciones
de onda, Un orbital se dice que es simétrico (gerade) si la
funciéon de onda no cambia cuando se reemplazan las coorde-
nadas x, y, z del electrén por -x, - y -z, es decir, cuando cual-
quier punto del orbital se refleja en el punto medio o centro
de simetria; por el contrario, un orbital es asimétrico (ungera-
de) si la funcidon de onda cambia de signo cuando las coorde-
nadas x, y, z se reemplazan por - x, - y, - z.
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Las funciones de onda son del tipo

1
¥, = R+~ (s, )+ (1s,)]

1
¥, = W[(ISA )-(1s,)]

en las que § es una integral llamada “integral de sola-
pamiento”.

Las densidades de probabilidad electrénica a lo
largo de la linea de los dos nucleos se representan en
la Figura 4 - 2 mediante trazo continuo en compara-
cion con las densidades de probabilidad que se esperan
para dos atomos de hidrogeno separados en el estado
Is (lineas punteadas)

Distancia

(a)

Distancia

(b)

Figura 4 - 2. Densidades de probabilidad electronica para el idn molécula de hidrogeno

Los cuadrados de las funciones de onda muestran
que la densidad electronica aumenta entre los nicleos
con ¥, y disminuye con ¥,. El enlace quimico se de-
be, precisamente, a la acumulacion de densidad
electronica entre los protones cuando se eleva al cua-
drado la funciéon ¥,. Como este orbital es simétrico
alrededor del eje internuclear recibe el nombre de or-
bital sigma y como esta balanceado (gerade) y forma-
do por dos orbitales 1s, se designa c,ls.

Cuando para el ion molécula de hidrogeno se re-
presentan los valores de E, en funcion de r,, se obtie-
ne una curva del tipo de la Figura 4 — 3.

En lo que respecta a la funcion de onda ¥, la molé-
cula se disocia de inmediato y por esta razon este orbi-
tal molecular recibe el nombre de orbital antienlazan-
te. Este orbital antienlazante si bien es simétrico res-
pecto del eje internuclear presenta dos lobulos separa-
dos por un plano nodal; (Figura 4 — 4) respecto del
cual la funciéon de onda cambia de signo; y se designa
como orbital o,* 1s, El simbolo * que sigue a la nota-
cion de un orbital indica que ese orbital es antienla-
zante.

Mediante calculos bastante complicados se puede
demostrar que la energia de un orbital ¢,* 1s es mucho
mayor que la de un orbital o,ls. Esto se suele repre-
sentar mediante diagramas como el de la Figura4 — 5

o Ty
Ty (ligante)

Figura 4 - 3. Representacion grafica de E, en fun-
cion de 7,y
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Plano nodal

Figura 4 — 4. Contornos de || para los orbitales
moleculares 6,15 y 6,* 1s. Las superficies de contorno
tridimensionales se generan por rotacion de estas figu-
ras en torno al eje x

A Energia
(Antienlazante)
(//
Ja(1s) ¢g(1s)
Orbital Orbital
atomico atomico
(//
(Enlazante)
Orbitales
moleculares

Figura 4 - 5. Energias de orbitales moleculares en
relacion a las de los orbitales atdmicos constituyentes

Los valores que se obtienen mediante la aproxima-
cion CLOA, comentada mas arriba, difieren de los ex-
perimentales: la distancia internuclear calculada, R,, es
de 0,123 nm (la real es 0,106 nm) y el valor calculado
de la energia de disociacion es de 1,77 eV (el valor
real es 2,75 eV).

Los calculos pueden mejorarse afiadiendo mas
términos a las funciones de onda y empleando el méto-
do de variacion a fin de evaluar mas parametros de
ajuste. La funciéon de prueba tiene que cumplir con las
condiciones de contorno: cuando R = 0 el i6bn molécula
de hidrogeno se asimila al cation He" y, por lo tanto la
funcion de onda vale e . En cambio cuando R = w, la
funcion de onda es la del atomo de hidrogeno.

La aproximacion se puede mejorar mas introdu-
ciendo una carga nuclear efectiva Zgrzcr = k de modo
que esta sea funcion de la distancia entre los protones

k =k(R)

Mediante esta mejora se obtiene un valor tedrico
para la distancia internuclear de equilibrio de 2,02 ay,
muy proximo a 2,003 a, que es el valor experimental.
Pero el valor de Ep calculado teéricamente es de 2,35
eV, que dista bastante del valor de la energia de diso-
ciacion que se obtiene experimentalmente (2,75 eV)

Para mejorar aun mas la funciéon de onda por el
método aproximado se puede hacer una combinacion
lineal con un orbital 2p (de acuerdo con la regla de
seleccion, dada en la Seccion 2 — 8, segun la cual el
valor de ¢ debe cambiar en + 1)

¥y, =[15,)+ 2p,)]+ [(155)+ (2725 )]

Si suponemos que introducimos un orbital p a cada
atomo, el aumento de carga negativa entre los nucleos
estabiliza mas a la molécula (Figura 4 - 6)

4 4
- oy zpz 2p2+ -
\ 154 L 158

Figura 4 - 6. Efecto estabilizante de los orbitales p
sobre una molécula

Un orbital, como 1s5 + a(2po)a , que resulta de la
combinacion de dos orbitales atdbmicos sobre un mis-
mo atomo se dice que es un orbital hibrido.

De acuerdo con el principio variacional, al agregar
mas funciones se aproxima mas a los valores experi-
mentales y tanto las distancias como las energias teo-
ricas se aproximan a los valores experimentales.

Mediante este método se obtiene un valor de 2,01
ao para la distancia de equilibrio entre los nicleos y un
valor de 2,70 eV para la energia de disociacion.

Si bien agregando mas términos mejora la aproxi-
macion, hay un limite que por mas que se agreguen
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términos al orbital hibrido no se logra una mayor
aproximacion, ya que si bien disminuye la energia po-
tencial del sistema aumenta la energia cinética de los
electrones. (Esto se demuestra con el teorema cudntico
del virial que vincula valores medios de la energia
cinética con la energia potencial)

En la figura 4 - 7 estan representados los orbitales
moleculares de enlace y antienlace y su relacion con
los orbitales atomicos 1s. Vale la pena destacar de
nuevo que cada superficie que aparece en la figura re-
presenta simplemente la region en que con mas proba-
bilidad se encuentra el electron; la maxima “densidad
electronica” esta normalmente dentro de tales superfi-
cies. (La representacion de los orbitales atdémicos con
signos positivos y negativos es de utilidad para elegir
las combinaciones de simetria correcta)

+ +
A B —_— A + B
'
+ - + -
A B e A B
- ¥

Figura 4 - 7. Combinacion de orbitales atomicos s
para formar orbitales moleculares. Los contornos de
igual probabilidad se dan en la Figura 4 -4

Asi como los orbitales moleculares formados por
combinacion lineal de los orbitales atomicos 1s se
llaman cls y o*ls, la combinacion de dos orbitales
atomicos 2s producira los orbitales moleculares 62s y
o*2s; éstos tendran mayor energia que los orbitales
cls, ya que estan formados a partir de orbitales atomi-
cos de mayor energia. Se observa que estos orbitales
son simétricos con respecto al eje de la molécula A—
B, siendo éste un aspecto caracteristico de los orbita-
les o.

Analicemos la combinacion de orbitales atomicos
tipo p para formar orbitales moleculares. Tenemos que
recordar dos hechos importantes acerca de los orbitales
p; primero que, para un niimero cuantico principal da-
do, hay tres orbitales p equivalentes, p,, p, y p-,, los cua-
les son mutuamente perpendiculares. En segundo lugar,
las dos mitades de los orbitales p tienen signo matema-

tico opuesto; un lobulo es positivo y el otro negativo.
Cuando se combinan los orbitales dispuestos en la di-
reccion del eje imaginario que une ambos nicleos,
llamémoslos p, (Figura 4 - 8) se obtienen orbitales mo-
leculares de enlace y antienlace que se representan por
G, p y 0,"p. La combinacion de orbitales p ubicados
perpendicularmente al eje que une los nicleos produce,
sin embargo, orbitales moleculares de formas muy dife-
rentes, ya que en este caso ambos 16bulos del orbital p,
se superponen. El orbital de enlace consta de dos “nu-
bes electronicas de carga” concentradas en la region de
penetracion; y ubicadas por encima por debajo del pla-
no nodal que contiene al el eje molecular. La Figura 4 —
9 (arriba) muestra una seccion transversal a través de
estas “penetraciones”. La forma del orbital de antienla-
ce (Figura 4 — 9 abajo) revela un caracteristico aleja-
miento de los electrones de la region internuclear, de tal
forma que la repulsion entre los niicleos es mayor; este
orbital tiene un contenido mayor de energia que el enla-
zante.

En fase
+ +0+ —_— +
,,f OM o, 2p
| / {enlazante)
| + Y
| Ky
. OA2p OA 2p 2
+ e = s + =
oM o= 2

Fuera de fase (antienlazante)

Figura 4 — 8. Posibles combinaciones lineales de
orbitales atomicos 2p en la direccion del eje que une
ambos ntcleos.

En fase oy
+ +
—_—
+ »
4 4 OM x,2p
(enlazante)
+
+ 3 + r
A2p OAZP & R
= g - +
oM 2
Fuera de fase **gP

(antienlazante)

Figura 4 — 9. Posibles combinaciones lineales de
orbitales atomicos 2p perpendiculares la direccion del
eje que une ambos nucleos.

Los orbitales que tienen la misma energia y son
descriptos por funciones de onda que so6lo difieren en
su orientacion espacial son “orbitales degenerados”.
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Asi, los m2p son orbitales doblemente degenerados, ya
que existen dos orbitales de igual energia (m, 2p,

T, 2py); los orbitales ©2p son también doblemente
degenerados (Tcg*2py = ng*pr). La figura 4 — 9 (arriba)
muestra que si un punto del orbital ©t 2p se refleja en el
centro, el signo de la funcion cambia; por eso, V¥ se
escribe como W,. Una reflexion analoga en el centro
de simetria del orbital n2p (abajo) muestra que el sig-
no de la funcién no cambia; por tanto, en este caso ¥
se escribe como V.

Conviene asociar los orbitales moleculares con un
nuevo numero cudntico A, que esta relacionado con el
numero cuantico m de los orbitales atomicos. La com-
ponente del momento angular del electron con respec-
to al eje internuclear es A /#/27w, donde A toma los va-
lores 0, +1, + 2, ..., etc. Los orbitales moleculares del
tipo o tienen A =0, y los orbitales moleculares tipo ,
A =1. La combinacion de los orbitales atomicos d da
orbitales moleculares 8, para los que A = 2. Estos orbi-
tales & parecen orbitales “m-dobles”, que tienen dos
planos nodales con interseccion en el eje molecular.

Antes de discutir la disposicion de los electrones
(y aplicar el principio del aufbau a las moléculas) en
moléculas distintas que el ion molécula de hidrogeno,
debemos clasificar los orbitales moleculares de acuer-
do a sus energias. Estas energias han sido determina-
das por observaciones espectroscopicas.

Para cada molécula, los tamafios y energias de los
orbitales moleculares varian al cambiar la distancia
internuclear. Ademas, varian con la naturaleza de las
moléculas, cuanto mayor es la carga nuclear de una
molécula diatdmica homonuclear, el orbital molecular
c,ls.es mas compacto Debido a estas variaciones no
hay un ordenamiento regular de los orbitales molecu-
lares sino que se producen entrecruzamientos tales
como los que se verifican para las energias de los orbi-
tales atomicos. Todo orbital enlazante se llena antes
que el correspondiente orbital antienlazante y en cada
orbital pueden coexistir dos electrones. Al avanzar en
la Clasificacion Periddica, se van completando las
configuraciones electronicas segin el siguiente orden
de energias crecientes

Ogls < o uls< Og2s < O u2s < Tu2Px = TPy < Og2p <
n*gpr = ﬂ:*gZpy <G u2p

4 - 5. Moléculas diatomicas homonucleares

De acuerdo con lo indicado en el altimo parrafo de
la seccion anterior, se puede utilizar el orden creciente
de energias de los orbitales moleculares para determi-
nar las configuraciones electronicas de moléculas
homonucleares diatomicas. Con ligeras excepciones
este modelo funciona bien. La Figura 4 — 10 muestra
un esquema de energias crecientes para orbitales ato-
micos y moleculares

gia
%

c
™
-

Erer;
.
,i\

"
b
-

2ug

1s5g

Figura 4 — 10. Energias de orbitales atomicos y
moleculares y formacion de los OM inferiores a partir
de OA.

Para el ion molécula de hidrégeno la configuracion
mas estable es

H2+ . cgls

La molécula de hidrogeno contiene un electron
mas que el ion molécula de hidrégeno y en el estado
fundamental este electron adicional se encuentra tam-
bién en el orbital ¢ 1s dando la configuracion

) 2

H, :(o,ls)
La especie diatdmica homonuclear He, tiene 3
electrones. La construccion de la funcion de onda por

el método del orbital molecular nos lleva a una confi-
guracion para el estado de energia mas baja

He," : (c,15) *(c"uls)’
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Esto es, hay dos electrones en un orbital enlazante
(con espines opuestos) y un electron en un orbital anti-
enlazante, lo que permite esperar un enlace neto. Efec-
tivamente, esta especie ha sido observada espectrosco-
picamente y tiene una energia de disociacion de 3,0 eV.

Al aplicar el método del orbital molecular para la
molécula de He, se deben disponer a los cuatro elec-
trones en los dos OM de energia mas baja. Esto da lu-
gar a la configuracion del estado fundamental

He;: (04 15)* (0,*1s)”

La funciéon de onda OM se obtiene mediante un
determinante de Slater de cuatro filas y cuatro colum-
nas. Los dos electrones antienlazantes o,*1s tienen
mayor energia que los dos electrones enlazantes c,ls,
por lo que no se debe esperar un enlace neto ni un es-
tado electronico fundamental estable. Esto esta de
acuerdo con la experiencia.

Si se representa la energia electronica en funcion de
la distancia R que separa a ambos atomos de He en el
estado fundamental, se obtiene una curva de energia si-
milar a la curva superior de la Figura 4 — 1. Sin embargo,
la curva tiene un ligero minimo para un valor de R relati-
vamente grande, lo que implica que, para valores de R
relativamente grandes, existe una atraccion muy débil. Si
bien a temperatura ambiente la concentracion de He, en
cualquier masa de ese gas es despreciable, debido a esa
atraccion es factible la licuacion del He a temperaturas
muy bajas. Es asi que a temperaturas del orden de 10° K
se forman moléculas de He, en estado fundamental muy
débilmente enlazadas (Ep = 107 eV)

Cuando dos atomos de He 1s” se acercan, el requisito
de antisimetria da lugar a una repulsion de Pauli aparente
entre el electron con espin o de un atomo y el electron
con espin a del otro atomo; y de modo semejante para
los electrones con espin 3. Al irse acercando los atomos
de He, disminuye la densidad de probabilidad electronica
en la region entre los micleos (y un correspondiente au-
mento de la densidad de probabilidad en las regiones fue-
ra de los nucleos) y los atomos se repelen.

Se puede intentar formar configuraciones electro-
nicas para el estado fundamental del Li,, por combina-
cion lineal de los orbitales 2s correspondientes al esta-
do fundamental de dos de esos atomos. Se obtiene asi

un orbital molecular (chZS)2 enlazante. El proceso
puede esquematizarse

Li[1s*2s'] + Li[1s*2s'] —
Liz:[(og1s)*(0,*1s)* (o, 25)°]

En la practica, cuando se hace referencia al estado
fundamental, no es necesario designar explicitamente
los electrones de la capa interna, en este caso de la ca-
pa K, sino que solo hay que tomar en consideracion
los electrones de la capa externa, llamados electrones
de valencia. Es por ello que la configuracion del Li, en
el estado fundamental se abrevia

Liy: [KK(og 25)]

La molécula de Li, es estable en el modo de agre-
gacion gaseoso, tiene una energia de disociacion de
1,14 e}y una distancia internuclear de 0,2672 nm.

Las moléculas de otros metales alcalinos tienen con-
figuraciones analogas a la del Li,. Asi, para el Na, la con-
figuracion es (KKLL) (Gg3S)2, la del K, es (KKLLMM)
(o 4s) 2, etc. En el caso del cation Li,", este es estable
pero menos que la molécula neutra. Su energia no es la
mitad debido a que no hay repulsion electronica.

Li,": [KK(cg 25)']

Si se intenta combinar dos atomos de Be en el es-
tado fundamental mediante el método del orbital mo-
lecular se encuentra que la disposicion de los ocho
electrones es Be;[KK(o, 25)*(5,*2s)*]. En este caso —
al igual que en el caso de la molécula de He, comenta-
do anteriormente — no se debe esperar un enlace neto
ni un estado electronico fundamental estable

Para el N,, la formacion de la configuracion del
estado fundamental es

N[1s*2s%2p’] + N[1s%2s%2p’] —
N3 [KK (g 25)°(0*y 25)° (Tu2px = Tu2py)* (642p)°]

Observamos que hay 6 electrones en orbitales en-
lazantes lo que “explica” el triple enlace.

La molécula de P, tiene una configuracion analo-
ga pero con las capas internas K y L completas
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El O, tiene 16 electrones y, de acuerdo con el dia-
grama de la Figura 4 — 8, la configuracion del estado
fundamental se formaria segin

O[1s2s%2p"] + O[1s*2s*2p?] —
O,[KK(G25) (0*28)’ (2ps =Tu2py) (62)” (7%2p)']

Sin embargo, en el caso particular del O,, la espec-
troscopia muestra que el orbital molecular ,2p tiene
una energia ligeramente inferior a la del m,2p por lo
que deberia precederlo en la expresion de la configu-
racion. En esa configuracion hay seis electrones enla-
zantes y dos electrones antienlazantes, estos ultimos
ubicados cada uno de ellos en un OM cumpliendo la
regla de maxima multiplicidad de Hund, es decir am-
bos con espin + 5. Esta ubicacion explica el paramag-
netismo del O,. La teoria del orbital molecular predice
un doble enlace entre los atomos, uno o y el otro 7, lo
que esta de acuerdo con su alto valor de D,. En efecto,
mientras que para el enlace simple F—F la energia de
disociacion es de 1,7 el para el doble enlace O=O es
de 5,2 eV.

La configuracion de la molécula de fluor es

F2:[(KK) (0425 *(6"u25)(042p)" (mu2px = m2py)’
(T g2px =T g2py)’]

Los 4 electrones m,2p se “compensan” con los 4
electrones n*gZp, de manera que hay un solo enlace
formado por los electrones del orbital (c,2p). El neén
tendria una configuracion

Nex:[(KK) (ggzs)j(c*uzs)z(nuzpmzpy)“(cgzpf( 7 2P
= 2p) (6 u2p)’]

Observamos que hay tantos electrones enlazantes co-
mo antienlazantes. Por lo tanto la molécula Ne, no es
estable.

Problema:

1. Para el i6n molécula de hidrégeno (H,") la teor-
ia del orbital molecular establece que la funcion de
onda resulta de una combinacion lineal de los respec-
tivos orbitales atomicos. Indicando con 4 a la funcion

Ysa del orbital A y con B a la funcion Y, del orbital
B, la funcion de onda resultante puede escribirse ¥, =
N(A £ B). Normalice la funcion V..

Solucion:

Se requiere encontrar el valor de N que haga
*
[¥iw.dr=1

Para ello reemplazamos las funciones de onda bajo
el signo integral por la combinacién lineal recordando
que las orbitales atomicas son funciones reales y que
estan normalizadas.

[®*war = N[ A%an+ [ Bac+ [ ABar)
y como A y B estan normalizadas
[¥*wdr=N*(1+1+25)

para que la integral sea igual a 1, se debe cumplir

1

N kA s

que es el factor de normalizacién buscado.

Nota: se puede demostrar que

a, a,

2
S=[ABdr= 1+£+§(3] o/

donde la distancia internuclear R es 106 pm y a, el
radio de Bohr. Efectuando los calculos se encuentra
que S, también llamada integral de superposicion o de
solapamiento, vale 0,585. De modo que el factor de
normalizacion N vale 0,562
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4 — 6. Moléculas diatomicas héteronuclea-
res.

Si los dos nucleos de una molécula diatdmica son
diferentes, se pierde parte de la simetria caracteristica
de las moléculas homonucleares. Al desaparecer el
centro de simetria entre los nucleos carece de sentido
aplicar la designacion g y u de los orbitales, los que se
identifican solamente mediante las letras o, 7, 8, etc.

f arbitales Li arbitales LiH Orbital H
~C
), “_
. Ty B
SO
2p ; . I

1
)
B

Figura 4 — 11 Energias orbitales relativas en el LiH

Orbitales C Orbitales CO Orbitales O

@
o
!
O
S
7

Figura 4 — 12 Energias orbitales relativas en el CO

La particula heteronuclear mas simple es HeH"
formada por dos nucleos diferentes y dos electrones.
La ecuacion de Schrodinger para este sistema no pue-

de separarse. Sin embargo, utilizando el método de las
variaciones se ha calculado con bastante aproximacion
el valor de la energia de disociacion, 1,89 eV, al igual
que la distancia de enlace, 0,143 nm.

Para que se forme un enlace covalente entre
moléculas heteronucleares se impone el cumplimiento
de ciertas condiciones que posibiliten la combinacion
efectiva de los orbitales atdomicos: que las energias de
los orbitales atdmicos no sean demasiado diferentes;
que los orbitales se superpongan lo suficiente y que
tengan las mismas propiedades de simetria respecto
del eje que une ambos nucleos.

Las Figuras 4 — 11 y 4 — 12 muestran las energias
orbitales relativas en la formaciéon de moléculas di-
atomicas heteronucleares

4 -7. Meétodos para estimar orbitales mo-
leculares

Hemos visto que para el
electronica mas estable es

H,, la configuracion

H; :(ogls)’

La funcion de onda tiene que ser antisimétrica de
acuerdo con el principio de exclusion de Pauli. Una
forma practica de escribirla es mediante el determinan-
te de Slater

::;:gy = cte |0 1s(1)s, ls(ZX

= cte[ls,(1)+1s,(1)] [1s,(2)+ 15, (2)]

Esta es la aproximacion del Orbital Molecular. La
esencia de esta aproximacion es que sitia a los elec-
trones de una molécula en orbitales moleculares que se
extienden sobre toda la molécula. Planteada asi, hay
buena concordancia con las distancias internucleares
que se encuentran experimentalmente pero, en general,
las energias de disociacion calculadas tedricamente
tienen valores mas bajos que los reales. Para el caso
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del H; la concordancia con los valores experimentales
es

Valores teoricos Valores experimentales

R. 0,732 A 0,742 A

D. 3,49¢V 4,75 eV

La aproximacion del OM se puede mejorar por el
método del orbital hibrido pero hay un limite comen-
tado en la Seccion 4 - 4. Mientras que en el método del
orbital hibrido la aproximacion se logra escribiendo la
funcion de onda como un solo determinante, hay otro
método, el de la interaccion de configuraciones (CI)
en el que la funcidén se escribe como una suma de de-
terminantes. Por ejemplo

Wy, =cte o 1s(1) 3, IS(I)J +cte.' o, 1s(1)

c,1s(2) 5,1s(2 . o.1s(2)

El método de la interaccion de configuraciones
permite llegar a los valores mas aproximados posibles
a los experimentales.

E;Is(I;‘

G.1s(2

4 — 8. El método enlace-valencia

En las secciones anteriores discutimos métodos
aproximados de obtener soluciones de la ecuacion de
Schrodinger apropiadas para las moléculas. Consi-
derabamos el esqueleto (formado por los nucleos ato-
micos, o nicleos mas electrones de las capas mds in-
ternas) y calculabamos los niveles de energia molecu-
lar que podian ser ocupados por los electrones. Estos
niveles u orbitales moleculares se obtenian tomando
una combinacién lineal adecuada de los orbitales ato-
micos.

En ésta seccion describiremos otro procedimiento
de aproximacion, e/ método enlace-valencia. Si bien
restringiremos la discusion a moléculas diatomicas
sencillas como el ion molécula de hidrogeno y la
molécula de hidrogeno, el método se aplica a molécu-
las mas complicadas tales como el didxido de carbono
y el benceno.

La ecuacion de Schrodinger para el ion molécula
de hidrogeno H," es:

2 2 2 2
vig STMI gL e e € gy
h r, r R

0, en unidades atdomicas

V“P+2[E+l+i—l}11=0
r, r; R

Esta ecuacion difiere de la dada para el atomo de
hidrégeno, en que la expresion de la energia potencial
U contiene ahora tres términos, - e*/ry y - lry —
debidos a la atraccion que ejerce el electron sobre los
nucleos A y B—, y /R, debido a la repulsion inter-
nuclear. En la figura 4 —13 se muestra un esquema de
las distancias entre las particulas.

Figura 4 — 13 El i6n molécula de hidrégeno. A y B
representan los dos protones y e el Gnico electron

Cuando en este sistema los dos nucleos estan muy
separados, se pueden considerar dos posibles estructu-
ras: en una el electron estd completamente asociado
con el nucleo de hidrégeno A, siendo el nicleo B un
simple proton (representaremos esta estructura como
HHg', siendo ¥, la funcién de onda que la describe);
en la otra estructura el electron estd completamente
asociado con el nucleo B y le asignamos una funcion
de onda Wy, que describe la estructura H,'Hg. Las dos
estructuras corresponden a estados de igual energia, y
si los nucleos estuviesen a una distancia infinita, dar-
ian una descripcion exacta de la onda electronica esta-
cionaria asociada con el protén 4 o con el proton B.
Sin embargo, cuando los dos nucleos se aproximan
bastante, no hay una estructura adecuada que describa
la situacion. Por lo tanto supondremos que se puede
obtener una descripcion mejor mediante una combina-
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cion lineal de W,y Wy, de modo que la funcion de on-
da aproximada que describe a la molécula sea

¥Y=C%¥Yr +CirV¥mr

Puesto que ¥, y Wy representan estados de igual
energia, deben contribuir al valor de ¥ de igual mane-
ra, y se puede demostrar que en este caso hay dos
combinaciones lineales posibles:

1
"P+ = W[\PI +\PII]

1
Vo= — [P - P

- [a-s)]"

en las que S = J‘P,*‘P”dr. Como Y¥; # ¥ si supo-
nemos que la integral estd normalizada su valor (delta
de Kronecker ) es cero, por lo que podemos aproximar
a

¥, =

1
"X

(¥, +¥y)

1

7

El factor 1/ \2 es un valor aproximado de la cons-
tante de normalizacién, la cual asegura que [W¥’dr
extendida a todo el espacio es igual a uno. Ahora bien:
la densidad de la nube de carga es proporcional a ¥ ;
por tanto

Y_= (‘PI - ‘.PII)

2_1

¥l (w2 + w2 +29,%,)

+

mientras que

2_1

¥ = (w2 + w2 - 29,9, )

Encontramos asi que la funcion ‘. describe un es-
tado en el cual la densidad de carga es mayor que la

suma de las densidades de carga separadas, 'A(‘¥/
+ ‘I’,,z), siendo la diferencia 2 W¥;¥,. Las distribucio-
nes de estas densidades de carga son enteramente ana-
logas a las que se muestran en la Figura 4 - 2, estando
representada la densidad de las funciones p /2 y v,z
por lineas de trazos, y las W.> y W.* por lineas conti-
nuas; también se puede representar W¥,>y ¥ por line-
as de igual densidad electronica, dando una imagen
como la que se indica en la Figura 4 - 4. Los diagra-
mas de la Figura 4 — 4 muestran claramente que para
la funcién W.> el aumento de densidad de carga
electronica, asociado con esta combinacion lineal, se
concentra en la regiéon comprendida entre los nucleos
(diagrama de la izquierda), mientras que la nube de
carga queda fuera de esta region en la combinacion Y.
? (diagrama de la derecha).

La figura 4 - 14 muestra la variacion de la energia
con la distancia internuclear. La funcion W evidente-
mente estd asociada con el estado estable o “funda-
mental” del ion molécula H,", ya que la curva presenta
un minimo de energia para una distancia internuclear
(o “longitud de enlace™) de r,. La curva designada por
W. muestra un aumento continuo de energia cuando
los nucleos se aproximan entre si; en otras palabras,
muestra que no se forma ninguna molécula estable

|

=4

Figura 4 - 14. Ion molécula de hidrogeno: varia-
cion de la energia con la distancia internuclear

Podemos resumir ahora lo que sucede cuando un
proton se aproxima a un atomo de hidrégeno. Cuando
los nticleos estan muy separados, la energia electroni-
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ca sera la correspondiente a un electron en un atomo
de hidrogeno sencillo, pero a medida que los nucleos
se aproximan entraran en juego las fuerzas electrosta-
ticas (culombianas) de atraccion entre el electron y los
protones y de repulsion entre los protones. Por eso, un
aumento de la densidad de carga electronica en la re-
gion que separa los protones disminuirad la repulsion
proton — proton. En general, la formacion de un enlace
quimico se puede asociar con el aumento de la densi-
dad de carga electronica entre los atomos unidos.

En el caso del ion molécula de hidrogeno, tanto el
método del orbital molecular como el de enlace-
valencia conducen a los mismos valores de energia y
longitud de enlace, ya que ¥, representa una estructura
en la que el electron esta asociado Uinicamente con el
nucleo A, es un orbital atbmico de A e idéntico a uno
de los orbitales atdbmicos componentes (¥ ,) del méto-
do CLOA; analogamente, ¥, es idéntico a ¥ Ambos
métodos emplean la técnica de combinacién lineal,
pero el método enlace-valencia considera “estructuras”
hipotéticas, mientras que en la aproximacion del orbi-
tal molecular se destaca el papel del orbital molecular
enlazando a ambos nucleos. La diferencia entre los dos
métodos es mas notable cuando se consideran molécu-
las con mas electrones, pues entonces las funciones de
onda componentes de las combinaciones lineales ya no
son iguales.

4 — 9. El método del enlace-valencia y la
molécula de hidr()geno2

En la ecuacion de Schrodinger para la molécula
de hidrogeno, el término energia potencial U es el si-
guiente:

- ez/ral - e2/rb1 - ez/}’az - ez/rbz + ez/RAB + ez/Ru

donde las distancias 7y, etc., son las que se indican en
la figura 4 - 15. Los cuatro términos negativos corres-
ponden a la atraccion de los electrones 1 y 2 con los
protones A y B y los dos términos positivos a la repul-
sion entre proton y proton y electron y electron.

% Por su importancia histérica, el método de Heitler
London para la molécula del H, se da en el Apéndice C.

Cuando los nucleos A y B estan muy separados,
tenemos una estructura Hu; + Hg,, donde Hy; repre-
senta el electrén 1 asociado con el nucleo A, y Hg, al
electron 2 asociado con el nucleo B. Este sistema de
dos atomos de hidrogeno se puede describir por una
funcion de onda W, Una descripcion igualmente bue-
na es la suministrada por una estructura en la que el
electron 2 esta asociado con el nucleo A, y el electron
1 con el niucleo B (ya que los dos electrones no se
pueden distinguir) y este estado Ha, + Hp, esta descri-
to por la funcidén de onda W;. Cuando los atomos se
aproximan, sus ondas estacionarias se interfieren y
originan un nuevo movimiento ondulatorio, que segun
Heitler y London, se puede describir como una combi-
nacion lineal de W,y Wy;; es decir,

Y=NC¥Y+Cy¥n

24 £
* """"" Fyg — == —=
N /’ i
! s // : !
I ~ ” L
I \\ I [}
i ~L \
Tay // ~ Thy
y ~ 1
! 7 Y
T
o S
Fa hY
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Figura 4 - 15. Molécula de hidrogeno; distancias
entre los electrones e, y e, y los ntcleos A y B

De nuevo ¥; y W representan estados de igual
energia y tendran la misma importancia en la combi-
nacion lineal. En efecto, C; = £Cy; por consiguiente,

"P+ =N CI (TI + TII)
Y.= NC/(¥:/-¥Yn)

Una representacion de la energia frente a R, pre-
senta un minimo para la combinacion V., que corres-
ponde a la formacion de la molécula. La energia de
disociacion (3,14 eV) y la longitud del enlace (0,87 A)
calculados son comparables, a grosso modo, con los
valores determinados experimentalmente de 4,7466
eV y 0,74116 A. Se puede mejorar el método de Hei-
tler-London considerando dos estructuras adicionales
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en las que ambos electrones estan unidos a un mismo
atomo; estas estructuras son las formas idnicas

H,"+Hg (6 Hy+ HBI’z) descripta por Yy,
Hy +Hg" (6 Ha"*+ Hp) descripta por ¥y

1,2 ,
donde H, ~ representa el nicleo 4 con dos electrones
ligados a él. En este caso, Weinbaum us6 la funcion

Y=Y +¥; +c(¥ +¥n)

y aplicéd el método de variacion para determinar el va-
lor de la constante ¢, que da el estado de menor energ-
ia. Estos calculos dan para ¢ = 0,158 una energia de
disociacion de 3,21 eV y una longitud de enlace de
0,884 A.

4 — 10 Comparacion de los métodos del or-
bital molecular y de enlace-valencia

Ahora podemos comparar la descripcion de la
molécula de hidrogeno por los métodos del orbital mo-
lecular y enlace-valencia, para lo cual debemos exa-
minar con mas detalle las funciones de onda compo-
nentes. Consideremos primero el método del orbital
molecular. Si despreciamos la repulsion entre los elec-
trones, la probabilidad de encontrar el electron 1 en un
volumen dt; (=¥ Zdt 1) es independiente de la proba-
bilidad de encontrar el electréon 2 en un volumen drt,
(= W,%dr,); por tanto, la probabilidad de que el
electron 1 esté en el volumen dt;, mientras simulta-
neamente el electron 2 esté en el volumen dr,, es el
producto de las probabilidades individuales (= ¥, dr,
. \Pzzd'fz).

De esta manera, la funcion de onda Y., que des-
cribe la molécula, viene dada por el producto ¥, Vs,
es decir, el producto de las funciones de los electrones
individuales. Hemos visto en el tratamiento del orbital
molecular que la funcidén de onda para un electrén de
enlace de una molécula estd dada por la suma de los
orbitales atomicos. Asi,

Y= daqy + OBy

donde (a1 y ¢s(1) representan sistemas en los que el
electron 1 esta asociado con los nucleos A y B, respec-
tivamente (simplificamos las expresiones la constante
de normalizacion y los coeficientes C, y Cp). Analo-
gamente, para el electron 2,

Y= bae) t dBe)

Por tanto, la funcion de onda molecular es
¥ =¥1¥2 = (daayt d81)( da2) + D2)

= [daq) G4y t 080y PB2) + Puqy PB2)T DB
b

(4-8)

El término ¢, g2y representa una estructura en
la que los dos electrones estan sobre el nicleo A, dan-
do lugar a los iones H 4 y H';, mientras que dz1) sy
representa la forma i6nica H, Hj.

En el método enlace-valencia cada una de las fun-
ciones que toma parte en la combinacion lineal repre-
senta una disposicion especial de protones y electro-
nes, de tal manera que ¥,, por ejemplo, se refiere a la
estructura en la que los electrones 1 y 2 estan asocia-
dos con los nucleos 4 y B, respectivamente. De nuevo
la probabilidad de que el electron 1 esté proximo al
nucleo 4 y simultaneamente el electron 2 se encuentre
sobre el nucleo B viene dada por producto de las pro-
babilidades individuales, de modo que ¥; se puede
escribir como ¢4y Gy Vi como ¢u) ds). Por tanto,
para la combinacion lineal tenemos:

Wi = daq) 082 + da) D) (4-9)

La ecuacion (4 - 9) difiere de la (4 - 8) en que no
tiene los términos “i6nicos” P4y Pa2) Y ) Ps2)- La
teoria enlace-valencia (de Heitler-London) supone que
estas estructuras no son importantes debido a que la
repulsion entre electrones reducira la probabilidad de
que ellos se encuentren juntos sobre el mismo nucleo.
Por otra parte, la teoria del orbital molecular desprecia
el efecto de la repulsion interelectronica y da el mismo
peso a los términos i6nicos y no i6nicos (es decir, co-
valentes). Es evidente que ninguno de los dos métodos
daran resultados adecuados a menos que sean modifi-
cados convenientemente, ya que cada uno de ellos
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considera condiciones limites. Se puede demostrar que
cuando se mejoran los dos métodos “convergen” vy,
finalmente, llegan a ser equivalentes. Las modifica-
ciones implican el empleo de funciones de onda mas
elaboradas y, por consiguiente, calculos mas detalla-
dos.

A partir de 1960, el desarrollo de las computado-
ras le permitio a Roothaan y colaboradores desarrollar
una funcién con 80 términos que permitié una buena
aproximacion al valor experimental de la energia. Pos-
teriormente Kolos y Wolnievicz desarrollaron una
funcion de 147 términos sobre la base de un estudio no
adiabatico de la molécula de hidréogeno y que des-
echando la aproximacion de Born - Oppenheimer in-
cluian términos correspondientes a los niveles vibrato-
rios de los nucleos asi como correcciones relativistas.
De esta manera obtuvieron no sélo un valor de la
energia del estado fundamental con error relativo del
orden de 107 sino que, ademés, pudieron calcular con
bastante exactitud las energias de los estados excitados
de la molécula de H,.

4 —11. Resonancia

Hasta aqui hemos tratado de evitar el uso de la pa-
labra “resonancia”, que ha estado por mucho tiempo
asociada con la teoria enlace-valencia. Hemos descrip-
to la molécula de hidrégeno por una funcion de onda
que es la combinacion lineal de las funciones W,y V¥
cada una de las cuales define una estructura o estado
hipotético, es decir, Hy Hp, y Hy Hpy. El estado real
de la molécula se describe como el de un hibrido de
resonancia de los estados representados por ¥,y ¥, o
mas simplemente, se dice que hay resonancia entre las
estructuras Hy; Hp, v Hyo Hp;. El peligro de usar esta
terminologia reside en que es casi imposible evitar el
dar la impresion de que las estructuras hipotéticas tie-
nen una existencia molecular real. En el caso sefialado,
las estructuras H,; Hp, y Hy, Hp corresponden a ato-
mos separados y por tanto tiene existencia real, pero
no debemos imaginar que haya una especie de inter-
cambio rapido del electron entre los niicleos; en otras
palabras, no hay ninguna clase de equilibrio entre las
estructuras.

En general, en las moléculas mas complicadas las
estructuras contribuyentes no tienen existencia real. Es

un artificio conveniente para obtener una solucion
aproximada de una ecuacion de ondas complicada, y
también tiene la gran ventaja practica de que facilita al
quimico la representacion de la formacion de la molé-
cula sobre la base de diagramas convencionales y fa-
miliares, aunque el estado real de la molécula no se
puede describir directamente por una férmula estructu-
ral convencional que sea sencilla.

La seleccion de las estructuras hipotéticas a partir
de las cuales, mediante una combinacion lineal, se ob-
tiene la verdadera estructura, no se hace de una forma
arbitraria. Si las posibles estructuras tienen funciones
de onda ¥, ¥y, ..., etc., las importantes son aquellas
que en la combinacion ¥ =N(¢,¥;+ c¢,¥ ;+ ...) tienen
valores grandes de sus constantes ¢. Un estudio deta-
llado de la expresion de la energia asociada con la
funcién ¥ demuestra que las estructuras que contri-
buyen efectivamente son aquellas que

(a) tienen energias semejantes,

(b) sus nucleos ocupan aproximadamente las mis-
mas posiciones relativas,

(c) tienen el mismo numero de electrones desapa-
reados.

Esto se observa al estudiar ejemplos especificos,
como ser, la molécula de nitrometano. Si considera-
mos que los niicleos ocupan posiciones fijas en el es-
pacio, la estructura de la molécula puede representar-
se por dos diagramas de enlace:

0 Estructura /

Estructura I/
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Del estudio de un conjunto de moléculas con enla-
ces nitrogeno — oxigeno, se ha establecido que el doble
enlace es mucho mas corto que el enlace simple, pero
los resultados experimentales muestran que ambos
enlaces tienen la misma longitud: 1,22 A. El estado
real se describe sobre la base de las estructuras hipoté-
ticas / y Il y la funcion de onda para la molécula de
nitrometano se puede escribir como una combinacion
lineal

Y= N(C[ Y, +Cy "P[[)

Cada una de las estructuras contribuye por igual a
la combinacidén ya que tienen la misma energia, la
misma posicion relativa de los nucleos y el mismo
numero de electrones desapareados (cero).

Otro ejemplo lo constituye el didoxido de carbono
al cual se le suele asignar la formula estructural
O=C=O0. Esta férmula satisface las reglas convencio-
nales de valencia. Sin embargo, mientras la longitud
del doble enlace C=0O en sustancias en las que solo
hay uno de ellos, por ejemplo en las cetonas, es de

1,22 A y la calculada para un triple enlace C=0 es
1,10 A, en el CO, es de 1,15 A. De esta manera, el
enlace entre carbono y oxigeno en el CO, parece ser
de caracter intermedio entre el doble y el triple enlace.
Esto hace que se describa la estructura del CO, sobre
la base de tres estructuras hipotéticas:

0=C=0 ... V¥,
- +
0-C—0 .. v,
+ -
0—C -0 v,

De manera que estado real de la molécula vendra
dado por una funcién

lP=]V(C1 "IJ]+ C][‘PH+ C][[\Pﬂ])

La energia estandar de un doble enlace carbono —
oxigeno es perfectamente conocida: es de 191
kcal/mol. Esto es, se requieren 191 kcal para disociar
homoliticamente un mol de uniones C=0. Por lo tanto,

el calor de formacion estindar de la molécula de
0O=C=0 seria dos veces la energia de enlace cambiada
de signo, esto es - 382 kcal/mol. Sin embargo, el valor
experimental del calor de formacion estdndar del CO,
es =394 kcal. Esto significa que al formarse un mol de
CO, a partir de las respectivas sustancias simples se
liberan 12 kcal mas que la que corresponderia a la
formacion de un mol de moléculas de estructura
O=C=0. Dicho de otra manera, un mol de CO, — de
estructura real — es 12 kcal més estable que un mol de
moléculas de estructura O=C=0. Esta diferencia entre
el valor empirico de la energia de formacién de una
sustancia y la que corresponderia a su estructura
hipotética mas estable se llama energia de estabiliza-
cion por resonancia o, simplemente, energia de reso-
nancia.

Otro caso tipico lo constituye la estructura del
benceno. August Kekulé propuso en 1865 las siguien-
tes estructuras

= T

I P

A pesar de que las estructuras presentan tres do-
bles enlaces la espectroscopia muestra que todos los
enlaces carbono - carbono tienen la misma longitud:
1,397 A y que la molécula es plana.

En 1871, James Dewar propuso las siguientes es-
tructuras posibles

s

Cada una de esas cinco estructuras se puede repre-
sentar mediante funciones de onda apropiadas,
WV, ¥y, ... La estructura real del benceno estara dada
por una funcién de onda resultante

Y=c¥Y+cer¥Yrten¥Ym teca¥Yw+en¥y
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En las que las contribuciones de las formulas de
Kekulé son mas importantes que las formulas de De-
war.

Para romper todos los enlaces carbono - carbono
de un mol de benceno se requieren 36 kcal mas que si
hubiese tres enlaces simples y tres enlaces dobles. Esta
energia es precisamente la energia de resonancia y es
la responsable de la estabilidad del benceno a pesar de
su alto grado de insaturacion.

Las estructuras hipotéticas extremas entre las cua-
les se encuentra la estructura real se llaman formas
canonicas y en la jerga quimica se dice que la estruc-
tura real es un hibrido de resonancia entre las formas
canonicas.

4 —12. Electronegatividad

El concepto de “electronegatividad” ha sido usado
por los quimicos, con distintas acepciones, desde la
época de Berzelius. Sin embargo, no es sencillo en-
contrar una definicidn operacional que se corresponda
con el uso diario e intuitivo de ese concepto. Asi, por
ejemplo, Linus Pauling considero a la electronegativi-
dad como “el poder de un atomo de una molécula para
atraer electrones a si mismo”. Aunque la palabra “po-
der” se usa aqui con cierto sentido metaforico, la acen-
tuacion “atomo de una molécula” indica que la elec-
tronegatividad es una propiedad del enlace y no una
propiedad de los atomos aislados. Precisamente Pau-
ling ide6 una escala numérica de electronegatividades
relativas, sobre la base de las energias de enlace.

La funcion de onda aproximada que describe el es-
tado de una molécula diatémica homonuclear se puede
mejorar introduciendo en la funcion de prueba la reso-
nancia i6nico — covalente. De este modo, para una
molécula A—A Ia funcidon de onda podria escribirse,
en forma abreviada, como

QA-A = @ Qa:aTD QatA-+ b Qa-A* (4-10)

Para otra molécula B—B podria escribirse una ex-
presion similar. La relacion b/a, que determina la con-
tribucion idnica al enlace, es indudablemente pequefa

y es de esperar que tenga valores muy parecidos para
todas las uniones entre atomos iguales.

Consideremos ahora una molécula A—B que
comprende un enlace simple entre dos atomos diferen-
tes A y B. Si estos dtomos fueran muy semejantes, la
unién en esta molécula podria representarse mediante
una funcion de onda como la (4 — 10) y su valor seria
un promedio de las correspondientes a las moléculas
simétricas A—A y B—B. En este caso diremos que la
union A—B es covalente normal. En cambio, si los
atomos A y B son diferentes, uno con mayor “poder de
atraccion” que el otro, deberiamos usar una funcion de
onda mas general, del tipo

QA-B = @ QA TC Qatp-t d QA-B* (4-11)
H-H F-F | CI-Cl | Br- I-I
Br
Entalpia  de| 104,2 | 36,6 | 58,0 | 46,1 | 36,1
formacion (*)
H-F | H-Cl | H-Br | H-I
Entalpia  de 134,6 | 103,2 | 87,5 | 71,4
formacion (*)
% [D(A-A) + 70,4 | 81,1 | 75,2 | 70,2
D(B-B)]
A 642 | 22,1 | 12,3 | 1,2
CI-F | Br-Cl | I-Cl | I-Br
Entalpia de 60,6 | 52,3 | 50,3 | 42,5
formacion (*)
% [D(A-A) + 473 52,1 |47,1 |41,1
D(B-B)]
A 13,3 0,2 32 | 1,4

(*) Seglin la convencion moderna deberian tener
signos negativos

Figura 4 — 16. Energias de enlace para las molécu-
las de haluros de hidrogeno y haluros de halégenos en
kcal/mol.

Los mejores valores de c/a y d/a son aquellos que
hacen maxima la energia de unidn, o sea, que hacen
minima la energia total de la molécula. En general,
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estos valores resultaran diferentes de b/a de la ecua-
cion (4 — 10) y al dar un maximo de la energia de en-
lace no pueden ser menores que b/a. Dicho de otra
manera, cuando cobra importancia la resonancia i6ni-
co — covalente (aumenta el caracter idnico parcial) de
un enlace en una molécula formada por atomos dife-
rentes A y B la energia de enlace real entre ellos es
mayor (o igual) a la que tendria si el enlace entre am-
bos atomos fuese covalente normal.

Pauling postul6 la aditividad de los enlaces covalentes
normales, esto es, si D(A—A) y D(B—B) son las energias
de enlace de las moléculas A—A y B—B, la energia del
enlace covalente normal entre los atomos diferentes A y B
seria 2 [D(A—A) + D(B—B)]. Si este postulado fuese
cierto, las energias reales de enlace A—B, D(A—B), entre
atomos diferentes seria siempre mayor o igual que las
medias aritméticas de las correspondientes energias de
enlace simétricas. Esta diferencia, que Pauling distinguio
con A definida por

A =D(A—B) - % [D(A—A) + D(B—B)]
(4 - 12)

nunca seria negativa. Para corroborarlo, Pauling uti-
lizo las entalpias de formacion® de los haluros de
hidrogeno y de los haluros de halégenos, que se expre-
san en la tabla de la Figura4 — 16.

De los valores de la tabla se encuentra que A es
positivo para cada una de las ocho moléculas. Se ob-
serva que la cantidad A es precisamente el calor libe-
rado en la reaccion

2A,(2)+%By(g) > AB (2) (4-13)
Sin embargo, al analizar las energias de union para

las moléculas gaseosas de los metales alcalinos y la de
los hidruros de dichos metales, Pauling encontré que

3 Al utilizar los datos termodinamicos de entalpia de
formacion se incluyen no solo la energia de enlace sino
también pequefios términos que corresponden a las energias
de rotacion y vibracion de los nuicleos y un término presion
— volumen.

se obtenian resultados mas proximos a los experimen-
tales si en lugar de considerar la media aritmética se
empleaba la media geométrica de las energias de enla-
ce D(A—A) y D(B—B). Este postulado de la media
geométrica establece que la energia de una unién co-
valente normal entre atomos A y B es igual a

[D(A—A)D(B—B)]"?

y que, en consecuencia, la cantidad A’ definida por

A’ =D(A—B) - [D(A—A)D(B—B)]'*  (4-14)
debe ser siempre mayor o igual que cero.
Union | Energia | Union | Energia | Union | Energia
de de union de
union union
H-H 104,3 | Cs-Cs 10,7 | Si-S 54,2
Li-Li 26,5 |C-H 98,8 | Si-F 129,3
C-C 83,1 | O-H 110,6 | Si-Cl 85,7
N-N 38,4| As-H 58,6 | Si-Br 69,1
0-0 33,2|S-H 81,1 |Si-1 59,9
F-F 36,6 | N-H 93,4 | Ge-Cl 97,5
Na-Na 18,0 | Si-H 70,4 |N-F 64,5
Si-Si 42,2 |P-H 76,4 |N-Cl 47,7
P-P 51,3 | Se-H 66,1 | P-Cl 79,1
S-S 50,9 | Te-H 57,5 | P-Br 65,4
CI-Cl 58,0 H-F 134,6 | P-1 514
K-K 13,2 | H-CI 103,2 | As-F 111,3
Ge-Ge 37,6 | H-Br 87,5 | As-Cl 68,9
As -As 32,1 |C-N 69,7 | As-Br 56,5
Br-Br 46,1 | C-S 62,0 | As-1 41,6
Sn-Sn 34,2 | C-Si 69,3 | 0-Cl 48,5
Sb-Sb 30,2 | C-F 105,4 | S-Cl 59,7
Bi-Bi 25.0|C-Cl 78,5 | S-Br 58,7
Se-Se 44,0 | C-Br 65,9 | CI-F 69,6
Te-Te 33,0 C-1 57,4 | Br-Cl 52,3
I-1 36,1 C-O 84,0 |1-Cl 50,3
Rb-Rb 12,4 | Si-O 88,2 | I-Br 42,5

Figura 4 — 17. Valores de las energias para unio-
nes simples en Kcal/mol

Si bien el postulado de la media geométrica con-
duce a valores mas satisfactorios para la energia de la
union covalente normal entre atomos diferentes que el
postulado de la aditividad, el primero es mas dificil de
aplicar ya que mientras los valores de A pueden obte-
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nerse directamente a partir de calores de reaccion, para
el calculo de A’ se requiere el conocimiento de los va-
lores individuales de las energias de union

En el caso de las moléculas diatémicas los valores
empiricos de las energias de union se obtienen direc-
tamente de las energias de disociacion (las que se pue-
den obtener por métodos quimicos o espectroscopi-
cos). Pero en el caso de moléculas poliatomicas los
resultados experimentales sélo suministran informa-
cion acerca de la energia total de disociacion pero no
acerca de las energias de union individuales.

Gracias a los trabajos de muchos investigadores se
han podido encontrar energias de union individuales
entre atomos que forman moléculas poliatomicas. Al-
gunos de ellos se dan en la tabla de la Figura 4 — 17.
Los valores de las energias de union se eligen de ma-
nera tal que sus sumas representen las variaciones de
entalpia (- AH) a 298 K que acompatfian a la formacion
de moléculas a partir de atomos todos en fase gaseosa.
A partir de los datos de la tabla de la Figura4 — 17, se
pueden calcular los valores de A’ utilizando la ecua-
cion 4 — 14.

Pauling encontr6, de manera empirica, que la raiz
cuadrada de A’ es aditiva respecto de los atomos A 'y

B. Dicho de otra manera, los valores de A’ son pro-
porcionales a la diferencia entre ciertos numeros ¥y
asignados a cada atomo. El nimero que corresponde a
cada atomo se llama su electronegatividad.

AV =K |y - sl

Pauling eligié como constante de proporcionalidad
K = [30 (kcal/mol)]"* La ecuacién presentada por él
tiene la forma

[A’/30 (keal/mol)]"*= | 34 - x5 4 —15)
De esta manera, despejando la energia de unién

D(A-B) de la ecuacion 4 — 14, se obtiene (en
kcal/mol)

D(A-B) = [D(A-A)D(B-B)]'? +30 (xa - x8)°

4 -16)
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H
2.1
Li | Be B C MO F
1,0(1,5 2,0 2,5 1|3,0 13,5 4,0
MNa | Mg al Si P S |Cl
0,9(1,2 1,511,8 2,1 2,5 32,0
K Ca |Sc [T V [Cr |Mn|Fe [Co |Ni |Cu|[Zn |Ga |Ge |[As |Se | Br
o8& 10(1,3(1,5(16(1,6/(1,5(1,8(1,8(1,8|1,9 16|1,6|/1,8/2,0|2,4|2,8
Rb [(Sr [ ¥ |Zr |[Nb | Mo|Tc (Ru|Rh|Pd|Ag|Cd|{In [Sn|Sh|Te | I
o8 10(1,2(1,4(1,6(1,8(1,9(2,2(22(22|19 1,7/1,7|/18/1,9|2,1|2,5
Cs |Ba(La*\ Hf |[Ta | W |Re |Os | Ir | Pt |Au (Hg |TI |Pb | Bi | Po | At
07 091,1(1,3(1,5(1,7(1,9(22(22|2224 19 1,8/1,8/1,9|2,0|2,2
Fr | Ra [Ac+H
0,7
+ |C8 | Pr(Nd | PmlSm|Eu |Ga |Tb |Dy |Ho (Er |Tm|¥b |Lu
1,1(1,1(1.1 1,2 1.2 1,211,212 1,3 1,2
wx |TH[Pa | U [Np| PulAm|Cm Bk | Cf | E |Fm | Mv | No|Lw
1,4(1,4( 1,3

Figura 4 — 18. Escala de electronegatividades de Pauling (1960)

Asi, por ejemplo, de la tabla de la Figura 4 — 17
se tiene que D(C—H) = 98,8; D(C—C) = 83,1 y
D(H—H) = 104,2 . Haciendo los calculos a partir de la
(4 —16) se obtiene

98,8—[83,1x104,2]"2 )"
|Xc_XH|=( [3; ] J = 0,44

Inicialmente Pauling le asign6 valor O a la electrone-
gatividad del hidroégeno pero luego le agregd una cons-
tante aditiva de 2,05 de modo que los valores de 7y entre
los elementos C y F del segundo periodo de la Tabla
Periodica dieran valores entre 2,5 y 4,0. Ademas, con esa
constante, la diferencia y, - yg también da una estima-
cion confiable del momento dipolar de A-B en unidades
debye.

Si no se conocen las energias de unién de los ele-
mentos, el método de la media geométrica no es apli-

cable, pero para muchas uniones — exceptuando los
hidruros metalicos - no hay gran diferencia entre la
media geométrica y la aritmética. Por ello para los
calculos en los que por la media geométrica resulta
imposible, Pauling propuso usar la ecuacion

D(A-B) =% [D(A-A) + D(B-B)] + 23 (xa - )(B)2

@4 -17
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Es- Configuracién E, E, Es- Configuracion E,; E,
pe- pe-
cie orbital cie orbital

electronica electronica
H |Is 13,60 |- Kr |(Ar)4s°3d'"%4p° 14,00 |26,40
He |Is 2458 [54,50 |Rb |[(Kr)5s 4,18 27,36
Li |(He)2s 5,39 75,62  |Sr  [(Kr)5s® 5,69 10,98
Be |(He)2s’ 9,32 1821 |Y |(Kr)5s’4d 6,5 12,3
B | (He)2s2p 8,30 25,15  |Zr | (Kr)5s”4d’ 6,95 13,97
C |(He)s2p’ 1126 [2438 |Ru |Kr)5s™4d’ 7,36 -
N | (He)2s2p’ 14,54 [29,61 |Rh |[Kr)5s°4d’® 7,46 -
0 |(He)2s2p’ 13,61 [3515 |Pd |(Kr)4d" 8,33 19,80
F (He)2s™2p’ 17,42 (3498 |Ag |(Kr)5s4d" 7,54 21,41
Ne |(He)2s2p° 21,56 141,07 |[Cd |(Kr)5s°4d" 8,99 16,84
Na |(Ne)3s 5,14 4729 |In | (Kr)5s4d"'5p 5,79 18,79
Mg |(Ne)3s® 7,64 1503 |[Sn | (Kr)5s4d"'5p 7,34 14,50
Al | (Ne)3s™3p 8,98 18,22 [Sb | (Kr)5s4d"'5p° 8,64 18,00
Si | (Ne)3s™3p” 8,15 1634 |1 (Kr)5s”4d""5p’ 1045 |19,
P |(Ne)3s3p’ 11,0 1965 |[Xe |[(Kr)5s’4d"'5p° 12,10 [21,10
S |(Ne)3s?3p’ 10,36 |23,4 Cs |(Xe)6s 3,89 23,40
Cl |(Ne)3s’3p’ 13,01 |23,80 |Ba |(Xe)6s 521 9,95
Ar | (Ne)3s*3p° 1576 27,62 |La |(Xe)6s’5d 5,61 11,40
K |(Ar)4s 4,34 31,81 |Hf [(Xe)6s’4f'"5d° 5,52 14,80
Ca |(Ar)4s’ 6,11 11,87 |Ta |(Xe)6s'4f5d’ 7,88 -
Sc  |(Ar)4s’3d 6,56 1289 |W | (Xe)6s’4f' 5d° 7,98 -
Ti |(Ar)4s’3d’ 6,83 13,63 |Re |(Xe)6s4f'*5d’ 7,87 -
V  |(Ar)4s’3d’ 6,74 1420 |Os |(Xe)6s™4f"*5d° 8,7 -
Cr |(Ar)4s®3d’ 6,76 16,60 |Ir | (Xe)6s’4f'* 5d’ 9,0 -
Mn |(Ar)4s3d’ 7,43 1570 [Pt | (Xe)6s'4f*5d’ 9,0 -
Fe |(Ar)4s°3d° 7,90 16,16 |Au |(Xe)6s4f *5d" 9,22 19,95
Co |(Ar)4s°3d’ 7,86 1730 |Hg |(Xe)6s’4f"* 54" 10,43 |18,65
Ni | (Ar)4s’3d" 9,81 1820 [Tl [(Xe)6s’4f*5d"6p 6,11 20,32
Cu |(Ar)4s°3d" 9,75 20,34 |Pb |(Xe)6s*4f'* 5d"%6p” 7,42 14,96
Zn | (Ar)4s°3d"” 9,39 1789 |Bi |(Xe)6s'4f'* 5d"6p° 7,29 16,6
Ga |(Ar)4s°3d"%p 6,00 2043 |Rn [(Xe)6s™4f'" 5d"6p° 10,75 |-
Ge |(Ar)4s°3d"4p’ 7,88 1586 |Ra [(Rn)7s’ 5,28 10,10
As | (Ar)4s3d""4p’ 9,81 20,10 |Th |(Rn)7s°6d’ 6,95 -
Se | (Ar)4s°3d"%4p’ 9,75 21,30 |U [(Rn)7s°5f6d 6,1 -
Br |(Ar)4s’3d"4p’ 11,84 |19,10 |Pu |(Rn)7s”5f° 5.1 -

Figura 4 — 19 Energias de primera y segunda ionizacion de distintos elementos en sus estados fundamentales

(enel)
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La contribucion de esta union al calor de forma-
cion de la sustancia es, por lo tanto, igual a 23 (x4 -
xs)’. Esto es, el calor de formacion de una sustancia se
obtiene sumando esta expresion al total de las energ-
ias de uniones de la molécula. En el caso que en la
molécula existan atomos de oxigeno o nitrégeno hay
que hacer correcciones debido a que la union triple del
nitrégeno es muchisimo mads estable que si la molécula
de N, tuviera tres uniones covalentes simples. Esta
estabilidad extra ha sido calculada en 110,8 kcal/mol
para el Ny, o de 55,4 kcal/mol por cada atomo de
nitrogeno. En el caso del oxigeno, la uniéon doble es
mas estable que dos uniones simples y los calculos
dan una estabilidad extra de 26,0 kcal/mol por cada
atomo de oxigeno.

Elemento Configuracion Afinidad Configuracion del
electronica electronica anion

H Is 0,77 He

F (He)2s” 2p° 3,45 Ne

Cl (Ne)3s” 3p 3,61 Ar
Br (Ar)ds” 3d" 4p° 3,36 Kr

I (Kr) 5s” 4d" 5p° 3,06 Xe

0 (He)2s” 2p° 1,47 (He)2s” 2p°

S (Ne)3s” 3p* 2,07 (Ne)3s” 3p

Se (Ar)4s” 3d" 4p* 1,7 (Ar)4s” 3d" 4p°
Te (Kr)5s” 4d" 5p* 2,2 (Kr)5s” 4d" 5p°
N (He)2s” 2p’ -0,1 (He)2s” 2p*

p (Ne)3s” 3p° 0,7 (Ne)3s” 3p*

As (Ar)ds” 3d" 4p° 0,6 (Ar)ds” 3d" 4p*
C (He)2s” 2p° 1,25 (He)2s” 2p’

Si (Ne)3s” 3p” 1,63 (Ne)3s” 3p’

Ge (Ar)ds” 3d" 4p’ 1,2 (Ar)ds” 3d" 4p°
B (He)2s” 2p 0,2 (He)2s® 2p’

Al (Ne)3s” 3p 0,6 (Ne)3s” 3p°

Ga (Ar)ds” 3d" 4p 0,18 (Ar)ds” 3d" 4p’
In (Kr) 55> 4d" 5p 0,2 (Kr) 55> 4d" 5p°
Be (He)2s” 0,6 (He)2s*2p
Mg (Ne)3s” 0,3 (Ne)3s” 3p

Li (He)2s 0,54 (He)2s’

Na (Ne)3s 0,74 (Ne)3s®

K (Ar)4s 0,91 (Ar)4s”

Rb (Kr)5s 0,95 (Kr)5s®

Cs (Xe)6s 1,0 (Xe)6s®
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Zn (Ar)ds” 3d"

0,9 (Ar)ds” 3d" 4p

cd (Kr) 5s° 4d"

-0,6 (Kr) 5s° 4d" 5p

Figura 4 —20. Afinidades electronicas de algunos elementos (en eV)

Por lo tanto, la entalpia de formacién de una
sustancia puede calcularse (aproximadamente)
usando la ecuacion

AH =23 % (x4 - x8)° - 55,4 nx — 26,0 no
(4 —18)

En esta ecuacion ny es el numero de atomos de
nitrogeno en la molécula y np es el nimero de ato-
mos de oxigeno, la sumatoria indicada debe com-
prender todas las uniones de la molécula. El cerillo
del superindice indica condiciones estandar ya que
las energias extra estan calculadas en esas condicio-
nes y la ecuacion no se aplica a sustancias que con-
tengan dobles o triples enlaces.

Usando la ecuacion (4 — 18) se puede calcular
la diferencia de electronegatividad de dos elementos
a partir de la entalpia de formacion de sus compues-
tos y de esta manera, estudiando los compuestos de
un elemento con otros de electronegatividad cono-
cida puede calcularse la electronegatividad del ele-
mento. Asi por ejemplo, las entalpias estandar de
formacion del BeCl,, BeBr,, Bel, y BeS, son 122,3;
88,4; 50,6 y 55,9 kcal/mol. Estos valores dan dife-
rencias de electronegatividades de 1,56; 1,33; 1,03 y
1,06. A partir de las electronegatividades del Cl Br,
Iy S se encuentra para la electronegatividad del be-
rilio los valores 1,44; 1,47; 1,47 y 1,44. Debido a las
aproximaciones que se realizan, el limite de seguri-
dad impone el uso de un solo decimal. Es por ello
que al berilio se le asigna electronegatividad 1,5. La
escala completa de electronegatividades de Pauling
se da en la tabla de la Figura 4 — 19.

4 - 13. Energias de ionizacion y elec-
troafinidad

Se define energia de primera ionizacion como
la energia necesaria para arrancarle el electron mas

débilmente retenido a un atomo aislado y llevarlo a
una distancia infinitamente alejada del mismo.

Analogamente, se define energia de segunda
ionizacion como la energia necesaria para arrancarle
el electrébn mas débilmente retenido de un cation
monovalente positivo aislado y llevarlo a una dis-
tancia infinitamente alejada del mismo. De la mis-
ma forma se puede definir energia de tercera ioni-
zacion, etc.

Los valores de energia de ionizacion se obtienen
a partir de medidas espectroscopicas. En la tabla de
la Figura 4 — 19 se dan algunos valores de energias
de primera y segunda ionizacion de distintos ele-
mentos en sus estados fundamentales

La electroafinidad o afinidad electronica de un
elemento, es una propiedad que viene medida por la
variacion de energia asociada a la adicion de un
electron a un atomo gaseoso (aislado) de ese ele-
mento para dar un i6n monovalente negativo.

Para un atomo aislado de un elemento X, la cap-
tura de un electron puede representarse

X (g)+e > X +EA

Observemos que los halogenos tienen las elec-
troafinidades mas altas, es decir son los que liberan
mayor energia al captar un electron. Esto se debe a
que adquieren la configuracion del gas noble mas
proximo, que tiene una configuraciéon electronica
estable.

Los metales en general tienen bajas electroafi-
nidades, inclusive, muchos de ellos — como el beri-
lio, el magnesio o el cinc - requieren del suministro
de energia para incorporar un electréon (la afinidad
electronica tiene signo negativo) debido a que tie-
nen subcapas electronicas completas.

Si bien la variacidn de la electroafinidad en la
Clasificacion Periddica no es tan marcada como la

Profesor: Dr. Miguel Katz
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variacion de la energia de primera ionizacion, la
tendencia general de los elementos es que aumentan
a lo largo de un periodo y para un mismo subgrupo
disminuye con el nimero atémico. Esto es, una ten-
dencia parecida a la de la energia de primera ioniza-
cion.

Mulliken postulé que el promedio de la energia
de primera ionizacion y la afinidad electronica de un
elemento debe ser una medida de la atraccion
electronica del atomo neutro y, por lo tanto, de su
electronegatividad.

Ele-| E; EA | Suma/5,5

mento V) | (eV) (Pau)%ing)
H 13,60 | 0,77 2,6 2,1
F 17,42 | 3,45 3,8 4,0
Cl 13,01 | 3,61 3,0 3,0
Br 11,84 | 3,36 2,8 2,8
I 10,45 | 3,06 2,5 2,5
Li 5,39 | 0,54 1,1 1,0
Na 5,14 | 0,74 1,1 0,9
K 4,34 | 091 1,0 0,8
Rb 4,18 | 0,95 0,9 0,8
Cs 3,89 1,0 0,9 0,7

Figura 4 — 21. Electronegatividades de Mulli-
ken y Pauling

Para atomos monovalentes, como el hidrégeno,
los haldégenos y los metales alcalinos, existe una
correlacion bastante aceptable entre las escalas de
Pauling y los valores que se obtienen de la escala de
Mulliken. En la tabla de la Figura 4 — 21 se compa-
ran ambas escalas para esta clase de 4&tomos.

Para atomos multivalentes deben hacerse co-
rrecciones a la escala de Mulliken debido a la natu-
raleza de los atomos € 1ones.

En 1951 R. T. Sanderson, propuso una escala
basada en otros supuestos. Esta escala de electrone-
gatividades se basa sobre el principio segun el cual
la capacidad de un atomo, o de un i6n, para atraer
electrones de un enlace depende de la carga nuclear
efectiva que interactiia con los electrones de valen-
cia mas externos. Es bien sabido que, para elemen-
tos de un mismo periodo, a medida que aumenta la
carga nuclear el tamafio de los atomos generalmente
disminuye, es decir, los atomos se vuelven mas

“compactos”. Sanderson razono que la electronega-
tividad (ys) de un elemento deberia ser proporcional
a la densidad (nimero de electrones / volumen ato-
mico) de sus atomos aislados. Esto es

D
-2 4 - 19)
Xs D,

donde D es la relacion entre el nimero de electrones
en la especie y el radio al cubo de dicha especie y
Dy es la relacion entre el numero atomico y el vo-
lumen atémico del gas noble con configuracion
electronica mas parecida al del elemento de la espe-
cie considerada.

Sobre esta base, Sanderson elabor6 su tabla que
si bien tiene valores numéricos diferentes a la de
Pauling, pueden compararse con esta ultima multi-
plicando las de Sanderson por un factor apropiado.

Lo importante de la concepcion de Sanderson ra-
dica en el principio de equalizacion de las electrone-
gatividades. Cuando se enlazan 4tomos iguales la
electronegatividad de cada uno de ellos no se altera,
pero cuando se unen atomos de diferente electronega-
tividad se producen modificaciones en sus densida-
des electronicas debidas a las variaciones de las car-
gas eléctricas en las proximidades de sus nucleos. De
modo que cuando se combinan dos atomos que tie-
nen inicialmente distinta electronegatividad, las
mismas variaran a mediad que se forma el enlace
hasta alcanzar un valor intermedio. El principio de
equalizacion de las electronegatividades afirma que

“Cuando dos o mas datomos de elementos de
diferente electronegatividad se combinan, la
electronegatividad de cada uno de ellos variara
hasta que todos tengan el mismo valor inter-
medio dado por la media geométrica de las
electronegatividades iniciales”.

Asi, por ejemplo, los valores de las electronega-
tividades de Sanderson del hidrégeno y el oxigeno
son 3,55y 5,21 respectivamente. Por consiguiente la
electronegatividad de cada elemento en el agua es

Yo = 3/3,55* x5,21 =4,03
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En el caso del acido sulfurico, siendo la electro-
negatividad de Sanderson del azufre 4,11, resulta
que la electronegatividad de cada elemento en esta
sustancia es

Yimso, = 3,55 x4,11x5,21* = 4,513

En 1958 A. L. Allred y E. G. Rochow" propu-
sieron una escala de electronegatividades definida
por

(4 -20)

Ze
o= 0,359[J§f)]7 +0,744

donde 7, es el radio de enlace, distancia media entre
el electron y el nicleo del elemento 4 y Z, es la
carga nuclear efectiva que podria actuar sobre un
electron afiadido a la capa de valencia del atomo
neutro. Las constantes 0,359 y 0,744 se eligieron
para hacer tan concordante como fuera posible con
la escala de Pauling. En la tabla de la Figura 4 — 22
se dan los valores actualizados y refinados de la
electronegatividad de Pauling en la parte superior de
cada casillero y los de Allred y Rochow en la parte
inferior

En 1989, Leland C. Allen propuso una escala de
acuerdo con la ecuacion

Xi = 0’169<Ei,Val> /eV (4 — 21)

donde (F;y.) es la energia media de ionizacion de
los electrones de la capa de valencia en el atomo
libre en su estado fundamental. Los valores de
energia de ionizacion se obtienen a partir de medi-
das espectroscopicas. Sean, g la energia de ioniza-
cion de los electrones de valencia s y €, la energia

* A.L. Allred and E.G. Rochow, J. Inorg.
Nucl. Chem., 1958, 5, 264.

de ionizacion de los electrones de valencia p,
(E;ypq) se calcula mediante

oo metne,)
’ m+n

Expresion en la que m es el nimero de electro-
nes de valencia s y n es el nimero de electrones de
valencia p.

La escala Allen es dificil de aplicar a los ele-
mentos de transicion porque no esta claro cuantos
de los electrones d deben ser considerados como
electrones de valencia. En lo que hace a los elemen-
tos representativos, los valores en esta escala con-
cuerdan bastante bien con los de la escala de Pau-
ling.
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H He
220 HA
220 HA
Li [Be B C N 0 |F |He
Dog| 1457 204|255 1304|344 398 NA
Da7 (147 201|250 1307 |350)4.10|HA
Ha | Mg Al |51 P 5 Cl | A
Da3{ 131 161|100 1249|258 |3.96|HA
101|123 147|174 206|244 1283|320
K Ca |Sc ([Ti [V Cr |Mn [Fe [Co |Hi |[Cu |fn (Ga |Ge |As |5e |HBr (Kr
DB2(100 (136 (154 1L3 166|155 |[1B3 188|191 190 165 181 |2.01|248|255|296(3.00
D91(104 (120 (132 1AS 156 |[160 (164|170 |1 75175 |166 |182|202 |220|248|2.74(204
Rb |Sr |¥Y Zr [Nbh [Mo [Tc |[Ru [Rh [Pd [Ag [Cd [In [Sn [Sh [Te [I Xe
DB2(08%5 (1221331160216 190 (220|228 220193 1169 178|196 |205|2.10|266(2 560
DA 099 (1A (122123130136 |[142 | 145|135 142|146 MA9 172 182|204 |221[2 40
Cs (Ba |La |Hf |Ta |W |Re (Os [Ir Pt |Au |Hg |TI |Ph [(Bi |[Po (At |Hn
DF9 (D89 (140 (130 150|236 100 (220|220 |228|254 (200 (204|233 |202|200(220(NA
D69 (087 (108 (123133140146 (152|155 | 144 142 1144 MA4 155 (167 |176(1.90(2 06
Fi
gura 4 —23. Electronegatividades de Pauling (arriba) y de Allred — Rochow (abajo)

Autores como R. G. Pearson’ (1963) y R. G.
Parr® (1991) desarrollaron el concepto de electronega-
tividad absoluta. Esta es una propiedad de un sistema
quimico que se deduce de la teoria del funcional de la
densidad y que se define por

oE\ _I+A4
X absotuta = M=~ =

2

), = “ -

22)

donde p es el potencial quimico electronico, £ el po-
tencial debido al nucleo, y N es el numero de electro-
nes. / y A son la energia de ionizacion y la electroafi-

> Pearson, R. G.: J. Am. Chem. Soc. 85 (1963)
3533

% Parr, R. G., Pearson, R. G.: J. Am. Chem. Soc.
105 (1983) 7512

nidad del sistema quimico en su estado fundamental
(en contraste con la relacion similar de Mulliken, don-
de /'y A se refieren al estado de valencia). El término
“absoluta” se debe a la relacion con el potencial qui-
mico electronico p. La escala absoluta es esencialmen-
te una medida de la reactividad quimica de una, molé-
cula, radical, i6n o atomo libre, mientras que la escala
de Pauling carece de significado en lo que respecta a
moléculas o 1ones. Por lo tanto, estas dos escalas sélo
son comparables para atomos y radicales, donde son
aproximadamente paralelas.

La electronegatividad absoluta sirve como una
medida de la polaridad de un enlace. Para las especies
constituidas por dos entidades X e Y, la diferencia yy -
%y es positiva cuando X —Y esta polarizada X —Y"

4 - 14. Electronegatividad y caracter ioni-
co parcial de enlace
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El mismo Pauling ha intentado establecer una re-
lacion cuantitativa entre la diferencia de electronegati-
vidades de los elementos que forman un enlace quimi-
co y el caracter i6nico parcial del mismo. El mayor
tropiezo en formular una relacion exacta deriva del
hecho que la descripcion de un enlace como un hibrido
entre una union covalente normal y una union ionica
pura es sélo una aproximacion. Inicialmente, Pauling
propuso una ecuacion que diera la proporcion de
caracter i6nico de una unién simple entre dos 4tomos
Ay B en funcion de las electronegatividades de esos
elementos. Esa ecuacion fue

_(eans)?
Proporcion de cardcter ionico=1-e¢ *

(4 —23)

En la tabla de la Figura 4 — 24 se dan algunos va-
lores resultantes de aplicar esta ecuacion curva. Cuan-
do se comparan estos valores con los experimentales
que resultan de dividir el momento dipolar eléctrico
observado por el producto de la carga electronica in-
ternuclear para moléculas diatomicas formadas por
elementos monovalentes se encontrd que la ecuacion
es solo aproximada.

Con posterioridad se logré mejorar la determina-
cion del caracter ionico parcial de un enlace a partir de
los valores experimentales de la energia de interaccion
del momento cuadripolar eléctrico de un ntcleo at6-
mico y del campo cuadripolar eléctrico producido en
la vecindad del nucleo por los electrones de la molécu-
la.

Ya- Caracter 10- YA - Caracter 10-
AB nico (%) AB nico (%)
0,2 1 1,8 55
0,4 4 2,0 63
0,6 9 2,2 70
0,8 15 2,4 76
1,0 22 2,6 82
1,2 30 2,8 86
1,4 39 3,0 89
1,6 47 3,2 92

Figura 4 — 23. Diferencia de electronegatividades
y caracter i6nico parcial del enlace seglin la ecuacion
(4 -23)

También hay una relacion entre el porcentaje de
caracter idénico de un enlace simple y la entalpia de
formacion del mismo. Si observamos la ecuacion (4 —
17) encontramos que la contribucion de la entalpia de
formacion a la electronegatividad, 23 (ya - ys)’ se
corresponde con la expansion (y - ys)*/4. También en
este caso deben hacerse correcciones debido a los en-
laces multiples del nitrogeno y del oxigeno.

Profesor: Dr. Miguel Katz
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APENDICE C

El método del enlace de valencia para la molécula
de H, desarrollado por Heitler y London

En 1927, los fisicos alemanes Walter Heitler y
Fritz Wolfgang London’ desarrollaron un método pa-
ra calcular la energia de la molécula de hidrogeno que
explicaba su estabilidad, realidad hasta entonces inex-
plicable.

2 (XY 2iZs)

Figura 1. Distancias, en un cierto instante, entre las
particulas que forman la molécula de hidrégeno

Si se indica con 4 a uno de los 4&tomos y con 1 al
electron ligado a €1, con B al otro atomo para el cual el
electron se indica con 2, en un instante dado las posi-
ciones relativas de las cuatro particulas pueden es-
quematizarse como se representa en la Figura 1. En
ella R es la distancia entre los dos nucleos, ra; es la
distancia entre el electron 1 y el nicleo A4, ra, la dis-
tancia entre el electron 2 y el nticleo 4, rg) la distancia
entre el electron 1 y el nucleo B, rp; la distancia entre
el electron 2 y el nucleo By r; la distancia entre los
dos electrones.

El método parte de la aproximacion de Born — Op-
penheimer escribiendo el hamiltoniano

7 Theory of the Chemical Bond: W Heitler & F
London, Z. Phys. 44, 455 (1927)

2

H (Vf+V§)—e2[1+++——

m Iy Ty Ty Iy K, R

La ecuacion de Schrodinger carece de solucion
analitica y por lo tanto se requiere emplear funciones
aproximadas. Heitler y London razonaron que cuando
los 4tomos estan completamente separados R>>> r;; ,
la energia del sistema biatomico en el estado no exci-
tado es 2F, donde E| es la energia del 4&tomo de hidro-
geno en el estado fundamental. Si el electron 1 estd
ligado al nticleo A y el electron 2 al nucleo B, la auto-
funcion de orden cero para el conjunto de los dos ato-

mos es p(1)p(2),

A -rgq/a,
1 1 41/ @9
= — | = (C-1)
-2
%
=L l 752/ % (C-2)
(P(Z \/;(%J

Pero si se intercambian los electrones se obtiene el
mismo valor de la energia del estado fundamental. La
autofuncion de orden cero para los dos atomos es aho-
ra ¢(2)p(1) donde rs, reemplaza a rpy enla (C - 1)y
rg; reemplaza a rg; en la (C - 2). El sistema da lugar a
dos funciones degeneradas.

Heitler y London sugirieron tomar como funcio-
nes aproximadas

bo =0 (2)+ (2} (1)
by = 0(1)0 (2)-0(2)0 (1)

Estas dos funciones son evidentemente muy bue-
nas, e incluso exactas, si R es muy grande, pero a me-
dida que R disminuye los orbitales atdbmicos comien-
zan a superponerse, siendo esa superposicion una fun-
cion de R. Por lo tanto, debe incluirse un factor de co-
rreccion que tome en cuenta ese solapamiento de orbi-
tales. Los autores encontraron que las mejores funcio-
nes normalizadas son

(C-3)
C-4

(C-3)

b = ﬁm» (2)+ 0(2)0 ()]
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(C-6)

¢|3 W[‘P(l)(b( ) (P(2)¢ (1)]

En estas dos expresiones S es la integral de sola-
pamiento del tipo de las dadas en la ecuacion (3 — 18)
cuya solucion es una funcion de R dada por

S=e"’(1+p+§p2) (C-7)

en la que p = R/aq.
Evidentemente la (5) es una funcion simétrica, ya

que el intercambio de coordenadas no modifica el sig-
no de la expresion mientras que la (6) es antismétrica.

E,.;[201£ 57| [[ o) ()£ (2} (V]* Ao} ()£ 0(2)0 (V}a,ar,

Del hamiltoniano completo dado al comienzo del
parrafo, el hamiltoniano que corresponde al atomo de
hidrogeno de nucleo A alrededor del cual gravita el
electron 1 es:

iVZ _i
2m r

E, ;2012 5*)]- 2[[[o(1)o (2) o(2)0 (W] Alp(1)o (2)lic,ds,

ya que el segundo término se obtiene sustituyendo
1 por 2 en la integral, cuyo valor no cambia en el caso

de E_, pero cambia de signo en el caso de Ej lo que

compensa el signo menos que precede a ¢(2)¢(1) en el
ultimo término de la integral (C - 8).

Se calcula ahora H ¢(1)¢(2). Desarrollando

ahora H se obtiene:
b ()-| - 7 V- loahia)+
=S lath -

rg

A partir de estas funciones deben calcularse los
valores aproximados de las energias E_ y EB

E,=[¢,* Hp

E, = [ ¢ * Hoydr

Se pueden reducir estas dos ecuaciones a una sola
desarrollando las funciones ¢. Luego de una transfor-
macion apropiada se obtiene una funcioén

(C-3)

Asimismo, del hamiltoniano original podemos ex-
traer el hamiltoniano que corresponde al atomo de
hidrégeno de nticleo B alrededor del cual gravita el
electron 2.

ivl _i
2m g,

Notemos también que se cumple

(C-9)
el Ll Lt o)
Fyy Ty Ny R
(C-10)

Los dos primeros términos son iguales puesto que
los operadores son los del atomo de hidrogeno que se
aplican respectivamente a los pares A(1) y B(2) en el
mismo estado energético. Llamando E,, a la energia
del atomo de hidrogeno en ese estado, la (C - 10) se
reduce a

Profesor: Dr. Miguel Katz
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(C-11)

Ahora deben resolverse las cuatro integrales

1= E, [[lo() )= o2} (0)]* [o(}p D,
1= [[lo(06 @) 0(2)p ()¢ [olt) (i
1 - & [ (1) (2)% N(ﬂ-:hmﬂﬂwﬁn
1V =& [[ol(1)o (2)+ 02 (1)]* Lo @),

(C-12)

Por lo tanto

=13 s’ [21+200+ 1T + IV]

at+p

(C-13)

La integral / se puede escribir

I=E, [[* (00 (2)ar,dr, £ Eq [[ o(2)0 Wo(1)p 2)r,de,

(C - 14)

Puesto que ¢ y ¢ estan normalizadas la primera in-
tegral doble vale 1 y la segunda integral doble es el
producto de dos integrales de solapamiento S, es decir
vale S°. De aqui concluimos que la integral / es

1-E,(1+5?) (C-15)

Para calcular la integral /I escribimos

= —ezj. o z(l)drlj. ¢ 2(Z)idt2 + (— e )I o1 (1)(’1:1'[ —d’c¢(2)¢ @)

(C - 16)

La integral

—e I(I) —drz J

L)

representa la energia de interaccion coulombiana entre
el nacleo A4 y el electron 2 que gravita alrededor del
nucleo B. De alli que J se conozca como integral de
Coulomb. En cambio la integral

o [eRO,

Cc-2
re (C-2)
no tiene ningun equivalente clasico. Se la denomina
integral de intercambio pues esta relacionada con la
indistinguibilidad de los electrones y con su posibili-

dad de intercambio entre las dos funciones de onda ¢
y &4 . La tercera integral de la (16) es la de solapa-
miento, S, de modo que la /I se puede abreviar
Il =J+SK (C-17)
La integral mas dificil de calcular es la I/, lla-
mada integral de intercambio bielectronica bicéntrica
que debe calcularse empleando un desarrollo en coor-

denadas elipticas confocales para 1/r,. Por ello nos
limitaremos a descomponerla en dos expresiones

ez”‘ ¢ *(1)p *(2)

dvde,=J'

e[ o(1)p (2)o(2)0 (1) dud, - K’

La primera de estas integrales dobles representa la
energia coulombiana de repulsion entre los electrones
1 y 2. La segunda, carece de equivalente clasico y se la
llama integral de doble intercambio.

Se puede comprobar facilmente que la ultima inte-
gral, IV, vale

2

IV=%(1iS2) (C-18)

De esta manera, la energia de la molécula de
hidrogeno estara dada por la suma
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E, (125%)=2E,(1+5*)+ 20/ SK)+ J'iK+%(1

(C-19)

a+B

que reordenada da

2
E,,=2E, +e—+ (2J+J')i(22SK+K')
R 118

(C - 20)

Si consideramos que en el equilibrio los nucleos
estan lo suficientemente alejados como para que S” sea
lo suficientemente pequefio comparado con 1, pode-
mos expresar la energia mediante

E,,=EZ+(2SK+K') (C-21)

Expresion en la que E;] representa una energia

de los dos atomos de hidrogeno cuando la molécula se
encuentra en equilibrio energético.

2

E3=2EH+%+2J+J' (C-22)

Orbital
P antienlazante

EF

E orbital
* enlazante

Figura 2

De las tres integrales encerradas en el paréntesis
de la ecuacion (21) S y K’ son positivas mientras que
K es negativa. Ademas, los célculos muestran que K’
es siempre menor en modulo que el producto SK. De
esta manera, el resultado de las integrales encerradas
en el paréntesis es menor que cero y, de acuerdo con el
signo entre los dos términos del segundo miembro de
la (21) que se considere, se obtendran dos valores de la

e nergia de la molécula de hidrégeno. Uno de ellos, £,

sera menor que Ej/ y el otro valor, Ej sera mayor que

E;! . Esto se suele representar mediante un diagrama
de energia como el de la Figura 2

Esto significa que a cierta distancia entre los nu-
cleos existe una funcion de onda ¢, para la cual la
energia de la molécula de hidrégeno es menor que la
tendrian los dos 4&tomos en las mismas posiciones pero
sin interaccion entre ellos.

De esta manera Heitler y London demostraron que
la estabilidad de la molécula de hidrogeno se debe a la
indistinguibilidad de los electrones lo que permite el
intercambio de los mismos.

En su razonamiento, los autores partieron de dos
funciones no perturbadas ¢(1)p(2) y ¢(2)p(1) lo que

produce dos niveles simétricos respecto de E}/ . Esto

es cierto si se cumple que S es muy pequefia respecto
de la unidad. Si S no es pequefia, la simetria desapare-
ce.

En la Figura 3 se representan los valores de £,y
Ejg en funcion de R y de la energia real para el estado
fundamental de la molécula de hidrégeno. Los valores
obtenidos por Heitler y London no eran muy precisos.
Los calculos daban una distancia de equilibrio de 0,80
A y una energia de disociacion de 0,232 Rydberg®, o
sea 304,5 kJ/mol. Los valores experimentales son 0,74
Ay 454,8 kJ/mol. Si bien los valores que se obtienen
por el método de Heitler y London difieren de los ex-
perimentales, en su momento constituyeron un gran
avance ya que los calculos basados en la interaccion
clasica daban una energia de enlace muy débil, del
orden de 0,02 Rydberg (26,3 kJ/mol).

¥ 1 Rydberg (Ry) = moe*/8e,*h?=2,1797 10™'%J.

Profesor: Dr. Miguel Katz
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E (Bydberg)

=056

_]‘5 -

Curva real del estado fundamental

Figura 3. Curvas de energia para las funciones de
Heitler — London

En 1928, Wang sustituyo6 las funciones de onda de
hidrogeno por funciones

3
AT
(P=1/—e
T

en las que o es un parametro variacional. La energia
calculada en la forma precedente se minimiza en fun-
cion de o. De esta manera Wang obtuvo un valor me-
jorado para la energia de 357,3 kJ/mol.

En 1931, Rosen mejord los resultados de Wang
partiendo de una funcion de prueba del tipo

¢= (PA(I) Pp (2)"' ¢4 (2) (PB(I) (C-23)
en la que cada orbital atdmico esta dado por
o, =e“(1+cr,)

Pp = e (1+ch)

Esta correccion permite la polarizacion de los orbi-
tales atomicos en la formacion de la molécula. El re-
sultado da una energia de enlace de 381,9 kJ/mol.

Aunque la repulsion entre los electrones tiende a
que se mantengan separados, existe cierta probabilidad
de encontrar a ambos electrones en las proximidades
del mismo nucleo. Esto implica que hay cierta proba-
bilidad de existencia de una estructura ionica. Por lo
tanto, el método de Heitler London se puede mejorar
introduciendo en la funcién de prueba (4 — 29) térmi-
nos que correspondan a las dos posibles estructuras
ionicas, es decir se parte de una funcién de prueba
mejorada del tipo

0=0,1)0;(2)+ 0,20, 1)+ 80, (1)0,,(2)+ 0, M), (2)]

(C-24)

En el lenguaje de la teoria del enlace de valencia,
esta funcion de prueba representa una resonancia ioni-
co — covalente. Debemos remarcar que la funcion de
onda del estado fundamental del H, no cambia con el
tiempo de ser una funcion covalente correspondiente a
la estructura H-H a funciones idnicas del tipo H." Hg
o Hy Hg' sino que la funcién de onda es una mezcla,
independiente del tiempo, de funciones covalentes e
i6nicas.

Si bien en un comienzo la aproximacion de Heitler
London por el enlace de valencia daba resultados dife-
rentes a los obtenidos por Mulliken y Hund con los
métodos aproximados de los orbitales moleculares y la
CLOA, a medida que se fueron refinando ambos
métodos fueron llegando a resultados coincidentes. A
partir de 1960, el desarrollo de las computadoras les
permitieron a Roothaan y colaboradores desarrollar
una funcion con 80 términos que permitié una buena
aproximacion al valor experimental de la energia. Pos-
teriormente Kolos y Wolnievicz desarrollaron una
funcion de 147 términos sobre la base de un estudio no
adiabatico de la molécula de hidrogeno y que des-
echando la aproximacion de Born Oppenheimer inclu-
ian términos correspondientes a los niveles vibratorios
de los nucleos asi como correcciones relativistas. De
esta manera obtuvieron no sé6lo un valor de la energia
del estado fundamental con error relativo del orden de
107 sino que, ademas, pudieron calcular con bastante
exactitud las energias de los estados excitados de la
molécula de H,.
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Problemas propuestos:

4.1. Sabiendo que la integral de superposicion del
i6n molécula de hidrégeno es

2
R 1( R
PP BT NTEA

a, a,

donde W, es la funcion de onda del estado funda-
mental del &tomo A y W, es la funcién de onda del
estado fundamental del atomo B, R = 106 pm es la
distancia internuclear y a, el radio de Bohr. Calcule el
valor del factor de normalizacion del orbital molecular
W¥_del H,"

4.2. Estime la factibilidad de la existencia de
moléculas de K, en un estado basal e indique en orden
creciente los orbitales moleculares en los que hay elec-
trones.

4.3. El niimero P de enlaces covalentes de una
molécula diatomica puede calcularse mediante la for-
mula P =(n — n*)/2, donde n y n* son los nameros de
orbitales enlazantes y antienlazantes, respectivamente.
Calcule el nimero de enlaces covalentes en las
moléculas de Li,, O, y N,.

4.3. La distancia internuclear en el HCl es de
127,3 pm y su momento dipolar eléctrico es de 3,60 x
107° Cm. Estime el porcentaje de caracter idnico rela-
cionando este valor con el con el momento bipolar que
corresponderia si la unién fuese io6nica. Compare el
valor obtenido con el que resulta de aplicar la ecuacion
4 — 23 y la escala de electronegatividades de Pauling.

4.4. Utilizando las tablas de las Figuras 4 — 19 y 4
— 20 calcule las electronegatividades de Mulliken para
los siguientes elementos: K, S, P, Al, Br y Zn. Divida
los resultados por 5,5 y compare los valores obtenidos
con los correspondientes en la escala de Pauling.

4.5. A partir de los resultados del ejercicio anterior
y, supuesta valida la férmula de Pauling estime el
caracter ionico parcial de los compuestos binarios que
forma el Br con el K, el Aly el Zn.



