Teoria de Orbitales Moleculares

Teoria de Orbitales Moleculares:

Describe a los electrones en una molécula utilizando funciones de onda llamadas
orbitales moleculares (OM).

Los OM se forman por combinacidn lineal entre orbitales atémicos (OA)

Estas combinaciones lineales representan el traslape entre OA cuando los
atomos estan en una molécula.

El nimero de OM formados es igual al nimero de OA combinados para
formarlos.

Para moléculas diatémicas por cada par de OA, se forman 2 OM: uno de enlace y
otro de antienlace.

El OM de enlace tiene menor energia que el OM de antienlace correspondiente.

Los OM pueden representarse en diagramas de niveles de energia, conocidos
como diagramas de orbitales moleculares.

En estos diagramas los OA se ubican en los extremos y los OM en el centro.

Los OM cumplen, al igual que los OA, con el principio de exclusion de Pauliy con
la regla de maxima multiplicidad de Hund.

Teoria de Orbitales Moleculares

Recordando

Orbitales s Is

Z z
Y y
X X

Orbitales s 2s

“

&

5/30/2013



5/30/2013

Teoria de Orbitales Moleculares

Recordando

Orbitales p

Orbitales p

Teoria de Orbitales Moleculares

Combinacion s-s

En fase
Enlazante Oy (V/lsA Vi )

Fuera de fase )+ B - £ O': oc (WlsA_‘//lsB)
Antienlazante '

Combinacion s-p
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o
Fuera de fase : ; * _
+ o+ +) = (treE»d O, \Wisn =¥ope

Antienlazante : i
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Combinacion p-p

Traslape frontal ( a lo largo del eje internuclear)

En fase 2 nodos
Enlazante e R i = sy e 9T ('//2 pa TV pr)
Fuera de fase e . .
Antienlazante B+ W= edsj) o 0,% ('//2 ma ~Vaps )
3 nodos

Traslape lateral ( perpendicular al eje internuclear)

+ + T
En fase _ - L nod
Enlazante * = g nodo 7z, oc (1//2 on TV pyB)
. *
Fuera de fase + © + ik = T .
Antienlazante + = gt 2nodos  %u € (l//2 A~ V2 pyB)
- + : +
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Cuando se suman dos funciones con la misma fase se suman
constructivamente, esto es la funcion resultante tiene una amplitud mayor.

Cuando se suman dos funciones con fases opuestas se suman
destructivamente, esto es se cancelan entre si.

Las interacciones constructivas entre OA dan lugar a OM enlazantes, esto
es con densidad electronica aumentada entre los dos 4tomos que forman
el enlace.

Las interacciones destructivas entre OA dan lugar a OM antienlazantes, 0
sea formando un nodo entre los dos &tomos que forman el enlace.

Los orbitales moleculares no estan asignados a un atomo (o par de
atomos) sino que pertenecen a toda la molécula.

Los enlaces se forman por la combinacidén de los orbitales atémicos de
todos los atomos en la molécula.
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Formacidn de Enlaces a partir de Orbitales Atémicos

Las funciones de onda que describen a los orbitales atdmicos pueden combinarse:
aditivamente o en fase (si son del mismo signo)
destructivamente ofuera de fase (si son de signos opuestos).

Combinacién s-s
18 1 18 I

1S ()18 () ===

rl Angstrom Wls - Wls

enlazante W, + W/ antienlazante
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Formacidn de Enlaces a partir de Orbitales Atomicos

El numero total de orbitales moleculares formados
serd igual al numero total de orbitales atémicos que le dieron origen

Principio de Building UP:

1. Elndmero de electrones en un dtomo es igual a su nimero atémico

2. Cada electron afadido se ird incorporando a los orbitales en orden creciente de energia
3. No puede haber mas de 2 electrones en el mismo orbital.

En orbitales de igual energia (3 orb p, 5 d, 7 f) los electrones se distribuyen, siempre que sea posible, con

sus espines paralelos, es decir, separados.
El sistema es mas estable (< energia) cuando tiene electrones desapareados (spines paralelos) que
cuando esos electrones estdn apareados (spines opuestos o antiparalelos).

Regla de mdxima multiplicidad de Hund

Cuando varios electrones estdn descritos por orbitales degenerados, la mayor estabilidad

energética es aquella en donde los espines electrénicos estdn desapareados.

Principio de exclusion de Pauli:
En un mismo estado cudntico no puede haber dos fermiones con todos sus nimeros

cudnticos idénticos.

Fermion: particula de espin semientero
Ej: electrones, protones, neutrones

Diagramas Orbitales
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Formacion de Enlaces a partir de Orbitales Atomicos
Orbital Molecular Antinlazante

1 nodo \;)\: ) O =l//15_l//15 LP—

-

=
@ .
X Orbital Orbital
Atomico Atomico
Is Is

\‘d) o= l//ls + Wls lIJ+

Orbital Molecular Enlazante
Sin nodos

Al combinarse n orbitales atomicos se obtienen n orbitales moleculares
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Molécula H,
Heva) H: Heva
20
50 4 * r o 4 O.*
O
40 4 VA S
N / \
o / \ E(eV) -16.23 4.57
/ \ HOMO LUMO
E 20
& 404 < \’_l_
E | Is \ / Is
& /
\ e L

£ \ ',’ La energia disminuye por formacién

0.0

2 \ /f de un orbital enlazante.

. \

o / , . .

. \ o La energia de H, es mas baja que la

160 4 2

7 de 2H.

c10l . 2
H:ls H, -(0'15) .. La molécula es estable

2-0
Diamagnético OE = — =1
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Molécula He,

He eva) HE He (2eval)

249 6
250
§ 7| _flocc—H——_ g
;‘: =01 s 7 Is
) (o2

No hay traslape, a pesar de
tener igual fase

E(eV) -24.98 -24.96
HOMO

El incremento de E por ocupacién
del orbital o* es de igual magnitud
que la disminucién de E por
ocupacion del orbital o.

La energia de He, no es mas baja
que la de 2 atomos de He.

.La molécula de He, no se forma
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Molécula He,

He 2eva) He, He (2ewval

5.0
*
i \0
20.0 / \
/ \
/ \
z / \
B o %{ >—T—l—
I Is \ /!
\ / Is
\ /
0.0 AN /
O

Distancia de enlace fija (1 A)

)J ¢ )J o

E(ev) -31.19 -18.68

El incremento de E por ocupacién
del orbital o* es ligeramente de
mayor magnitud que la disminucién
de E por ocupacion del orbital o.

La energia de He, es mas alta que la
de 2 dtomos de He.

..La molécula de He, no se forma
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Diamagnético

Molécula Li,
Li (1 e-val) Li, Li (1 e-val)
20
E (eV)
+0.14 ‘ . 0 ] N
‘,_.’ o < il \\‘\
; LUMO 3 t ,
S aq 2s N S 2s
) HOMO \\\ //
-4.89 - 01
5 / o
2 60
Li: 2s Li, : (o) P
OE~S ~ -1 Diamagnético
2
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Molécula Be,
Be (2 e-val) Be, Be (2 e-val)
E (eV) 5
629 [ B N i /”4;“?'
o - , .
] HOMO | § * 4 N
: H —H— —H—
2 s 2s \ / 2s
' a \ /
Z -0 \ /
! \ /
-11.39 O—d 4 . 3
O
“
. 92 . 2( = \?
Be: 2s Be, -(st) (G 25) OE ~ 2-2 —g Sin embargo...
2 Hay enlace
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Molécula B,

2

BleV) g ' B @eva) B, B (3 e-val)
+4.64 m“ O-pp 50 | — 0'*
30 4 7.'_ _\T 7[*
“
roo
* 104 4 _"_:_'____‘3_ _’F .
- 33 “ d w2 =+ 2p
5 50
Lumo % 70 1
-1.09 m O : 0] L
/ . O
HOMO 10 P
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B - | o e
150 4 \ ,
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*
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-9.81 o@ O-ss 190 o
210 - -
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-18.32 o - _ °
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Blev) C 4eva) C, C (4 e-val)
* 100
+8.14 “ T o = 6’;p
50 o J i\‘
— T
* i T
7 4
JC 00 A / \
+3.72 + + — P
LUMO w0l 2p N 2
E Y T /
B 1001 5 /
-4.66 s . T oo | E Ry
-150 - /%\
2s N
22.27 o o | T—l-f o ],% 2s
pp \ /
250 1 \\ ,’,
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-27.97 o o - -
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| Molécula N,
E (eV) —— N (5 e-val) N, N (5 e-val)
g WL * 15.0
+11.66 m o — H
pp ; \\CTpp
50 ,.-"L _““ 72'*
4 * / \
+4.82 \ d 0 f + X Panlins 4_2
LUMO < P ‘\\ ;".‘." P
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-40.60 S OEz—E—=3 g
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| Molécula O,
E (eV) p R O (6 e-val) O, O (6 e-val)
' Opp :
+11.77 100 - 7O pp
LUMO VA
* 00 / T \\\
i d TR s |
' HOMO < 100 2p :‘-.:\ ,“‘ 2p
.é EI"-:\\GPP /
2 00 T
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H
0 2 T 50O 2
-20.05 \\ ss
400 A \\ /
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Molécula F,

E (eV) . . F (7 e-val) F, F (7 e-val)
+4.51 *
LUMO ” ,f_\\o-pp
/ \ T
* -50 Jl \\
| \
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HOMO s 10 / \
R I T adtine TR
¥ g sl 2p O 2p
-21.28 m O & PP a
-350 O_*
ns OB @ - BT
-450 N /’
Mo
f * 50
-40.08 0@ O-SS . R0 = N2 4 2, . \4
FZ - KK(O-ZS) (0-25) (”Zp) (O-pr) (”2pp)
-49.28 0 O OE ~ ? —1  Diamagnético
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E (eV) * -
Gpp 120 pp
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Molécula de Benceno (CgHy)

| f
Estructuras H\?,,C\“,H H F‘;ICQ‘?’H
Resonantes: PN N
| |
H H R .z
H H epresentacion
H H H H simplificada:
-
H H H H Enlaces delocalizados
H H
Sistema  Dobles y simples enlaces
Enlaces: conjugado  altermados Densidad electrénica:
Enlaces o Enlaces t

Teoria de Orbitales Moleculares |

Molécula de Benceno (C6H6)

Algunos Orbitales Moleculares o

B 50 ©
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Molécula de Benceno (C6H6)

Algunos Orbitales Moleculares 1t
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Reactividad quimica y orbitales moleculares

« El Gltimo orbital molecular ocupado (HOMO), o sea el OM ocupado de mayor energia,
y el primer orbital molecular vacio (LUMO), o sea el OM vacio de menor energia son
conocidos como orbitales frontera.

» La reactividad quimica puede explicarse, en muchos casos, con base en los orhitales
frontera.

« Mientras mayor sea la energia del HOMO menor sera la energia de ionizacion.

* Mientras menor sea la energia del LUMO mayor seré la afinidad electrénica.

« Las especies con HOMO de mayor energia seran mas reactivas con electrofilos.
» Las especies con LUMO de menor energia seran mas reactivas con nucledfilos.

« La regién de mayor densidad electrénica del HOMO se corresponde a sitios que
reaccionardn mas facilmente con electrofilos.

* La region de mayor localizacion del LUMO se corresponde a sitios que reaccionaran
mas facilmente con nucledfilos.

« La reactividad entre dos especies se incrementa en la medida en que el HOMO de
una de ellas y el LUMO de la otra sean méas cercanos.
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