UNIONES QUIMICAS

4 -1. El enlace covalente

Uno de los principales problemas con los que
se enfrentaban los quimicos de principios del si-
glo XX fue el de encontrar una explicacion para la
estabilidad de las moléculas. En el caso de los
compuestos 10nicos, la energia de cohesion de sus
cristales se podia interpretar adecuadamente me-
diante el concepto clasico de atraccion eléctrica
entre iones con carga opuesta. Pero el problema
subsistia para todas aquellas sustancias que for-
maban moléculas discretas en el estado gaseoso o
para aquellas sustancias solidas que no mostraban
caracter idnico. Para poder interpretar la interac-
cion entre todos los atomos desde el punto de vis-
ta de la interaccion eléctrica de cargas positivas y
negativas, se postularon distintas teorias acerca de
la formacion de dipolos permanentes o inducidos,
interacciones dipolo — dipolo, fuerzas de van der
Waals, de London, etc. Sin embargo, todos los
calculos fallaban cuando se trataba de moléculas
formadas por dtomos iguales. En el caso del Hj,
por ejemplo, los calculos clasicos indicaban que
el enlace entre los dos atomos de hidrégeno debia
ser mas débil de lo que en realidad es, con lo cual
la molécula H, seria inestable.

El advenimiento de la Mecanica Cuantica pu-
so en un segundo plano las interacciones eléctri-
cas y puso el mayor énfasis en calcular las energ-
ias de los atomos individuales que forman las
moléculas y luego calcular la energia de la molé-
cula misma. De esta manera la explicacion radi-
caba en lo siguiente:

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

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

Para el caso del atomo de hidrogeno, la ecua-
cion de Schrodinger suministra un método exacto
para el calculo de las energias del 4&tomo, tanto en
su estado fundamental como en los estado excita-
dos, pero para el caso de las moléculas, si bien la
formulacion del problema es facil, su calculo de-
tallado es complicado y, a veces, imposible.

El agregado estable de particulas con mas de
un nucleo més sencillo que se conoce es el i6n
molécula de hidrogeno, H,". Esta especie, descu-
bierta por J. J. Thomson al estudiar los rayos
catodicos, es medianamente estable en el estado
gaseoso y cada particula estd formada por dos
nucleos, generalmente dos protones, y un electron
interactuando con ambos.

Ni la Mecanica Clasica ni la Mecanica Cuén-
tica pueden resolver el problema de describir con
exactitud el movimiento de mas de dos cuerpos.
Obviamente, cuanto mayor es el nimero de parti-
culas en movimiento tanto mas se agrava el pro-
blema. Estas imposibilidades hacen que se deba
recurrir a diversas aproximaciones para poder en-
contrar los valores de las energias moleculares.
Algunos métodos para el célculo de energias mo-
leculares parten de una aproximacion que tiene un
cierto sustento teérico — como la de Born — Op-
penheimer, que veremos mas adelante — y a par-
tir ella hacen un desarrollo para obtener dichas
energias. Tales métodos se denominan métodos
ab initio. Otros métodos tratan de encontrar los
valores de energia planteando ecuaciones pura-
mente empiricas. Estos métodos se llaman empi-
ricos. Entre esos dos métodos limites hay una
amplia gama de métodos intermedios que, con la
ayuda de las computadoras modernas, permiten
encontrar no sélo los valores de las energias mo-
leculares sino predecir longitudes de enlace y geo-
metrias moleculares.

Al postular descripciones aproximadas del sis-
tema, se pueden dilucidar algunos aspectos de la
naturaleza del enlace quimico. Hay dos maneras
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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 quimico se requie-
ren dos electrones. De esta manera el método cen-
tra su estudio en el comportamiento de un par
electronico. El método sitlia a los electrones de
una molécula en orbitales atdmicos y a partir de
alli construye la funcion de onda molecular que
permita el “intercambio” de pares de electrones de
valencia entre los orbitales atdmicos de los ato-
mos intervinientes.

El método del orbital molecular considera la
estructura de la molécula aislada y dice que esta
estructura debe tener un conjunto de niveles de
energia como los tiene el 4tomo de hidrogeno. Es-
te método situa a los electrones de la molécula en
estos niveles, observando el principio de Pauli
para obtener asi la descripcion de la estructura
electronica molecular.

La teoria de los orbitales moleculares es
quizas mas adecuada desde el punto de vista esté-
tico, pero debido a que no hace hincapié en un
enlace quimico localizado, muchos quimicos pre-
fieren el método del enlace valencia ya que este

método ofrece un esquema mas grafico de la si-
tuacion.

La distincion entre ambas teorias fue marcada
en sus comienzos pero, a través de sucesivos refi-
namiento en ambas, cualquier diferencia entre
ellas es mas 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 teoria o la otra, en
cuyo caso los resultados darian valores diferentes.

Desde el punto de vista practico la teoria del
orbital molecular funciona de manera mas senci-
lla, pues no es facil determinar a priori estructuras
covalentes en moléculas mas complicadas que la
del Hz.

4 - 2. Estructura electr 6nica de moléculas
El caso mas sencillo de analizar es el de las

moléculas diatomicas. Conocer la estructura
electronica de una molécula implica conocer

HY,=EY,

Para ello debe poder escribirse el hamiltonia-
no para todas las interacciones

H=T Niucleo — Nucleo + T Electronicas +U Internuclear + UElectrones -Nicleo 1 + UElectrones - Nucleo 2 + UInterelectro'nicas

~ / 1 / e Ze
H= _Eza:m_vi —%ZV,Z + ZZZaZp Zﬁ —Za:zi: (:a +

o o p>a

El primer término del segundo miembro re-
presenta la energia cinética de los nucleos, el se-
gundo la energia cinética de los electrones, el ter-
cero la energia potencial debida a la interaccion
entre los nucleos, el cuarto la energia potencial
debida a la interaccion entre los electrones y los
nucleos y el ultimo, la energia potencial debido a
la interaccion electronica.

(4-1)

>y

o > T

La funcién de onda dependera de las coorde-
nadas de los nucleos (¢.) y de las coordenadas de
los electrones (¢;). De modo que puede escribirse

¥ =¥(gi, 40) (4-2)
En el caso de moléculas pequefias, se podria
resolver la ecuacion con cierta precision. Para ello
hay que introducir la ecuacion (4 - 1) en la (4 - 2).
Las complicaciones que pueden surgir en su reso-
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lucion se obvian recurriendo a la aproximacion de
Born - Oppenheimer.

Como los nucleos son mas pesados que los
electrones, su movimiento es relativamente lento;
el movimiento electronico es lo suficientemente
rapido como para ajustarse a cualquier variacion
en la posicion de los ntcleos. Por lo tanto, los
movimientos nucleares, rotacionales y vibraciona-
les de las moléculas deben analizarse como un
problema aparte. Precisamente en esto consiste la
aproximacion de Born - Oppenheimer: en el pro-
blema del movimiento electronico, las distancias
internucleares y la orientacion relativa de los
nucleos se consideran como parametros.

La utilidad de la aproximacion de Born - Op-
penheimer se asienta en el principio de variacion,
que hemos analizado en la seccion 3 — 3, segun el
cual el valor de la energia del estado fundamental
hallado por cualquier método aproximado es
siempre mayor que el valor verdadero. Utilizando
esta aproximacion, se intenta lograr la resolucion
de la (4 - 2) mediante la separacion de la funcion
en dos componentes, una que se refiere al pro-
blema electronico, en el que se consideran fijos
los ntcleos. De ella se obtiene una funcion de las
coordenadas nucleares; y a partir de esto, se es-
tudia el problema nuclear.

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

~ h’ e’ Z e’ e
H=—2—ZV§+ZZZOLZBZ—ZZT+227

2
¥y

m a B>a i>j j i
4 -3)
El término
e2
2222y — (4 -4)
o B>a ap

corresponde a la repulsion nuclear y lo podemos
representar mediante Uy y, de modo que la ecua-
cion anterior se puede escribir

Los primeros tres términos del segundo
miembro constituyen el hamiltoniano puramente
electronico de la molécula, al que podemos repre-

sentar mediante H,. De esta manera llegamos a
una ecuacion de Schrodinger aproximada que in-

cluye la repulsioén nuclear

(A,+U,, )¥=E¥ (4 - 6)

La aproximacion consiste en considerar que
las distancias internucleares r, 3 no son variables
sino que se mantienen constantes. Obviamente,
como son posibles infinitas configuraciones nu-
cleares, para cada una de ellas habria que resolver
la ecuacion de Schrodinger (4 - 6) con lo que se
obtendria un conjunto de funciones de onda
electronicas - y las energias electronicas corres-
pondientes — para cada estado molecular distinto.
De aqui concluimos que las funciones de onda
(aproximadas) y las energias electronicas depen-
den paramétricamente de la configuracion nucle-
ar.

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

ﬁell}lel = Eel‘{lel (4 - 7)

enlacual E,;=E— Upy.
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. ¥4 (antienlazante)

~
Vs (ligante)

b e

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

En la practica se recurre a lo siguiente: Se
hace una conjetura sobre la descripcion de ¥,
sobre la base de pardmetros nucleares — esto es,
suponiendo que la distancia entre los nucleos tie-
ne un determinado valor fijo — y se trata de re-
solver la ecucion de Schrodinger. Luego se ajus-
tan los parametros nucleares para hacer minimo el

valor de la integral Epor W*HY dr/ [¥*¥ dr.

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

Si se representa la energia electrdnica, inclu-
yendo la repulsién nuclear, para un estado enla-
zante de una molécula diatomica en funcion de la
distancia internuclear R, se obtienen graficos co-
mo el de la Figura 4 —1.

En R = 0 la repulsion internuclear hace que £
tienda a infinito. El minimo de la curva corres-
ponde a la energia de disociacion, Ep, ya que es la
energia requerida para separar los atomos llevan-

do la distancia R que los separa a un valor infini-
to. El valor de R, corresponde a la distancia para
la cual la molécula tiene maxima estabilidad y se
la llama distancia internuclear de equilibrio’.
Debemos tener en cuenta que debido a las
aproximaciones realizadas Ep = E(w) — E(R,) di-
fiere de la energia de disociacion experimental.

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

4 —3. El método del orbital molecular

La teoria del orbital molecular comienza por
considerar un sistema en el que en la molécula
estable los nucleos estin en sus posiciones de
equilibrio y analiza la forma en que los electrones
se asocian de alguna manera a todos los nucleos
para poder describirlos por funciones de onda. El
procedimiento — que es andlogo al que se usa
para sistemas atomicos — puede resumirse como
sigue:

1. Cada electron se coloca en un estado de
energia molecular, u orbital molecular, que se
describe mediante nimeros cuanticos apropiados.
El orbital molecular sera polinuclear, esto es, es-
tard asociado con todos los nucleos atomicos pre-
sentes en la molécula, y la funcion de onda para el
orbital tendra el mismo significado fisico que tie-
ne para atomos sencillos; es decir, Wdt es pro-
porcional a la probabilidad de encontrar el
electron en un volumen dado dt del espacio.

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

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

Profesor: Dr. Miguel Katz
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3. Se aplica el principio del Aufbau; los elec-
trones se introducen uno a uno en los orbitales
moleculares, llendndose primero por completo el
orbital molecular de mas baja energia, Como cada
electron puede tener espin +2 6 -4, por el princi-
pio de exclusion de Pauli, cada orbital molecular
puede tener un maximo de dos electrones a condi-
cion que sus espines sean opuestos.

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

Consideremos una molécula diatomica
homonuclear, es decir, dos dtomos idénticos uni-
dos por un enlace de un par de electrones. (Aun-
que los dos atomos sean idénticos, serd conve-
niente distinguir los dos nucleos, representando la
molécula por A — B).

Aunque, en general, la ecuacion de Schrédin-
ger para un sistema que contiene mas de un
electrén 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 intuicion quimica y matematica y
también con la experiencia previa. En la molécula
A—B podemos suponer que en la vecindad del
atomo A un electrdn estard influido solamente por
el nucleo A y los electrones asociados a ¢él. La
funcién de onda ¢4, que describe el electron en
esta situacion corresponde a la funcion de onda
atomica que obtendriamos para un atomo aislado
A. De la misma manera, otra funciéon de onda ¢z
describira el comportamiento del electron cuando
estd proximo al nucleo B. Estos son casos extre-
mos, pues, en general el electron estara bajo la
influencia de los dos nucleos A y B. Suponemos
que una aproximacion adecuada o “proyecto” de
orbital molecular es una combinacion lineal de los
orbitales atomicos ¢ 4 y ¢, es decir,

\P=N[CA ¢A +cp ¢B]

donde N es una constante de normalizacion, elegida
de tal forma que [¥dt extendida a todo el espacio
sea igual a la unidad, y c4 y ¢ son coeficientes

numéricos. Si las funciones ¢4 y ¢p son solucio-
nes de una ecuacion de onda, la combinacion li-
neal de ellas también lo es.

El paso siguiente consiste en encontrar los va-
lores de ¢4 y ¢z que conduzcan a la soluciéon mas
satisfactoria, es decir, aquella que mds se aproxi-
ma al verdadero orbital molecular, lo cual se pue-
de realizar usando el método variacional. Pode-
mos escribir un gran nimero de funciones de on-
da aproximadas ¥, dando diferentes valores a cy4
y cp. Asociada con cada una de esas funciones
estara la correspondiente energia E,, E,,... E,.
Como cada una de las funciones ¢4 y ¢p actuan
como “funciones de prueba” cualquier combina-
cion lineal de ellas dard una energia asociada me-
nor a la que corresponde a ¢4 y ¢ por separado.
Ademas, la aproximacién mas cercana a la verda-
dera funcion de onda sera la combinacion que dé
la menor energia. Esto significa que al aplicar la
combinacion lineal a la molécula A—B la energia
E que se obtenga debe presentar un minimo con
respecto a ¢4 y cp. La ecuacion de la que se puede
encontrar el valor minimo de E tiene dos solucio-
nes, una para ¢4 = cp y la otra para c4 = - cp, de
modo que son posibles dos combinaciones linea-
les:

Y.=Ncy [¢A + (I)B]
y
Y.=Ncala - ¢5]

La funcién V. da una distribucion de carga en
la que esta reforzada la densidad electronica en la
region situada entre los nucleos. Esto provoca un
“apantallamiento” mas efectivo entre los nucleos
lo que reduce la repulsion entre los mismos vy, al
disminuir la energia del conjunto respecto de la de
los 4tomos separados, lleva consigo la formacion
de un enlace. El enlace que une a los atomos 4 y
B se describe, pues, por la funcion W que se lla-
ma orbital molecular “enlazante”. Se dice que
este orbital molecular se ha formado por la super-
posicion de los dos orbitales atomicos representa-
dos por ¢4y ds.

Un examen detallado de la expresion de la
energia asociada con la funcion ¥ indica que so-
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lamente se produce la combinacion efectiva de las
funciones ¢4y ¢p si

(a) representan estados de energia semejantes,

(b) se superponen en considerable extension y

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

Si no se cumplen estas condiciones, los coefi-
cientes ¢ pueden tener valores muy pequefos, y
las funciones de onda correspondientes contri-
buiran muy poco en la combinacion lineal.

La funcion Y. se llama orbital “antienlazan-
te”, ya que representa un estado de mayor energ-
ia, en el que los electrones han sido desplazados
de la region internuclear.

La energia del orbital molecular antienlazante
es mayor que la de los orbitales atomicos de tal
manera que, si fuera posible, el electron del orbi-
tal antienlazante volveria al orbital atomico mas
estable, de menor energia. Esto tendrd tanto mas
importancia cuanto mas 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 electrén en un orbi-
tal antienlazante introduce un factor que se opone
a la formacion de una molécula estable.

4 - 4. El i6n - molécula de hidr6geno

Para simplificar la manera de expresar las ecua-
ciones y los célculos, se suelen utilizar las unida-
des atomicas. Mediante ellas se refieren las dis-
tancias, las cargas eléctricas, las energias y las
masas al radio de Bohr, la carga del electrén la
energia del electron en el estado fundamental del
hidrégeno y la masa del electron, respectivamen-
te. En este sistema se le asigna valor unitario a

ao (radio de Bohr=152918 x 10 " "'m)

e (carga del electron = 1,602 x 107 C)

E;, (energia del atomo de hidrogeno en el
estado fundamental) = Hartree: 62/41'[80610 =

435744 x 1078 J

Ademdas se le asigna valor unitario a h

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

H, >H"+H

es de 2,75 eV y la distancia de enlace H — H' es
de 0,106 nm o sea 2,003 ap (practicamente el do-
ble del radio de Bohr)

Expresado en unidades atomicas el hamilto-
niano para el i6n molécula de hidrogeno con la
aproximaciéon de Born - Oppenheimer toma la
forma

donde r, es la distancia del electron al atomo H,
y r, es la distancia al &tomo H, . La ecuacion

HY = E¥Y

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

1

N

No obstante, como la adicion de mas electro-
nes requiere la introducciéon de aproximaciones,
es de interés ver como funciona un método simple
de orbitales moleculares para el H,".

En el enfoque del orbital molecular se supone
que la funciéon de onda del H," es una combina-
cion lineal de estos dos orbitales atomicos.

~Tap

1sab =
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‘PH; = N[CA (1SA )+ Cp (153 )]
0, si la funcion esta normalizada

¥, =c(ls,)+c,(Ls,)

H;

donde 1s4 y 1sp representan a las funciones de
onda normalizadas 1s asociadas con los protones
Ay By las constantes c¢; y ¢ tienen que evaluar-
se por el método de las variaciones. Dicha funcion
de onda se conoce como funcion CLOA, ya que es
una combinacion lineal de orbitales atomicos.

La expresion de la energia por el método de
las variaciones es

J"P*ﬁ‘Pdr
E=4
I‘P*‘Pdr

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

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

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

W, = [(s,)+ (1, )]

¢ 2+ 8)?

: pells)-s,)

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

Las densidades de probabilidad electronica a
lo largo de la linea de los dos nucleos se represen-
tan en la Figura 4 - 2 mediante trazo continuo en
comparacion con las densidades de probabilidad
que se esperan para dos atomos de hidrogeno se-
parados en el estado 1s (lineas punteadas)

Distancia

(a)

Distancia

(b)

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

Los cuadrados de las funciones de onda mues-
tran que la densidad electronica aumenta entre los
nucleos con ¥, y disminuye con ¥,. El enlace
quimico se debe, precisamente, a la acumulacion
de densidad electronica entre los protones cuando
se eleva al cuadrado la funcién ¥,. Como este
orbital es simétrico alrededor del eje internuclear
recibe el nombre de orbital sigma y como esta ba-

lanceado (gerade) y formado por dos orbitales 1s,
se designa G, ls.

Cuando para el ion molécula de hidrogeno se
representan los valores de E, en funcion de r,p, se
obtiene una curva del tipo de la Figura 4 — 3.

En lo que respecta a la funcion de onda ¥, la
molécula se disocia de inmediato y por esta razén
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 16bulos separados por un plano nodal; (Figura
4 — 4) respecto del cual la funcidon de onda cambia
de signo; y se designa como orbital ¢,* 1s, El
simbolo * que sigue a la notacion de un orbital
indica que ese orbital es antienlazante.

Mediante calculos bastante complicados se
puede demostrar que la energia de un orbital o, *
Ls es mucho mayor que la de un orbital c,ls. Es-
to se suele representar mediante diagramas como
el de la Figura4 — 5

ra,b

Fy (ligante)

o — e =

Figura 4 - 3. Representacion grafica de E, en
funcién de 7,

Plano nodal

Figura 4 — 4. Contornos de |\Y| para los orbita-
les moleculares 6,15 y o,* Ls. Las superficies de
contorno tridimensionales se generan por rotacion
de estas figuras en torno al eje x

A Energia
(Antienlazante)
v
#a(1s) #s(1s)
Orbital Orbital
atémico atémico
(Enlazante)
Orbitales
moleculares

Figura 4 - 5. Energias de orbitales moleculares
en relacion a las de los orbitales atdbmicos consti-
tuyentes

Los valores que se obtienen mediante la
aproximacion CLOA, comentada mas arriba, di-
fieren de los experimentales: la distancia internu-
clear calculada, R., es de 0,123 nm (la real es
0,106 nm) y el valor calculado de la energia de
disociacion es de 1,77 eV (el valor real es 2,75
ev).

Los célculos pueden mejorarse afiadiendo mas
términos a las funciones de onda y empleando el
método de variacion a fin de evaluar mas parame-
tros de ajuste. La funcion de prueba tiene que
cumplir con las condiciones de contorno: cuando R
= 0 el 16n molécula de hidrégeno se asimila al ca-
tion He" y, por lo tanto la funcion de onda vale e
" En cambio cuando R = oo, la funcion de onda es
la del 4&tomo de hidrogeno.

La aproximacién se puede mejorar mas intro-
duciendo una carga nuclear efectiva Zgrgcr = k de
modo que esta sea funcion de la distancia entre
los protones

k = k(R)

Mediante esta mejora se obtiene un valor ted-
rico para la distancia internuclear de equilibrio de
2,02 ap, muy proximo a 2,003 ao que es el valor
experimental. Pero el valor de £ calculado teori-
camente es de 2,35 eV, que dista bastante del va-
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lor de la energia de disociacion que se obtiene ex-
perimentalmente (2,75 el)

Para mejorar ain mas la funcion de onda por
el método aproximado se puede hacer una combi-
nacion lineal con un orbital 2p (de acuerdo con la
regla de seleccion, dada en la Seccion 2 — 8,

segun la cual el valor de ¢ debe cambiar en + 1)
"PH; = [(1SA )+ (ZPZA) + [(1SB )+ (ZPZB )]

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

L 4
- +20, 207 -
© 1s, v lss

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

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

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

Mediante este método se obtiene un valor de
2,01 a para la distancia de equilibrio entre los
nucleos y un valor de 2,70 el para la energia de
disociacion.

Si bien agregando mas términos mejora la
aproximacion, hay un limite que por mas que se
agreguen términos al orbital hibrido no se logra
una mayor aproximacion, ya que si bien disminu-
ye la energia potencial del sistema aumenta la
energia cinética de los electrones. (Esto se de-
muestra con el teorema cuantico del virial que

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

En la figura 4 - 7 estan representados los orbi-
tales moleculares de enlace y antienlace y su rela-
cion con los orbitales atomicos ls. Vale la pena
destacar de nuevo que cada superficie que aparece
en la figura representa simplemente la region en
que con mas probabilidad se encuentra el
electron; la maxima “densidad electronica” esta
normalmente dentro de tales superficies. (La re-
presentacion de los orbitales atobmicos con signos
positivos y negativos es de utilidad para elegir las
combinaciones de simetria correcta)

+ +
A B —_— A + B
¥,
+ - + -
A B —_— A B
i ¥

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

Asi como los orbitales moleculares formados
por combinacién lineal de los orbitales atdmicos
ls se llaman ols y c*1s, la combinacion de dos
orbitales atomicos 2s producira los orbitales mo-
leculares 62s y 6*2s; éstos tendran mayor energia
que los orbitales cls, ya que estan formados a
partir de orbitales atobmicos de mayor energia. Se
observa que estos orbitales son simétricos con
respecto al eje de la molécula A—B, siendo éste
un aspecto caracteristico de los orbitales G.

Analicemos la combinacion de orbitales atomi-
cos tipo p para formar orbitales moleculares. Te-
nemos que recordar dos hechos importantes acerca
de los orbitales p; primero que, para un numero
cuantico principal dado, hay tres orbitales p equi-
valentes, py, p, y p-,, los cuales son mutuamente
perpendiculares. En segundo lugar, las dos mitades
de los orbitales p tienen signo matematico opuesto;
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un l6bulo es positivo y el otro negativo. Cuando se
combinan los orbitales dispuestos en la direccion
del eje imaginario que une ambos nucleos, llamé-
moslos p, (Figura 4 - 8) se obtienen orbitales mo-
leculares de enlace y antienlace que se representan
por 6, p y o, p. La combinacion de orbitales p
ubicados perpendicularmente al eje que une los
nucleos produce, sin embargo, orbitales molecula-
res de formas muy diferentes, ya que en este caso
ambos lobulos del orbital p, se superponen. El or-
bital de enlace consta de dos “nubes electronicas
de carga” concentradas en la region de penetra-
cion; y ubicadas por encima por debajo del plano
nodal que contiene al el eje molecular. La Figura 4
— 9 (arriba) muestra una seccion transversal a
través de estas “penetraciones”. La forma del orbi-
tal de antienlace (Figura 4 — 9 abajo) revela un ca-
racteristico alejamiento de los electrones de la re-
gion internuclear, de tal forma que la repulsion en-
tre los nucleos es mayor; este orbital tiene un con-
tenido mayor de energia que el enlazante.

En fase

+ +[* ar

- / oM 5, 2p
i {enlazante)
+ N,
by
DA 2Zp OM 2p

+ =+ = —= S 2 ol i
OM o=, 2

Fuera de fase (antienlazante)

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

En fase .

+ +
+ »
OM x,2p
(enlazante)

+
i 4 +
AZp OAZp + N
4 A r

oM 2=,2p

Fuera de fase (antienlazante)

Figura 4 — 9. Posibles combinaciones lineales
de orbitales atdmicos 2p perpendiculares la direc-
cion del eje que une ambos nucleos.

Los orbitales que tienen la misma energia y
son descriptos por funciones de onda que so6lo di-
fieren en su orientacion espacial son ‘“orbitales
degenerados”. Asi, los m2p son orbitales doble-
mente degenerados, ya que existen dos orbitales
dS igual energia (n, 2py = m, 2p); los orbitales
m2p son también doblemente degenerados
(ng*2py = ng*2px). La figura 4 — 9 (arriba) mues-
tra que si un punto del orbital © 2p se refleja en el
centro, el signo de la funcién cambia; por eso,
Y se escribe como W,. Una reflexion analoga en
el centro de simetria del orbital n*2p (abajo)
muestra que el signo de la funcidon no cambia; por
tanto, en este caso W se escribe como V.

Conviene asociar los orbitales moleculares
con un nuevo numero cuantico A, que estd rela-
cionado con el numero cuantico m de los orbitales
atomicos. La componente del momento angular
del electron con respecto al eje internuclear es A
h/2m, donde A toma los valores 0, +1, + 2, ..., etc.
Los orbitales moleculares del tipo ¢ tienen A =0,
y los orbitales moleculares tipo m, A =1. La com-
binacion de los orbitales atomicos d da orbitales
moleculares 0, para los que A = 2. Estos orbitales
O parecen orbitales “m-dobles”, que tienen dos
planos nodales con interseccion en el eje molecu-
lar.

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

Para cada molécula, los tamafios y energias de
los orbitales moleculares varian al cambiar la dis-
tancia internuclear. Ademas, varian con la natura-
leza de las moléculas, cuanto mayor es la carga
nuclear de una molécula diatdmica homonuclear,
el orbital molecular c,1s.es mas 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 energias de los orbitales ato-
micos. Todo orbital enlazante se llena antes que el
correspondiente orbital antienlazante y en cada

Profesor: Dr. Miguel Katz



UNIDAD II, CAPITULO IV - UNIONES QUIMICAS

209

orbital pueden coexistir dos electrones. Al avan-
zar en la Clasificacion Periddica, se van comple-
tando las configuraciones electronicas segun el
siguiente orden de energias crecientes

641S< G ,1S<625< 0 ;125< My2Px = WPy < Gg2P
* * *
<TgPx =T g2py <G up

4 -5. Moléculas diatémicas homonuclear es

De acuerdo con lo indicado en el altimo parra-
fo de la seccidn anterior, se puede utilizar el orden
creciente de energias de los orbitales moleculares
para determinar las configuraciones electronicas
de moléculas homonucleares diatomicas. Con li-
geras excepciones este modelo funciona bien. La
Figura 4 — 10 muestra un esquema de energias
crecientes para orbitales atomicos y moleculares

Energia

: I2—2pg

2
Py D,

~
S 2sg

.
15,—<\ 1sg

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

Para el ion molécula de hidrégeno la configu-
racion mas estable es

Ho" :ogls

La molécula de hidrogeno contiene un
electron mas que el ion molécula de hidrégeno y

en el estado fundamental este electron adicional
se encuentra también en el orbital o 1s dando la
configuracion

Ho :(o4ls)?

La especie diatdbmica homonuclear He, " tiene
3 electrones. La construccion de la funciéon de on-
da por el método del orbital molecular nos lleva a
una configuracion para el estado de energia mas
baja

He," : (o419 (c*,19)"

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

Al aplicar el método del orbital molecular pa-
ra la molécula de He, se deben disponer a los
cuatro electrones en los dos OM de energia mas
baja. Esto da lugar a la configuracion del estado
fundamental

He,: (o4 19)° (ou* 1)

La funcion de onda OM se obtiene mediante
un determinante de Slater de cuatro filas y cuatro
columnas. Los dos electrones antienlazantes
o, *1s tienen mayor energia que los dos electrones
enlazantes G,1s, por lo que no se debe esperar un
enlace neto ni un estado electronico fundamental
estable. Esto estd de acuerdo con la experiencia.

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

Cuando dos atomos de He 1s” se acercan, el re-
quisito de antisimetria da lugar a una repulsion de
Pauli aparente entre el electron con espin o de un
atomo y el electron con espin a del otro atomo; y de
modo semejante para los electrones con espin 3. Al
irse acercando los atomos de He, disminuye la den-
sidad de probabilidad electronica en la region entre
los nticleos (y un correspondiente aumento de la
densidad de probabilidad en las regiones fuera de
los nuicleos) y los atomos se repelen.

Se puede intentar formar configuraciones
electronicas para el estado fundamental del Lis,
por combinacién lineal de los orbitales 2s corres-
pondientes al estado fundamental de dos de esos
atomos. Se obtiene asi un orbital molecular
(cngS)2 enlazante. El proceso puede esquemati-
zarse

Li[1s’2s'] + Li[1s°2s"] —
Liz:[(6419)%(0u* 19)% (g 29)7]

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

Liy: [KK(cg4 297

La molécula de Li, es estable en el modo de
agregacion gaseoso, tiene una energia de disocia-
cién de 1,14 eV y una distancia internuclear de
0,2672 nm.

Las moléculas de otros metales alcalinos tienen
configuraciones analogas a la del Li,. Asi, para el
Na, la configuracion es (KKLL) (0g3s)2, la del K,
es (KKLLMM) (cg4s) 2 etc. En el caso del cation
Li,", este es estable pero menos que la molécula
neutra. Su energia no es la mitad debido a que no
hay repulsion electronica.

Li,": [KK(c4 29)']

Si se intenta combinar dos atomos de Be en el
estado fundamental mediante el método del orbi-
tal molecular se encuentra que la disposicion de
los ocho electrones es Be,[KK(o, 25)X(0,*2s)].
En este caso — al igual que en el caso de la molé-
cula de He, comentado anteriormente — no se
debe esperar un enlace neto ni un estado electro-
nico fundamental estable

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

N[1s°25°2p%] + N[1s°25°2p°] —
No[KK(oy 29%c*y 257 (mu2px = mulpy)?
(0g2p)’]

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

La molécula de P, tiene una configuracion
analoga pero con las capas internas K y L comple-
tas

El O, tiene 16 electrones y, de acuerdo con el
diagrama de la Figura 4 — 8, la configuracion del
estado fundamental se formaria segiin

O[1s725%2p"] + O[15°25°2p"] —
OZ[KK(O'QZS)Z(G*UZS)Z (mupx = nuzPy)4(092P)2 (
7‘*9217)2]

Sin embargo, en el caso particular del O,, la
espectroscopia muestra que el orbital molecular
Gy2p tiene una energia ligeramente inferior a la
del m,2p por lo que deberia precederlo en la ex-
presion de la configuracion. En esa configuracion
hay seis electrones enlazantes y dos electrones
antienlazantes, estos ultimos ubicados cada uno
de ellos en un OM cumpliendo la regla de maxi-
ma multiplicidad de Hund, es decir ambos con
espin + %. Esta ubicacion explica el paramagne-
tismo del O,. La teoria del orbital molecular pre-
dice un doble enlace entre los atomos, uno c y el
otro m, lo que esta de acuerdo con su alto valor de
D.. En efecto, mientras que para el enlace simple
F—F la energia de disociacion es de 1,7 el para
el doble enlace O=0O es de 5,2 eV.
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La configuracion de la molécula de fltior es

F2[(KK) (0429 (0 u29(042p)° (mu2px =
Wuzpy)4 (m g2px=m gZPy)4]

Los 4 electrones m,2p se “compensan’ con los
4 electrones n*g2p, de manera que hay un solo
enlace formado por los electrones del orbital
(cg2p). El neodn tendria una configuracion

Nez[(KK) (042970 w23 mu2p=mu2p,) (oa2n)
T g2Px =T gzpy)4(5 w2p)]

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

Problema:

1. Para el i6n molécula de hidrogeno (H,") la
teoria del orbital molecular establece que la fun-
cion de onda resulta de una combinacion lineal de
los respectivos orbitales atomicos. Indicando con
A ala funcion Y 54 del orbital A y con B a la fun-
cion Y g del orbital B, la funcioén de onda resul-
tante puede escribirse W+ = N(4 £ B). Normalice
la funcion \W.,.

Solucion:

Se requiere encontrar el valor de NV que haga
[e/w dr=1

Para ello reemplazamos las funciones de onda
bajo el signo integral por la combinacion lineal
recordando que las orbitales atomicas son funcio-
nes reales y que estdn normalizadas.

[ war = NZ([AZdHJ‘BZdHJ‘ABdr)

y como A y B estan normalizadas

[®*Wdr = N°(1+1+25)

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

1

V= [2(1+ 8)]

que es el factor de normalizacién buscado.

Nota: se puede demostrar que

2
S=[ABdr= 1+£+%(£J o/

a, a,

donde la distancia internuclear R es 106 pm y ag
el radio de Bohr. Efectuando los célculos se en-
cuentra que S, también llamada integral de super-
posicidn o de solapamiento, vale 0,585. De modo
que el factor de normalizacién N vale 0,562

4 — 6. Moléculas diatbmicas héteronuclea-
res.

Si los dos nucleos de una molécula diatomica
son diferentes, se pierde parte de la simetria ca-
racteristica de las moléculas homonucleares. Al
desaparecer el centro de simetria entre los ntcleos
carece de sentido aplicar la designacion gy u de
los orbitales, los que se identifican solamente me-
diante las letras o, m, 0, etc.

La particula heteronuclear mas simple es
HeH"™ formada por dos nucleos diferentes y dos
electrones. La ecuacion de Schrodinger para este
sistema no puede separarse. Sin embargo, utili-
zando el método de las variaciones se ha calcula-
do con bastante aproximacion el valor de la
energia de disociacion, 1,89 eV, al igual que la
distancia de enlace, 0,143 nm.

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

Orbitales Li Orbitales LiH Orbital H
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Figura 4 — 11 Energias orbitales relativas en el
LiH

Orbitales C Orbitales CO Orbitales O

*2, v

Energia

Figura 4 — 12 Energias orbitales relativas en el
CO

Las Figuras 4 — 11 y 4 — 12 muestran las
energias orbitales relativas en la formacion de
moléculas diatomicas heteronucleares.

4 -7. Métodos para estimar orbitales mo-
leculares

Hemos visto que para el Hj, la configuracion
electronica mas estable es

: 2
La funcién de onda tiene que ser antisimétrica
de acuerdo con el principio de exclusion de Pauli.

Una forma practica de escribirla es mediante el
determinante de Slater

5,15(2) agls((Z;‘ = cte|o, 15(1)5,15(2)

= ctel1s, (1) +15,(1)]-[15,(2) + 15, (2)]

Esta es la aproximacion del Orbital Molecular. La
esencia de esta aproximacion es que sittia a los
electrones de una molécula en orbitales molecula-
res que se extienden sobre toda la molécula. Plan-
teada asi, hay buena concordancia con las distan-
cias internucleares que se encuentran experimen-
talmente pero, en general, las energias de disocia-
cion calculadas tedricamente tienen valores mas
bajos que los reales. Para el caso del H, la con-
cordancia con los valores experimentales es

Valores tedricos
R. 0,732A
D. 3,49eV

Valores experimentales
0,742 A
4,75 eV

La aproximacion del OM se puede mejorar por
el método del orbital hibrido pero hay un limite
comentado en la Seccion 4 - 4. Mientras que en el
método del orbital hibrido la aproximacion se lo-
gra escribiendo la funcién de onda como un solo
determinante, hay otro método, el de la inferac-
cion de configuraciones (CI) en el que la funcion
se escribe como una suma de determinantes. Por
ejemplo
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1s(1) o,1s(1
Yy, =cte0g ( ) (_Sg ( 1+cte.'
c c

G, 1s(11

G,1s(2

El método de la interaccion de configuracio-
nes permite llegar a los valores mas aproximados
posibles a los experimentales.

4 —-8. El método enlace-valencia

En las secciones anteriores discutimos méto-
dos aproximados de obtener soluciones de la
ecuacion de Schrodinger apropiadas para las
moléculas. Considerabamos el esqueleto (forma-
do por los nucleos atémicos, o niicleos mas elec-
trones de las capas mas internas) y calculdbamos
los niveles de energia molecular que podian ser
ocupados por los electrones. Estos niveles u orbi-
tales moleculares se obtenian tomando una com-
binacion lineal adecuada de los orbitales atomi-
COS.

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

La ecuacion de Schrodinger para el ion molé-
cula de hidrogeno H, " es:

h2

2 2 2 2
vop 4 8 m (E+e—+e——%]‘1’=0

0, en unidades atomicas

V2W+Z(E+i+i—%j‘1’=0

Fy Tp

Esta ecuacion difiere de la dada para el 4&tomo
de hidrogeno, en que la expresion de la energia
potencial U contiene ahora tres términos, - ez/rA
y - e*/rp — debidos a la atraccion que ejerce el

electron sobre los nucleos 4 y B —, y /R, debi-
do a la repulsion internuclear. En la figura 4 —13
se muestra un esquema de las distancias entre las
particulas.

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

Cuando en este sistema los dos nucleos estan
muy separados, se pueden considerar dos posibles
estructuras: en una el electron estd completamente
asociado con el nucleo de hidrogeno 4, siendo el
nicleo B un simple protén (representaremos esta
estructura como HaHg ", siendo ¥; la funcién de
onda que la describe); en la otra estructura el
electron estd completamente asociado con el
nucleo By le asignamos una funcion de onda ¥y,
que describe la estructura H A Hg. Las dos estruc-
turas corresponden a estados de igual energia, y si
los nucleos estuviesen a una distancia infinita,
darian una descripcion exacta de la onda electro-
nica estacionaria asociada con el protén 4 o con el
proton B. Sin embargo, cuando los dos nucleos se
aproximan bastante, no hay una estructura ade-
cuada que describa la situacion. Por lo tanto su-
pondremos que se puede obtener una descripcion
mejor mediante una combinacion lineal de ¥, y
Y1, de modo que la funcion de onda aproximada
que describe a la molécula sea

Y=Y +Cn%¥n

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



214

DEPARTAMENTO DE FISICA - CATEDRA DE MECANICA CUANTICA

1

1
v =W[‘P,—‘P”]

en las que S = I‘Ifl*‘Pydt. Como ¥; # ¥y si
suponemos que la integral estd normalizada su
valor (delta de Kronecker ) es cero, por lo que po-
demos aproximar a

¥ =

+

(lPI + ‘PII )

Sy

1
Y= E(‘PI _\Pu)

El factor 1/ V2 es un valor aproximado de la
constante de normalizacién, la cual asegura que
[ ¥2dt extendida a todo el espacio es igual a uno.
Ahora bien: la densidad de la nube de carga es
proporcional a ¥ ; por tanto

1
P2 = E(\1',2 Y2429, )

mientras que

1
w2 E(\I',Z w2 _2ww, )

Encontramos asi que la funcion W, describe
un estado en el cual la densidad de carga es mayor
que la suma de las densidades de carga separadas,
V(P2 + W), siendo la diferencia 2 ¥, Wy Las
distribuciones de estas densidades de carga son
enteramente andlogas a las que se muestran en la
Figura 4 - 2, estando representada la densidad de
las funciones W;*y W;* por lineas de trazos, y las
¥.2y W2 por lineas continuas; también se puede
representar W.”y W_% por lineas de igual densidad
electronica, 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 funcién
W¥.,? el aumento de densidad de carga electronica,
asociado con esta combinacion lineal, se concen-
tra en la region comprendida entre los nucleos
(diagrama de la izquierda), mientras que la nube
de carga queda fuera de esta region en la combi-
nacion W (diagrama de la derecha).

|

£

[ R —»

Figura 4 - 14. Ton molécula de hidrégeno: va-
riacion de la energia con la distancia internuclear.

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

Podemos resumir ahora lo que sucede cuando
un proton se aproxima a un atomo de hidrégeno.
Cuando los nucleos estan muy separados, la
energia electronica serd la correspondiente a un
electron en un atomo de hidrogeno sencillo, pero
a medida que los nucleos se aproximan entraran
en juego las fuerzas electrostaticas (culombianas)
de atraccion entre el electron y los protones y de
repulsion entre los protones. Por eso, un aumento
de la densidad de carga electrénica en la region
que separa los protones disminuird la repulsion
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protén — proton. En general, la formacion de un
enlace quimico se puede asociar con el aumento
de la densidad de carga electronica entre los ato-
mos unidos.

En el caso del ion molécula de hidrégeno, tan-
to el método del orbital molecular como el de en-
lace-valencia conducen a los mismos valores de
energia y longitud de enlace, ya que ‘¥, representa
una estructura en la que el electron estd asociado
unicamente con el nucleo A, es un orbital atdmico
de A e idéntico a uno de los orbitales atomicos
componentes (V,) del método CLOA; anéloga-
mente, ¥ ;; es idéntico a ¥z Ambos métodos em-
plean la técnica de combinacion lineal, pero el
método enlace-valencia considera “estructuras”
hipotéticas, mientras que en la aproximacion del
orbital molecular se destaca el papel del orbital
molecular enlazando a ambos nucleos. La dife-
rencia entre los dos métodos es mas notable cuan-
do se consideran moléculas con mas electrones,
pues entonces las funciones de onda componentes
de las combinaciones lineales ya no son iguales.

4 — 9. El método del enlace-valencia y la
molécula de hidr dgeno?

En la ecuacion de Schrodinger para la molé-
cula de hidrégeno, el término energia potencial U
es el siguiente:

-y - €ryy - €1 - €rpr + IR 45 + E¥IR 1>

donde las distancias r,, etc., son las que se indi-
can en la figura 4 - 15. Los cuatro términos nega-
tivos corresponden a la atraccion de los electrones
1 y 2 con los protones A y B y los dos términos
positivos a la repulsion entre protéon y proton y
electron y electron.

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

Cuando los nucleos A y B estdn muy separa-
dos, tenemos una estructura Ha; + Hp,, donde
Ha; representa el electron 1 asociado con el
nicleo A, y Hp, al electron 2 asociado con el
nucleo B. Este sistema de dos atomos de hidroge-
no se puede describir por una funcion de onda ‘¥,.
Una descripcion igualmente buena es la suminis-
trada por una estructura en la que el electron 2
estd asociado con el nucleo A, y el electréon 1 con
el ntcleo B (ya que los dos electrones no se pue-
den distinguir) y este estado Ha, + Hp; esta des-
crito por la funcion de onda ¥j;. Cuando los ato-
mos se aproximan, sus ondas estacionarias se in-
terfieren y originan un nuevo movimiento ondula-
torio, que segun Heitler y London, se puede des-
cribir como una combinacién lineal de W;y ¥y
es decir,

Y=NC/¥Y, +Cy¥n)

! \\ // \

I N 7

! ~ 7 \

. 7

] N7 \
] AQ \
Taq // N Tb,
, N \
F o e

T [

H // a, J \\ \\
/ N\
OO
A y 4

Figura 4 - 15. Molécula de hidrégeno; distan-
cias entre los electrones e; y e, y los ntcleos A y
B

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

¥Y,.=NC(C; ("P[‘F\P”)
Y. = NC] (lPI "P[])

Una representacion de la energia frente a R 3
presenta un minimo para la combinacion ¥+, que
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corresponde a la formacion de la molécula. La
energia de disociacion (3,14 eV) y la longitud del
enlace (0,87 A) calculados son comparables, a
grosso modo, con los valores determinados expe-
rimentalmente de 4,7466 eV y 0,74116 A. Se
puede mejorar el método de Heitler-London con-
siderando dos estructuras adicionales en las que
ambos electrones estan unidos a un mismo atomo;
estas estructuras son las formas i6nicas

Ha"+Hg (6HA+H 31’2) descripta por ¥
Ha +Hg" (6 HaY + Hg) descripta por ¥ 1y

donde H A1,2 representa el nucleo 4 con dos elec-
trones ligados a ¢él. En este caso, Weinbaum us6
la funcién

Y=V, +¥Yy +c(¥Ym +¥w)

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

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

Ahora podemos comparar la descripcion de la
molécula de hidrogeno por los métodos del orbital
molecular y enlace-valencia, para lo cual debemos
examinar con mas detalle las funciones de onda
componentes. Consideremos primero el método
del orbital molecular. Si despreciamos la repul-
sion entre los electrones, la probabilidad de en-
contrar el electréon 1 en un volumen drt; (=
W ,%dt)) es independiente de la probabilidad de
encontrar el electron 2 en un volumen drt, (=
W,%dt,); por tanto, la probabilidad de que el
electron 1 esté en el volumen dt;, mientras si-
multaneamente el electron 2 esté en el volumen
dt, , es el producto de las probabilidades indivi-
duales (= ¥ %dr, . ¥,%d1,).

De esta manera, la funcion de onda ¥, que
describe la molécula, viene dada por el producto
Y, ¥,, es decir, el producto de las funciones de
los electrones individuales. Hemos visto en el tra-
tamiento del orbital molecular que la funcién de
onda para un electrén de enlace de una molécula
estd dada por la suma de los orbitales atdmicos.
Asi,

Y1=0a + dB)

donde dpaq1) y dB(1) representan sistemas en los que
el electron 1 esta asociado con los nucleos A y B,
respectivamente (simplificamos las expresiones la
constante de normalizacion y los coeficientes C,
y Cp). Analogamente, para el electron 2,

YYo= da@ + 950

Por tanto, la funciéon de onda molecular es
Vi =¥1¥2 = (Qut ¢50)(d42 + d52)

= [ada) + 080080 + G40t
b5 d42)]

(4-8)

El término ¢ 41y ¢.42) representa una estructura
en la que los dos electrones estan sobre el nucleo
A, dando lugar a los iones H 4 y H's, mientras
que ¢p1) ¢ 1) representa la forma idnica H, Hp.

En el método enlace-valencia cada una de las
funciones que toma parte en la combinacion lineal
representa una disposicion especial de protones y
electrones, de tal manera que ¥, por ejemplo, se
refiere a la estructura en la que los electrones 1 y
2 estan asociados con los nucleos 4 y B, respecti-
vamente. De nuevo la probabilidad de que el
electron 1 esté proximo al nucleo 4 y simulta-
neamente el electron 2 se encuentre sobre el
nucleo B viene dada por producto de las probabi-
lidades individuales, de modo que ¥; se puede
escribir como ¢41) ¢p2) Yy ¥ como ¢u2) Pa1)-
Por tanto, para la combinacion lineal tenemos:
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¥+ = da 950 + $a) P50) (4-9)

La ecuacion (4 - 9) difiere de la (4 - 8) en que
no tiene los términos “iénicos” ¢4y P42) Y d5q)
dpp). La teoria enlace-valencia (de Heitler-
London) supone que estas estructuras no son im-
portantes debido a que la repulsion entre electro-
nes reducird la probabilidad de que ellos se en-
cuentren juntos sobre el mismo nucleo. Por otra
parte, la teoria del orbital molecular desprecia el
efecto de la repulsion interelectronica y da el
mismo peso a los términos idnicos y no idnicos
(es decir, covalentes). Es evidente que ninguno de
los dos métodos daran 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 mas elabo-
radas y, por consiguiente, calculos mas detalla-
dos.

A partir de 1960, el desarrollo de las compu-
tadoras le permitid a Roothaan y colaboradores
desarrollar una funciéon con 80 términos que per-
mitid una buena aproximacion al valor experi-
mental de la energia. Posteriormente Kolos y
Wolnievicz desarrollaron una funcion de 147
términos sobre la base de un estudio no adiabatico
de la molécula de hidrégeno y que desechando la
aproximacion de Born - Oppenheimer incluian
términos correspondientes a los niveles vibrato-
rios de los nucleos asi como correcciones relati-
vistas. De esta manera obtuvieron no sélo un va-
lor de la energia del estado fundamental con error
relativo del orden de 10” sino que, ademas, pu-
dieron calcular con bastante exactitud las energias
de los estados excitados de la molécula de H».

4 —11. Resonancia

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

una funcion de onda que es la combinacion lineal
de las funciones ¥;y W, cada una de las cuales
define una estructura o estado hipotético, es decir,
H41 Hp y Hgo Hpi. El estado real de la molécula
se describe como el de un hibrido de resonancia
de los estados representados por ¥,y ¥, o mas
simplemente, se dice que hay resonancia entre las
estructuras Hy; Hp, y Hyo Hpi. El peligro de usar
esta terminologia reside en que es casi imposible
evitar el dar la impresion de que las estructuras
hipotéticas tienen una existencia molecular real.
En el caso sefialado, las estructuras Hy; Hpg y
H,4, Hp corresponden a atomos separados y por
tanto tiene existencia real, pero no debemos ima-
ginar que haya una especie de intercambio rapido
del electron entre los nucleos; en otras palabras,
no hay ninguna clase de equilibrio entre las es-
tructuras.

En general, en las moléculas mas complicadas
las estructuras contribuyentes no tienen existencia
real. Es un artificio conveniente para obtener una
solucion aproximada de una ecuacion de ondas
complicada, y también tiene la gran ventaja
practica de que facilita al quimico la representa-
cion de la formacion 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 férmula estructural conven-
cional que sea sencilla.

La seleccion de las estructuras hipotéticas a
partir de las cuales, mediante una combinacion
lineal, se obtiene la verdadera estructura, no se
hace de una forma arbitraria. Si las posibles es-
tructuras tienen funciones de onda
Y, Yy, ..., etc., las importantes son aquellas que
en la combinacion Y =N(c;¥; +
cy¥ i+ ...) tienen valores grandes de sus cons-
tantes c¢. Un estudio detallado de la expresion de
la energia asociada con la funcion ¥ demuestra
que las estructuras que contribuyen efectivamen-
te son aquellas que

(a) tienen energias semejantes,
(b) sus nucleos ocupan aproximadamente las
mismas posiciones relativas,
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(c) tienen el mismo numero de electrones des-
apareados.

Esto se observa al estudiar ejemplos especifi-
cos, como ser, la molécula de nitrometano. Si
consideramos que los nucleos ocupan posiciones
fijas en el espacio, la estructura de la molécula
puede representarse por dos diagramas de enlace:

0
v
HaC— N\ Estructura /
.
xo_
HaC—N * Estructura //
Wy
O

Del estudio de un conjunto de moléculas con
enlaces nitrogeno — oxigeno, se ha establecido
que el doble enlace es mucho mas corto que el
enlace simple, pero los resultados experimentales
muestran que ambos enlaces tienen la misma lon-
gitud: 1,22 A. El estado real se describe sobre la
base de las estructuras hipotéticas / y /Iy la fun-
cion de onda para la molécula de nitrometano se
puede escribir como una combinacion lineal

Y=NC;¥,+CyV¥n)

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

Otro ejemplo lo constituye el dioxido de car-
bono al cual se le suele asignar la férmula estruc-
tural O=C=0. Esta formula 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 A y la calculada para un
triple enlace C=0 es 1,10 A, enel CO; es de 1,15
A. De esta manera, el enlace entre carbono y oxi-

geno en el CO, parece ser de caracter intermedio
entre el doble y el triple enlace. Esto hace que se
describa la estructura del CO, sobre la base de
tres estructuras hipotéticas:

0=C=0 .. V¥,

(RN} \IIH

O O+

C
—C =

o+ O!

(RN} \Ilm

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

‘P:N(CI Y+ Vr+ C][]‘P]][)

La energia estandar de un doble enlace carbo-
no — oxigeno es perfectamente conocida: es de
191 kcal/mol. Esto es, se requieren 191 kcal para
disociar homoliticamente un mol de uniones
C=0. Por lo tanto, el calor de formacion estandar
de la molécula de O=C=0O seria dos veces la
energia de enlace cambiada de signo, esto es - 382
kcal/mol. Sin embargo, el valor experimental del
calor de formacién estandar del CO, es —394 kcal.
Esto significa que al formarse un mol de CO; a
partir de las respectivas sustancias simples se li-
beran 12 kcal mas que la que corresponderia a la
formacion de un mol de moléculas de estructura
O=C=0. Dicho de otra manera, un mol de CO,
— de estructura real — es 12 kcal mas estable
que un mol de moléculas de estructura O=C=0.
Esta diferencia entre el valor empirico de la
energia de formacion de una sustancia y la que
corresponderia a su estructura hipotética mas es-
table se llama energia de estabilizacion por reso-
nancia o, simplemente, energia de resonancia.

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

= T

S
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A pesar de que las estructuras presentan tres
dobles enlaces la espectroscopia muestra que to-
dos los enlaces carbono - carbono tienen la misma
longitud: 1,397 A y que la molécula es plana.

En 1871, James Dewar propuso las siguientes
estructuras posibles

T

Cada una de esas cinco estructuras se puede
representar mediante funciones de onda apropia-
das, ¥, W, ... La estructura real del benceno es-
tara dada por una funcién de onda resultante

Y=ci¥Yi+cer¥Yr+enWYm ten ¥y +enPy

En las que las contribuciones de las formulas
de Kekulé son mas importantes que las formulas
de Dewar.

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

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

4 —12. Electronegatividad

El concepto de “electronegatividad” ha sido
usado por los quimicos, con distintas acepciones,
desde la época de Berzelius. Sin embargo, no es
sencillo encontrar una definicion operacional que
se corresponda con el uso diario e intuitivo de ese
concepto. Asi, por ejemplo, Linus Pauling consi-
der6 a la electronegatividad como “el poder de un

atomo de una molécula para atraer electrones a si
mismo”. Aunque la palabra “poder” se usa aqui
con cierto sentido metaforico, la acentuacion
“atomo de una molécula” indica que la electrone-
gatividad es una propiedad del enlace y no una
propiedad de los atomos aislados. Precisamente
Pauling ide6 una escala numérica de electronega-
tividades relativas, sobre la base de las energias
de enlace.

La funcién de onda aproximada que describe
el estado de una molécula diatdbmica homonuclear
se puede mejorar introduciendo en la funcion de
prueba la resonancia iénico — covalente. De este
modo, para una molécula A—A la funciéon de on-
da podria escribirse, en forma abreviada, como

Qa-A = aQaath @ata-+ b Qaat (4-10)

Para otra molécula B—B podria escribirse una
expresion similar. La relacion b/a, que determina
la contribucion idnica al enlace, es indudablemen-
te pequeiia y es de esperar que tenga valores muy
parecidos para todas las uniones entre atomos
iguales.

Consideremos ahora una molécula A—B que
comprende un enlace simple entre dos atomos di-
ferentes A y B. Si estos &tomos fueran muy seme-
jantes, la union en esta molécula podria represen-
tarse mediante una funcién de onda como la (4 —
10) y su valor seria un promedio de las corres-
pondientes a las moléculas simétricas A—A y
B—B. En este caso diremos que la union A—B es
covalente normal. En cambio, si los d&tomos A y
B son diferentes, uno con mayor “poder de atrac-
cién” que el otro, deberiamos usar una funcion de
onda mas general, del tipo

Qa-B = aQaptc Qatg-t+d Qapt 4-11)

Los mejores valores de c/a y d/a son aquellos
que hacen maxima la energia de union, o sea, que
hacen minima la energia total de la molécula. En
general, estos valores resultaran diferentes de b/a
de la ecuacion (4 — 10) y al dar un maximo de la
energia de enlace no pueden ser menores que b/a.
Dicho de otra manera, cuando cobra importancia
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la resonancia i6nico — covalente (aumenta el
caracter i0nico parcial) de un enlace en una molé-
cula formada por atomos diferentes A y B la
energia de enlace real entre ellos es mayor (o
igual) a la que tendria si el enlace entre ambos
atomos fuese covalente normal.

H-H | F-F | CI-Cl | Br-Br I-I
Entalpia  de|104,2| 36,6 | 58,0 | 46,1 | 36,1
formacion (*)
H-F | H-CI | H-Br | H-I
Entalpia  de 134,6 | 103,2 | 87,5 | 71,4
formacion (*)
% [D(A-A) + 70,4 | 81,1 75,2 | 70,2
D(B-B)]
A 64,2 | 22,1 12,3 1,2
CI-F | Br-Cl| I-Cl | I-Br
Entalpia  de 60,6 | 52,3 50,3 | 42,5
formacion (*)
% [D(A-A) + 473 |52,1 47,1 41,1
D(B-B)]
A 13,3 | 0,2 3,2 1,4

(*) Segtin la convencién moderna deberian te-
ner signos negativos

Figura 4 — 16. Energias de enlace para las
moléculas de haluros de hidrégeno y haluros de
halogenos en kcal/mol.

Pauling postuld la aditividad de los enlaces cova-
lentes normales, esto es, si D(A—A) y D(B—B) son
las energias de enlace de las moléculas A—A y B—
B, la energia del enlace covalente normal entre los
atomos diferentes A y B seria /2 [D(A—A) + D(B—
B)]. Si este postulado fuese cierto, las energias reales
de enlace A—B, D(A—B), entre atomos diferentes
seria siempre mayor o igual que las medias aritméti-
cas de las correspondientes energias de enlace simé-
tricas. Esta diferencia, que Pauling distingui6é con A
definida por

A = D(A—B) - %2[D(A—A) + D(B—B)]
4-12)

nunca seria negativa. Para corroborarlo, Pauling
utilizé las entalpias de formacion® de los haluros
de hidrogeno y de los haluros de halogenos, que
se expresan en la tabla de la Figura 4 — 16.

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

1A (g) + % B2 (g) > AB (g) (4-13)

Sin embargo, al analizar las energias de union
para las moléculas gaseosas de los metales alcali-
nos y la de los hidruros de dichos metales, Pau-
ling encontr6 que se obtenian resultados mas
proximos a los experimentales si en lugar de con-
siderar la media aritmética se empleaba la media
geométrica de las energias de enlace D(A—A) y
D(B—B). Este postulado de la media geométrica
establece que la energia de una unién covalente
normal entre &tomos A y B es igual a

[D(A—A)D(B—B)]¥?

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

A’ = D(A—B) - [D(A—A)D(B—B)]"?
14)

4 -

debe ser siempre mayor o igual que cero.

Si bien el postulado de la media geométrica
conduce a valores mas satisfactorios para la
energia de la unién covalente normal entre &tomos
diferentes que el postulado de la aditividad, el pri-
mero es mas dificil de aplicar ya que mientras los
valores de A pueden obtenerse directamente a par-
tir de calores de reaccion, para el calculo de A’ se

3 Al utilizar los datos termodindmicos de entalpia de
formacion se incluyen no solo la energia de enlace sino
también pequefios términos que corresponden a las energias
de rotacion y vibracion de los nucleos y un término presion
— volumen.
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requiere el conocimiento de los valores individua-
les de las energias de union

Union | Energia | Union | Energia | Union|Energia
de union de union de
union
H-H 104,3| Cs-Cs 10,7| Si-S 54,2
Li-Li 26,5| C-H 98,8| Si-F 129,3
C-C 83,11 O-H 110,6] Si-Cl 85,7
N-N 38,4| As-H 58,6| Si-Br 69,1
0-0 33,2| S-H 81,1] Si-1 59,9
F-F 36,6| N-H 93,4| Ge-Cl 97,5
Na-Na 18,0] Si-H 70,4| N-F 64,5
Si-Si 42.2| P-H 76,4| N-Cl 47,7
P-P 51,3| Se-H 66,1| P-Cl 79,1
S-S 50,9| Te-H 57,5| P-Br 65,4
CI-Cl 58,0| H-F 134,6| P-1 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-ClI 59,7
Bi-Bi 25.0] C-Cl 78,5/ S-Br 58,7
Se-Se 44,0 C-Br 65,9| CI-F 69,6
Te-Te 33,0| C-1 57,4| Br-Cl 52,3
I-1 36,1/ C-O 84,0/ I-Cl 50,3
Rb-Rb 12,4 Si-O 88,2| I-Br 42,5

Figura 4 — 17. Valores de las energias para
uniones simples en Kcal/mol

En el caso de las moléculas diatomicas los va-
lores empiricos de las energias de unién se obtie-
nen directamente de las energias de disociacion
(las que se pueden obtener por métodos quimicos
0 espectroscopicos). Pero en el caso de moléculas
poliatémicas los resultados experimentales sélo
suministran informacién acerca de la energia total
de disociacion pero no acerca de las energias de
union individuales.

Gracias a los trabajos de muchos investigado-
res se han podido encontrar energias de unién in-
dividuales entre atomos que forman moléculas
poliatémicas. Algunos de ellos se dan en la tabla
de la Figura 4 — 17. Los valores de las energias de
union se eligen de manera tal que sus sumas re-
presenten las variaciones de entalpia (- AH) a 298

K que acompafian a la formacion de moléculas a
partir de atomos todos en fase gaseosa. A partir de
los datos de la tabla de la Figura 4 — 17, se pue-
den calcular los valores de A’ utilizando la ecua-
cion 4 — 14.

Pauling encontrd, de manera empirica, que la
raiz cuadrada de A’ es aditiva respecto de los
atomos A y B. Dicho de otra manera, los valores
de A’ son proporcionales a la diferencia entre
ciertos nuimeros x asignados a cada atomo. El
numero que corresponde a cada a&tomo se llama su
electronegatividad.

A’JJz:KlXA'XBl

Pauling eligi6 como constante de proporcio-
nalidad K = [30 (kcal/mol)]"* La ecuacion presen-
tada por ¢l tiene la forma

[A'130 (kealmoD)]Y?= | ya -xs| (4 —15)
De esta manera, despejando la energia de

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

D(A-B) = [D(A-A)D(B-B)]*  + 30 (xa -
xB)

4 - 16)

Asi, por ejemplo, de la tabla de la Figura 4 —
17 se tiene que D(C—H) = 98.8; D(C—C) = 83,1
y D(H—H) = 104,2 . Haciendo los célculos a par-
tir de la (4 — 16) se obtiene

98,8—[83,1x104,2]"2 )"
|XC_XH|=[ [ 3())( ] } =0,44

Inicialmente Pauling le asign6 valor 0 a la elec-
tronegatividad del hidrégeno pero luego le agrego
una constante aditiva de 2,05 de modo que los valo-
res de y entre los elementos C y F del segundo per-
iodo de la Tabla Periddica dieran valores entre 2,5 y
4,0. Ademas, con esa constante, la diferencia y 4 -
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ys también da una estimacion confiable del mo-
mento dipolar de A-B en unidades debye.

H
2,1
Li | Be B C MO F
1,0(1,5 2,0 12,5 13,0 13,5 4,0
Ma | Mg al Si P S |Cl
0,91,2 i,5|1,8|2,1| 2,5 3,0
K |(Ca|Sc |Ti |¥ |Cr (Mn|Fe |Co |Mi |[Cu|Zn (Ga |Ge |As |Se | Br
o8& 10(13(15(16(1,6(1,5(1,8(18(1,8(1,9 16|1,6(1,8(2,0| 24|28
Rb [(Sr | ¥ |Zr |Nb | Mo|(Tc |Ru|Rh|Pd | Ag|(Cd|{In |[Sn|Sh|Te | I
o810 12(14(1,6(1,8(1,9(2,2(22(22(19 17 1,7 18({19 21|25
Cs |Ba|La*|Hf [Ta | W (|(Re |Os | Ir | Pt |Au [Hg |TI |Pb | Bi | Po| At
o7 091113151, 7(1,9(2,2(22|22 2419 1,&1,8(1,9 2,022
Fr | Ra |Ac*H
0,7
« |Ce| Pr|Nd|Pm|Sm|Eu |Ga |Tb |Dy |Ho |Er |[Tm|¥b |Lu
1,1(1,1(11,1 1,2 1,2 1,211,212 1,3 1.3
wx |TH[Pa | U | Np| PulAm|Cm|Bk | Cf | E |Fm |Mv | No |Lw
1,4(1,4(1,3

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

Si no se conocen las energias de unién de los
elementos, el método de la media geométrica no
es aplicable, pero para muchas uniones — excep-
tuando los hidruros metalicos - no hay gran dife-
rencia entre la media geométrica y la aritmética.
Por ello para los célculos en los que por la media
geométrica resulta imposible, Pauling propuso
usar la ecuacion

D(A-B) = ¥%2[D(A-A) + D(B-B)] + 23 (xa - x8)’
4 -17)

La contribucion de esta union al calor de for-
macioén de la sustancia es, por lo tanto, igual a 23

(xa - 1)~ Esto es, el calor de formaciéon de una
sustancia se obtiene sumando esta expresion al
total de las energias de uniones de la molécula. En
el caso que en la molécula existan 4&tomos de oxi-
geno o nitrégeno hay que hacer correcciones de-
bido a que la unidn triple del nitrogeno es muchi-
simo mas estable que si la molécula de N, tuviera
tres uniones covalentes simples. Esta estabilidad
extra ha sido calculada en 110,8 kcal/mol para el
N, o de 55,4 kcal/mol por cada atomo de nitro-
geno. En el caso del oxigeno, la uniéon doble es
mas estable que dos uniones simples y los célcu-
los dan una estabilidad extra de 26,0 kcal/mol por
cada atomo de oxigeno.

Profesor: Dr. Miguel Katz
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Por lo tanto, la entalpia de formacion de una
sustancia puede calcularse (aproximadamente)
usando la ecuacion

AH{®=23 % (ya - x8)* - 554Ny —26,0n0
4 —18)

En esta ecuacidon ny es el nimero de atomos
de nitrogeno en la molécula y np es el numero de
atomos de oxigeno, la sumatoria indicada debe
comprender todas las uniones de la molécula. El
cerillo del superindice indica condiciones estandar
ya que las energias extra estan calculadas en esas
condiciones y la ecuacion no se aplica a sustan-
cias que contengan dobles o triples enlaces.

Usando la ecuacion (4 — 18) se puede calcular
la diferencia de electronegatividad de dos elemen-
tos a partir de la entalpia de formacion 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. Asi por ejemplo, las
entalpias estdndar de formacion del BeCl,,
BeBr,, Bel, y BeS, 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 CI 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 limite 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 Pauling se da en la tabla de la Figura 4 — 18.

4 —13. Energiasdeionizacion y electroafi-
nidad

Se define energia de primera ionizacion como
la energia necesaria para arrancarle el electron
mas débilmente retenido a un atomo aislado y lle-
varlo a una distancia infinitamente alejada del
mismo.

Analogamente, se define energia de segunda
ionizacion como la energia necesaria para arran-

carle el electron mas débilmente retenido de un
cation monovalente positivo aislado y llevarlo a
una distancia infinitamente alejada del mismo.
De la misma forma se puede definir energia de
tercera ionizacion, etc.

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

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

Para un atomo aislado de un elemento X, la
captura de un electron puede representarse

X(g+e—>X"+EA

Observemos que los halogenos tienen las elec-
troafinidades mas altas, es decir son los que libe-
ran mayor energia al captar un electron. Esto se
debe a que adquieren la configuracion del gas no-
ble més préoximo, que tiene una configuracioén
electronica estable.

La electroafinidad o afinidad electronica de
un elemento, es una propiedad que viene medida
por la variacion de energia asociada a la adicién
de un electrén a un atomo gaseoso (aislado) de
ese elemento para dar un i6bn monovalente negati-
vo.

Para un atomo aislado de un elemento X, la
captura de un electron puede representarse

X(g+e—>X"+EA

Observemos que los halogenos tienen las elec-
troafinidades mas altas, es decir son los que libe-
ran mayor energia al captar un electron. Esto se
debe a que adquieren la configuracion del gas no-
ble més préoximo, que tiene una configuracioén
electronica estable.

Los metales en general tienen bajas electroa-
finidades, inclusive, muchos de ellos — como el
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berilio, el magnesio o el cinc - requieren del su-
ministro de energia para incorporar un electréon (la

afinidad electrénica tiene signo negativo) debido
a que tienen subcapas electronicas completas.

Es- Configuracion E; E» Es- Configuracion E; E,
pe- pe-
cie orbital cie orbital

electronica electronica
H |ls 13,60 |- Kr |(Ar)4s™3d"%p° 14,00 |26,40
He |1s’ 2458 [54,50 |Rb |[(Kr)5s 4,18  [27,36
Li |(He)2s 539  [75.62 [Sr [(Kr)5s® 569 10,98
Be |(He)2s? 932 [1821 |Y |(Kr)5s4d 6,5 12,3
B | (He)2s2p 830 25,15 |Zr |(Kr)5s°4d’ 6,95 13,97
C |(He)2s2p” 1126 [2438 |Ru |Kr)5s°4d’ 736 |-
N |(He)2s2p’ 14,54 129,61 |Rh |Kr)5s’4d® 746 |-
O |(He)2s2p’ 13,61 [35,15 |Pd |(Kr)4d" 833 /19,80
F |(He)2s2p’ 17,42 (3498 |Ag |(Kr)5s4d" 7,54 |21,41
Ne |(He)2s2p° 21,56 41,07 |Cd |(Kr)5s°4d" 8,99 |16,84
Na |(Ne)3s 514 (4729 |In |(Kr)5s’4d"5p 579  [18,79
Mg |(Ne)3s® 7,64  |1503 [Sn |(Kr)5s°4d''5p 734 14,50
Al | (Ne)3s™3p 8,98 |1822 [Sb |[(Kr)5s°4d'"5p’ 8,64 18,00
Si | (Ne)3s™3p” 8,15 [1634 |1 [(Kr)5s4d""5p’ 1045 [19,4
P | (Ne)3s'3p’ 1,0 [19,65 |[Xe |(Kr)5s°4d'’5p° 12,10 [21,10
S |(Ne)3s’3p* 1036 234 |Cs |(Xe)6s 3,80 [23,40
Cl |(Ne)3s™3p’ 13,01 [23,80 |Ba |[(Xe)6s” 521 19,95
Ar | (Ne)3s™3p° 15776 27,62 |La |(Xe)6s'5d 5,61 11,40
K |(Ar)ds 434 [31,81 |Hf |[(Xe)6s™4f 5d” 552  |14,80
Ca |(Ar)ds” 6,11 11,87 |[Ta |(Xe)6s'4f"5d° 788 |-
Sc [(Ar)4s°3d 6,56 [12,89 |W |(Xe)6s™4f'*5d" 798 |-
Ti |(Ar)4s’3d” 6,83 [13,63 [Re |(Xe)6s™4f'*5d’ 787 |-
V | (Ar)4s’3d’ 6,74 1420 |Os |(Xe)6s™4f'5d° 8,7 -
Cr |(Ar)4s3d’ 6,76 16,60 |Ir |(Xe)6s™4f"5d’ 9,0 -
Mn |(Ar)4s3d’ 7,43 15,70 [Pt |[(Xe)6s?4f5d° 9,0 -
Fe |(Ar)4s”3d° 790 [16,16 |Au |(Xe)6s4f'*5d" 922  [19,95
Co |(Ar)4s3d’ 786  |17,30 |Hg |(Xe)6s 4f'*5d" 10,43 |18,65
Ni |(Ar)4s?3d® 9,81 1820 [TI |(Xe)6s™4f* 5d"6p 6,11  [20,32
Cu |(Ar)4s73d" 9,75 [20,34 |Pb |(Xe)6s 4f " 5d"%6p” 742 14,96
Zn | (Ar)4s’3d" 9,39 17,89 |Bi |(Xe)6s’4f'*5d"6p° 729  |16,6
Ga |(Ar)4s”3d"%4p 6,00 [20,43 |Rn |(Xe)6s 4" 5d"%6p° 10,75 |-
Ge |(Ar)4s’3d"4p’ 788 |15,86 |Ra |(Rn)7s’ 528 10,10
As | (Ar)4s™3d"%4p° 981 [20,10 |[Th [(Rn)7s’6d 6,95 |-
Se [(Ar)4s”3d "4p” 975 [21,30 [U [(Rn)7s*5f6d° 6,1 -
Br |(Ar)4s’3d"%4p’ 11,84 [19,10 |Pu |(Rn)7s*5f° 5.1 -
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Figura 4 — 19 Energias de primera y segunda ionizacién de distintos elementos en sus estados fun-

damentales (en e})

Elemento Configuracion Afinidad Configuracion del
electronica electronica anion

H Is 0,77 He

F (He)2s” 2p° 3,45 Ne

Cl (Ne)3s” 3p° 3,61 Ar

Br (Ar)ds” 3d"? 4p° 3,36 Kr

I (Kr) 55> 4d"° 5p° 3,06 Xe

0 (He)2s” 2p° 1,47 (He)2s” 2p’

S (Ne)3s” 3p* 2,07 (Ne)3s® 3p’

Se (Ar)ds” 3d" 4p* 1,7 (Ar)ds” 3d" 4p°
Te (Kr)5s” 4d" 5p* 2.2 (Kr)5s® 4d" 5p°
N (He)2s” 2p3 -0,1 (He)2s” 2p4

P (Ne)3s” 3p° 0,7 (Ne)3s® 3p*

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

Si (Ne)3s” 3p” 1,63 (Ne)3s” 3p°

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

Al (Ne)3s” 3p 0,6 (Ne)3s® 3p”

Ga (Ar)4s® 3d" 4p 0,18 (Ar)4s® 3d" 4p°
In (Kr) 5s” 4d" 5p 0,2 (Kr) 5s” 4d"? 5p°
Be (He)2s’ -0,6 (He)2s™2p
Mg (Ne)3s” -0,3 (Ne)3s” 3p

Li (He)2s 0,54 (He)2s®
Na (Ne)3s 0,74 (Ne)3s?

K (Ar)ds 0,91 (Ar)4s”

Rb (Kr)5s 0,95 (Kr)5s>

Cs (Xe)6s 1,0 (Xe)6s”

Zn (Ar)ds” 3d" -0,9 (Ar)ds” 3d" 4p
Cd (Kr) 5s” 4d"° -0,6 (Kr) 55 4d" 5p

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

Si bien la variacion de la electroafinidad en
la Clasificacion Periddica no es tan marcada
como la variacion de la energia de primera io-
nizacion, la tendencia general de los elementos

es que aumentan a lo largo de un periodo y para
un mismo subgrupo disminuye con el numero
atdmico. Esto es, una tendencia parecida a la de
la energia de primera ionizacion.



226 DEPARTAMENTO DE FISICA - CATEDRA DE MECANICA CUANTICA

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

Ele-| E; EA Su- X
mento (eV) | (eV) | ma/5,5 | (Pauling)
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
| 10,45 | 3,06 2,5 2,5
Li 5,39 | 0,54 1,1 1,0
Na 5,14 | 0,74 1,1 0,9
K 4,34 | 091 1,0 0,8
Rb 4,18 | 0,95 0,9 0,8
Cs 3,80 | 1,0 0,9 0,7

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

Para atomos monovalentes, como el hidro-
geno, los haldgenos y los metales alcalinos,
existe una correlacion bastante aceptable entre
las escalas de Pauling y los valores que se ob-
tienen de la escala de Mulliken. En la tabla de
la Figura 4 — 21 se comparan ambas escalas
para esta clase de atomos.

Para atomos multivalentes deben hacerse
correcciones a la escala de Mulliken debido a la
naturaleza de los 4tomos e iones.

En 1951 R. T. Sanderson, propuso una esca-
la basada en otros supuestos. Esta escala de
electronegatividades se basa sobre el principio
segun el cual la capacidad de un 4tomo, o de un
i6n, para atraer electrones de un enlace depende
de la carga nuclear efectiva que interactiia con
los electrones de valencia mas externos. Es
bien sabido que, para elementos de un mismo
periodo, a medida que aumenta la carga nucle-
ar el tamafo de los d&tomos generalmente dismi-
nuye, es decir, los atomos se vuelven mas
“compactos”. Sanderson razon6 que la electro-
negatividad (ys) de un elemento deberia ser
proporcional a la densidad (nimero de electro-

nes / volumen atoémico) de sus atomos aislados.
Esto es

D

XS=FO

4-19)

donde D es la relacion entre el nimero de elec-
trones en la especie y el radio al cubo de dicha
especie y Dy es la relacion entre el nimero ato-
mico y el volumen atomico del gas noble con
configuracion electrénica mas parecida al del
elemento de la especie considerada.

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

Lo importante de la concepcion de Sander-
son radica en el principio de equalizacion de las
electronegatividades. Cuando se enlazan atomos
iguales la electronegatividad de cada uno de
ellos no se altera, pero cuando se unen atomos
de diferente electronegatividad se producen mo-
dificaciones en sus densidades electronicas debi-
das a las variaciones de las cargas eléctricas en
las proximidades de sus nucleos. De modo que
cuando se combinan dos 4&tomos que tienen ini-
cialmente distinta electronegatividad, las mismas
variaran a mediad que se forma el enlace hasta
alcanzar un valor intermedio. El principio de
equalizacion de las electronegatividades afirma
que

“Cuando dos o mas atomos de elementos
de diferente electronegatividad se combi-
nan, la electronegatividad de cada uno de
ellos variara hasta que todos tengan el
mismo valor intermedio dado por la media
geométrica de las electronegatividades ini-
ciales”.

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

Profesor: Dr. Miguel Katz
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X0 = 3,557 % 5,21 = 4,03

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

Xu,s0, = {/3,552 x4,11x5,21* = 4,513

En 1958 A. L. Allred y E. G. Rochow” pro-
pusieron una escala de electronegatividades de-
finida por

(4 —20)

zZ
— of
x. = 0,359 r (A2 + 0,744

onde 74 es el radio de enlace, distancia media
entre el electron y el nucleo del elemento 4 y
Zy es la carga nuclear efectiva que podria ac-
tuar sobre un electron afiadido a la capa de va-
lencia del 4tomo 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-
la de acuerdo con la ecuacion

xi =0,16%E, . )/eV (4 -21)

donde (E; y.) es la energia media de ionizacion
de los electrones de la capa de valencia en el
atomo libre en su estado fundamental. Los valo-
res de energia de ionizacidn se obtienen a partir

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

de medidas espectroscopicas. Sean, €, la energ-
ia de ionizacion de los electrones de valencia s
y €p la energia de ionizacion de los electrones
de valencia p, (E;,) se calcula mediante

(mas +n8p)

< Ei,Val >=

m-+n

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

La escala Allen es dificil de aplicar a los
elementos de transicion porque no esta claro
cudntos 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.

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

4 -

OE\ I+4
ON 2

X apsotuta = ~H = _( =
V

22)

donde p es el potencial quimico electronico,

E el potencial debido al nticleo, y N es el nime-
ro de electrones. /'y A son la energia de ioniza-
cion y la electroafinidad del sistema quimico en
su estado fundamental (en contraste con la rela-
cion similar de Mulliken, donde 7/ y A4 se refie-
ren al estado de valencia). El término “absolu-
ta” se debe a la relacion con el potencial quimi-
co electronico p. La escala absoluta es esen-
cialmente una medida de la reactividad quimica
de una, molécula, radical, i6n o atomo libre,
mientras que la escala de Pauling carece de sig-

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

% 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 s6lo son compa-
rables para atomos y radicales, donde son
aproximadamente paralelas.

H He
220 HA
220 HA
Li |Be B i N 0 |F |He
DAg| 1457 204|255 (304 (344 |39B|NA
DAar| 147 201|250 (307 (350 (|4.10{HA
Ha | Mg Al |Si |P 5 Cl |Ar
0Da3| 1 161|190 |29 (258 |3.16(NA
101|123 TAT |74 (206|244 |283(320
K Ca |5c [Ti |V Cr (Mn |Fe [Co |Ni [Cu |£n |Ga |Ge |As (Se |HBr [Kr
DA2|100 (136 154 (163 (166|155 [183 188 (191|190 [165 (1.81|2.01 (218 |255(296|3.00
081|104 120 1321 A5 (156 (160 (164|170 (1FS 175|166 (182|202 (220|248 (274|294
Rb |Sr |Y Zr |Nbh |[Mo [Tc [Ru |Rh [Pd |[Ag [Cd [In [Sn [Sh [Te [l Xe
082|095 (122 133160 (276|190 (220|228 (220 193 169 178|196 (205 |2.10(266)|2560
DA 099 (141 122123 (130|136 (142|145 (135|142 146 NA91.72 [1821201(221)1240
s [Ba |[La |Hf |Ta |W |Re |s |[Ir Pt |Au |Hg |[TI |Ph [Bi (Po (At |Hn
079|089 (10 130150 (236|190 (220|220 (228|254 |200 (204|233 (202 |200(220|NA
069|097 (108 123133 (140|146 (152|155 (144 142 (144 144|155 (167 |176(1.90|2.06

Figura 4 —23. Electronegatividades de Pauling (arriba) y de Allred — Rochow (abajo)

La electronegatividad 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 yx - yy es positiva cuando X —YV esta
polarizada X —Y"

4 - 14. Electronegatividad y car acter ioni-
co parcial de enlace

El mismo Pauling ha intentado establecer una
relacion cuantitativa entre la diferencia de elec-
tronegatividades de los elementos que forman un
enlace quimico y el caricter idnico parcial del
mismo. El mayor tropiezo en formular una rela-
cion exacta deriva del hecho que la descripcion de
un enlace como un hibrido entre una unioén cova-
lente normal y una unién iénica pura es solo una

aproximacion. Inicialmente, Pauling propuso una
ecuacion que diera la proporcion de caracter 16ni-
co de una union simple entre dos atomos 4 y B en
funcion de las electronegatividades de esos ele-
mentos. Esa ecuacion fue

_(XA ~XB )2
Proporcion de cardcter ionico=1-e¢ *

(4 —-23)

En la tabla de la Figura 4 — 24 se dan algunos
valores resultantes de aplicar esta ecuacion 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 electronica internuclear para moléculas di-
atomicas formadas por elementos monovalentes
se encontro que la ecuacion es solo aproximada.

Con posterioridad se logré mejorar la deter-
minacion del caracter iénico parcial de un enlace
a partir de los valores experimentales de la energ-
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ia de interaccion del momento cuadripolar eléctri-
co de un nucleo atomico y del campo cuadripolar
eléctrico producido en la vecindad del nucleo por
los electrones de la molécula.

YA - Caracter YA - Caracter
AB i6nico (%) AB i6nico (%)
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 caracter i6nico parcial del enlace seglin la
ecuacion (4 —23)

También hay una relacion entre el porcentaje
de caracter idnico de un enlace simple y la entalp-
ia de formacion del mismo. Si observamos la
ecuacion (4 — 17) encontramos que la contribu-
cion de la entalpia de formacion a la electronega-
tividad, 23 (ya - xg)> se corresponde con la ex-
pansion (ya - ys)*/4. También en este caso deben
hacerse correcciones debido a los enlaces multi-
ples del nitrogeno y del oxigeno.
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APENDICE C

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

En 1927, los fisicos alemanes Walter Heitler y
Fritz Wolfgang London’ desarrollaron un méto-
do para calcular la energia de la molécula de
hidrégeno que explicaba su estabilidad, realidad
hasta entonces inexplicable.

2 (XY urZs)

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

Si se indica con 4 a uno de los 4&tomos y con 1
al electron ligado a él, con B al otro atomo para el
cual el electron se indica con 2, en un instante da-
do las posiciones relativas de las cuatro particulas
pueden esquematizarse como se representa en la
Figura 1. En ella R es la distancia entre los dos
nucleos, 741 es la distancia entre el electron 1y el
nucleo A4, ra> la distancia entre el electron 2 y el
nucleo 4, rp; la distancia entre el electron 1 y el
nucleo B, rg; la distancia entre el electron 2 y el
nicleo B y r1 la distancia entre los dos electro-
nes.

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

El método parte de la aproximacién de Born —
Oppenheimer escribiendo el hamiltoniano

" 2
H=

m

(V5+V3)_ez{1+1+1+1_1_1}

Fgo Tp Ty Ty

La ecuacion de Schrodinger carece de solu-
cion analitica y por lo tanto se requiere emplear
funciones aproximadas. Heitler y London razona-
ron que cuando los atomos estan completamente
separados R>>> r;;, la energia del sistema biato-
mico en el estado no excitado es 2E( donde E es
la energia del 4tomo de hidrogeno en el estado
fundamental. Si el electron 1 esta ligado al nucleo
A y el electron 2 al ntcleo B, la autofuncion de
orden cero para el conjunto de los dos atomos es

p(H)p(2),
% — /a
_ LAyt e C-1
ol1)= JE[J ] -1
%
—i i —rga2/ag Cc-2
o(2)= ﬁ[j ] (C-2)

Pero si se intercambian los electrones se ob-
tiene el mismo valor de la energia del estado fun-
damental. La autofuncién de orden cero para los
dos atomos es ahora ¢(2)¢(1) donde ra, reempla-
zaarp; enla (C - 1)y rg; reemplaza a rg; en la
(C - 2). El sistema da lugar a dos funciones dege-
neradas.

Heitler y London sugirieron tomar como
funciones aproximadas

bo =0(10 (2)+ 02 (1
by = 01} (2)- 0(2)o (1)

Estas dos funciones son evidentemente muy
buenas, e incluso exactas, si R es muy grande, pe-
ro a medida que R disminuye los orbitales atomi-
cos comienzan a superponerse, siendo esa super-
posicion una funcion de R. Por lo tanto, debe in-

(C-3)
(C-4)
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cluirse un factor de correccion que tome en cuenta
ese solapamiento de orbitales. Los autores encon-
traron que las mejores funciones normalizadas
son

¢, = m[tp(l)(b( J+o(2 Q)] (-5

(C-6)

b = W 101} (2)- (2} (V)]

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

S=e*(1+p+1p?) (C-7)

en la que p = R/ay.

E,[21 5%)|= [[lo(}o (2

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

h_zvz_e_z
2m r,

Asimismo, del hamiltoniano original podemos
extraer el hamiltoniano que corresponde al atomo
de hidrégeno de nucleo B alrededor del cual gra-
vita el electron 2.

E, s [21+ 52)]=2[[ oW (2)

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

caso de E,, pero cambia de signo en el caso de

E; lo que compensa el signo menos que precede

o(2o )]+ Ao(1)o (2)+

(2o (V]* Ao (2kr,dr,

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

A partir de estas funciones deben calcularse
los valores aproximados de las energias E, y E,

E, =9, * Hp,dv

Ey = [ ¢, * Hoydr

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

(C-8)
(P(2)¢ (1)]dT1dT2
n’ VZ _ i
2 Fg»
Notemos también que se cumple
(C-9)

a @(2)d(1) en el Gltimo término de la integral (C -
8).

Se calcula ahora H ¢(1)p(2). Desarrollando
ahora H se obtiene:
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(C-10)
Los dos primeros términos son iguales puesto
que los operadores son los del 4&tomo de hidroge-

no que se aplican respectivamente a los pares A(1)
y B(2) en el mismo estado energético. Llamando

E,, a la energia del atomo de hidrogeno en ese
estado, la (C - 10) se reduce a

Ho(1) (2)=

(C-11)

Ahora deben resolverse las cuatro integrales

1=E, [[[o(1)o () 0(2) (D)]* [o(0}p (2t a7,
1= ([ o ()02 W1 Lot (s
1= [[lo(0h ()02 (O]~ Lo Qb
1 =¢[[ ol @)+ 020 W+ Lo @r.d,

(C-12)

Por lo tanto

a+p

1
=1+—S2[21+ 21+ +1V] (13

La integral / se puede escribir

1=E, [[¢*(0¢*(2dr,dr, + E, [[ o(2)p (Dp(D)p (e,

(C - 14)

Puesto que ¢ y ¢ estan normalizadas la prime-
ra integral doble vale 1 y la segunda integral do-
ble es el producto de dos integrales de solapa-
miento S, es decir vale S*. De aqui concluimos
que la integral / es

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

Para calcular la integral /7 escribimos
1= e °0) e ) ) e, 220
(C-106)

La integral

P[4, =

L)

representa la energia de interaccion coulombiana
entre el nucleo 4 y el electron 2 que gravita alre-
dedor del nucleo B. De alli que J se conozca como
integral de Coulomb. En cambio la integral

_ezj' (P(Zr)d) (2)11:2 -K

A2

(C-2)

no tiene ningln equivalente clasico. Se la deno-
mina integral de intercambio pues esta relaciona-
da con la indistinguibilidad de los electrones y
con su posibilidad de intercambio entre las dos
funciones de onda ¢ y &4 . La tercera integral de
la (16) es la de solapamiento, S, de modo que la I/
se puede abreviar

Il =J*+SK (C-17)
La integral mas dificil de calcular es la 7],

llamada integral de intercambio bielectronica bi-
céntrica que debe calcularse empleando un desa-
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rrollo en coordenadas elipticas confocales para
1/r12. Por ello nos limitaremos a descomponerla
en dos expresiones

ezjjwd’tld’tz =J'

12

y

NITIOIC G IO

La primera de estas integrales dobles represen-
ta la energia coulombiana de repulsion entre los
electrones 1 y 2. La segunda, carece de equivalen-
te clasico y se la llama integral de doble inter-
cambio.

Se puede comprobar facilmente que la ultima
integral, IV, vale

2

IV=%(11S2) (C-18)

De esta manera, la energia de la molécula de
hidrégeno estara dada por la suma

E, (14 5%)=2E, (14 5%)+ 27 + SK)+ J+K + %(11 5?)

(C - 19)

a+p

que reordenada da

_op +§+(2J+J')J_r(2SK+K')
TR 1+ §?

E

a+f

(C - 20)

Si consideramos que en el equilibrio los
nlcleos estdn lo suficientemente alejados como
para que S” sea lo suficientemente pequefio com-

parado con 1, podemos expresar la energia me-
diante

E,,=E; +(2SK +K') (C-21)
Expresion en la que Ej/ representa una energ-

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

2

E;‘,’=2EH+%+2J+J' (C -22)

Orbital
P antienlazante

EF

Orbital
enlazante

Figura 2

De las tres integrales encerradas en el parénte-
sis de la ecuacion (21) Sy K’ son positivas mien-
tras que K es negativa. Ademas, los calculos
muestran que K’ es siempre menor en modulo que
el producto SK. De esta manera, el resultado de
las integrales encerradas en el paréntesis es menor
que cero y, de acuerdo con el signo entre los dos
términos del segundo miembro de la (21) que se
considere, se obtendran dos valores de la energia
de la molécula de hidrégeno. Uno de ellos, £,

sera menor que Ej y el otro valor, Eg serd ma-

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

Esto significa que a cierta distancia entre los
nucleos existe una funcion de onda ¢, para la cual
la energia de la molécula de hidrégeno es menor
que la tendrian los dos 4&tomos en las mismas po-
siciones pero sin interaccion entre ellos.
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De esta manera Heitler y London demostraron
que la estabilidad de la molécula de hidrogeno se
debe a la indistinguibilidad de los electrones lo
que permite el intercambio de los mismos.

En su razonamiento, los autores partieron de
dos funciones no perturbadas o (1)@(2) y p(2)¢p(1)
lo que produce dos niveles simétricos respecto de
E;!. Esto es cierto si se cumple que S es muy pe-

quefia respecto de la unidad. Si S no es pequena,
la simetria desaparece.

E (Rydberg)

=06

_]‘5 -

2]

curva real del estado fundamental

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

En la Figura 3 se representan los valores de £,
y Ep en funcion de R y de la energia real para el
estado fundamental de la molécula de hidrogeno.
Los valores obtenidos por Heitler y London no
eran muy precisos. Los célculos daban una dis-
tancia de equilibrio de 0,80 A y una energia de
disociacién de 0,232 Rydberg®, o sea 304,5
kJ/mol. Los valores experimentales son 0,74 A 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 célculos basados en la in-

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

teraccion clasica daban una energia de enlace muy
débil, del orden de 0,02 Rydberg (26,3 kJ/mol).

En 1928, Wang sustituy6 las funciones de on-
da de hidrogeno por funciones

3
o0 o
(P:ﬂ e
T

en las que o es un parametro variacional. La
energia calculada en la forma precedente se mi-
nimiza en funcién de a. De esta manera Wang
obtuvo un valor mejorado para la energia de 357,3
kJ/mol.

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

o= (PA(]-)(PB (2)+ (PA(Z)(pB(l) (C-23)

en la que cada orbital atémico esta dado por
Q,=e (1+ crA)
p,=e " (1+ ch)

Esta correccion permite la polarizacion de los
orbitales atomicos en la formacidn de la molécula.
El resultado da una energia de enlace de 381,9
kJ/mol.

Aunque la repulsion entre los electrones tien-
de a que se mantengan separados, existe cierta
probabilidad de encontrar a ambos electrones en
las proximidades del mismo nucleo. Esto implica
que hay cierta probabilidad de existencia de una
estructura idnica. Por lo tanto, el método de Hei-
tler London se puede mejorar introduciendo en la
funcion de prueba (4 — 29) términos que corres-
pondan a las dos posibles estructuras ionicas, es
decir se parte de una funcidon de prueba mejorada
del tipo

0=0,(1)0,(2)+9,(2)e,1)+3o, (e, (2)+ 9,1, ()]
(C - 24)
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En el lenguaje de la teoria del enlace de valen-
cia, esta funciéon de prueba representa una reso-
nancia ionico — covalente. Debemos remarcar que
la funcion de onda del estado fundamental del H,
no cambia con el tiempo de ser una funcion cova-
lente correspondiente a la estructura H-H a fun-
ciones i6nicas del tipo Hx" Hg” o Ha” Hg" sino
que la funcién de onda es una mezcla, indepen-
diente del tiempo, de funciones covalentes e 10ni-
cas.

Si bien en un comienzo la aproximacion 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 moleculares y la CLOA, a medida que se fue-
ron refinando ambos métodos fueron llegando a
resultados coincidentes. A partir de 1960, el desa-
rrollo de las computadoras les permitieron a Ro-
othaan y colaboradores desarrollar una funcion
con 80 términos que permitido una buena aproxi-
macion al valor experimental de la energia. Poste-
riormente Kolos y Wolnievicz desarrollaron una
funcion de 147 términos sobre la base de un estu-
dio no adiabético de la molécula de hidrogeno y
que desechando la aproximacion de Born Oppen-
heimer incluian términos correspondientes a los
niveles vibratorios de los nucleos asi como co-
rrecciones relativistas. De esta manera obtuvieron
no solo un valor de la energia del estado funda-
mental con error relativo del orden de 10™ sino
que, ademas, pudieron calcular con bastante exac-
titud las energias de los estados excitados de la
molécula de H».
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Problemas propuestos:

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

2
1+ R, %[ﬂj e */

S = I‘IllsAlIllthl’E = a a
0 0

donde Wi;a es la funcidn de onda del estado fun-
damental del &tomo A y W es la funcion de on-
da del estado fundamental del atomo B, R = 106
pm es la distancia internuclear y aq el radio de
Bohr. Calcule el valor del factor de normalizacion
del orbital molecular ¥. del H,"

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

4.3. El nimero P de enlaces covalentes de una
molécula diatémica puede calcularse mediante la
formula P =(n — n*)/2, donde n y n* son los
nimeros de orbitales enlazantes y antienlazantes,
respectivamente. Calcule el numero de enlaces
covalentes en las moléculas de Li,, O, y N».

4.3. La distancia internuclear en el HCl es de
127,3 pm y su momento dipolar eléctrico es de
3,60 x 107" Cm. Estime el porcentaje de caracter
io6nico relacionando este valor con el con el mo-
mento bipolar que corresponderia si la union fue-
se i6nica. Compare el valor obtenido con el que
resulta de aplicar la ecuacion 4 — 23 y la escala de
electronegatividades de Pauling.

4.4, Utilizando las tablas de las Figuras 4 — 19
y 4 — 20 calcule las electronegatividades de 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 valida la formula de Pauling es-

time el caracter i6nico parcial de los compuestos
binarios que forma el Br con el K, el Al y el Zn.
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