
 

 

 

 

UNIONES QUÍMICAS 
 

 

4 - 1.  El enlace covalente 

Uno de los principales problemas con los que 
se enfrentaban los químicos de principios del si-
glo XX fue el de encontrar una explicación para la 
estabilidad de las moléculas. En el caso de los 
compuestos iónicos, la energía de cohesión de sus 
cristales se podía interpretar adecuadamente me-
diante el concepto clásico de atracción eléctrica 
entre iones con carga opuesta. Pero el problema 
subsistía para todas aquellas sustancias que for-
maban moléculas discretas en el estado gaseoso o 
para aquellas sustancias sólidas que no mostraban 
carácter iónico. Para poder interpretar la interac-
ción entre todos los átomos desde el punto de vis-
ta de la interacción eléctrica de cargas positivas y 
negativas, se postularon distintas teorías acerca de 
la formación de dipolos permanentes o inducidos, 
interacciones dipolo – dipolo, fuerzas de van der 
Waals, de London, etc. Sin embargo, todos los 
cálculos fallaban cuando se trataba de moléculas 
formadas por átomos iguales. En el caso del H2, 
por ejemplo, los cálculos clásicos indicaban que 
el enlace entre los dos átomos de hidrógeno debía 
ser más débil de lo que en realidad es, con lo cual 
la molécula H2 sería inestable. 

El advenimiento de la Mecánica Cuántica pu-
so en un segundo plano las interacciones eléctri-
cas y puso el mayor énfasis en calcular las energ-
ías de los átomos individuales que forman las 
moléculas y luego calcular la energía de la molé-
cula misma. De esta manera la explicación radi-
caba en lo siguiente:  

Una molécula será más estable que los áto-
mos que la forman si su energía es menor que la 
suma de las energías de los átomos individuales.  

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

Para el caso del átomo de hidrógeno, la ecua-
ción de Schrödinger suministra un método exacto 
para el cálculo de las energías del átomo, tanto en 
su estado fundamental como en los estado excita-
dos, pero para el caso de las moléculas, si bien la 
formulación del problema es fácil, su cálculo de-
tallado es complicado y, a veces, imposible. 

El agregado estable de partículas con más de 
un núcleo más sencillo que se conoce es el ión 
molécula de hidrógeno, H2

+. Esta especie, descu-
bierta por J. J. Thomson al estudiar los rayos 
catódicos, es medianamente estable en el estado 
gaseoso y cada partícula está formada por dos 
núcleos, generalmente dos protones, y un electrón 
interactuando con ambos.  

Ni la Mecánica Clásica ni la Mecánica Cuán-
tica pueden resolver el problema de describir con 
exactitud el movimiento de más de dos cuerpos. 
Obviamente, cuanto mayor es el número de partí-
culas en movimiento tanto más se agrava el pro-
blema. Estas imposibilidades hacen que se deba 
recurrir a diversas aproximaciones para poder en-
contrar los valores de las energías moleculares. 
Algunos métodos para el cálculo de energías mo-
leculares parten de una aproximación que tiene un 
cierto sustento teórico — como la de Born – Op-
penheimer, que veremos más adelante — y a par-
tir ella hacen un desarrollo para obtener dichas 
energías. Tales métodos se denominan métodos 
ab initio. Otros métodos tratan de encontrar los 
valores de energía planteando ecuaciones pura-
mente empíricas. Estos métodos se llaman empí-
ricos. Entre esos dos métodos límites hay una 
amplia gama de métodos intermedios que, con la 
ayuda de las computadoras modernas, permiten 
encontrar no sólo los valores de las energías mo-
leculares sino predecir longitudes de enlace y geo-
metrías moleculares. 

Al postular descripciones aproximadas del sis-
tema, se pueden dilucidar algunos aspectos de la 
naturaleza del enlace químico. Hay dos maneras 
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as 

principales de afrontar este problema, el método 
del enlace de valencia (EV), desarrollado  princi-
palmente por Heitler, London, Slater y Pauling y 
el método del orbital molecular (OM) desarrolla-
do por Hund y Mulliken. 

El método del enlace de valencia parte de la 
base que para formar un enlace químico se requie-
ren dos electrones. De esta manera el método cen-
tra su estudio en el comportamiento de un par 
electrónico. El método sitúa a los electrones de 
una molécula en orbitales atómicos y a partir de 
allí construye la función de onda molecular que 
permita el “intercambio” de pares de electrones de 
valencia entre los orbitales atómicos de los áto-
mos intervinientes. 

Profesor: Dr. Miguel Katz 

El método del orbital molecular considera la 
estructura de la molécula aislada y dice que esta 
estructura debe tener un conjunto de niveles de 
energía como los tiene el átomo de hidrógeno. Es-
te método sitúa a los electrones de la molécula en 
estos niveles, observando el principio de Pauli 
para obtener así la descripción de la estructura 
electrónica molecular. 

La teoría de los orbitales moleculares es 
quizás más adecuada desde el punto de vista esté-
tico, pero debido a que no hace hincapié en un 
enlace químico localizado, muchos químicos pre-
fieren el método del enlace valencia ya que este 

método ofrece un esquema más gráfico de la si-
tuación. 

La distinción entre ambas teorías fue marcada 
en sus comienzos pero, a través de sucesivos refi-
namiento en ambas, cualquier diferencia entre 
ellas es más imaginaria que real.  

Notemos que partiendo de concepciones dife-
rentes se llega, mediante aproximaciones adecua-
das a los mismos resultados, de modo que la 
molécula no es como dice una teoría o la otra, en 
cuyo caso los resultados darían valores diferentes.  

Desde el punto de vista práctico la teoría del 
orbital molecular funciona de manera más senci-
lla, pues no es fácil determinar a priori estructuras 
covalentes en moléculas más complicadas que la 
del H2. 

 

4 - 2.  Estructura electrónica de moléculas 

El caso más sencillo de analizar es el de las 
moléculas diatómicas. Conocer la estructura 
electrónica de una molécula implica conocer 

iii EĤ   

Para ello debe poder escribirse el hamiltonia-
no para todas las interacciones  
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El primer término del segundo miembro re-
presenta la energía cinética de los núcleos, el se-
gundo la energía cinética de los electrones, el ter-
cero la energía potencial debida a la interacción 
entre los núcleos, el cuarto la energía potencial 
debida a la interacción entre los electrones y los 
núcleos y el último, la energía potencial debido a 
la interacción electrónica.  

La función de onda dependerá de las coorde-
nadas de los núcleos (q y de las coordenadas de 
los electrones (qi). De modo que puede escribirse 

 
(qi, q)          (4 - 2)
En el caso de moléculas pequeñas, se podría 

resolver la ecuación con cierta precisión. Para ello 
hay que introducir la ecuación (4 - 1) en la (4 - 2). 
Las complicaciones que pueden surgir en su reso-
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lución se obvian recurriendo a la aproximación de 
Born - Oppenheimer. 

Como los núcleos son más pesados que los 
electrones, su movimiento es relativamente lento; 
el movimiento electrónico es lo suficientemente 
rápido como para ajustarse a cualquier variación 
en la posición de los núcleos. Por lo tanto, los 
movimientos nucleares, rotacionales y vibraciona-
les de las moléculas deben analizarse como un 
problema aparte. Precisamente en esto consiste la 
aproximación de Born - Oppenheimer: en el pro-
blema del movimiento electrónico, las distancias 
internucleares y la orientación relativa de los 
núcleos se consideran como parámetros.  

La utilidad de la aproximación de Born - Op-
penheimer se asienta en el principio de variación, 
que hemos analizado en la sección  3 – 3, según el 
cual el valor de la energía del estado fundamental 
hallado por cualquier método aproximado es 
siempre mayor que el valor verdadero. Utilizando 
esta aproximación, se intenta lograr la resolución 
de la (4 - 2) mediante la separación de la función 
en dos componentes, una que se refiere al pro-
blema electrónico, en el que se consideran fijos 
los núcleos. De ella se obtiene una función de las 
coordenadas nucleares; y a partir de esto, se es-
tudia el problema nuclear. 

Por lo tanto, considerando a los núcleos fijos 
se puede omitir el primer término del segundo 
miembro de la ecuación (4  – 1) que representa la 
energía cinética nuclear, de manera que el hamil-
toniano aproximado se reduce a   

 
 



  
 

ji j iji ii
i r

e

r

eZ

r

e
ZZ

m
Ĥ
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corresponde a la repulsión nuclear y lo podemos 
representar mediante UN,N, de modo que la ecua-
ción anterior se puede escribir 
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Los primeros tres términos del segundo 
miembro constituyen el hamiltoniano puramente 
electrónico de la molécula, al que podemos repre-

sentar mediante . De esta manera llegamos a 

una ecuación de Schrödinger aproximada que in-
cluye la repulsión nuclear 

elĤ

   EUĤ N,Nel  (4 - 6)

 
La aproximación consiste en considerar que 

las distancias internucleares r no son variables 
sino que se mantienen constantes. Obviamente, 
como son posibles infinitas configuraciones nu-
cleares, para cada una de ellas habría que resolver 
la ecuación de Schrödinger (4 - 6) con lo que se 
obtendría un conjunto de funciones de onda 
electrónicas  - y las energías electrónicas corres-
pondientes – para cada estado molecular distinto. 
De aquí concluimos que las funciones de onda 
(aproximadas) y las energías electrónicas depen-
den paramétricamente de la configuración nucle-
ar.      

Las variables de la ecuación de Schrödinger (4 
- 6) son las coordenadas electrónicas. La cantidad 
UN,N es independiente de estas coordenadas y para 
cada configuración nuclear es constante. Se puede 
demostrar que la omisión de un término constante 
K del hamiltoniano no afecta a las funciones de 
onda, sino que simplemente disminuye cada valor 
propio de la energía en una cierta cantidad K. Así 
pues, al omitir UN,N de la (4  – 6) se obtiene 

elelelel EĤ   (4  – 7)

 
en la cual Eel = E – UN,N.  
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Figura 4 - 1. Representación gráfica de la 
energía de una molécula diatómica en función de 
la distancia internuclear 

En la práctica se recurre a lo siguiente: Se 
hace una conjetura sobre la descripción de el 
sobre la base de parámetros nucleares — esto es, 
suponiendo que la distancia entre los núcleos tie-
ne un determinado valor fijo — y se trata de re-
solver la ecución de Schrödinger. Luego se ajus-
tan los parámetros nucleares para hacer mínimo el 

valor de la integral Eaprox
= ∫*Ĥ dr/ ∫*dr. 

Este valor será mayor que la energía del estado 
fundamental. Luego se van adicionando funciones 
de prueba que van acercando cada vez más los 
cálculos al valor correcto de la energía en el esta-
do fundamental, el que se obtiene a partir del es-
pectro molecular. 

Si se representa la energía electrónica, inclu-
yendo la repulsión nuclear, para un estado enla-
zante de una molécula diatómica en función de la 
distancia internuclear R, se obtienen gráficos co-
mo el de la Figura 4 –1. 

En R = 0 la repulsión internuclear hace que E 
tienda a infinito.  El mínimo de la curva corres-
ponde a la energía de disociación, ED, ya que es la 
energía requerida para separar los átomos llevan-

do la distancia R que los separa a un valor infini-
to. El valor de Re corresponde a la distancia para 
la cual la molécula tiene máxima estabilidad y se 
la llama distancia internuclear de equilibrio1. 
Debemos tener en cuenta que debido a las 
aproximaciones realizadas ED = E() – E(Re) di-
fiere de la energía de disociación experimental. 

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

 
 
 
4 – 3.  El método del orbital molecular 
 
La teoría del orbital molecular comienza por 

considerar un sistema en el que en la molécula 
estable los núcleos están en sus posiciones de 
equilibrio y analiza la forma en que los electrones 
se asocian de alguna manera a todos los núcleos 
para poder describirlos por funciones de onda. El 
procedimiento — que es análogo al que se usa 
para sistemas atómicos — puede resumirse como 
sigue: 

1. Cada electrón se coloca en un estado de 
energía molecular, u orbital molecular, que se 
describe mediante números cuánticos apropiados. 
El orbital molecular será polinuclear, esto es, es-
tará asociado con todos los núcleos atómicos pre-
sentes en la molécula, y la función de onda para el 
orbital tendrá el mismo significado físico que tie-
ne para átomos sencillos; es decir, 2d es pro-
porcional a la probabilidad de encontrar el 
electrón en un volumen dado d del espacio. 

 2. Cada función de onda molecular corres-
ponde a valores de energía definidos, y la suma de 
las energías individuales de los electrones en los 
orbitales moleculares, después de corregir las in-
teracciones entre ellos, representa la energía total 
de la molécula. 

                                                      

1 Un sistema es estable cuando su energía tiene un 
mínimo. distinto de cero. 



UNIDAD II, CAPÍTULO IV  - UNIONES QUÍMICAS 203

3. Se aplica el principio del Aufbau; los elec-
trones se introducen uno a uno en los orbitales 
moleculares, llenándose primero por completo el 
orbital molecular de más baja energía, Como cada 
electrón puede tener espín +½ ó –½, por el princi-
pio de exclusión de Pauli, cada orbital molecular 
puede tener un máximo de dos electrones a condi-
ción que sus espines sean opuestos. 

Los orbitales moleculares se pueden obtener 
por varios métodos, uno de ellos es conocido co-
mo combinación lineal de orbitales atómicos 
(CLOA). 

 Consideremos una molécula diatómica 
homonuclear, es decir, dos átomos idénticos uni-
dos por un enlace de un par de electrones. (Aun-
que los dos átomos sean idénticos, será conve-
niente distinguir los dos núcleos, representando la 
molécula por A — B).  

 Aunque, en general, la ecuación de Schrödin-
ger para un sistema que contiene más de un 
electrón 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 intuición química y matemática y 
también con la experiencia previa. En la molécula 
A—B podemos suponer que en la vecindad del 
átomo A un electrón estará influido solamente por 
el núcleo A y los electrones asociados a él. La 
función de onda que describe el electrón en 
esta situación corresponde a la función de onda 
atómica que obtendríamos para un átomo aislado 
A. De la misma manera, otra función de onda B 
describirá el comportamiento del electrón cuando 
está próximo al núcleo B. Estos son casos extre-
mos, pues, en general el electrón estará bajo la 
influencia de los dos núcleos A y B. Suponemos 
que una aproximación adecuada o “proyecto” de 
orbital molecular es una combinación lineal de los 
orbitales atómicos  y B, es decir, 

N [cA + cBB] 

ea-
les:  

+N cA [+ B] 
y 

-N cA [- B] 

s orbitales atómicos representa-
dos

energía asociada con la función + indica que so-

donde N es una constante de normalización, elegida 
de tal forma que ∫2dextendida a todo el espacio 
sea igual a la unidad, y cA y cB son coeficientes 

numéricos. Si las funciones  y B son solucio-
nes de una ecuación de onda, la combinación li-
neal de ellas también lo es. 

El paso siguiente consiste en encontrar los va-
lores de cA y cB que conduzcan a la solución más 
satisfactoria, es decir, aquella que más se aproxi-
ma al verdadero orbital molecular, lo cual se pue-
de realizar usando el método variacional. Pode-
mos escribir un gran número de funciones de on-
da aproximadas , dando diferentes valores a cA 
y cB. Asociada con cada una de esas funciones 
estará la correspondiente energía E1, E2,... En. 
Como cada una de las funciones  y B actúan 
como “funciones de prueba” cualquier combina-
ción lineal de ellas dará una energía asociada me-
nor a la que corresponde a  y B por separado. 
Además, la aproximación más cercana a la verda-
dera función de onda será la combinación que dé 
la menor energía. Esto significa que al aplicar la 
combinación lineal a la molécula A—B la energía 
E que se obtenga debe presentar un mínimo con 
respecto a cA y cB. La ecuación de la que se puede 
encontrar el valor mínimo de E tiene dos solucio-
nes, una para cA = cB y la otra para cA = - cB, de 
modo que son posibles dos combinaciones lin

 


 
La función + da una distribución de carga en 

la que está reforzada la densidad electrónica en la 
región situada entre los núcleos. Esto provoca un 
“apantallamiento” más efectivo entre los núcleos 
lo que reduce la repulsión entre los mismos y, al 
disminuir la energía del conjunto respecto de la de 
los átomos separados, lleva consigo la formación 
de un enlace. El enlace que une a los átomos A y 
B se describe, pues, por la función + que se lla-
ma orbital molecular “enlazante”. Se dice que 
este orbital molecular se ha formado por la super-
posición de los do

 por   y B. 
Un examen detallado de la expresión de la 
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lamente se produce la combinación efectiva de las 
funciones   y B si  

 
 (a) representan estados de energía semejantes, 
 (b) se superponen en considerable extensión y 
 (c) tienen la misma simetría con respecto al 

eje molecular A—B. 
 
Si no se cumplen estas condiciones, los coefi-

cientes c pueden tener valores muy pequeños, y 
las funciones de onda correspondientes contri-
buirán muy poco en la combinación lineal. 

La función - se llama orbital “antienlazan-
te”, ya que representa un estado de mayor energ-
ía, en el que los electrones han sido desplazados 
de la región internuclear. 

La energía del orbital molecular antienlazante 
es mayor que la de los orbitales atómicos de tal 
manera que, si fuera posible, el electrón del orbi-
tal antienlazante volvería al orbital atómico más 
estable, de menor energía. Esto tendrá tanto más 
importancia cuanto más compleja sea la molécula 
que se analice, en la que los electrones puedan 
ocupar ambos orbitales moleculares de enlace y 
antienlace. La presencia de un electrón en un orbi-
tal antienlazante introduce un factor que se opone 
a la formación de una molécula estable. 

 
 
 
4 - 4. El ión - molécula de hidrógeno 
 
Para simplificar la manera de expresar las ecua-

ciones y los cálculos, se suelen utilizar las unida-
des atómicas. Mediante ellas se refieren las dis-
tancias, las cargas eléctricas, las energías y las 
masas al radio de Bohr, la carga del electrón la 
energía del electrón en el estado fundamental del 
hidrógeno y la masa del electrón, respectivamen-
te. En este sistema se le asigna valor unitario a  

 
a0 (radio de Bohr = 5,2918 x 10 - 11m)  
e (carga del electrón = 1,602 x 10-19 C) 
Eh (energía del átomo de hidrógeno en el 

estado fundamental) = Hartree: e2/4a0 = 
4,35744 x 10-18 J  

Además se le asigna valor unitario a  
 
Como ya hemos dicho, el sistema hidrogenoi-

de más simple lo constituye el ión - molécula de 
hidrógeno, un sistema de dos núcleos y un 
electrón, que si bien no se encuentra aislada y no 
forma sales estables H2

+X-, aparece en altas con-
centraciones en descargas eléctricas en gas hidró-
geno, lo que permite estudiar con facilidad sus 
espectros y sus propiedades cinéticas. La energía 
de disociación  

 
HHH2    

 
es de 2,75 eV y la distancia de enlace H – H+ es 
de 0,106 nm o sea 2,003 a0

 
 (prácticamente el do-

ble del radio de Bohr) 
 Expresado en unidades atómicas el hamilto-

niano para el ión molécula de hidrógeno con la 
aproximación de Born - Oppenheimer toma la 
forma  

   
ba

H rr
Ĥ

11
2

2

2



  

donde ra es  la distancia del electrón al átomo Ha 
y rb es la distancia al átomo Hb . La ecuación  

 EĤ  

se resuelve con bastante exactitud, – ya que es 
una molécula hidrogenoide – obteniéndose un va-
lor para el orbital 1sa,b 

   b,ar
ab es 




11  

No obstante, como la adición de más electro-
nes requiere la introducción de aproximaciones, 
es de interés ver como funciona un método simple 
de orbitales moleculares para el H2

+. 
En el enfoque del orbital molecular se supone 

que la función de onda del H2
+ es una combina-

ción lineal de estos dos orbitales atómicos. 

Profesor: Dr. Miguel Katz 
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2
    BBAAH

scscN 11    

o, si la función está normalizada 

   BAH
scsc 11 212

   

donde 1sA y 1sB representan a las funciones de 
onda normalizadas 1s  asociadas con los protones 
A y B y las constantes c1  y c2 tienen que evaluar-
se por el método de las variaciones. Dicha función 
de onda se conoce como función CLOA, ya que es 
una combinación lineal de orbitales atómicos. 

La expresión de la energía por el método de 
las variaciones es  








d*

dĤ*
E  

Resolviendo la ecuación se encuentran dos va-
lores para la energía que se designan con Eg y Eu 
y por lo tanto se corresponden dos funciones de 
onda g (simétrica) y u (antisimétrica) 

Los subíndices g y u provienen de las palabras 
alemanas “gerade” (apareado) y “ungerade” (no 

apareado), y se refieren a las importantes propie-
dades de simetría de las funciones de onda, Un or-
bital se dice que es simétrico (gerade) si la función 
de onda no cambia cuando se reemplazan las coor-
denadas x, y, z del electrón por -x, - y  -z, es decir, 
cuando cualquier punto del orbital se refleja en el 
punto medio o centro de simetría; por el contrario, 
un orbital es asimétrico (ungerade) si la función de 
onda cambia de  signo cuando las coordenadas x, y, 
z se reemplazan por - x, - y, - z. 

 Las funciones de onda son del tipo 
 

       BA/g ss
S

11
12

1
21 


   

       BA/u ss
S

11
12

1
21 


  

 
en las que S es una integral llamada “integral de 
solapamiento”. 

Las densidades de probabilidad electrónica a 
lo largo de la línea de los dos núcleos se represen-
tan en la Figura 4 - 2 mediante trazo continuo en 
comparación con las densidades de probabilidad 
que se esperan para dos átomos de hidrógeno se-
parados en el estado 1s (líneas punteadas) 

 
Figura 4 - 2. Densidades de probabilidad electrónica para el ión molécula de hidrógeno 
 
Los cuadrados de las funciones de onda mues-

tran que la densidad electrónica aumenta entre los 
núcleos con g y disminuye con u. El enlace 
químico se debe, precisamente, a la acumulación 
de densidad electrónica entre los protones cuando 
se eleva al cuadrado la función g. Como este 
orbital es simétrico alrededor del eje internuclear 
recibe el nombre de orbital sigma y como está ba-

lanceado (gerade) y formado por dos orbitales 1s, 
se designa g1s.  

Cuando para el ion molécula de hidrógeno se 
representan los valores de Eg en función de ra,b se 
obtiene una curva del tipo de la Figura 4  – 3. 

En lo que respecta a la función de onda u  la 
molécula se disocia de inmediato y por esta razón 
este orbital molecular recibe el nombre de orbital 
antienlazante. Este orbital antienlazante si bien es 
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simétrico respecto del eje internuclear presenta 
dos lóbulos separados por un plano nodal; (Figura 
4 – 4) respecto del cual la función de onda cambia 
de signo; y se designa como orbital u* 1s, El 
símbolo * que sigue a la notación de un orbital 
indica que ese orbital es antienlazante. 

Mediante cálculos bastante complicados se 
puede demostrar que la energía de un orbital u* 

1s es mucho mayor que la de un orbital  g1s. Es-
to se suele representar mediante diagramas como 
el de la Figura 4 – 5 

 

Figura 4 - 3. Representación gráfica de Eg en 
función de ra,b 

 

Figura 4 – 4. Contornos de  para los orbita-
les moleculares g1s y u* 1s. Las superficies de 
contorno tridimensionales se generan por rotación 
de estas figuras en torno al eje x  

(Antienlazante)

(Enlazante)





A(1s) B(1s)

Energía

Orbitales 
moleculares

Orbital
atómico

Orbital
atómico

 

Figura 4 - 5. Energías de orbitales moleculares 
en relación a las de los orbitales atómicos consti-
tuyentes 

Los valores que se obtienen mediante la 
aproximación CLOA, comentada más arriba, di-
fieren de los experimentales: la distancia internu-
clear calculada, Re, es de 0,123 nm (la real es 
0,106 nm) y el valor calculado de la energía de 
disociación es de 1,77 eV (el valor real es 2,75 
eV). 

Los cálculos pueden mejorarse añadiendo más 
términos a las funciones de onda y empleando el 
método de variación a fin de evaluar más paráme-
tros de ajuste. La función de prueba tiene que 
cumplir con las condiciones de contorno: cuando R 
= 0 el ión molécula de hidrógeno se asimila al ca-
tión He+ y, por lo tanto la función de onda vale e - 

2r. En cambio cuando R = , la función de onda es 
la del átomo de hidrógeno. 

La aproximación se puede mejorar más intro-
duciendo una carga nuclear efectiva ZEFECT = k de 
modo que esta sea función de la distancia entre 
los protones 

 
 k = k(R) 
 
Mediante esta mejora se obtiene un valor teó-

rico para la distancia internuclear de equilibrio de 
2,02 a0, muy próximo a 2,003 a0 que es el valor 
experimental. Pero el valor de ED calculado teóri-
camente es de 2,35 eV, que dista  bastante del va-
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lor de la energía de disociación que se obtiene ex-
perimentalmente (2,75 eV) 

Para mejorar aún más la función de onda por 
el método aproximado se puede hacer una combi-
nación lineal con un orbital 2p (de acuerdo con la 
regla de selección, dada en la Sección 2 – 8, 
según la cual el valor de  debe cambiar en ± 1) 

 
         ZBBZAAH

psps 2121
2

   

 
Si suponemos que introducimos un orbital p a 

cada átomo, el aumento de carga negativa entre 
los núcleos estabiliza más a la molécula (Figura 4 
- 6) 

 

1sA 1sB

2pz 2pz
+ + --

 
Figura 4 - 6. Efecto estabilizante de los orbita-

les p sobre una molécula 
 
Un orbital, como 1sA + (2p0)A , que resulta 

de la combinación de dos orbitales atómicos sobre 
un mismo átomo se dice que es un orbital híbrido. 

De acuerdo con el principio variacional, al 
agregar más funciones se aproxima más a los va-
lores experimentales y tanto las distancias como 
las energías teóricas se aproximan a los valores 
experimentales. 

Mediante este método se obtiene un valor de 
2,01 a0 para la distancia de equilibrio entre los 
núcleos y un valor de 2,70 eV para la energía de 
disociación. 

Si bien agregando más términos mejora la 
aproximación, hay un límite que por más que se 
agreguen términos al orbital híbrido no se logra 
una mayor aproximación, ya que si bien disminu-
ye la energía potencial del sistema aumenta la 
energía cinética de los electrones. (Esto se de-
muestra con el teorema cuántico del virial que 

vincula valores medios de la energía cinética con 
la energía potencial) 

En la figura 4 - 7 están representados los orbi-
tales moleculares de enlace y antienlace y su rela-
ción con los orbitales atómicos 1s. Vale la pena 
destacar de nuevo que cada superficie que aparece 
en la figura representa simplemente la región en 
que con más probabilidad se encuentra el 
electrón; la máxima “densidad electrónica” está 
normalmente dentro de tales superficies. (La re-
presentación de los orbitales atómicos con signos 
positivos y negativos es de utilidad para elegir las 
combinaciones de simetría correcta) 

A

A B A B

A    +   BB

+

++

+

-

- -





 

Figura 4 - 7. Combinación de orbitales atómi-
cos s para formar orbitales moleculares. Los con-
tornos de igual probabilidad se dan en la Figura 4 
-  4 

Así como los orbitales moleculares formados 
por combinación lineal de los orbitales atómicos 
1s se llaman 1s y *1s, la combinación de dos 
orbitales atómicos 2s producirá los orbitales mo-
leculares 2s y *2s; éstos tendrán mayor energía 
que los orbitales 1s, ya que están formados a 
partir de orbitales atómicos de mayor energía. Se 
observa que estos orbitales son simétricos con 
respecto al eje de la molécula A—B,  siendo éste 
un aspecto característico de los orbitales .  

Analicemos la combinación de orbitales atómi-
cos tipo p para formar orbitales moleculares. Te-
nemos que recordar dos hechos importantes acerca 
de los orbitales p; primero que, para un número 
cuántico principal dado, hay tres orbitales p equi-
valentes, px, py y pz,, los cuales son mutuamente 
perpendiculares. En segundo lugar, las dos mitades 
de los orbitales p tienen signo matemático opuesto; 
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un lóbulo es positivo y el otro negativo. Cuando se 
combinan los orbitales dispuestos en la dirección 
del eje imaginario que une ambos núcleos, llamé-
moslos px (Figura 4 - 8) se obtienen orbitales mo-
leculares de enlace y antienlace que se representan 
por g p y u*p. La combinación de orbitales p 

ubicados perpendicularmente al eje que une los 
núcleos produce, sin embargo, orbitales molecula-
res de formas muy diferentes, ya que en este caso 
ambos lóbulos del orbital p, se superponen. El or-
bital de enlace consta de dos “nubes electrónicas 
de carga” concentradas en la región de penetra-
ción; y ubicadas por encima por debajo del plano 
nodal que contiene al el eje molecular. La Figura 4 
– 9 (arriba) muestra una sección transversal a 
través de estas “penetraciones”. La forma del orbi-
tal de antienlace (Figura 4 – 9 abajo) revela un ca-
racterístico alejamiento de los electrones de la re-
gión internuclear, de tal forma que la repulsión en-
tre los núcleos es mayor; este orbital tiene un con-
tenido mayor de energía que el enlazante.   

 

Figura 4 – 8. Posibles combinaciones lineales 
de orbitales atómicos 2p  en la dirección del eje 
que une ambos núcleos. 

 

Para cada molécula, los tamaños y energías de 
los orbitales moleculares varían al cambiar la dis-
tancia internuclear. Además, varían con la natura-
leza de las moléculas, cuanto mayor es la carga 
nuclear de una molécula diatómica homonuclear, 
el orbital molecular 

Figura 4 – 9. Posibles combinaciones lineales 
de orbitales atómicos 2p perpendiculares la direc-
ción del eje que une ambos núcleos. 

Los orbitales que tienen la misma energía y 
son descriptos por funciones de onda que sólo di-
fieren en su orientación espacial son “orbitales 
degenerados”. Así, los 2p son orbitales doble-
mente degenerados, ya que existen dos orbitales 
de igual energía ( 2py  = 2px); los orbitales 
*2p son también doblemente degenerados 
(g

*2py =g
*2px). La figura 4 – 9 (arriba)  mues-

tra que si un punto del orbital  2p se refleja en el 
centro, el signo de la función cambia; por eso, 
se escribe como u. Una reflexión análoga en 
el centro de simetría del orbital *2p (abajo) 
muestra que el signo de la función no cambia; por 
tanto, en este caso   se escribe como g. 

Conviene asociar los orbitales moleculares 
con un nuevo número cuántico , que está rela-
cionado con el número cuántico m de los orbitales 
atómicos. La componente del momento angular 
del electrón con respecto al eje internuclear es   
h/2, donde  toma los valores 0, +1, + 2, ..., etc. 
Los orbitales moleculares del tipo  tienen   = 0, 
y los orbitales moleculares tipo ,   =1. La com-
binación de los orbitales atómicos d da orbitales 
moleculares , para los que  = 2. Estos orbitales 
parecen orbitales “-dobles”, que tienen dos 
planos nodales con intersección en el eje molecu-
lar.  

Antes de discutir la disposición de los electro-
nes (y aplicar el principio del aufbau a las molé-
culas) en moléculas distintas que el ion molécula 
de hidrógeno, debemos clasificar los orbitales 
moleculares de acuerdo a sus energías. Estas 
energías han sido determinadas por observaciones 
espectroscópicas.  

g1s.es más compacto Debi-
do a estas variaciones no hay un ordenamiento 
regular de los orbitales moleculares sino que se 
producen  entrecruzamientos tales como los que 
se verifican para las energías de los orbitales ató-
micos. Todo orbital enlazante se llena antes que el 
correspondiente orbital antienlazante y en cada 
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orbital pueden coexistir dos electrones. Al avan-
zar en la Clasificación Periódica, se van comple-
tando las configuraciones electrónicas según el 
siguiente orden de energías crecientes  

p 
g1s < *

u1s < g2s <*
u2s < u2px = u2py < g2p 

< *
g2px = *

g2py < *
u2

 

4 - 5.  Moléculas diatómicas homonucleares 

De acuerdo con lo indicado en el último párra-
fo de la sección anterior, se puede utilizar el orden 
creciente de energías de los orbitales moleculares 
para determinar las configuraciones electrónicas 
de moléculas homonucleares diatómicas. Con li-
geras excepciones este modelo funciona bien. La 
Figura 4 – 10 muestra un esquema de energías 
crecientes para orbitales atómicos y moleculares 

   

Figura 4 – 10. Energías de orbitales atómicos y 
moleculares y formación de los OM inferiores a 
partir de OA. 

Para el ion molécula de hidrógeno la configu-
ración más estable es 

H2
+   : g1s 

La molécula de hidrógeno contiene un 
electrón más que el ion molécula de hidrógeno y 

en el estado fundamental este electrón adicional 
se encuentra también en el orbital 1s dando la 
configuración 

H2    : (g1s)2 

La especie diatómica homonuclear He2
+ tiene 

3 electrones. La construcción de la función de on-
da por el método del orbital molecular nos lleva a 
una configuración para el estado de energía más 
baja  

He2
+ : (g1s) 2(

u1s)1  

Esto es, hay dos electrones en un orbital enla-
zante (con espines opuestos) y un electrón en un 
orbital antienlazante, lo que permite esperar un en-
lace neto. Efectivamente, esta especie ha sido ob-
servada espectroscópicamente y tiene una energía 
de disociación de 3,0 eV. 

Al aplicar el método del orbital molecular pa-
ra la molécula de He2 se deben disponer a los 
cuatro electrones en los dos OM de energía más 
baja. Esto da lugar a la configuración del estado 
fundamental  

He2: (g 1s)2 (u*1s)2 

La función de onda OM se obtiene mediante 
un determinante de Slater de cuatro filas y cuatro 
columnas. Los dos electrones antienlazantes 
u*1s tienen mayor energía que los dos electrones 
enlazantes g1s, por lo que no se debe esperar un 
enlace neto ni un estado electrónico fundamental 
estable. Esto está de acuerdo con la experiencia. 

Si se representa la energía electrónica en fun-
ción de la distancia R que separa a ambos átomos de 
He en el estado fundamental, se obtiene una curva 
de energía similar a la curva superior de la Figura 4 
– 1. Sin embargo, la curva tiene un ligero mínimo 
para un valor de R relativamente grande, lo que im-
plica que, para valores de R relativamente grandes, 
existe una atracción muy débil. Si bien a temperatu-
ra ambiente la concentración de He2 en cualquier 
masa de ese gas es despreciable, debido a esa atrac-
ción es factible la licuación del He a temperaturas 
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muy bajas. Es así que a temperaturas del orden de 
10-3 K se forman moléculas de He2 en estado fun-
damental muy débilmente enlazadas (ED = 10-7 eV) 

Cuando dos átomos de He 1s2 se acercan, el re-
quisito de antisimetría da lugar a una repulsión de 
Pauli aparente entre el electrón con espín  de un 
átomo y el electrón con espín  del otro átomo; y de 
modo semejante para los electrones con espín . Al 
irse acercando los átomos de He, disminuye la den-
sidad de probabilidad electrónica en la región entre 
los núcleos (y un correspondiente aumento de la 
densidad de probabilidad en las regiones fuera de 
los núcleos) y los átomos se repelen.    

Se puede intentar formar configuraciones 
electrónicas para el estado fundamental del Li2, 
por combinación lineal de los orbitales 2s corres-
pondientes al estado fundamental de dos de esos 
átomos. Se obtiene así un orbital molecular 
(g2s)2 enlazante. El proceso puede esquemati-
zarse 

 

nica. 

g2p)2] 
 

itales 
enl

oga pero con las capas internas K y L comple-
tas 

uración del 
estado fundamental se formaría según 

O2 K( 2s)2( 2s)2 ( 2p  =  2p )4( 2p)2 ( 


enlace simple 
F— ra 
el doble enlace O=O es  de 5,2 eV.  

 
Li[1s22s1] + Li[1s22s1]  
                             Li2:[(g1s)2(u*1s)2(g 2s)2]

En la práctica, cuando se hace referencia al es-
tado fundamental, no es necesario designar explí-
citamente los electrones de la capa interna, en este 
caso de la capa K, sino que solo hay que tomar en 
consideración los electrones de la capa externa, 
llamados electrones de valencia. Es por ello que 
la configuración del Li2 en el estado fundamental 
se abrevia  

Li2: [KK(g 2s)2] 

La molécula de Li2 es estable en el modo de 
agregación gaseoso, tiene una energía de disocia-
ción de 1,14 eV y una distancia internuclear de 
0,2672 nm. 

Las moléculas de otros metales alcalinos tienen 
configuraciones análogas a la del Li2. Así, para el 
Na2 la configuración es (KKLL) (g3s)2, la del K2 
es (KKLLMM) (g4s) 2, etc. En el caso del catión 
Li2

+, este es estable pero menos que la molécula 
neutra.  Su energía no es la mitad debido a que no 
hay repulsión electró

Li2
+: [KK(g 2s)1] 

Si se intenta combinar dos átomos de Be en el 
estado fundamental mediante el método del orbi-
tal molecular se encuentra que la disposición de 
los ocho electrones es Be2[KK(g 2s)2(u*2s)2]. 
En este caso — al igual que en el caso de la molé-
cula de He2 comentado anteriormente — no se 
debe esperar un enlace neto ni un estado electró-
nico fundamental estable 

Para el N2, la formación de la configuración 
del estado fundamental es  

 
N[1s22s22p3] + N[1s22s22p3]   
  N2[KK(g 2s)2(u 2s)2 (u2px = u2py)4 

(

Observamos que hay 6 electrones en orb
azantes lo que “explica” el triple enlace. 
 La molécula de P2 tiene una configuración 

anál

El O2 tiene 16 electrones y, de acuerdo con el 
diagrama de la Figura 4 – 8, la config

 
O[1s22s22p4] + O[1s22s22p4]   

[K g u u x u y g

g2p)2] 
 
Sin embargo, en el caso particular del O2, la 

espectroscopia muestra que el orbital molecular 
g2p tiene una energía ligeramente inferior a la 
del u2p por lo que debería precederlo en la ex-
presión de la configuración. En esa configuración 
hay seis electrones enlazantes y dos electrones 
antienlazantes, estos últimos ubicados cada uno 
de ellos en un OM cumpliendo la regla de máxi-
ma multiplicidad de Hund, es decir ambos con 
espín + ½. Esta ubicación explica el paramagne-
tismo del O2. La teoría del orbital molecular pre-
dice un doble enlace entre los átomos, uno  y el 
otro , lo que está de acuerdo con su alto valor de 
De. En efecto, mientras que para el 

F la energía de disociación es de 1,7 eV pa
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La configuración de la molécula de flúor es 

 2F2:[(KK) (g2s) (*
u2s)2(g2p)2 (u2px = 

u2

e hay un solo 
enlace formado por los electrones del orbital 

e2:[(KK) (g2s)2(*
u2s)2(u2px=u2py)4(g2p)2( 

ue hay tantos electrones enlazantes 
como antienlazantes. Por lo tanto la molécula Ne2 
no es estable. 

py)4 ( *
g2px = *

g2py)4] 

Los 4 electrones u2p se “compensan” con los 
4 electrones *

g2p, de manera qu

(g2p). El neón tendría una configuración  

N
*

g2p  = x
*

g2p )y
4 (*

u2p)2] 
 
Observamos q

 

Problema: 

1. Para el ión molécula de hidrógeno (H2
+) la 

teoría del orbital molecular establece que la fun-
ción de onda resulta de una combinación lineal de 
los respectivos orbitales atómicos. Indicando con 
A a la función Y1sA del orbital A y con B a la fun-
ción Y1sB del orbital B, la función de onda resul-
tante puede escribirse  = N(A  B). Normalice 
la f

Se requiere encontrar el valor de N que haga 

ación lineal 
recordando que las orbitales atómicas son funcio-
nes reales y que están normalizadas. 

unción 

Solución: 

   1d*  

Para ello reemplazamos las funciones de onda 
bajo el signo integral por la combin

     BdANd* 222  ABdd

 SNd* 2112   

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

   2112 /S
N


  

1

que es el factor de norm

Nota: se puede demostrar que  

alización buscado. 
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   

donde la  distancia internuclear R es 106 pm y a

1 a/RRR 
 

posición o de solapamiento, vale 0,585.  De modo 
que el factor de normalización N vale 0,562 

0 
el radio de Bohr. Efectuando los cálculos se en-
cuentra que S, también llamada integral de super-

 

 

4 – 6. Moléculas diatómicas héteronuclea-
res. 

 Si los dos núcleos de una molécula diatómica 
son diferentes, se pierde parte de la simetría ca-
racterística de las moléculas homonucleares. Al 
desaparecer el centro de simetría entre los núcleos
car

 
ece de sentido aplicar la designación g y u de 

los orbitales, los que se identifican solamente me-
diante las letras , , , etc. 

   La partícula heteronuclear más simple es  
HeH+ formada por dos núcleos diferentes y dos 
electrones. La ecuación de Schrödinger para este 
sistema no puede separarse. Sin embargo, utili-
zando el método de las variaciones se ha calcula-
do 

   

y como A y B están normalizadas 

con bastante aproximación el valor de la 
energía de disociación, 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 cumpli-
miento de ciertas condiciones que posibiliten la 



DEPARTAMENTO DE FÍSICA  -  CÁTEDRA DE MECÁNICA CUÁNTICA 212 

Profesor: Dr. Miguel Katz 

combinación efectiva de los orbitales atómicos: 
que las energías de los orbitales atómicos no sean 
demasiado diferentes; que los orbitales se super-
pongan lo suficiente y que tengan las mismas 
propiedades de simetría respecto del eje que une 
ambos núcleos. 

 

Figura 4 – 11 Energías orbitales relativas en el 
LiH 
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Las Figuras 4 – 11 y 4 – 12 muestran las 
energías orbitales relativas en la formación de 
moléculas diatómicas heteronucleares. 

4 - 7.   Métodos para estimar orbitales mo-
lec

Hemos visto que para el  H2, la configuración 
ele able es 

ipio de exclusión de Pauli. 
Una forma práctica de escribirla es mediante el 
determinante de Slater 

  

 

Figura 4 – 12 Energías orbitales relativas en el 
CO 
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La función de onda tiene que ser antisimétrica 
de acuerdo con el princ
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Esta es la aproximación del Orbital Molecular. La 
esencia de esta aproximación es que sitúa a los 
electrones de una molécula en orbitales molecula-
res que se extienden sobre toda la molécula. Plan-
teada así, hay buena concordancia con las distan-
cias internucleares que se encuentran experimen-
talmente pero, en general, las energías de disocia-
ción calculadas teóricamente tienen valores más 

 bajos que los reales. Para el caso del H2 la con-
cor

ales 
e       0,732 Å                              0,742 Å 

onfiguraciones (CI) en el que la función 
se escribe como una suma de determinantes. Por 
ejemplo 

dancia con los valores experimentales es 

Valores teóricos           Valores experiment
R
De      3,49 eV                               4,75 eV 
 
La aproximación del OM se puede mejorar por 

el método del orbital híbrido pero hay un límite 
comentado en la Sección 4 - 4. Mientras que en el 
método del orbital híbrido la aproximación se lo-
gra escribiendo la función de onda como un solo 
determinante, hay otro método, el de la interac-
ción de c
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El método de la interacción de configuracio-

nes permite llegar a los valores más aproximados 
posibles a los experimentales. 

 
 
4 – 8.  El método enlace-valencia 
 
En las secciones anteriores discutimos méto-

dos aproximados de obtener soluciones de la 
ecuación de Schrödinger apropiadas para las 
moléculas. Considerábamos el esqueleto (forma-
do por los núcleos atómicos, o núcleos más elec-
trones de las capas más internas) y calculábamos 
los niveles de energía molecular que podían ser 
ocupados por los electrones. Estos niveles u orbi-
tales moleculares se obtenían tomando una com-
binación lineal adecuada de los orbitales atómi-
cos. 

En ésta sección describiremos otro procedi-
miento de aproximación, el método enlace-
valencia. Si bien restringiremos la discusión a 
moléculas diatómicas sencillas como el ion molé-
cula de hidrógeno y la molécula de hidrógeno, el 
método se aplica a moléculas más complicadas 
tales como el dióxido de carbono y el benceno.  

La ecuación de Schrödinger para el ion molé-
cula de hidrógeno H2

+ es: 

08 222
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o, en unidades atómicas 

011122 









Rrr
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Esta ecuación difiere de la dada para el átomo 
de hidrógeno, en que la  expresión de la energía 
potencial U contiene ahora tres términos,  - e2/rA  
y - e2/rB — debidos a la atracción que ejerce el 

electrón sobre los núcleos A y B —, y  e2/R, debi-
do a la repulsión internuclear. En la figura 4 –13  
se muestra un esquema de las distancias entre las 
partículas. 

rA rB

R
A B

e

 

Figura 4 – 13  El ión molécula de hidrógeno. 
A y B representan los dos protones y e el único 
electrón 

Cuando en este sistema los dos núcleos están 
muy separados, se pueden considerar dos posibles 
estructuras: en una el electrón está completamente 
asociado con el núcleo de hidrógeno A, siendo el 
núcleo B un simple protón (representaremos esta 
estructura como HAHB

+, siendo I la función de 
onda que la describe); en la otra estructura el 
electrón está completamente asociado con el 
núcleo B y le asignamos una función de onda II, 
que describe la estructura HA

+HB. Las dos estruc-
turas corresponden a estados de igual energía, y si 
los núcleos estuviesen a una distancia infinita, 
darían una descripción exacta de la onda electró-
nica estacionaria asociada con el protón A o con el 
protón B. Sin embargo, cuando los dos núcleos se 
aproximan bastante, no hay una estructura ade-
cuada que describa la situación. Por lo tanto su-
pondremos que se puede obtener una descripción 
mejor mediante una combinación lineal de I y 
II, de modo que la función de onda aproximada 
que describe a la molécula sea  

 = CI I  + CII II 

Puesto que I y II representan estados de 
igual energía, deben contribuir al valor de  de 
igual manera, y se puede demostrar que en este 
caso hay dos combinaciones lineales posibles:  
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    III/S



 2112

1
 

    III/S



 2112

1
 

en las que S = ∫I
*d   Como I  ≠ si 

suponemos que la integral está normalizada su 
valor (delta de Kronecker ) es cero, por lo que po-
demos aproximar a  

 III  2
1

 

y 

 III  2
1

 

El factor 1/ √2 es un valor aproximado de la 
constante de normalización, la cual asegura que  
∫d extendida a todo el espacio es igual a uno. 
Ahora bien: la densidad de la nube de carga es 
proporcional  a ; por tanto 

 IIIIII  2
2
1 222  

mientras que  

 IIIIII  2
2
1 222  

Encontramos así que la función + describe 
un estado en el cual la densidad de carga es mayor 
que la suma de las densidades de carga separadas, 
½(I

2 +II
2), siendo la diferencia  2 I II. Las 

distribuciones de estas densidades de carga son 
enteramente análogas a las que se muestran en la 
Figura 4 - 2, estando representada la densidad de 
las funciones I

2 y II
2 por líneas de trazos, y las 

+
2 y -

2 por líneas continuas; también se puede 
representar +

2 y -
2 por líneas de igual densidad 

electrónica, dando una imagen como la que se in-
dica en la Figura 4 - 4. Los diagramas de la Figura 

4 – 4  muestran claramente que para la función 
+

2 el aumento de densidad de carga electrónica, 
asociado con esta combinación lineal, se concen-
tra en la región comprendida entre los núcleos 
(diagrama de la izquierda), mientras que la nube 
de carga queda fuera de esta región en la combi-
nación -

2 (diagrama de la derecha). 

Rr0
 

Figura 4 - 14. Ion molécula de hidrógeno: va-
riación de la energía con la distancia internuclear. 

 
La figura 4 - 14 muestra la variación de la 

energía con la distancia internuclear. La función 
+ evidentemente está asociada con el estado es-
table o “fundamental” del ion molécula H2

+, ya 
que la curva presenta un mínimo de energía para 
una distancia internuclear (o “longitud de enlace”) 
de ro. La curva designada por - muestra un au-
mento continuo de energía cuando los núcleos se 
aproximan entre sí; en otras palabras, muestra que 
no se forma ninguna molécula estable 

Podemos resumir ahora lo que sucede cuando 
un protón se aproxima a un átomo de hidrógeno. 
Cuando los núcleos están muy separados, la 
energía electrónica será la correspondiente a un 
electrón en un átomo de hidrógeno sencillo, pero 
a medida que los núcleos se aproximan entrarán 
en juego las fuerzas electrostáticas (culombianas) 
de atracción entre el electrón y los protones y de 
repulsión entre los protones. Por eso, un aumento 
de la densidad de carga electrónica en la región 
que separa los protones disminuirá la repulsión 

Profesor: Dr. Miguel Katz 
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protón – protón. En general, la formación de un 
enlace químico se puede asociar con el aumento 
de la densidad de carga electrónica entre los áto-
mos unidos. 

En el caso del ion molécula de hidrógeno, tan-
to el método del orbital molecular como el de en-
lace-valencia conducen a los mismos valores de 
energía y longitud de enlace, ya que  representa 
una estructura en la que el electrón está asociado 
únicamente con el núcleo A, es un orbital atómico 
de A e idéntico a uno de los orbitales atómicos 
componentes (A) del método CLOA; análoga-
mente,  es idéntico a B. Ambos métodos em-
plean la técnica de combinación lineal, pero el 
método enlace-valencia considera “estructuras” 
hipotéticas, mientras que en la aproximación del 
orbital molecular se destaca el papel del orbital 
molecular enlazando a ambos núcleos. La dife-
rencia entre los dos métodos es más notable cuan-
do se consideran moléculas con más 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 hidrógeno2 

 En la ecuación de Schrödinger para la molé-
cula de hidrógeno, el término energía potencial U 
es el siguiente: 

 - e2/ra1 - e2/rb1 - e2/ra2 - e2/rb2 + e2/RAB + e2/R12 

                                                     

donde las distancias ra1, etc., son las que se indi-
can en la figura 4 - 15. Los cuatro términos nega-
tivos corresponden a la atracción de los electrones 
1 y 2 con los protones A y B y los dos términos 
positivos a la repulsión entre protón y protón y 
electrón y electrón. 

 

II; 
es decir, 

 = N(CI I + CII II) 

2 Por su importancia histórica, el método de Heitler 
London para la molécula del H2 se da en el Apéndice C. 

Cuando los núcleos A y B están muy separa-
dos, tenemos una estructura HAI + HB2, donde 
HA1 representa el electrón 1 asociado con el 
núcleo A, y HB2 al electrón 2 asociado con el 
núcleo B. Este sistema de dos átomos de hidróge-
no se puede describir por una función de onda I. 
Una descripción igualmente buena es la suminis-
trada por una estructura en la que el electrón 2 
está asociado con el núcleo A, y el electrón 1 con 
el núcleo B (ya que los dos electrones no se pue-
den distinguir) y este estado HA2 + HB1 está des-
crito por la función de onda II. Cuando los áto-
mos se aproximan, sus ondas estacionarias se in-
terfieren y originan un nuevo movimiento ondula-
torio, que según Heitler y London, se puede des-
cribir como una combinación lineal de I y 

 
Figura 4 - 15. Molécula de hidrógeno; distan-

cias entre los electrones e1 y e2 y los núcleos A y 
B 

n lineal. En efecto, CI = CII; por 
consiguiente, 

+ = N CI (I + II) 

- =  N CI (I - II) 

De nuevo I y II representan estados de 
igual energía y tendrán la misma importancia en 
la combinació

Una representación de la energía frente a RAB 
presenta un mínimo para la combinación+, que 
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corresponde a la formación de la molécula. La 
energía de disociación (3,14 eV) y la longitud del 
enlace (0,87 Å) calculados son comparables, a 
grosso modo, con los valores determinados expe-
rimentalmente de 4,7466 eV y 0,74116 Å. Se 
puede mejorar el método de Heitler-London con-
siderando dos estructuras adicionales en las que 
ambos electrones están unidos a un mismo átomo; 
estas estructuras son las formas iónicas 

 HA
+ + HB   (ó HA + HB

1,2) descripta por III 

HA
- + HB

+  (ó HA
1,

 + HB) descripta por IV 

os a él. En este caso, Weinbaum usó 
la función 

= I  + II  + c(III  + IV)  

de 3,21 eV y una longitud 
de enlace de 0,884 Å.  

 

os del or-
bital molecular y de enlace-valencia 

probabilidades indivi-
duales (= 1

2d1 .2 d2). 

-
B.  

s:  

-

2

donde HA
1,2 representa el núcleo A con dos elec-

trones ligad

y aplicó el método de variación para determinar el 
valor de la constante c, que da el estado de menor 
energía. Estos cálculos dan para c = 0,158 una 
energía de disociación 

4 – 10  Comparación de los métod

Ahora podemos comparar la descripción de la 
molécula de hidrógeno por los métodos del orbital 
molecular y enlace-valencia, para lo cual debemos 
examinar con más detalle las funciones de onda 
componentes. Consideremos primero el método 
del orbital molecular. Si despreciamos la repul-
sión entre los electrones, la probabilidad de en-
contrar el electrón 1 en un volumen d1 (= 
1

2d1) es independiente de la probabilidad de 
encontrar el electrón 2 en un volumen d2 (= 
2

2d2); por tanto, la probabilidad de que el 
electrón 1 esté en el volumen d1, mientras si-
multáneamente el electrón 2 esté en el volumen 
d, es el producto de las 

2

De esta manera, la función de onda +, que 
describe la molécula, viene dada por el producto 
12, es decir, el producto de las funciones de 
los electrones individuales. Hemos visto en el tra-
tamiento del orbital molecular que la función de 
onda para un electrón de enlace de una molécula 
está dada por la suma de los orbitales atómicos. 
Así, 

1= A(1) + B(1) 

donde A(1) y B(1) representan sistemas en los que 
el electrón 1 está asociado con los núcleos A y B, 
respectivamente (simplificamos las expresiones la 
constante de normalización y los coeficientes CA 
y CB). Análogamente, para el electrón 2, 

2= A(2) + B(2) 

Por tanto, la función de onda molecular es 

+ = 12 = (A(1)+B(1))(A(2) + B(2)) 

 = [A(1)A(2) +B(1)B(2) + A(1)B(2)+ 
B(1) A(2)]    

                           (4 - 8) 

 El término A(1) A(2) representa una estructura 
en la que los dos electrones están sobre el núcleo 
A, dando lugar a los iones H-

A y H+
B, mientras 

que B(1) B(1) representa la forma iónica H+
A H

En el método enlace-valencia cada una de las 
funciones que toma parte en la combinación lineal 
representa una disposición especial de protones y 
electrones, de tal manera que I, por ejemplo, se 
refiere a la estructura en la que los electrones 1 y 
2 están asociados con los núcleos A y B, respecti-
vamente. De nuevo la probabilidad de que el 
electrón 1 esté próximo al núcleo A y simultá-
neamente el electrón 2 se encuentre sobre el 
núcleo B viene dada por producto de las probabi-
lidades individuales, de modo que  se puede 
escribir como A(1)  B(2 ) y II como A(2)  B(1 ). 
Por tanto, para la combinación lineal tenemo
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+ = A(1) B(2) + A(2) B(1)                         

ectivamen-
te son aquellas que 

proximadamente las 
m

(4 - 9)
La ecuación (4 -  9) difiere de la (4 - 8) en que 

no tiene los términos “iónicos” A(1) A(2)  y B(1) 

B(2). La teoría enlace-valencia (de Heitler-
London) supone que estas estructuras no son im-
portantes debido a que la repulsión entre electro-
nes reducirá la probabilidad de que ellos se en-
cuentren juntos sobre el mismo núcleo. Por otra 
parte, la teoría del orbital molecular desprecia el 
efecto de la repulsión interelectrónica y da el 
mismo peso a los términos iónicos y no iónicos 
(es decir, covalentes). Es evidente que ninguno de 
los dos métodos darán resultados adecuados a 
menos que sean modificados convenientemente, 
ya que cada uno de ellos considera condiciones 
limites. Se puede demostrar que cuando se mejo-
ran los dos métodos “convergen” y, finalmente, 
llegan a ser equivalentes. Las modificaciones im-
plican el empleo de funciones de onda más elabo-
radas y, por consiguiente, cálculos más detalla-
dos. 

A partir de 1960, el desarrollo de las compu-
tadoras le permitió a Roothaan y colaboradores 
desarrollar una función con 80 términos que per-
mitió una buena aproximación al valor experi-
mental de la energía. Posteriormente Kolos y 
Wolnievicz desarrollaron una función de 147 
términos sobre la base de un estudio no adiabático 
de la molécula de hidrógeno y que desechando la 
aproximación de Born - Oppenheimer incluían 
términos correspondientes a los niveles vibrato-
rios de los núcleos así como correcciones relati-
vistas. De esta manera obtuvieron no sólo un va-
lor de la energía del estado fundamental con error 
relativo del orden de 10-5 sino que, además, pu-
dieron calcular con bastante exactitud las energías 
de los estados excitados de la molécula de H2. 

 

4 – 11.  Resonancia 

Hasta aquí hemos tratado de evitar el uso de la 
palabra “resonancia”, que  ha estado por mucho 
tiempo asociada con la teoría enlace-valencia. 
Hemos descripto la molécula de hidrógeno por 

una función de onda que es la combinación lineal 
de las funciones  y , cada una de las cuales 
define una estructura o estado hipotético, es decir, 
HA1 HB2 y HA2 HB1. El estado real de la molécula 
se describe como el de un híbrido de resonancia 
de los estados representados por  y , o más 
simplemente, se dice que hay resonancia entre las 
estructuras HA1 HB2 y HA2 HB1. El peligro de usar 
esta terminología reside en que es casi imposible 
evitar el dar la impresión de que las estructuras 
hipotéticas tienen una existencia molecular real. 
En el caso señalado, las estructuras HA1 HB2 y 
HA2 HB1

 corresponden a átomos separados y por 
tanto tiene existencia real, pero no debemos ima-
ginar que haya una especie de intercambio rápido 
del electrón entre los núcleos; en otras palabras, 
no hay ninguna clase de equilibrio entre las es-
tructuras. 

En general, en las moléculas más complicadas 
las estructuras contribuyentes no tienen existencia 
real. Es un artificio conveniente para obtener una 
solución aproximada de una ecuación de ondas 
complicada, y también tiene la gran ventaja 
práctica de que facilita al químico la representa-
ción de la formación de la molécula sobre la base 
de diagramas convencionales y familiares, aunque 
el estado real de la molécula no se puede describir 
directamente por una fórmula estructural conven-
cional que sea sencilla. 

La selección de las estructuras hipotéticas a 
partir de las cuales, mediante una combinación 
lineal, se obtiene la verdadera estructura, no se 
hace de una forma arbitraria. Si las posibles es-
tructuras tienen funciones de onda 
etc., las importantes son aquellas que 
en la combinación =N(c1 + 
cIItienen valores grandes de sus cons-
tantes c. Un estudio detallado de la expresión de 
la energía asociada con la función  demuestra 
que las estructuras que  contribuyen ef

 
(a)  tienen energías semejantes,  
(b)  sus núcleos ocupan a
ismas posiciones relativas, 
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(c

 
consideramos que los núcleos ocupan posiciones 
fijas en el espacio, la e tructura  de la molécula 
puede representarse por dos diagramas de enlace: 

      Estructura I 

 

          Estructura II 

re la 
base de las estructuras hipotéticas  I  y II y la fun-
ció ula de nitrometano se 
puede escribir como una combinación lineal  

la combinación ya que tienen la misma 
ene

Å. De esta manera, el enlace entre carbono y oxí-

ace. Esto hace que se 
describa la estructura del CO2 sobre la base de 
tres estructuras hipotéticas: 

)  tienen el mismo número de electrones des-
apareados. 

Esto se observa al estudiar ejemplos específi-
cos, como ser, la molécula de nitrometano. Si

s

 

 

 

 

Del estudio de un conjunto de moléculas con 
enlaces nitrógeno – oxígeno, se ha establecido 
que el doble enlace es mucho más corto que el 
enlace simple, pero los resultados experimentales 
muestran que ambos enlaces tienen la misma lon-
gitud: 1,22 Å. El estado real se describe sob

n de onda para la moléc

 = N(CI I + CII II) 

Cada una de las estructuras contribuye por 
igual a 

rgía, la misma posición relativa de los núcleos 
y el mismo número de electrones desapareados 
(cero). 

Otro ejemplo lo constituye el dióxido de car-
bono al cual se le suele asignar la fórmula estruc-
tural O=C=O. Esta fórmula satisface las reglas 
convencionales de valencia. Sin embargo, mien-
tras la longitud del doble enlace C=O en sustan-
cias en las que solo hay uno de ellos, por ejemplo 
en las cetonas, es de 1,22 Å y la calculada para un 
triple enlace CO es 1,10 Å, en el CO2 es de 1,15 

geno en el CO2 parece ser de carácter intermedio 
entre el doble y el triple enl

O=C=O     ...     

O C—O     ...     

O—C O     ...     

- +

+ -

 
De manera que estado real de la molécula 

ven

tética más es-
tab

o constituye la estructura del 
benceno. August Kekulé propuso en 1865 las si-
guientes estructuras 

drá dado por una función 

=N(c1  + c1I c1II 

La energía estándar de un doble enlace carbo-
no – oxígeno es perfectamente conocida: es de 
191 kcal/mol. Esto es, se requieren 191 kcal para 
disociar homolíticamente un mol de uniones 
C=O. Por lo tanto, el calor de formación estándar 
de la molécula de O=C=O sería dos veces la 
energía de enlace cambiada de signo, esto es - 382 
kcal/mol. Sin embargo, el valor experimental del 
calor de formación estándar del CO2 es –394 kcal. 
Esto significa que al formarse un mol de CO2 a 
partir de las respectivas sustancias simples se li-
beran 12 kcal más que la que correspondería a la 
formación de un mol de moléculas de estructura 
O=C=O. Dicho de otra manera, un mol de CO2 
— de estructura real — es 12 kcal más estable 
que un mol de moléculas de estructura O=C=O. 
Esta diferencia entre el valor empírico de la 
energía de formación de una sustancia y la que 
correspondería a su estructura hipo

le se llama energía de estabilización por reso-
nancia o, simplemente, energía de resonancia.   

Otro caso típico l
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A pesar de que las estructuras presentan tres 
dobles enlaces la espectroscopía muestra que to-
dos

ue la molécula es plana. 
En 1871, James Dewar propuso las siguientes 

estructuras posibles 

 los enlaces carbono - carbono tienen la misma 
longitud: 1,397 Å y q

 

pia-
das, La estructura real del benceno es-



ue las contribuciones de las fórmulas 
de 

ancia y es la responsable de la 
esta

erga química se dice 
que la estructura real es un híbrido de resonancia 
entre las formas canónicas. 

 una escala numérica de electronega-
tivi

te 
modo, para una molécula A—A la función de on-
da , c

a y es de esperar que tenga valores muy 
par

ayor “poder de atrac-
ción” que el otro, deberíamos usar una función de 
onda m

 

Cada una de esas cinco estructuras se puede 
representar mediante funciones de onda apro

tará dada por una función de onda resultante  

cI cI cII  + cIIV + cIIV 

En las q
Kekulé son más importantes que las fórmulas 

de Dewar.  
Para romper todos los enlaces carbono - car-

bono de un mol de benceno se requieren 36 kcal 
más que si hubiese tres enlaces simples y tres en-
laces dobles. Esta energía es precisamente la 
energía de reson

bilidad del benceno a pesar de su alto grado 
de insaturación. 

Las estructuras hipotéticas extremas entre las 
cuales se encuentra la estructura real se llaman 
formas canónicas y en la j

 

    4  – 12.  Electronegatividad  

El concepto de “electronegatividad” ha sido 
usado por los químicos, con distintas acepciones, 
desde la época de Berzelius. Sin embargo, no es 
sencillo encontrar una definición operacional que 
se corresponda con el uso diario e intuitivo de ese 
concepto. Así, por ejemplo, Linus Pauling consi-
deró a la electronegatividad como “el poder de un 

átomo de una molécula para atraer electrones a sí 
mismo”. Aunque la palabra “poder” se usa aquí 
con cierto sentido metafórico, la acentuación 
“átomo de una molécula” indica que la electrone-
gatividad es una propiedad del enlace y no una 
propiedad de los átomos aislados. Precisamente 
Pauling ideó

dades relativas, sobre la base de las energías 
de enlace.  

La función de onda aproximada que describe 
el estado de una molécula diatómica homonuclear 
se puede mejorar introduciendo en la función de 
prueba la resonancia iónico – covalente. De es

podría escribirse, en forma abreviada omo 
 

A-A = aA:A+bA+A- + bA-A+        (4 – 10)
 
Para otra molécula B—B podría escribirse una 

expresión similar. La relación b/a, que determina 
la contribución iónica al enlace, es indudablemen-
te pequeñ

ecidos para todas las uniones entre átomos 
iguales. 

Consideremos ahora una molécula A—B que 
comprende un enlace simple entre dos átomos di-
ferentes A y B. Si estos átomos fueran muy seme-
jantes, la unión en esta molécula podría represen-
tarse mediante una función de onda como la (4 – 
10) y su valor sería un promedio de las corres-
pondientes a las moléculas simétricas A—A y 
B—B. En este caso diremos que la unión A—B es 
covalente normal.  En cambio, si los átomos A y 
B son diferentes, uno con m

ás general, del tipo 

A-B = aA:B +c A+B- + dA-B+        (4 – 11)

Los mejores valores de c/a y d/a son aquellos 
que hacen máxima la energía de unión, o sea, que 
hacen mínima la energía total de la molécula. En 
general, estos valores resultarán diferentes de b/a 
de la ecuación (4 – 10) y al dar un máximo de la 
energía de enlace no pueden ser menores que b/a. 
Dicho de otra manera, cuando cobra importancia 
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la resonancia  iónico – covalente (aumenta el 
carácter iónico parcial) de un enlace en una molé-
cula formada por átomos diferentes A y B la 
energía de enlace real entre ellos es mayor (o 
igual) a la que tendría si el enlace entre ambos 
tomos fuese covalente norm

H-H F-F Cl-Cl Br-Br I-I 

á al. 

 
Entalpía de 

rmación (*) 
04,2 36,6 58,0 46,1 36,1 

fo
1

      
  H-F H-Cl H-Br H-I 
Entalpía de 
formación (*) 

 134,6 103,2 87,5 71,4 

½ [D(A-A) + 
(B-B)] D

 70,4 81,1 75,2 70,2 

  64,2 22,1 12,3 1,2 
      
  Cl-F Br-Cl I-Cl I-Br 
Entalpía de 
formación (*) 

    60,6 52,3 50,3 42,5 

½ [D(A-A) + 
D(B

4 5 47 4
-B)] 

 7,3 2,1 ,1 1,1 

  13,3 0,2 3,2 1,4 
(*) Según la convención moderna deberían te-

ner signos negativos 
Figura 4 – 16. Energías de enlace para las 

moléculas de haluros de hidrógeno y haluros de 
hal

 

rrespondientes energías de enlace simé-
tricas. Esta diferencia, que Pauling distinguió con  
def

 = D(A—B) - ½ [D(A—A) + D(B—B)]        
(4 – 12) 

                                                     

ógenos en kcal/mol. 

Pauling postuló la aditividad de los enlaces cova-
lentes normales, esto es, si D(A—A) y D(B—B) son 
las energías de enlace de las moléculas A—A y B—
B, la energía del enlace covalente normal  entre los 
átomos diferentes A y B sería ½ [D(A—A) + D(B—
B)]. Si este postulado fuese cierto, las energías reales 
de enlace A—B, D(A—B), entre átomos diferentes 
sería siempre mayor o igual que las medias aritméti-
cas de las co

inida por 

nunca sería negativa. Para corroborarlo, Pauling 
utilizó las entalpías de formación3 de los haluros 
de hidrógeno y de los haluros de halógenos, que 
se expresan en la tabla de la Figura 4  – 16. 

De los valores de la tabla se encuentra que  
es positivo para cada una de  las ocho moléculas. 
Se observa que la cantidad  es precisamente el 
calor liberado en la reacción 

½ A2 (g) + ½ B2 (g)  AB (g)      (4 – 13)

Sin embargo, al analizar las energías de unión 
para las moléculas gaseosas de los metales alcali-
nos y la de los hidruros de dichos metales, Pau-
ling encontró que se obtenían resultados más 
próximos a los experimentales si en lugar de con-
siderar la media aritmética se empleaba la media 
geométrica de las energías de enlace D(A—A) y 
D(B—B). Este postulado de la media geométrica 
establece que la energía de una unión covalente 
normal entre átomos A y B es igual a  

[D(A—A)D(B—B)]1/2 

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

’ = D(A—B) - [D(A—A)D(B—B)]1/2      (4 – 
14) 

debe ser siempre mayor o igual que cero. 
Si bien el postulado de la media geométrica 

conduce a valores más satisfactorios para la 
energía de la unión covalente normal entre átomos 
diferentes que el postulado de la aditividad, el pri-
mero es más difícil de aplicar ya que mientras los 
valores de  pueden obtenerse directamente a par-
tir de calores de reacción, para el cálculo de ’ se 

 

3 Al utilizar los datos termodinámicos de entalpía de 
formación se incluyen no solo la energía de enlace sino 
también pequeños términos que corresponden a las energías 
de rotación y vibración de los núcleos y un término presión 
– volumen. 
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requiere el conocimiento de los valores individua-
les de las energías de unión 

 
Unión Energía 

de unión 
Unión Energía 

de unión 
Unión Energía 

de 
unión 

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
O-O 33,2 S-H 81,1 Si-I 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
Cl-Cl 58,0 H-F 134,6 P-I 51.4
K-K 13,2 H-Cl 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-I 41,6
Sn-Sn 34,2 C-Si 69,3 O-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 Cl-F 69,6
Te-Te 33,0 C-I 57,4 Br-Cl 52,3
I-I 36,1 C-O 84,0 I-Cl 50,3
Rb-Rb 12,4 Si-O 88,2 I-Br 42,5

Figura  4  – 17. Valores de las energías para 
uniones simples en Kcal/mol 

En el caso de las moléculas diatómicas los va-
lores empíricos de las energías de unión se obtie-
nen directamente de las energías de disociación 
(las que se pueden obtener por métodos químicos 
o espectroscópicos). Pero en el caso de moléculas 
poliatómicas los resultados experimentales sólo 
suministran información acerca de la energía total 
de disociación pero no acerca de las energías de 
unión individuales. 

Gracias a los trabajos de muchos investigado-
res se han podido encontrar energías de unión in-
dividuales entre átomos que forman moléculas 
poliatómicas. Algunos de ellos se dan en la tabla 
de la Figura 4 – 17. Los valores de las energías de 
unión se eligen de manera tal que sus sumas re-
presenten las variaciones de entalpía (- H) a 298 

K que acompañan a la formación de moléculas a 
partir de átomos todos en fase gaseosa. A partir de 
los datos de la tabla de la Figura 4  – 17, se pue-
den calcular los valores de ’ utilizando la ecua-
ción 4  – 14. 

Pauling encontró, de manera empírica, que la 
raíz cuadrada de ’ es aditiva respecto de los 
átomos A y B. Dicho de otra manera, los valores 
de ’  son proporcionales a la diferencia entre 
ciertos números  asignados a cada átomo. El 
número que corresponde a cada átomo se llama su 
electronegatividad. 

 
’1/2 = KA - B 

Pauling eligió como constante de proporcio-
nalidad K = [30 (kcal/mol)]1/2 La ecuación presen-
tada por él tiene la forma 

[’/30 (kcal/mol)]1/2= A - B    (4  – 15)

 De esta manera, despejando la energía de 
unión D(A-B) de la ecuación 4  – 14, se obtiene 
(en kcal/mol) 

D(A-B) = [D(A-A)D(B-B)]1/2   + 30 (A - 
B)2    

(4  – 16) 

o los cálculos a par-
tir de la (4  – 16) se obtiene  

Así, 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 . Haciend

  440
30

2104183898
2121

,
,,,

//










 
 HC  

Inicialmente Pauling le asignó valor 0 a la elec-
tronegatividad del hidrógeno pero luego le agregó 
una constante aditiva de 2,05 de modo que los valo-
res de  entre los elementos C y F del segundo per-
íodo de la Tabla Periódica dieran valores entre 2,5 y 
4,0. Además, con esa constante, la diferencia A - 
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B también da una estimación confiable del mo-
mento dipolar de A-B en unidades debye. 

  

 

  

 

     Figura 4  – 18. Escala de electronegatividade

Si no se conocen las energías de unión de los 
elementos, el método de la media geométrica no 
es aplicable, pero para muchas uniones – excep-
tuando los hidruros metálicos - no hay gran dife-
rencia entre la media geométrica y la aritmética. 
Por ello para los cálculos en los que por la media 
geométrica resul

s

ta imposible, Pauling propuso 

D(A-B) = ½ [D(A-A) + D(B-B)] + 23 (A - B)2    

 

l oxígeno, la unión doble es 
má

 de Pauling (1960) 

(4  – 17) 

La contribución de esta unión al calor de for-
mación de la sustancia es, por lo tanto, igual a 23 

(A - B)2. Esto es, el calor de formación de una 
sustancia se obtiene sumando esta expresión al 
total de las energías de uniones de la molécula. En 
el caso que en la molécula existan átomos de oxí-
geno o nitrógeno hay que hacer correcciones de-
bido a que la unión triple del nitrógeno es muchí-
simo más estable que si la molécula de N2 tuviera 
tres uniones covalentes simples. Esta estabilidad 
extra ha sido calculada en 110,8 kcal/mol para el 
N2, o de 55,4 kcal/mol por cada átomo de nitró-
geno. En el caso de

usar la ecuación 

s estable que dos uniones simples y los cálcu-
los dan una estabilidad extra de 26,0 kcal/mol por 
cada átomo de oxígeno.  

Profesor: Dr. Miguel Katz 
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Por lo tanto, la entalpía de formación de una 
sustancia puede calcularse (aproximad
usando la ecuación 

la. El 
ceri

ite de segu-
ridad 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 P

 

fine energía de primera ionización como 
la 

ionización como la energía necesaria para arran-

itivo aislado y llevarlo a 
una  

 
tab

la variación de energía asociada a la adición 
de 

negati-
vo. 

Para un átomo aislado de un elemento X, la 
captura de un electrón puede representarse 

l captar un electrón. Esto se 
deb

la variación de energía asociada a la adición 
de 

negati-
vo. 

Para un átomo aislado de un elemento X, la 
captura de un electrón puede representarse 

l captar un electrón. Esto se 
deb

finidades, inclusive, muchos de ellos – como el 

amente) 

Hf
0 = 23 (A - B)2   - 55,4 nN – 26,0 nO    

(4  – 18) 
 
En esta ecuación nN es el número de átomos 

de nitrógeno en la molécula y nO es el número de 
átomos de oxígeno, la sumatoria indicada debe 
comprender todas las uniones de la molécu

llo del superíndice indica condiciones estándar 
ya que las energías extra están calculadas en esas 
condiciones y la ecuación no se aplica a sustan-
cias que contengan dobles o triples enlaces. 

Usando la ecuación (4  – 18) se puede calcular 
la diferencia de electronegatividad de dos elemen-
tos a partir de la entalpía de formación de sus 
compuestos y de esta manera, estudiando los 
compuestos de un elemento con otros de electro-
negatividad conocida puede calcularse la electro-
negatividad del elemento. Así por ejemplo, las 
entalpías estándar de formación del BeCl2, 
BeBr2, BeI2 y BeS2 son 122,3; 88,4; 50,6 y 55,9 
kcal/mol. Estos valores dan diferencias de elec-
tronegatividades de 1,56; 1,33; 1,03 y 1,06. A 
partir de las electronegatividades del Cl, Br, I y S 
se encuentra para la electronegatividad del berilio 
los valores 1,44; 1,47; 1,47 y 1,44. Debido a las 
aproximaciones que se realizan, el lím

auling se da en la tabla de la Figura 4 – 18. 

4  – 13.  Energías de ionización y electroafi-
nidad 

Se de
energía necesaria para arrancarle el electrón 

más débilmente retenido a un átomo aislado y lle-
varlo a una distancia infinitamente alejada del 
mismo. 

Análogamente, se define energía de segunda 

carle el electrón más débilmente retenido de un 
catión monovalente pos

 distancia infinitamente alejada del mismo. 
De la misma forma se puede definir energía de 
tercera ionización, etc. 

Los valores de energía de ionización se obtie-
nen a partir de medidas espectroscópicas. En la

la de la Figura 4  – 19 se dan algunos valores 
de energías de primera y segunda ionización de 
distintos elementos en sus estados fundamentales 

La electroafinidad o afinidad electrónica de 
un elemento, es una propiedad que viene medida 
por 

un electrón a un átomo gaseoso (aislado) de 
ese elemento para dar un ión monovalente 

 
X (g) + e-  X - + EA 

 
Observemos que los halógenos tienen las elec-

troafinidades más altas, es decir son los que libe-
ran mayor energía a

e a que adquieren la configuración del gas no-
ble más próximo, que tiene una configuración 
electrónica estable.  

La electroafinidad o afinidad electrónica de 
un elemento, es una propiedad que viene medida 
por 

un electrón a un átomo gaseoso (aislado) de 
ese elemento para dar un ión monovalente 

X (g) + e-  X - + EA 

Observemos que los halógenos tienen las elec-
troafinidades más altas, es decir son los que libe-
ran mayor energía a

e a que adquieren la configuración del gas no-
ble más próximo, que tiene una configuración 
electrónica estable.  

Los metales en general tienen bajas electroa-



DEPARTAMENTO DE FÍSICA  -  CÁTEDRA DE MECÁNICA CUÁNTICA 

Profesor: Dr. Miguel Katz 

224 

ministro de energía para incorporar un electrón (la 
ido 

que tienen subcapas electrónicas completas. 
 

cie 

Configuración 

orbital 

electrónica 

E1 E2 

cie 

Configuración 

orbital 

ca 

E1 E2 

berilio, el magnesio o el cinc - requieren del su- afinidad electrónica tiene signo negativo) deb
a 

Es-
pe-

Es-
pe-

electróni
H 1s 13,60 - Kr (Ar)4s23d104p6 14,00 26,40 
He 1s2 24,58 54,50 Rb (Kr)5s 4,18 27,36 
Li (He)2s 5,39 75,62 Sr (Kr)5s2 5,69  10,98
Be (He)2s2 9,32 18,21 Y (Kr)5s24d 6,5 12,3 
B (He)2s22p 8,30 25,15 Zr (Kr)5s24d2 6,95 13,97 
C (He)2s22p2 11,26 24.38 Ru Kr)5s24d7 7,36 - 
N (He)2s22p3 14,54 29,61 Rh Kr)5s24d8 7,46 - 
O (He)2s22p4 13,61 35,15 Pd (Kr)4d10 8,33 19,80 
F (He)2s22p5 17,42 34,98 Ag (Kr)5s4d10 7,54 21,41 
Ne (He)2s22p6  21,56 41,07 Cd (Kr)5s24d10 8,99 16,84 
Na (Ne)3s 5,14 47,29 In (Kr)5s24d105p 5,79 18,79 
Mg (Ne)3s2 7,64 15,03 Sn (Kr)5s24d105p2 7,34 14,50 
Al (Ne)3s23p 8,98 18,22 Sb  (Kr)5s24d105p3 8,64 18,00
Si (Ne)3s23p2 8,15 16,34 I (Kr)5s24d105p5 10,45 19,4 
P (Ne)3s23p3 11,0 19,65 105p6  Xe (Kr)5s24d 12,10 21,10 
S (Ne)3s23p4 10,36 23,4 Cs (Xe)6s 3,89 23,40 
Cl (Ne)3s23p5 13,01 23,80 Ba (Xe)6s2 5,21 9,95 
Ar (Ne)3s23p6  15,76 27,62 La (Xe)6s25d 5,61 11,40 
K (Ar)4s 4,34 31,81 Hf (Xe)6s24f14 5d2 5,52 14,80 
Ca (Ar)4s2 6,11 11,87 Ta (Xe)6s24f14 5d3 7,88 - 
Sc (Ar)4s23d 6,56 12,89 W (Xe)6s24f14 5d4 7,98 - 
Ti (Ar)4s23d2 6,83 13,63 Re (Xe)6s24f14 5d5 7,87 - 
V (Ar)4s23d3 6,74 14,20 Os (Xe)6s24f14 5d6 8,7 - 
Cr (Ar)4s23d5 6,76 16,60 Ir (Xe)6s24f14 5d7 9,0 - 
Mn (Ar)4s23d5 7,43 15,70 Pt (Xe)6s24f14 5d9 9,0 - 
Fe (Ar)4s23d6 7,90 16,16 Au (Xe)6s4f14 5d10 9,22 19,95 
Co (Ar)4s23d7 7,86 17,30 Hg (Xe)6s24f14 5d10 10,43 18,65 
Ni (Ar)4s23d8 9,81 18,20 Tl (Xe)6s24f14 5d106p 6,11 20,32 
Cu (Ar)4s23d10 9,75 20,34 Pb (Xe)6s24f14 5d106p2 7,42 14,96 
Zn (Ar)4s23d10 9,39 17,89 Bi (Xe)6s24f14 5d106p3 7,29 16,6 
Ga (Ar)4s23d104p 6,00 20,43 Rn (Xe)6s24f14 5d106p6  10,75 - 
Ge (Ar)4s23d104p2 7,88 15,86 Ra (Rn)7s2 5,28 10,10 
As (Ar)4s23d104p3 9,81 20,10 Th  (Rn)7s26d2 6,95 - 
Se (Ar)4s23d104p4 9,75 21,30 U (Rn)7s2 5f36d2 6,1 - 
Br (Ar)4s23d104p5 11,84 19,10 Pu (Rn)7s2 5f6 5,1 - 
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Figura 4  – 19 Energías de primera y segunda ionización de distintos elementos en sus estados fun-
damentales (en eV) 

 

Ele to ión 
 

A d 
electrónica 

Configuración del 
ani

men Configurac
electrónica

finida
ón 

.H 1s 0,77 He 
F (He)2s2 2p5 3,45 Ne 
Cl (Ne)3s2 3p5 3,61 Ar 
Br (Ar)4s 3d2  10 4p5 3,36 Kr 
I (Kr) 5s  4d  5p2 10 5 3,06 Xe 
O (He)2s  2p2 4 1,47 (He)2s  2p2 5 
S (Ne)3s2 3p4 2,07 (Ne)3s2 3p5 
Se (Ar)4s  3d  4p2 10 4 5 1,7 (Ar)4s  3d2 10 4p
Te (Kr)5s  4d  5p2 10 4 2,2 (Kr)5s  4d  5p2 10 5 
N (He)2s2 2p3 -0,1 (He)2s  2p2 4 
P (Ne)3s2 3p3 0,7 (Ne)3s2 3p4 

As (Ar)4s2  3d10 4p3 0,6 (Ar)4s2  3d10 4p4 
C (He)2s2 2p2 1,25 (He)2s  2p2 3 
Si (Ne)3s  3p2 2 1,63 (Ne)3s  3p2 3 
Ge (Ar)4s2  3d10 4p2 1,2 (Ar)4s2  3d10 4p3 
B (He)2s2 2p 0,2 (He)2s  2p2 2 
Al (Ne)3s  32 p  0,6 (Ne)3s  3p2 2

Ga (Ar)4s 3d2  10 4p  4p2 0,18 (Ar)4s 3d2  10

In (Kr) 5s2 4d10 5p  5p2 0,2 (Kr) 5s2 4d10

Be (He)2s2 -0,6 (He)2s22p 
M  -0,3 p g (Ne)3s2 (Ne)3s  32

Li (He)2s 0,54 (He)2s2 
Na (Ne)3s 0,74 (Ne)3s2 
K (Ar)4s 0,91 (Ar)4s2 
Rb (Kr)5s 0,95 (Kr)5s2 

Cs (Xe)6s 1,0 (Xe)6s2 

Zn (Ar)4s2  3d10 -0,9 (Ar)4s2  3d10 4p 
Cd (Kr) 5s2 4d10  -0,6 (Kr) 5s2 4d10 5p 

                              Figura 4  – 20. Afinidades electrónicas de algunos elementos (en eV) 
 
 
Si bien la variación de la electroafinidad en 

la Clasificación Periódica no es tan marcada 
como la variación de la energía de primera io-
nización, la tendencia general de los elementos 

es que aumentan a lo largo de un período y para 
un mismo subgrupo disminuye con el número 
atómico. Esto es, una tendencia parecida a la de 
la energía de primera ionización. 



DEPARTAMENTO DE FÍSICA  -  CÁTEDRA DE MECÁNICA CUÁNTICA 226 

Profesor: Dr. Miguel Katz 

Mulliken
ergía d

 uló  el medio de la 
en e p  ac a

ctrónica d m deb r una m a 
la atracci tr  del o ne y, 
 lo tanto, e gat d. 

Ele-
mento m  (Pauling)

post
rimera

 que
ioniz

pro
ión y l  afinidad 

ele e un ele ento e se edid
de ón elec ónica  átom utro 
por de su el ctrone ivida
 E1 

(eV) 
EA 

(eV) 
Su-
a/5,5

 

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 0,91 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 átomos monovalentes, como el hidró-
geno, los halógenos y los metales alcalinos, 
exi

n la tabla de 
la F

 decir, los átomos se vuelven más 
“compactos”  Sanderson razonó que la
negatividad S) de un elemento debería ser 
roporcional a la densidad (número de electro-

ste una correlación bastante aceptable entre 
las escalas de Pauling y los valores que se ob-
tienen de la escala de Mulliken. E

igura 4  – 21 se comparan ambas escalas 
para esta clase de átomos. 

Para átomos multivalentes deben hacerse 
correcciones a la escala de Mulliken debido a la 
naturaleza de los átomos e iones. 

En 1951 R. T. Sanderson, propuso una esca-
la basada en otros supuestos. Esta escala de 
electronegatividades se basa sobre el principio  
según el cual la capacidad de un átomo, o de un 
ión, para atraer electrones de un enlace depende 
de la carga nuclear efectiva que interactúa con 
los electrones de  valencia más externos. Es 
bien sabido que, para elementos de un mismo 
período,  a medida que aumenta la carga nucle-
ar el tamaño de los átomos generalmente dismi-
nuye, es

.
(

 electro-

p

nes / volumen atómico) de sus átomos aislados. 
Esto es  

0D

D
S   (4 -  19)

 
donde D es la relación entre el número de elec-
trones en la especie y el radio al cubo de dicha 
especie y D0 es la relación entre el número ató-
mico y el volumen atómico del gas noble con 
configuración electrónica más parecida al del 
elemento de la especie considerada. 

Sobre esta base, Sanderson elaboró su tabla 
que si bien tiene valores numéricos diferentes a 
la de Pauling, pueden compararse con esta 
última multiplicando las de Sanderson por un 
factor apropiado.  

Lo importante de la concepción de Sander-
son radica en el principio de equalización de las 
electronegatividades. Cuando se enlazan átomos 
iguales la electronegatividad de cada uno de 
ellos no se altera, pero cuando se unen átomos 
de diferente electronegatividad se producen mo-
dificaciones en sus densidades electrónicas debi-
das a las variaciones de las cargas eléctricas en 
las proximidades de sus núcleos. De modo que 
cuando se combinan dos átomos que tienen ini-
cial as 
v ta 
al e 
eq a 
q

nte electronegatividad se combi-
n

Así, por ejemplo, los valores de las electro-
negatividades de Sanderson del hidrógeno y el 
oxígeno son 3,55 y 5,21 respectivamente. Por 
con

mente distinta electronegatividad, las mism
ariarán a mediad que se forma el enlace has
canzar un valor intermedio. El principio d
ualización de las electronegatividades afirm

ue  

“Cuando dos o más átomos de elementos 
de difere
an, la electronegatividad de cada uno de 

ellos variará hasta que todos tengan el 
mismo valor intermedio dado por la media 
geométrica de las electronegatividades ini-
ciales”. 

siguiente la electronegatividad de cada ele-
mento en el agua es 



UNIDAD II, CAPÍTULO IV  - UNIONES QUÍMICAS 227

0342155533 2
2

,,,OH   

En el caso del ácido sulfúrico, siendo la 
electronegatividad de Sanderson del azufre 
4,11, resulta que la electronegatividad de cada 
elemento en esta sustancia es 

51342151145537 42
42

,,,,SOH   

En 1958 A. L. Allred y E. G Roch
pusieron una escala de electronegatividades de-

nida por 

. ow4 pro-

fi

   74403590 2 ,
År

Z
,

A

ef ・  (4  – 20)

 
onde rA  es el radio de enlace, distancia media 
entre el electrón y el núcleo del elemento A y 
Zef es la carga nuclear efectiva que podría ac-
tuar sobre un electrón añadido a la capa de va-
lencia del átomo 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 valo-
res actualizados y refinados de la electronegati-
vidad 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 esca-

e ioni artir 

                                                     

la de acuerdo con la ecuación 
 

eV/E, Val,i  1690i  (4  – 21)

donde Ei,Val es la energía media de ionización 
de los electrones de la capa de valencia en el 
átomo libre en su estado fundamental. Los valo-
res de energía d zación se obtienen a p

 

de medidas espectroscópicas. Sean, s la energ-
ía de ionización de los electrones de valencia s 
y p la energía de ionización de los electrones 
de 

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

 

valencia p,  Val,iE  se calcula mediante 

 
nm

E ps
Val,i 

  

Expresión en la que m es el número de elec-
trones de valencia s y n es el número de elec-
trones de valencia p. 

La escala Allen es difícil de aplicar a los 
elem

n

es como  R. G. Pearson5 (1963) y 
R. G. Parr6 (1991) desarrollaron el c ncep
electronegatividad absoluta. Esta es una 
piedad de un sistema químico que se deduce de 
la t

m 

entos de transición porque no está claro 
cuántos de los electrones d deben ser conside-
rados como electrones de valencia. En lo que 
hace a los elementos representativos, los valo-
res en esta escala concuerdan bastante bien con 
los de la escala de Pauling. 

    Autor
o to de 

pro-

eoría del funcional de la densidad y que se 
define por 

2
AI

N

E

V
Absoluta













  (4  – 

22)
donde  es el potencial químico electrónico, 

E el potencial debido al núcleo, y N es el núme-
ro de electrones. I y A son la energía de ioniza-
ción y la electroafinidad del sistema químico en 
su estado fundamental (en contraste con la rela-
ción similar de Mulliken, donde I y A se refie-
ren al estado de valencia). El término “absolu-
ta” se debe a la relación con el potencial quími-
co electrónico . La escala absoluta es esen-
cialmente una medida de la reactividad química 
de una, molécula, radical, ión o átomo libre, 
mientras que la escala de Pauling carece de sig-

                                                      

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

6 Parr, R. G., Pearson, R. G.: J. Am. Chem. Soc. 
105 (1983) 7512 
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nificado en lo que respecta a moléculas o iones. 
Por lo tanto, estas dos escalas sólo son compa-
rables para átomos y radicales, donde son 
aproximadamente paralelas. 

 

Figura 4  – 23. Electronegatividades de Pauling (arri

 

 La electronegati

b

vidad absoluta sirve como una 
medida de la polaridad de un enlace. Para las es-
pecies constituidas por dos entidades X e Y, la di-
ferencia X - Y es positiva cuando  X Y está 
polarizada X- Y+ 

lente normal y una unión iónica pura es sólo una 

aproximación. Inicialmente, Pauling  propuso na
ecuación que diera la proporción de carácter ióni-
co de una unión simple entre dos átomos 
función de las electronegatividades de esos ele-
me

a) y de Allred – Rochow (abajo) 

   4 - 14. Electronegatividad y carácter ióni-
co parcial de enlace 

El mismo Pauling ha intentado establecer una 
relación cuantitativa entre la diferencia de elec-
tronegatividades de los elementos que forman un 
enlace químico y el carácter iónico parcial del 
mismo. El mayor tropiezo en formular una rela-
ción exacta deriva del hecho que la descripción de 
un enlace como un híbrido entre una unión cova-

 u  

A y B en 

ntos. Esa ecuación fue 

  

 

4

2

1
BA

eiónicocarácterdeoporciónrP



  

(4  – 23)

 

 
En la tabla de la Figura 4  – 24 se dan algunos 

val

sólo aproximada. 
on posterioridad se logró mejorar la deter-

minación del carácter iónico parcial de un enlace 
a partir de los valores experimentales de la energ-

ores resultantes de aplicar esta ecuación curva. 
Cuando se comparan estos valores con los expe-
rimentales que resultan de dividir el momento di-
polar eléctrico observado por el producto de la 
carga electrónica internuclear para moléculas di-
atómicas formadas por elementos monovalentes 
se encontró que la ecuación es 

C

Profesor: Dr. Miguel Katz 
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ía d eracci mento cuadripolar eléctri-
co un nú o y amp r 
eléctrico producido en la vecindad del núcleo por 
los electrones de la molécula. 


Carácter 

iónico (%) 
Carácter 

iónico (%) 

e int
 de 

ón del mo
cleo atómic del c o cuadripola

 
 
A - 

B 

A - 

B 
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 electronegativi-
dades y carácter iónico parcial del enlace según la 
ecuación (4  – 23) 

También hay una relación entre el porcentaje 
de carácter iónico de un enlace simple y la entalp-
ía de formación del mismo. Si observamos la 
ecuación (4  – 17) encontramos que la contribu-
ción de la entalpía de formación a la electronega-
tividad, 23 (A - B)2, se corresponde con la ex-
pansión (A - B)2/4. También en este caso deben 
hacerse correcciones debido a los enlaces múlti-
ples del nitrógeno y del oxígeno. 
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APÉNDICE C 

El método del enlace de valencia para la 
molécula de H2 desarrollado por Heitler y London 

En 1927, los físicos alemanes Walter Heitler y 
Fritz Wolfgang  London7 desarrollaron un méto-
do para calcular la energía de la molécula de 
hidrógeno que explicaba su estabilidad, realidad 
hasta entonces inexplicable.  

 

Figura 1. Distancias, en un cierto instante, en-
tre las partículas que forman la molécula de 
hidrógeno  

Si se indica con A a uno de los átomos y con 1 
al electrón ligado a él, con B al otro átomo para el 
cual el electrón se indica con 2, en un instante da-
do las posiciones relativas de las cuatro partículas 
pueden esquematizarse como se representa en la 
Figura 1. En ella R es la distancia entre los dos 
núcleos, rA1 es la distancia entre el electrón 1 y el 
núcleo A, rA2  la distancia entre el electrón 2 y el 
núcleo A, rB1 la distancia entre el electrón 1 y el 
núcleo B, rB2 la distancia entre el electrón 2 y el 
núcleo B y r12  la distancia entre los dos electro-
nes. 

                                                      

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

 

El método parte de la aproximación de Born – 
Oppenheimer escribiendo el hamiltoniano 

   

  









Rrrrrr
e

m
Ĥ

BABA

111111
2 122211

22
2

2
1

2  

La ecuación de  Schrödinger carece de solu-
ción analítica y por lo tanto se requiere emplear 
funciones aproximadas. Heitler y London razona-
ron que cuando los átomos están completamente 
separados R>>> rij, la energía del sistema biató-
mico en el estado no excitado es 2E0 donde E0 es 
la energía del átomo de hidrógeno en el estado 
fundamental. Si el electrón 1 está ligado al núcleo 
A y el electrón 2 al núcleo B, la autofunción de 
orden cero para el conjunto de los dos átomos es 
(1)(2),  

 
012

3

0

111
a/rA

e
a













  (C - 1)

  02

2
3

0

112 a/rBe
a












  (C - 2)

Pero si se intercambian los electrones se ob-
tiene el mismo valor de la energía del estado fun-
damental. La autofunción de orden cero para los 
dos átomos es ahora (2)(1) donde rA2 reempla-
za a rA1 en la (C - 1) y rB1 reemplaza a rB2 en la 
(C - 2). El sistema da lugar a dos funciones dege-
neradas.   

   Heitler y London sugirieron tomar como 
funciones aproximadas   

       1221   (C - 3)

       1221   (C - 4)

Estas dos funciones son evidentemente muy 
buenas, e incluso exactas, si R es muy grande, pe-
ro a medida que R disminuye los orbitales atómi-
cos comienzan a superponerse, siendo esa super-
posición una función de R. Por lo tanto, debe in-
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cluirse un factor de corrección que tome en cuenta 
ese solapamiento de orbitales. Los autores encon-
traron que las mejores funciones normalizadas 
son 

Evidentemente la (5) es una función simétrica, 
ya que el intercambio de coordenadas no modifica 
el signo de la expresión mientras que la (6) es an-
tismétrica.  

          1221
12

1
2





S

 (C - 5)

          1221
12
1

2





S

A partir de estas funciones deben calcularse 
los valores aproximados de las energías  y  E E

  (C - 6)        dĤ*E  

       dĤ*E  En estas dos expresiones S es la integral de so-
lapamiento del tipo de las dadas en la ecuación (3 
– 18) cuya solución es una función de R dada por  

 2
3
11  eS  (C - 7)

Se pueden reducir estas dos ecuaciones a una 
sola desarrollando las funciones Luego de una 
transformación apropiada se obtiene una función  

 en la que  = R/a0.  

 

                     21
2 1221122112   ddĤ*SE  

(C - 8)

 

Del hamiltoniano completo dado al comienzo 
del párrafo, el hamiltoniano que corresponde al 
átomo de hidrógeno de núcleo A alrededor del 
cual gravita el electrón 1 es: 

   
2

2
2
2

2

2 Br

e

m



 

Notemos también que se cumple  

    
1

2
2
1

2

2 Ar

e

m



  

 
Asimismo, del hamiltoniano original podemos 

extraer el hamiltoniano que corresponde al átomo 
de hidrógeno de núcleo B alrededor del cual gra-
vita el electrón 2. 

 

                 21
2 211221212   ddĤ*SE  

(C - 9)

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

(2)(1) en el último término de la integral (C - 
8). 

   Se calcula ahora E

E  lo que compensa el signo menos que precede 

a 

Ĥ (1)(2). Desarrollando 
ahora Ĥ se obtiene: 
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Ĥ




   211111

1221

2 









Rrrr
e

AB

 

(C - 10) 

Los dos primeros términos son iguales puesto 
que los operadores son los del átomo de 
no que se aplican respectivamente a los pa
y B

hidróge-
res A(1) 

(2) en el mismo estado energético. Llamando 

HE  a la energía del átomo de hidrógeno en ese 
estado, la (C - 10) se reduce a 
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    (C - 11)

 Ahora deben resolverse las cuatro integrales 

 

 

              21211221  dd*EHI

                dd
r

*eII
A

1
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2 2111221  

              21
12

2 2111221   dd
r

*eIII

              21
2 2111221   dd

R
*eIV  

(C - 12) 

Por lo tanto 

 IVIIIIII  221
2  (C - 13)

La integral I se puede escribir 

S
E


 1

              2121 211221 dEddEI HH
22

(C - 14) 

Puesto que y  están normalizadas la prime-
ra integral doble vale 1 y la segunda inte
ble es el producto de dos integrales de solapa-
mie

gral do-

nto S, es decir vale S2. De aquí concluimos 
que la integral I es 

 21 SEI H   (C - 15)

Para calcular la integral II escribimos 

             
2

2

2222 11121   d
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deddeII
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(C - 16) 

La integral  
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2
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22 1
 

representa la energía de interacción coulombiana 
entre el núcleo A y el electrón 2 que gravita alre-
dedor del núcleo B. De allí que J se conozca como 
integral de Coulomb. En cambio la integral  

   
Kd

r
e

A




  2
2

2 22
 (C - 2)

no tiene ningún equivalente clásico. Se la deno-
mina integral de intercambio pues está rela
da con la indistinguibilidad de los electrones y 

ciona-

con su posibilidad de intercambio entre las dos 
funciones de onda φ  y f  . La tercera integral de 
la (16) es la de solapamiento, S, de modo que la II 
se puede abreviar 

SKJII   (C - 17)

   La integral más difícil de calcular es la III, 
llamada integral de intercambio bielectró
céntrica que debe calcularse empleando un desa-

nica bi-
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rrollo en coordenadas elípticas confocales para 
1/r12. Por ello nos limitaremos a descomponerla 
en dos expresiones 

   



r

e
22

2 21
 'Jdd 21

12
  

 y    

  
       

e2  


'Kdd
r 21
12

1221
 

 primera de estas integrales dobles represen-
ta la energía coulombiana de repulsión entre los 
electrones 1 y 2. La segunda, carece de equivalen-
te c

, vale 

La

lásico y se la llama integral de doble inter-
cambio. 

Se puede comprobar fácilmente que la última 
integral, IV

 2
2

1 S
R

e
IV   (C - 18)

De esta manera, la energía de la molécula de 
hidrógeno estará dada por la suma 
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(C - 19) 

que reordenada da 
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1
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(C - 20) 

Si consideramos que en el equilibrio los 
núcleos están lo suficientemente alejado
para que S2 sea lo suficientemente pequeño com-

par

s como 

ado con 1, podemos expresar la energía me-
diante 

 'KSKEE eq
H  2  (C - 21)

Expresión en la que H presenta un
ía de los dos átomos de hidrógeno cuando la 
molécula se encuentra en equilibrio energético. 

eqE  re a energ-

'JJ
R

e
EE H

eq
H  22

2

 (C - 22)

 

Figura 2 

De las tres integrales encerradas en el parénte-
sis de la ecuación (21 n positivas mien-
tras que K es negativa. Además, los cálculos 
mu

a cual 
la energía de la molécula de hidrógeno es menor 
que

) S y K’ so

estran que K’ es siempre menor en módulo 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 obtendrán dos valores de la energía 
de la molécula de hidrógeno. Uno de ellos, E, 
será menor que eq

HE  y el otro valor, E será ma-

yor que eq
HE . Esto se suele representar mediante 

un diagrama de energía como el de la Figura 2 

Esto significa que a cierta distancia entre los 
núcleos existe una función de onda  para l

 la tendrían los dos átomos en las mismas po-
siciones pero sin interacción entre ellos.  
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De esta manera Heitler y London demostraron 
que la estabilidad de la molécula de hidrógeno se 
debe a la indistinguibilidad de los electrones lo 
que permite el intercambio de los mismos.  

cto de 
. Esto es cierto si se cumple que S es muy pe-

En su razonamiento, los autores partieron de 
dos funciones no perturbadas (1)(2) y (2)(1) 
lo que produce dos niveles simétricos respe

eq
HE

queña respecto de la unidad. Si S no es pequeña, 
la simetría desaparece. 

 
Figura 3. Curvas de energía para las funciones 

de Heitler – London  

En la Figura 3 se representan los valores de E  
y  E

e la molécula de hidrógeno. 
Los valores obtenidos por Heitler y London no 
era

                                                     



 en función de R y de la energía real para el 
estado fundamental d

n muy precisos. Los cálculos daban una dis-
tancia de equilibrio de 0,80 Å y una energía de 
disociación de 0,232 Rydberg8, o sea 304,5 
kJ/mol. Los valores experimentales son 0,74 Å y 
454,8 kJ/mol. Si bien los valores que se obtienen 
por el método de Heitler y London difieren de los 
experimentales, en su momento constituyeron un 
gran avance ya que los cálculos basados en la in-

 

8 1 Rydberg (Ry) = m0e4/80
2h2=2,1797 10-18J. 

teracción clásica daban una energía de enlace muy 
débil, del orden de 0,02 Rydberg (26,3 kJ/mol). 

En 1928, Wang sustituyó las funciones de on-
da de hidrógeno por funciones 

re 




  
3

en las que  es un parámetro variacional. La 
energía calculada en la forma precedente se mi-
nimiza en función de . De esta manera Wang 
obtuvo un valor mejorado para la energía de 357,3 
kJ/mol. 

En 1931, Rosen mejoró los resultados de 
Wang partiendo de una función de prueba del tipo 

       1221 BABA   (C - 23)

en la que cada orbital atómico está dado por 

 A
r

A cre A   1  

 r cre B   1  BB

Esta corrección permite la polarización de los 
orbitales atómicos en la formación de la molécula. 
El resultado da una energía de enlace de 381,9 
kJ/mol. 

idad de encontrar a ambos electrones en 
las proximidades del mismo núcleo. Esto implica 
que hay cierta probabilidad de existencia de una 

Aunque la repulsión entre los electrones tien-
de a que se mantengan separados, existe cierta 
probabil

estructura iónica. Por lo tanto, el método de Hei-
tler London se puede mejorar introduciendo en la 
función de prueba (4 – 29) términos que corres-
pondan a las dos posibles estructuras iónicas, es 
decir se parte de una función de prueba mejorada 
del tipo 

                21211221 BBAABABA   
 (C - 24)



UNIDAD II, CAPÍTULO IV  - UNIONES QUÍMICAS 235

En el lenguaje de la teoría del enlace de valen-
cia, esta función de prueba representa una reso-
nancia iónico – covalente. Debemos remarcar que 
la función de onda del estado fundamental del H2

no cambia con el tiempo de ser una funci
lente correspondiente a la estructura H-H a fun-
cio

oleculares y la CLOA, a medida que se fue-
ron refinando ambos métodos fueron llegando a 
res

 
ón cova-

nes iónicas del tipo HA
+ HB

-  o HA
- HB

+ sino 
que la función de onda es una mezcla, indepen-
diente del tiempo, de funciones covalentes e ióni-
cas. 

Si bien en un comienzo la aproximación de 
Heitler London por el enlace de valencia daba re-
sultados diferentes a los obtenidos por Mulliken y 
Hund con los métodos aproximados de los orbita-
les m

ultados coincidentes. A partir de 1960, el desa-
rrollo de las computadoras les permitieron a Ro-
othaan y colaboradores desarrollar una función 
con 80 términos que permitió una buena aproxi-
mación al valor experimental de la energía. Poste-
riormente Kolos y Wolnievicz desarrollaron una 
función de 147 términos sobre la base de un estu-
dio no adiabático de la molécula de hidrógeno y 
que desechando la aproximación de Born Oppen-
heimer incluían términos correspondientes a los 
niveles vibratorios de los núcleos así como co-
rrecciones relativistas. De esta manera obtuvieron 
no sólo un valor de la energía del estado funda-
mental con error relativo del orden de 10-5 sino 
que, además, pudieron calcular con bastante exac-
titud las energías de los estados excitados de la 
molécula de H2. 
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Problemas propuestos: 

4.1. Sabiendo que la integral de superposición 
del ión molécula de hidrógeno es 

Profesor: Dr. Miguel Katz 
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donde 1sA es la función de onda del estado fun-
damental del átomo A y 1sB es la función de on-
da del estado fundamental del átomo B,  R = 106 
pm es la distancia internuclear y a0 el radio de 
Bohr. Calcule el valor del factor de normalización 
del orbital molecular - del H2

+ 

4.2. Estime la factibilidad de la existencia de 
moléculas de K2 en un estado basal e indique en 
orden creciente los orbitales moleculares en los 
que hay electrones. 

4.3. El número P de enlaces covalentes de una 
molécula diatómica puede calcularse mediante la 
fórmula P =(n – n*)/2, donde n y n* son los 
números de orbitales enlazantes y antienlazantes, 
respectivamente. Calcule el número de enlaces 
covalentes en las moléculas de Li2, O2 y N2. 

4.3. La distancia internuclear en el HCl es de 
127,3 pm y su momento dipolar eléctrico es de 
3,60 x 10-30 Cm. Estime el porcentaje de carácter 
iónico relacionando este valor con el con el mo-
mento bipolar que correspondería si la unión fue-
se iónica. Compare el valor obtenido con el que 
resulta de aplicar la ecuación 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 Mu-
lliken 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 an-
terior y, supuesta válida la fórmula de Pauling es-

time el carácter iónico parcial de los compuestos 
binarios que forma el Br con el K, el Al y el Zn. 
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