
COMPARACION DE LAS TEORIAS DE 

ORBITALES MOLECULARES, DEL CAMPO 

CRISTALINO Y UNION VALENCIA

-TOM y TCC explican  las propiedades magnéticas y 

espectroscópicas de los complejos octaédricos 

suponiendo la existencia de dos conjuntos de orbitales 

separados por una diferencia en energía 10Dq.

-Consecuencia complejos de alto y bajo espín.

-Resultados cualitativos de TOM y TCC son muy 

semejantes aunque las suposiciones fundamentales 

son considerablemente diferentes; mezclado de 

orbitales vs perturbaciones electrostáticas. 



-TCC proporciona las respuestas correctas. Se puede 

decir que es "demasiado buena para ser cierta", en 

contraste TOM "demasiado cierta para ser buena". Esta 

última no es simple.

-Ambas teorías describen a los complejos en términos 

de interacciones entre los orbitales del metal y los 

ligantes, entre mayor sea ésta, mayor será el valor de 

10Dq.

-Dado que los seis ligantes siempre donarán 12 

electrones que ocuparán los orbitales a1g, t1u y eg; los 

electrones d ocuparán los orbitales t2g y eg*, 

dependiendo del valor de 10Dq.



-Según TOM la magnitud de 10Dq es el resultado de la 

fuerza del enlace metal ligante. Los ligantes 

fuertemente enlazantes,  estabilizarán los orbitales de 

enlace que bajan en energía, mientras que los de no 

enlace suben. Conforme se alejan los ligantes hasta 

su eliminación los orbitales atómicos se acercan al 

baricentro (orbitales degenerados según TCC).

-La Teoría de Unión Valencia se concentra en la 

formación de orbitales híbridos d2sp3 a partir de los 

orbitales del metal. Los orbitales a1g, t1u y eg  se 

forman a partir de un orbital 4s, tres orbitales 4p y dos 

orbitales 3d.



ORBITALES  DE ENLACE Y TEORIA DE ORBITALES 

MOLECULARES.

-Se explicó la estabilidad de ciertos complejos mediante 

enlace .

-Existen tres tipos de orbitales para enlace  :

   -Orbital p perpendicular al eje del enlace 

   -Orbital d en un plano que incluye al átomo metálico

   -Orbital * que se encuentra en un plano que incluye al     

átomo metálico.



-Sería factible que el átomo metálico usara los orbitales 

t1u (4p) y t2g (3d). Los primeros están dirigidos hacia los 

ligantes y se usan para formar enlaces , mientras que 

los últimos son orbitales de no enlace en un sistema 

solamente . Estos se pueden unir en forma  a orbitales 

de la simetría adecuada.

-Para formar orbitales t2g de los ligantes pueden

participar los orbitales px y py de cada ligante. Se forman

también orbitales de simetría t1u, t2u y t1g.

-El caso más sencillo de enlace  en complejos 

octaédricos, el complejo [CoF6]
-3.



-Flúor más electronegativo que Co, los orbitales de los 

ligantes serán de menor energía que los del Co, 

consecuentemente el orbital  de enlace será más 

parecido a los del flúor.

-Los electrones del flúor se colocarán en los orbitales 

 y los de cobalto en los orbitales *, que son de 

mayor energía que si no existiese enlace . 

-El nivel de los orbitales eg* no se afecta por la 

interacción , el valor de 10Dq se reduce. Se piensa 

que a esto se debe la posición del fluoruro y los demás 

halogenuros en la serie espectroquímica.



Orbitales Moleculares  en complejos Oh

*



*





-Caso más importante de enlace  es con R3P o R2S. 

En estos casos hay enlace  mediante orbitales 

híbridos sp3. El P y el S tienen orbitales d vacíos en los 

que pueden aceptar densidad electrónica del metal. 

Estos orbitales son de menor energía que los del 

metal. Este tipo de enlace  es idéntico a la 

retrodonación. EFECTO SINERGISTICO.

-Ligantes con átomos donadores como P o S nos dan 

una explicación simple relativa a por qué son ligantes 

de campo fuerte. Se debe a que tienen la capacidad de 

formar enlaces  y aumentan el valor de 10Dq, en 

relación con un sistema en que sólo hay enlace .



-Posibilidad de enlace  del ligante a orbitales d vacíos 

del metal. Poco común, solamente en complejos donde 

el ion metálico tiene cargas formales muy altas, por 

ejemplo MnF6
-, TaF8

-3, sin embargo no existen 

evidencias de que sea importante. Por otra parte, los 

oxianiones como CrO4
2-, MnO4

- y FeO4
2- probablemente 

contengan un enlace  apreciable.

MEDICION DE LOS EFECTOS DEL ENLACE .

-Espectroscopía Infrarroja. Uno de los métodos 

experimentales más ampliamente usados, permite 

distinguir entre carbonilos puentes y terminales 

mediante la frecuencia de absorción del enlace C-O en 

el infrarrojo. La frecuencia (la constante de fuerza k) es 

una medida de la resistencia que opone el enlace al



desplazamiento de los átomos y por tanto de la fuerza 

del enlace.

-Los enlaces triples son más fuertes que los dobles en 

los espectros de infrarrojo sus bandas de absorción 

aparecen a una mayor frecuencia (energía).

-Este método se utiliza para estimar diferencias 

cualitativas en la fuerza del enlace.



Absorciones en Infrarrojo de algunos 
carbonilos metálicos. 

 
Compuesto     Frecuencia 

            (cm-1) 
 

[Mn(CO)6]+           2090 

[Cr(CO)6]                 2000 

[V(CO)6]-            1860 

[Ni(CO)4]                  2060 

[Co(CO)4]-           1890 

[Fe(CO)4]-2           1790 
 

3d5 4s2

3d5 4s1

3d3 4s2

3d8 4s2

3d7 4s2

3d6 4s2

Configuración 

del metal



12



-Disminución de la fuerza del enlace C−O. A 
mayor caracter positivo del metal mayor 
retrodonación. Este método se puede usar 
para estimar diferencias cualitativas en la 
fuerza del enlace. 
 
-Note que es una medida directa del enlace 

C−O  y no del enlace M−C. 
 
 

M-−CO+  M=C=O 



Frecuencias de absorción en infrarrojo de 
carbonilos de molibdeno. 
 
Compuesto      Frecuencia 

            (cm-1) 
 
(PCl3)Mo(CO)3           1989, 2041     

(PhPCl2)Mo(CO)3     1943, 2016   

(Ph2PCl)Mo(CO)3     1855, 1977   

(Ph3P)Mo(CO)3     1835, 1949   

Py3Mo(CO)3      1746, 1888   

dienMo(CO)3      1723, 1883 

3

3

3

3





SERIE ACEPTORA . 
 
NO > CO > RNC > PF3 > PCl3 > PCl2OR > 

PCl2R > PBr2R > PCl(OR)2 > PClR2 > P(OR)3 

> PR3   SR2 > RCN > o-fenantrolina > 

alquilaminas, ésteres y alcoholes 
 
 
-RESONANCIA MAGNETICA NUCLEAR 
 
-CRISTALOGRAFIA. 
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