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Enlace Valencia

* Los electrones que participan en el
enlace son los de valencia

* Los electrones de valencia se
pueden compartir o intercambiar
para llegara a un estado energético
mas estable (de menor energia)

G. N. Lewis



Silos electrones de valencia se comparten... podemos imaginarlos como
brazos, donde cada electron es compartido para formar un enlace

Berilio [1

Hidrogeno

iComo seria el
fosforo?
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Durga = capa llena

Neon
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Configuracion electronica:
1s?
25%2p°

Regla del octeto:
Los compuestos del segundo
neriodo tienden a ser Durga!
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Puede funcionar para compuestos que ceden sus electrones, es decir, que

NO comparten electrones )
Oxido de Calcio (CaO)

(J [He2]2522 ¢

Ca [Ari8]3:
Ca?t [Arid]

0% [He?]2s%2p°

Durga style




Estructuras de Lewis

. Se representan solamente los electrones

de valencia alrededor de los atomos.

. Un punto, representa a un electron.

Los enlaces se escriben como una linea
(—) y se componen de dos electrones.

. Los pares de electrones libres se

escriben como dos puntos(ee)

. El hidrogeno solo puede rodearse de 2

electrones



Teoria de repulsion de pares electrénicos
de la capa de valencia (RPECV)

Teoria util para predecir la geometria de los compuestos.

1.

2.

Determinar el numero total de electrones de valencia en la molécula o
el ion.

Escribir adecuadamente el orden de los simbolos de los elementos
guimicos (atomo central).

Enlazar los atomos de manera que se cumpla la regla del octeto para
los atomos que se necesite.

Corroborar que corresponda la carga total de la molécula, proponiendo
cargas formales bajas.

Disponer |la molécula de manera que exista la menor repulsion
electronica



Ejemplo
Dioxido de azufre
S > [Ne] 3s? p? 6 e de valencia

O - [He] 2s? 2p* 6 e de valencia

O - [He] 2s? 2p* 6 e de valencia









Carga formal

Relacion de electrones alrededor de un atomo, resultado de la
diferencia de los electrones de valencia y los electrones

alrededor del atomo.
+1

S
07 %0

-1 0

Nota: Los electrones siguen estando compartidos, el atomo no
adquiere esta carga realmente.



Disposicion electronica

Acomodo de los electrones alrededor de un atomo

...generalmente se acomodan por pares y
pueden estar libres o enlazados




Geometria

Acomodo de los atomos en el espacio, considerando las
repulsiones de los electrones en la molécula

Se puede conocer por difraccion de Rayos X

/N(“""H

H

H




Pares electronicos
alrededor de un atomo
(disposicion electronica):

Principales geometrias
propuestas a partir de la D.E.

Lineal

Lineal

Trigonal

Trigonal, angular

2 e Lineal
3 * Trigonal
4  Tetraédrico

Tetraédrico

Ty, piramidal, angular

e Bipiramide trigonal

Bipiramide trigonal

BPT, balancin, “T”, lineal

Piramide de base
cuadrada

PBC

5  Pirdmide de base
cuadrada
6 e (Qctaédrico

Octaédrico

O,, cuadrado, PBC




Propon una geometria para las siguientes moléculas, asi como su
distribucion electronica

* Pentacloruro de arsénico
* Dimetilsulféxido

* Hexaflurofosfato

* NO,, NO,"y NO;

* Perclorato de sodio




Pentacloruro de arsénico

D.E. = bipirdmide trigonal
Geom. =2 bipiramide trigonal

Cl
W

Cl A"\
Cl

Cl

Dimetilsulfoxido (azufre)

D.E. = tetraédrica

Geom. = pirdmide trigonal

O

H3C

N

CH;

Hexafluorofosfato

D.E. = octaédrica
Geom. = octaédrica

A
lllllll




NO,

D.E. = trigonal
Geom. =2 angular

O/\ "

134.3°

NO,"

D.E. = trigonal
Geom. = angular

115.7°

NO,-

D.E. = trigonal
Geom. -2 trigonal




Propon una geometria para las siguientes moléculas, asi como su distribucion electrdnica

perclorato de sodio (cloro*)

D.E. = tetraédrica
Geom. = tetraédrica O







Quimica cuantica

1. Se concibe a un sistema quimico como una serie de funciones (V). Si se
conocen dicha funcion, se pueden conocer las propiedades de dicho sistema.

2. Cada funcion corresponde a un estado del sistema quimico

3. Al aplicarle un operador a dicha funciéon se obtendran dos posibles resultados;
a) la misma funcién multiplicada por un valor escalar, o b) otra funcidn.

N
k es un valor escalar que
0 I — l corresponde al valor

experimental del
o es un valor que

LIJ operador
corresponde al

0‘-1—’ — g qu*élp = (a) promedio de valores

experimentales
asociados al operador,




Ecuacion de Schrodinger - Energia de los
sistemas

HY = EY

Cuando el operador es el hamiltoniano, se obtiene como resultado sobre la funcion la energia del estado.
Hay muchas funciones que son solucion a la ecuacion de Schrodinger; sin embargo, las de menor energia
son las de interés quimico

H=T+YV
Energia cinética Energia potencial
h 7 e'?
A 5 A
T = V- V =
Zm 7,']_A 21




Solucioén al atomo de hidrégeno

Para el atomo de hidrégeno se puede resolver la ecuacion de Schrodinger de manera analitica y obtener
resultados exactos

h / /2 En coordenadas polares

—— V24

e
Y =FE¥ I
2m T14

(F"j 0'//)4_ : 0(58}?901,//)_'_ : ¢ +2#(ET+KZ€-}){/=O

2 - - 2 2 -~ 2 2
r-sent 06 00 ) risem@op- T r

Yrmi = R(1)0(0)P ()

22



Soluciones a la ecuacion de Schodinger para el atomo de hidrogeno

Cada funcidon, da como resultado una energia

LIJn,ml,l — Rn,l(r)61,|ml|(0) q)ml (P)

Hay una solucion de “R” para cada valor de “n” entero igual o

o_ 1

mayor a uno y por cada valor de “I“ menor que “n

Hay una solucion de “©y |y, (0) ©p, (¢) ” para cada valor
entero y por cada valor de “m;” entre “+ [“y “—["

23



Ndmeros cuanticos

n —> Energia periodo, 1,2, 3 ....
| 2 Forma (s), (p), (d)
m =2 Orientacion Py Py P;

s = Spin Yo, =5




Ecuacién de Schrodinger
! ! ‘ NUmeros cuanticos

n
|
m
S

2 o orbitales
Solucion analitica para el |:> atémicos 152 252 2p6 .. . .. Estados de
atomo de hidrégeno hidrogenoides || Regla de las oxidacion

diagonales
Estructuras
de Lewis
Hibridacion
Orbitales moleculares
adaptados por simetria
DFT .
Solucion a la ecuacion para Orbital Prediccion de
cualquier atomo o molépcula [ I al =S observables,
L HE moecurares energias y enlace




Energia de ionizaciéon — Energia minima

La energia de ionizacion del hidrégeno -13.6 eV, corresponde
exactamente al valor obtenido de la ecuacion de Schodinger.

H(gas) » H"(gas) + e~

Al agregar otro electrdn al sistema, la soluciéon de la ecuacion de
Schrodinger ya no es exacta y se necesitan de otras metodologias para
aproximar el valor de energia deionizacién de otros atomos

26



Regla de las diagonales (Keller)

Los orbitales aparecen

como funciones solucion
de la ecuacion de DL
Schrodinger 0., ) T

1s%2s32p,3s1,3p |, 4s 2 3d [ 4p | 55 4d [ 5p 6s 2 4f 15d [6p; 7s; 5f ) 6d ), 7p ],



Configuracion electrénica
Regla de Hund | Regla de exclusién de Pauli

Energia

4p

3d

Muchas de las propiedades
de los atomos en |a

naturaleza se pueden
explicar con este modelo
hidrogenoide

28



Estados de oxidaciéon

Valor inventado bajo la suposicion de que un atomo puede tener un
comportamiento 100% ionico y es capaz de perder o ganar electrones
en un enlace.

Se puede deducir a partir de la energia de
ionizacion (electrones de valencia) y la
configuracion electronica

Ejemplo: Fésforo

Estados de oxidacion mas comunes; +5,+3,+1,0vy -3

29



Configuracion electréonica del fésforo
1s% 2s? 2p®

3s? 3p3

10
ap Ne
3d
4s

Electrones de

+l— 3s Valencia

Energia

‘ 1s 20



Estados de oxidacion > Estequiometria

La estequiometria resulta de |la estabilizacion de carga de los atomos en
un compuesto (suponiendo que tienen una interaccion 100%
covalente)

Es de utilidad para nombrarlos y para conocer la relacion de atomos en
un compuesto

31



Teoria de orbitales moleculares

Esta teoria utiliza funciones de un electron (orbitales) para
aproximar la funcion de onda completa.

EY = HY

Orbital:

Una funcién de onda que depende explicitamente de las
coordenadas espaciales de solamente un electron



Hibridacion

Combinacién de orbitales atdbmicos en un atomo (con
diferentes valores de momento angular)

Rayo sp3 sp3  sp?  sp?
2 hibridador




Hibridacién (Teoria de enlace valencia)

La hibridacion es una combinacion lineal de orbitales atdmicos (puros) que tiene
como resultado nuevos orbitales (hibridos) adaptados a las necesidades de

enlace del atomo en cuestion.
Se proponen para adaptar geométricamente los enlaces compartidos de un

atomo.
H-H H_ -H
Para el metano (CH,): / / / /

2S C*




Q +8 + (D +OO —— 4 Orbitales

Suma de las funciones s, p,, P, Y P,

Hibridos sp3

!

Tetraedro
angulos de 109.4°



Hibridacion sp?

Q PO+ OO 3 Orbitales + 1 orbital

Hlbrldos Sp? puro p,

Suma de orbitales: s, p, y p,

Tngonal
.. 5 3 "~ angulos de 120°




Hibridacion sp

Q ) _ 2 Orbitales + 2 orbitales
Hibridos sp puros p,yp,
Suma de orbitales: sy p, 1

Lineal
angulos de 180°




Ejercicio

Propon una hibridacion de orbitales atobmicos del atomo central
suficiente para describir la formacion de los siguientes compuestos:

Metano

PF,

Pentacloruro de fésforo
Tetrafluoruro de Xenon
Silano (SiH,)
Formaldehido



Ejercicio

Propon una hibridacion de orbitales atdmicos del atomo central
suficiente para describir la formacién de los siguientes compuestos:

* Metano — sp?

* PF. -sp3d?

* Pentacloruro de fosforo — sp3d?

* Tetrafluoruro de Xenén — sp3d? (spd?)
* Silano (SH,) — sp°®

* Formaldehido — sp?



Orbitales moleculares = Combinacion lineal de

orbitales atomicos adaptados por simetria

Podemos proponer orbitales ¥ zp3IF

IPy "
para moléculas a partir de
orbitales atomicos. Si se z g
Antienlazante (-)

considera un orbital molecular
como la combinacion lineal de
orbitales atomicos S

hidrogenoides Q

Enlazante (+)

LPpy + ¥y, = Yentace T Yantieniace

40



Combinacion de orbitales atdbmicos = Orbitales
moleculares

.

"IN

I

|

|

|

e |
|

|

|

I
|
a*

Antibonding

o

Bonding

Atomic
Orbital

L

1s

Molecular
Orbital
k Atomic
o¥ \ .
Orbital
r
1s
& i
J

AZiau3



Orbitales moleculares de sistemas diatdmicos

. 42
*Annia Galano



OM de valencia



OM de valencia

Diamagnético

L



*Annia
Galano

Teoria de Orbitales Moleculares N (Is2 252 2p?) Enlace Quimico
Malécula N N: 7 electrones N
2 5 en la capa de valencia
N 2 N
% ” 14 5 |
+20.74 T ,f}r i \\
/ \
LUMO s / o
; F— — 7
+5.06 “ % T b %
. i i
j !
HOMO| % i " {
. O = . )
16.67 w op B =l 111 / -
- 2 et o T niie— 2
P Sl e P
G5 e /:UQ?\ Iz
T 4 N
1 </ R N
32 A 2 2
s = 28
-20.59 e " o
Diamagnético 1,
_ §-2 236
ol OE=—==3 N, : KK (I6)’(20") (1z)' (30)’



Orden de enlace

#e  (enlace) — #e~ (antienlace)

O0.E.=
2







OM de valencia



Reactividad en terminoes de

] petencial. quimico y dureza
| &-a"_ -



ENERGIA DE IONIZACION Y AFINIDAD ELECTRONICA

EXPERIMENTALMENTE

M(g) > MY (g) + e~

I = AGreaccién

M~ (g) > M(g) + e”

A= AGreacci(’)n

*M puede ser una molécula

COMPUTACIONALMENTE

1. Diferencia de energia 2. Energia de los

total entre moléculas orbitales en la

cargadas y neutra molécula neutra
€HoMO

E(N) - neutro
E(N + 1) - anién

E(N — 1) - cation

ELumo



APROX[MACIC)N POR
DISTRIBUCION [?E DENSIDAD
ELECTRONICA

EIGENVALORES DE LOS ORBITALES DE FRONTERA

@ Indicadores Locales




2.1 ENERGIA DE IONIZACION Y AFINIDAD ELECTRONICA

M(g) > M¥(g) + e”
I = —&yomo — |I — |4
: _
M~(g) > M(g) + e~ . e
A= —¢&ymo ‘_"?L ,_"?L
- OF

M(g) M~(g)

*Teorema de lonizacion



2.2 ELECTRONEGATIVIDAD = - POTENCIAL QUIMICO

Hem — —X

I+ A LUMO
Hem = — T
_ —€gomo — €LuMo
lLl‘e,M - _( 2 ) E —————————
b = (EHOMO + SLUMO)
eM —
’ 2
_U_HOMO

El potencial quimico de una sustancia dicta la posicion
energética de la molécula, resultante del promedio de su
afinidad electronica y su energia de ionizacion M(g)



2.2 POTENCIAL QUIMICO COMO INDICADOR DE
REACTIVIDAD

Podriamos imaginar al potencial quimico
como una energia de Fermi de las

moléculas...
LUMO Que dicta la disponibilidad de los electrones
de manera global y comparable entre
_________ moléculas
.ue,A
_TJ_ HOMO
E LUMO

A(g) B(g)



2.3 DUREZA (1)

Nglobal = I—A

Ngiobal = —€Homo — (—ELumo)

Ngiobal = €LumMo — €HOMO

La dureza de una sustancia es indicativa de su reactividad, a
mayor dureza mayor estabilidad

LUMO

HOMO

M(g)

Nm



2.3 DUREZA

LUMO

HOMO —TJ—

A(g)

Na

— LUMO

HOMO

B(g)

NB

La molécula “B” sera mas estable
porque el orbital LUMO donde
recibiria electrones se encuentra a
mayor energia y el orbital de donde
donaria electrones se encuentra mas
estabilizado y sera mas costoso que
ceda un electrdn.

-- Las moléculas alcanzan la mayor
dureza después de una reaccion -

—=> Las reaccion estan favorecidas si
los productos son mas estables que
los reactivos
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