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Modelos de enlace

Modelos quimicos:
Enlace covalente: par electronico de Lewis, TRPECV.
Enlace metalico: mar de electrones.
Enlace idonico: modelo de Born-Landé, modelo de Kapustinskii.

Modelos mecanico-cuanticos:
Enlace covalente: Teoria de enlace-valencia (TEV).

Enlaces covalentes, idnicos, metalicos, estado solido: Teoria de
orbitales moleculares (TOM), teoria de bandas.
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Modelo de enlace por pares de
electrones: estructuras de Lewis

Si quieren aprender a dibujar estructuras de Lewis, vean estos dos videos de 19y 15
minutos de duracion elaborados por el profesor de nuestra facultad Zuri Padilla.

Enlace por pares de electrones 1

(https://drive.google.com/file/d/1fzlIQdegDfoXwyOEzwRL2J1j34gr49Uai/view?usp=sharing)

Enlace por pares de electrones 2

(https://drive.google.com/file/d/1ttsysroN9epQFV4fnx0j2Cyp70Q_0-Pl/view?usp=sharing)



https://drive.google.com/file/d/1fzIQdegDfoXwy0EzwRL2Jlj34gr49Uai/view?usp=sharing
https://drive.google.com/file/d/1ttsysr6N9epQFV4fnxOj2Cyp7OQ_0-PI/view?usp=sharing
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Aspectos cualitativos de los
modelos de enlace

El concepto de enlace quimico es complicado de explicar ya que existen diversas situaciones en las que planteamos la
presencia o existencia de un enlace quimico entre los atomos. Pero, no olvidemos que es solamente un concepto.

Existen varias definiciones para este concepto en donde, a su vez, se recurre a otros conceptos como “fuerzas de
atraccion”, “traslape orbital”, “comparticién o donacion de electrones”, “densidad electronica”, acortamiento de las
distancias entre nucleos atomicos, etcetera. Pero, todas ellas tienen en comun que la energia del sistema enlazado (los

atomos asociados o enlazados) en comparacion con la energia de los atomos separados siempre es menor.

Por lo que tal vez seria adecuado definir el enlace quimico como una interaccion estabilizadora entre atomos que resulta
en una disminucion de la energia y, por ende, en un sistema mas estable.

Una forma de explicar esta disminucion de la energia cuando los atomos se enlazan es a traves de la redistribucion de la
densidad electronica o de los electrones de cada atomo cuando se forma el nuevo sistema.

Para poder desarrollar y aprovechar el enlace quimico se recurre a una clasificacion que distingue diferentes tipos o
mecanismos mediante los cuales se redistribuye la densidad electronica en los atomos que se van a enlazar.

Esta clasificacion conlleva al planteamiento de modelos especificos como: el enlace metalico, el enlace i6nico y el enlace
covalente. También puede extenderse a la clasificacion de las llamadas interacciones deébiles o fuerzas intermoleculares.

Cada modelo pondera de forma particular los efectos locales vs efectos de bulto.



Aspectos cualitativos de los
modelos de enlace

Compuestos metalicos. Na

e Modelo del mar de electrones. NaMg Mg

e Teoria de bandas. NatoCl = 4 @
Compuestos idnicos. @ (NS peict N
e Modelo electrostatico: Born-Landé, Kapustinskii. w3 .

Compuestos covalentes. 2

e Modelo del par de electrones. Nt v P

e Teoria de enlace valencia. R} o, ERGTE. &
~

e Teoria de orbitales moleculares.

Los atomos se asocian como resultado de complejas interacciones entre ellos.

Seria equivocado plantear que entre atomos existe puramente un “enlace idnico” o

un “enlace covalente” o un “enlace metalico”.

Si asociamos un tipo de enlace a un sistema especifico es porque consideramos que
la contribucidon de ese modelo en particular es la mas importante. Es decir, elegimos
el modelo de enlace que mejor explica las propiedades que observamos.
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Modelos de enlace

Busquen en AMYD: |a presentacion: “10_Modelos de Enlace” en la
seccion: 1206 | Estructura de la Materia | Martha M. Flores Leonar.

Este material desarrollado por |la maestra Martha Flores de nuestra
facultad les resultara muy util para apoyar su estudio sobre este tema.



Etiquetando algunos enlaces

® & 00

Enlace covalente Enlace covalente
no polar polar
Axy=00-04 Ax=04-20

o+

NG hgy Momento dipolar (u)
momento dipolar (w) RN ——
“permanente” P
* Dipolos inducidos w

* Dipolos instataneos o+ A ¥ B

Enlace 16nico

Ax>20

Transferencia
de carga
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Teoria de enlace valencia

L. Pauling, apoyado en trabajos anteriores (Heitler, London, Slater)
consolidd la Teoria de Enlace Valencia.

En esta teoria mecdnico-cudntica se aborda el enlace con la idea de
compaginar la mdxima superposicion de orbitales con dos electrones de
forma consistente con la geometria de las estructuras de Lewis por pares
de electrones.

Linus Pauling
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Teoria de enlace valencia

Linus Pauling
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- El modelo de Heitler y London (HL)

H H
v, v, Wy
4 3 2 1
B B Y S [ Y ] *—p <—e . .
0 ey
e e @) W=W,(1) Wy(2)
? -100 Intercambio:
< B) W=,(1) Ty2) + W,(2) Uh(1)
o
T 200 .
2 Carga nuclear efectiva (Z*):
é c) W=W,(1)WP(2)+W,(2)Ps(1)
. -300
Contribuciones ionicas: H—H =— H*H =<=—> H H*
-400 _ _ .
D N - d) W=W,(1) Wp(2) + W,y(2) Wy(1) + AW, (1)W,(2) + A1) Wi(2)
W=Weoy+ MWy, g+ AWy
-500 # :
74 100 200

(Hzbond length)  \nieruclear distance (pm)



200
100

0

o

E

Z —100

&

Z 200

el
=300
-400

H,: mejorando la funcion de onda

Y=N|[1s,(1)1s,(2)] (-24 ki/mol, 90 pm)

W = N [1s,(1)1s,(2) + 1s,(1)1s,(2)] (-303 kJ/mol)
(intercambio)

Similar a b pero empleando Z* en lugar de Z (-365 kJ/mol)

W =N [1s,(1)1s,(2) + 1s,(1)1s,(2) + &[1s,(1)1s,(2) + 1s,(1)1s,(2)]
a4 i i (-388 kJ7moI)b
e (resonancia)

<
Y = exp. (-458 ki/mol, 74 pm)

|

L 1 L
50 100 150 200 250
Internuclear distance, r {pm)



Teoria del enlace de valencia (EV)

L. Pauling y H. London: Tratamiento mecanico-cuantico al modelo propuesto

por Lewis
4 3 2 1
~—ee— L ] *~—p <—o . .
0
Energy Energy
released absorbed
= -100 - when bond when bond
E forms breaks
5 (-Bond (+Bond
= Energy) Energy)
5
2 —200
@
=
T
[+F]
°
Q. -300
=400
L e - -
13
-500 i ,
74 100 200

(Hzbond length) \nwarnuclear distance (pm)



Los orbitales hidrogenoides

llUn,l,m(r: 0,p) = Rn,l(r) ° Yl,m(g» ¢))

Factor de normalizacion

La parte radial /

R () (22)3 (n—1—1)! —F'x’z
r)— —\||— e
it nay/ 2n[(n+ D!'J3
. 2LT £
a,= radio de Bohr=0.529 A 0 =— { =—
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~ La parte radial: R, ; (1)

" l . Rn, I(r)

3/2
4 —Zrlag
21— e
1 0 (a’o)

1 (Z )3f2(£) e—Zr,‘2ab
2 1 2\/6 o a
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Armonicos esféricos reales: Y; ,,, (6, ¢)

i NOMBRE ~ FUNCION
1 1/2
Y, s 2
" | (4n)
/3 \1/2 |
.0 Pz \an cos 6
3 \1/2
Yy, cos Px (—) sen 0 cos ¢
4n
| 3\1/2 ‘
Yll, sen Dy (—2‘;) sen 0 sen (,b
‘ : 5 \1/2 L
Y30 d,* (—ia) (3cos?0 — 1)
| sy
Y3, cos dy, (ZE) senfcosBcos ¢
| 715\1/2 |
Yzl,.San d,. (1—1;) sen § cos fsen ¢
' 15 1/2 R ‘ .
Y7 cos dy2o (-1—6—;) sen G.c.os 2¢
| 15\ |
Y3 sen dyy (—1_6_1{) sen ‘9 sen 2¢




Be: 1s2 252

MM

1s 2s

W =VH[W + W, ]

W, =V [P, -, ]

N

hibridacién

=

T

Sp

Sp

Hybrids shown together
in cross-section

s e

Schematic representation
of hybrids shown together
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BeH,, descripcidn de

enlaces localizados (TEV 6 HLSP)

+
R Be—
s Spa
+ g
R - Be
A{jl\’fng. 2
N‘
S/ -
2p. 2
R - —Be
4-5
Formation of two sp orbitals by linear- combination of 2s and
2p; orbitals. spe

combinations, each of which is localized between two atoms:
sp, + 1s,
sp, + 1s,

The two localized molecular orbitals are shown in Figure 4-6. The four valence

o]
A
i
=
o)

Localized electron-pair bonds

{ —¢—H., Be H,

4-6
Localized electron-pair bonds for BeH,, that are formed from two equivalent sp hybrid orbital

H—Be—H

BeH,

TEV: Teoria de enlace-valencia: Heitler, London, Pauling y Slater (1927)
TOM: Teoria del orbital molecular: Hund, Mulliken (1928)
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TEORIA DE ENLACE VALENCIA

Lineal sp

Trigonal sp? L\\\
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TEORIA DE ENLACE VALENCIA

Tetraédrica sp3

/K//////
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CH, con enlaces
localizados (TEV)

Orbitales hibridos sp3
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TEORIA DE ENLACE VALENCIA

Hibridacion sp3




TEORIA DE ENLACE VALENCIA

Hibridacion sp3




Teoria de Enlace Valencia (TEV)
en compuestos de coordinacion

Considera la interaccion entre el ion metalico y sus atomos ligantes como una
interaccion acido-base de Lewis, pero los pares de electrones de los ligantes
donadores se colocan en orbitales superiores vacios del ion metalico.

Ejemplo; [NiCl,]* ion tet_racloronic?uelato(ll)
[NiCl,]? ion tetracloroniquelato(l)

» | L U |
sp3

4s

1 1 1 1 L U | .

3d 3d




Orbitales “d ”

orbital dx2-y?2 orbital dz2

e?®
|

orbital dxy

v\ \
. ‘.
-

»
o

orbital dxz orbital dyz
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TEORIA DE ENLACE VALENCIA

Cuadrada dsp?

i i
iy ////////////, \\\\\\\\\\
1y,
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TEORIA DE ENLACE VALENCIA

Piramide base cuadrada dsp3

V] W
m iy, \m\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\
1, W

Bipiramide trigonal dsp?

\\\\\\\\\\\\\\\




TEORIA DE ENLACE VALENCIA

Octaédrica
d?sp3

Il W
iy / //////////,, \\\\\\\\\\\\\\\\
o \\

W
///,,’/ \\\\\\
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Orbitales moleculares: LCAO

O—0O -

A B ]’bizzcﬁi(’i)ﬁzcllsA'l'clsz: O

Un caso particular: H, 1= 1 Funci b
unciones base
A _ atomicas
H,—H
E, = 11 12
: “ 1— 512

4+ Su = [disor
g H, = _[ 4, H 9,0r

\
E Hll ; 12

1 1+ Sy,

28
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Moléculas:
aproximacion LCAO (CLOA)

k

Y; = Z ‘fm‘i’;,a\

Funciones base
atomicas

Un caso particular: H,
lo, = A(1s, + 155)

7 T

Orbital molecular Factor de normalizacion Funciones base
atomicas

29
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Diagrama de interaccion de
orbitales.

Un ejemplo: la molécula de H,

Veamos un ejemplo de un calculo de orbitales moleculares.

o', 0 07,

O, 0 O,



La simetria de los orbitales

Y +
+ *
+ s
- g

._+__ )

+ p
+'\.

b -
- P
+
.;‘N.—_.-"'
+ p
s

[ " _ If Ok Node
Wikl Ak 0@ ’ -

2py 2py

e _ y

Antibonding

Gzp
PP <
1 | m P

Bonding
©NCSSM 2003
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Orbitales de simetria o

Eje internuclear

1
Ndde

(2p,) +(-2p,)
Antibgnding

(2p,) + (2p,)

Bonding

©NCSSM 2003



Orbitales de simetria 7t

Eje internuclear

Plano nodal
horizontal

©NCSSM 2003

Bonding

\ Plano nodal

horizontal
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Overlap of p orbitals leading to pi () bond

Facultad de Quimica
Departamento de Quimica Inorganica y Nuclear
Dr. Sigfrido Escalante Tovar



Acetylene (Ethyne), C,H,

o bond formed by
sp-s overlap

o bond formed by
sp-sp overlap

(a) (b)

http://andromeda.rutqers.edu/~hus@ry/imaqes/acetvlene bonds.|pg
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Atom Molecule Atom
4c*

presenta mezclado s-p
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Atom Molecule Atom

20

2s 2s

no presenta mezclado s-p




La evidencia experimental

Oxigeno liquido “atrapado” entre los polos de un potente magneto



C

Mezclado s-p

E

orb

A

2p
2s

— S
_ iz — — »
—
— I s
\ .
—
)

|

|
7
I/

\_
3
D

Zi —>

e

En Oy F no es posible la combinacion del
orbital s con los orbitales p.




S, (MOs) S (AOs)

S (AOs)
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TOM en moléculas poliatomicas

Para construir diagramas de interaccion de orbitales en estos
casos se requiere agrupar los orbitales atomicos de acuerdo con

suU simetria.

Para ello se requiere saber los fundamentos de la Teoria de
Grupos de Simetria.

En contraste con la TEV, la TOM es una teoria en donde el enlace
esta deslocalizado.

Veamos un ejemplo concreto: La molécula de agua.



OMs del agua




H,O: densidad electronica
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Comparemos: .- 475y
LCAO-MO vs VB-Heitler-London **
LCAO-MO

W=N[1s,(1) +1s,(1)] [1s,(2) + 1s,(2)] = / /

/ =N [1s,(1)1s,(2) + 1s.(1)1s,(2) + 1s,(1)1s,(2) + 1s,(1)1s,(2)]
Factor de \/

normalizacién Epmo=-2.281 ev

VB-Heitler-London

W= N [1s,(1)15,(2) + 15,(1)1s,(2)] H:H
Emo=- 3.229 ev, -303 kJ mol?

VB-Heitler-London mejorado

W= N [1s,(1)1s,(2) + 1s,(1)1s,(2) + & [1s,(1)1s,(2) + 1s,(1)1s,(2)]

0<1 Evo=- 3-40 ev, -388 ki mol?

. . . , . .. - 45
Los espines son opuestos, No se incluyen las funciones de espin, por simplicidad se han omitido.



C

BeH,, descripcidn de

enlaces localizados (TEV 6 HLSP)

+
R Be—
s Spa
+ g
R - Be
A{jl\’fng. 2
N‘
S/ -
2p. 2
R - —Be
4-5
Formation of two sp orbitals by linear- combination of 2s and
2p; orbitals. spe

combinations, each of which is localized between two atoms:
sp, + 1s,
sp, + 1s,

The two localized molecular orbitals are shown in Figure 4-6. The four valence

o]
A
i
=
o)

Localized electron-pair bonds

{ —¢—H., Be H,

4-6
Localized electron-pair bonds for BeH,, that are formed from two equivalent sp hybrid orbital

H—Be—H

BeH,

TEV: Teoria de enlace-valencia: Heitler, London, Pauling y Slater (1927)
TOM: Teoria del orbital molecular: Hund, Mulliken (1928)
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BeH,, descripcidn de
enlaces deslocalizados (TOM)

—— Be—¢ H—Be—H H———H

BeH,
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CH, con enlaces
localizados (TEV)

Orbitales hibridos sp3



CH, con enlaces
deslocalizados (TOM)

20
= simetria T

El espectro fotoelectronico del metano muestra 2 energias de ionizacién con una
diferencia de 10 ev lo cual esta de acuerdo con la descripcion de orbitales
moleculares.
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éPor quién votan?

VS

Metano: CH,
Orbitales hibridos sp3
enlaces localizados

Para saber mas ver: Truhlar, D.G.;

Metano: CH,
Orbitales moleculares
enlaces deslocalizados

J. Chem Ed., 2012, 78, 573-574
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