ENLACE QUIMICO

eTeoria de orbitales moleculares y orden de enlace

* Propiedades moleculares y configuraciones
electronicas



Enlace Quimico

Formacion de Enlaces a partir de Orbitales Atomicos

Especies quimicas de interés formadas por atomos:

Moléculas: particula neutra mas pequeiia de una sustancia dada que posee sus
propiedades quimicas y puede existir independientemente

lones: Especies cargada electricamente.
Cationes: carga positiva, Aniones: carga negativa
Cationes y aniones cohexisten de forma tal que el conjunto se mantenga
electricamente neutro

Radicales libres: especie con electrones desapareados que en general tienen
tiempos de vida pequenos

Existen diferentes tipos de enlace quimico y la frontera de separacion entre ellos es
difusa.

Los enlaces reales suelen ser intermedios entre los modelos extremos que se emplean
para representarlos (idnico y covalente)



Enlace Quimico

Aspectos esenciales de cualquier teoria sobre enlace quimico:

1. Tiene que explicar por qué se forman las especies poliatomicas.

2. Tiene que explicar por qué los atomos forman compuestos en
proporciones definidas.

3. Tiene que explicar la geometria de los compuestos que se forman.

4. Tiene que explicar las propiedades de los compuestos que se forman.

La molécula de O, es paramagneética
Las teorias presentadas hasta ahora no explican este comportamiento



Enlace Quimico

Especies Poliatomicas: Conjunto de atomos, ordenados de modo particulary
unidos mediante enlaces quimicos.

En general podemos decir que 2 6 + dtomos se unirdn en determinada proporcion
para formar una especie poliatomica con una geometria dada siempre y cuando la
energia de la agrupacion formada sea menor que la suma de las energias de los
dtomos por separado.

Los enlaces se forman porque a pesar de disminuir la entropia (en comparacion con
los dtomos libres) la energia potencial disminuye en mayor medida.

La energia potencial disminuye porque la suma de las energias asociadas con las
nuevas repulsiones nucleo-nucleo y electron-electrén es menor que la suma de las
energias asociadas a las atracciones nucleo-electréon que surgen en la molécula.

Ejemplo: diatémica

Atomo A X
Atracciones e(A)-N(A) lale Gl GEAE
Repulsiones e(A)-e(A) Atracciones e(A)-N(A)  Atracciones e(A)-N(B)
Repulsiones e(A)-e(A) Atracciones e(B)-N(A)
Atomo B

Atracciones e(B)-N(B) Repulsiones N(A)-N(B)

Atracciones e(B)-N(B) Repulsiones e(B)-e(B)  Repulsiones e(A)-e(B)

Repulsiones e(B)-e(B)



Enlace Quimico

Teoria de Orbitales Moleculares:

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

Los OM se forman por combinacion lineal entre orbitales atomicos (OA)

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

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

Para moléculas diatdmicas 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 Pauli y con
la regla de maxima multiplicidad de Hund.



Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico

Orbital Molecular: Representa la deslocalizacion de los electrones en el entorno molecular.

Funcidon de onda unielectrdnica, multicentrada, que en general no esta localizada sobre
un atomo en particular, sino en una region molecular

Cuando dos atomos se acercan sus orbitales no sélo se traslapan sino que sus densidades
electronicas se redistribuyen en el nuevo entorno poliatbmico dando lugar a nuevos orbitales que
involucran mas de un atomo.

Existen orbitales moleculares con energia menor que la de los OA que le dieron origen
(enlazantes, y,) que representan incremento de la densidad electronica en regiones
internucleares y son los responsables de la formacion de enlaces quimicos.

Existen orbitales moleculares con energia mayor que la de los OA que le dieron origen
(antienlazantes, y-) que representan disminucion de la densidad electronica en regiones
internucleares, cada e- en on OM de este tipo es un factor en contra de la formacion de enlaces
quimicos

Existen orbitales moleculares en los que los OA mantienen aproximadamente su individualidad y
no contribuyen a la formacion de enlaces quimicos ni a favor ni en contra.

La eficacia con la que se combinan los OA es proporcional a su grado de traslape (a mayor
traslape menor energia para el OM enlazante y mayor para el antienlazante correspondiente).

Los OA que se combinan major para dar lugar a un OM tienen energias del mismo orden.



Enlace Quimico

Formacion de Enlaces a partir de Orbitales Atomicos

Los electrones en los atomos se encuentran descritos por orbitales atomicos
¢Qué papel juegan estos orbitales en la formacion del enlace?

Los enlaces resultan del traslape (empalmamiento o solapamiento)
entre orbitales atdmicos.

S-S CI) La magnitud del traslape viene dada por:

S s ZIWAWBdT

Sxg >0 Sl w, Y wy sondeigual signo

S, <0 si ¥,y wg sondesignos opuestos

Sélo valores positivos de S,g corresponden a la
formacioén de enlace y su valor es una medida de la
fortaleza del enlace.




Enlace Quimico

Formacion de Enlaces a partir de Orbitales Atdmicos

Aunque S aumenta al disminuir la distancia AB también lo hacen las interacciones
repulsivas .- las longitudes de enlaces se corresponden al promedio en el cual el
traslape es maximo y las repulsiones minimas

La distancia interatomica que mas favorece un enlace entre orbitales 2s es mayor que
la correspondiente a un enlace entre orbitales 1s,
de modo que el traslape ocurra entre fases del mismo signo

E

: Repulsion

d

enlace

m S>() mS<()




Formacion de Enlaces a partir de Orbitales Atdmicos

Enlace Quimico

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

Combinacion s-s

! ]
[ =

enlazante W T

1S (H)-18 (H) =i

\

v

-~
Lo

Wis —Wis

antienlazante




Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico
Aspectos bdsicos de la TOM:

 Los OM se forman por combinacion lineal entre orbitales atomicos (OM-
CLOA) y el numero total de OM = numero de OA que se combinaron
para producirlos.

« (Cada electron en una molécula esta descrito por un orbital molecular
(funcion de onda unielectronica, multicentrada).

» A cada orbital molecular le corresponde un valor de energia.
 Por cada OM enlazante (< E) hay un OM antienlazante (> E).

* Los electrones se distribuyen en los OM empezando por los de menor
energia (Principio de Building Up).

 El maximo numero de e- permitido en un OM = 2 (Principio de exclusion
de Pauli).

* Los electrones se distribuyen en los OM atendiendo a la regla de
maxima multiplicidad de Hund.

El orden de enlace (OE) es proporcional a la fortaleza del enlace y se puede estimar como:

OE ~ %( Num. e~ enOM enlazantes Num. e~ enOM antienlazantes)

Los diagramas de orbitales moleculares constituyen una representacion grdfica de esta teoria.



Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico

Siignoramos la interaccion entre orbitales s y p se pueden establecer
algunas reglas generales para construir el diagrama de niveles de energia
para moléculas diatdmicas homonucleares:

En estos diagramas los OA se ubican en

) , . ) los extremos y los OM en el centro.
*Los orbitales atdmicos 2s tienen menor y

energia que los 2p, .".los OM resultantes OA OM OA
de OA 2s tienen menor energia que los
resultantes de OA 2p.

*E| traslape frontal entre orbitales p es 20,4y 200F Eﬂz+< >+2nz%2m A-2p,
% %

A

mayor que el traslape lateral, lo que
causa que los OM 0,, tengan menor

Energia

energia que los T, y los G*pp tengan

, I‘--725*4'%
mayor energia que los . 25%‘<525%>4+25
* Los orbitales rty 1" estan doblemente ™ jri>%lg
degenerados, es decir hay dos orbitales 1t :

y dos orbitales 1" con igual energia. F o r



Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico

Sin embargo debido a que las diferencias de energia entre OA 2sy 2p
son relativamente pequenas, pueden ocurrir interacciones entre los OM
formados a partir de estos OA (67, y G,,) .

El resultado neto de esta OA OM OA
interaccion es la estabilizacion de
los orbitales o,,y ", a expensas
del aumento de energia de los
orbitales 6,,y 6',,.

De modo que el orden energético
de los OM cambia.

Energia

Esto no sucede siempre 'y
depende de la ubicacién en la
tabla periddica de los elementos
guimicos involucrados en el
enlace.




Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico

Variacion de la energia de los OM de las moléculas diatomicas homonucleares del
segundo periodo




Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico

Moléculas diatdmicas heteronucleares

Aplican los mismos principios que se usan
para construir OM en diatémicas A o
homonucleares. ’

. .. , P ¥
Si las electronegatividades de los atomos p S |
en una molécula diatémica heteronuclear P
no son muy diferentes la descripcion no T
cambiara mucho. E |
=

Sin embardo una diferencia importante es
qgue los OA del atomo mas electronegativo s

. , S — 0
tendran menor energia que las del menos
electronegativo.
—§
Otra diferencia importante es que los OMs, o0

A (AOs) B (AQs)

aun cuando siguen siendo una .
Menos electronegativo

combinacion de OA, en enlaces
heteronucleares tendran mayor
contribucion del OA que sea mas cercano
en energia.



Orbital Molecular (OM):

“Un OM es una funcion de onda unielectrénica multicéntrica que (en
general) no esta localizada sobre ningln atomo particular de un sistema
poliatédmico”

N
ﬂOM = Z Ck% OAs de diferentes atomos

1=1
Diferencia fundamental con orbitales hibridos (OH):

“Un OH es una funcién de onda unielectrénica monocéntrica que esta
localizada sobre un atomo particular de un sistema poliatémico”

N
¢ = ZC (@] — s del mismo atomo ()
=1



Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico

OM-CLOA Para la molécula de hidrégeno:

Wi O =] Caga (1) + Cadts (1) || Cadha (2) + Caths (2) |
= Cadp (1) 84 (2) + CaCadhn (1) 85 (2) + CoCrths (1) 0 (2) + a5 (1) ¢ (2)

A(-)B(1) A(e1)B(¢2) A(e2)B(e1) A(H)B(-)
Ionica covalente covalente ionica

De acuerdo con esta expresion, para cualquier valor de la distancia internuclear, R,
existe igual contribucidn idnica que covalente en la molécula de H,.

Esto, evidentemente, no es cierto ...

Una funcién de onda correcta tiene que conducir a la energia correspondiente a los
atomos por separado cuando R,z —©

Sin embargo la funcion planteada indica igual probabilidad para que la disociacién de la
molécula de H, conduzca a 2 dtomos de H que a un protdn + un hidruro.



Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico

Comparacion entre las teorias de OM y EV:

TOM TEV
Deslocalizaciéon de e- en el dominio Los atomos conservan su
molecular. individualidad en la molécula.

La funcidon de onda exagera las La funcion de onda desprecia las
contribuciones de los términos idnicos. contribuciones de los términos idnicos.
Correccion: optimizar las contribuciones Correccion: incluir las contribuciones

de los términos idnicos. de los términos idnicos.
Introduce el espin mediante el principio Introduce el espin por concepto de
de exclusion de Pauli. apareamiento.

Son dos aproximaciones complementarias que permiten obtener informacion
suficiente sobre el comportamiento experimental del enlace quimico covalente



Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico

En un atomo (simetria esférica) el estado energético de un electrén
viene dado por los numeros cuanticos n, [, m, s y sus orbitales se
denominan s, p, d, f... dependiendo del valor de 1 (0, 1, 2, 3...).

De manera analoga en una molécula di-atédmica el estado
energético de un electron viene dado por los numeros cuanticos n,
l, 4, s .En este caso 4 el numero cuantico de la componente del
momento angular del electron a lo largo del eje inter-nuclear.

/A puede tomar valores de 0, 1, +£2, etc. La denominacion de OM se
hace con base en los valores absolutos de 4 segun:

A 0 1 2 3 4
OM | Sigma (o) | Pi(xm) | Delta (5) Phi (p) | Gamma (y)




Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico

Aspectos a considerar para clasificar un OM:

1) La simetria del OM alrededor del eje internuclear:
- Cuando 4=0, hay simetria de revolucion alrededor del
ejey el OM es o.
- Cuando 4=1, hay un plano nodal que corta al eje
internuclear y el OM es .

2) El caracter simétrico o antisimétrico del OM en una operacidén
de inversion con respecto al centro de la molécula. La simbologia
en este caso es:

g (gerade, par) u (ungerade, impar)

3) El caracter enlazante o antienlazante del OM, diferenciando
este ultimo mediante un asterisco (*).

4) La denominacién de los OA utilizados en la formulacion de
OM-CLOA.



Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico
Ejemplos:
Combinacion s-s
go-ls

En fase
. N - A (‘//1sA T ‘//138)

Enlazante

Fuera de fase + + - = + (l/jlsA o l//lSB )
Antienlazante ’

Combinacion s-p
u
O s2p

+ + o, + I (WlSA +W2sz)
1 nodo
1s sz

En fase
Enlazante

%
80 152p

Fueradefase =~ . M = ey (WlsA_szZB)
Antienlazante - '

1s 2, 2 nodos



Teoria de Orbitales Moleculares

Combinacion p-p Ejemplos:

Traslape frontal ( a lo largo del eje internuclear)

Enlace Quimico

En fase : : ( )
- + =~ = iy e +
Enlazante F R T to 2p YapaT™V¥ap,s
2p, 2p, 2 nodos
Fuera de fase g ”O'* ( B )
Antienlazante = = i gd 5 TP = QP A 2p Wop,a = Vops
2p, 2p, 3 nodos
Traslape lateral ( perpendicular al eje internuclear)
u
+ + 7[21)
En fase _ + L nod
Enlazante * B nodo (Wz oAt Waps )
2p, 2p,
. gﬂ*Zp
Fuera de fase =5 = + k- ( B )
Antienlazante + = g 2 nodos Vapa =Vape
- + +



Enlace Quimico
Formacion de Enlaces a partir de Orbitales Atdmicos

F 3

Molécula H, T
e CF H-H

+ Hls 4—’ ‘+ His| +
: Estabifizacidn

La energia de H, Eniazante
es mas bajaquelade 2 H ".{Jr.'{'jH_H

La energia disminuye por formacion
de un orbital enlazante

Energy

.. La molécula es estable +

2 Helio

El incremento de E por ocupacién “4?'“ He-He ~
del orbital o* es de igual magnitud S
que la disminucién de E por
ocupacion del orbital o.

. Desestabilizacion
Y H .
J ' Axntienlazante

Energy
+
T
W
- .
<~
I
@
+
A

La energia de He, no es mas baja \ Estabilizacion
que la de 2 He. Enlazants

. - 'OH-H /
.La molécula de He, no se %

forma +
He He-He He




Formacion de Enlaces a partir de Orbitales Atdmicos

Ejemplo: Formacion de molécula B,

B Ep:{ and Epy.

B 2p:

B 2py and 2py

BZs

BZ2s

2 .....--,E.........

B (1s? 252 2p?)

B: 5 electrones
3 en la capa de valencia

©2 Solo la capa de valencia
n=2
n A oy
AN | d
GE \M\‘\L“w .-"':';?
S| 2Px 2y 2p _Uz 2px 2py 2p;
0 + +
c T
L

2s ' 'JG1 2s
B B-B B
o)
4 OA + 4 OA
% 8 OM




Teoria de Orbitales Moleculares

Molécula H,

Enlace Quimico

H (1 e-val) H, H (1 e-val) H H, H
&0 |_||*
50 ;‘ o \
40 - % N\ 3 4
20 ] /O \ ;’ ; CISD/aug-cc-pVTZ
0.0 // \\ ! .".II

20 i ! \

§ 40 - _T_( H % ! \
g £0 - Is \ / Is : ;‘ \
i} \ = am .I.

jz \ f! ; b

\ /| HFlcepVTZ | | ol p \

440 4 \ ! —L —

160 - \—fTi c Is \"“',. ,L ,..“"", Is

180 1? o

His Hyi(ef  0E=2 -1 \ O
Dlamagnetlco E(HOMO) = -16.25 eV E(LUMO)= é-.57 eV
%
) "~ b O La energia disminuye por formacion de un orbital enlazante.
La energia de H, es mas baja que la de 2H.
E(ev) -16.23 4.57 . ,
HOMO LUMO .. Lamolécula es estable




Teoria de Orbitales Moleculares

2 Helio
/@—i o '_ (0} *
& | _ No hay traslape, a pesar
A, %) O detenerigual fase
He He
g o
Y] !
“ Is Is
He:1s*  oOE= 2—;2 ~0

El incremento de E por ocupacion del orbital *
es de igual magnitud que la disminucion 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

Enlace Quimico

2 Helio Distancia de enlace fija (1 A)

e®i°) 0O o—o | ()
H
He ) He
Tl
22 4 _[_7':\
;0

d / A

% 23 / \\

: 1/ K
oIs o Is
N T)

-26 4 (¢}
He : 157 He, :(015)2(0;)2 OEzz—;2=O

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

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

.".La molécula de He, no se forma



Teoria de Orbitales Moleculares

+9.65

)06 ( -

+2.89

-0.56

Energia (eV)

-9.37

-10.69

-20.61

Enlace Quimico
B,

B ) B
Ny — 4o
}
¢
! }
! \
4 - ! \‘ :
,!’— —T 27
."fi \x."
= g :l, ‘_\ II
1 f /l 3o \\ \\I'.
y 7 o
y ! \ v
e y b
. Iy i
14 \l
Tk ] \
2p "_1 — Iz P
11 7 N
20 N
2s ﬁ(/ \& 2s
\ V4
-16 4 ¥ /
\ f
\ 7
N
. — 1o
7 g * 2 2
Paramigfgtlco B, : KK (03, )’ (023) (”Zp)
OE~—=-= ‘)
2 KK (1o)*(267) (1r)°



Teoria de Orbitales Moleculares

Molécula N,

N (1s? 2s? 2p?)

N: 7 electrones

5 en la capa de valencia

N
z
= o ‘j
I
2p
-9.37
%
-5 Zs
-20.59
Diamagnético
-41.34 oE~3=2_3
2 2

Enlace Quimico

/ \ x
i = o
i ~;-

e
Non

lo

:KK (1o’ (207) (1) (30)’



Teoria de Orbitales Moleculares

Molécula O, Enlace Quimico
E (eV) x O (6 e-val) 0O, O (6 e-val)
Gpp *
+11.77 100 4 SN Gpp
LUMO P
0.0 ;’f T 1“
7 a3 T B A
. < -100 - 2p ""-:I*\ ,’; 2p
E 200 - %w T
-18.77
H
=300 - e
2s %ﬁ G* 1 2s
-20.05 L T
400 - ‘x\ ;,
i R%! JSS
-28.52 ] 20 * \2 2 40 « /o« Al
O, : KK (GZS) (GZS) (Gzpp) (ﬂzp) (ﬂzpp) (ﬁzpp)
8—4 o
-45.80 O OE ~ = 2 Paramagnético ]




Molécula F,

F: 9 electrones
7 en la capa de valencia

F (152 2s? 2p%)

OE

17 30'

oo

Energia (eV)

5| Tl

) L<f H‘“‘,L
v

Diamagnético

z? =1 F,:KK (o)’ (20°) (30)’ (1z)' (27")

4



Teoria de Orbitales Moleculares

C: 6 electrones
4 en la capa de valencia

O: 8 electrones
6 en la capa de valencia

+20.01

+8.46

-12.13

-14.89

-19.01

-39.59

Enlace Quimico
C cO 0
18 - J,!—\4G*
/ y
/ Vo
8 1 7 - '\272'
i/ \y
i )
2] 7 \
j %
T | 12_7/ §
: | Capm~— 159 Vi1:
g ! 1 o
1r O(2p)
e ot
_9 C(ZS) ; 2(7 \\
i
L N
32 \\ \'
\ N1
: ” Ny -7 0(2s)
Diamagnético — 1
82 S
OE~—==3 CO:KK(lo) (20") (17)'(30)

Molécula CO




Teoria de Orbitales Moleculares Molécula SO Enlace Quimico
S: 16 electrones O: 8 electrones
6 en la capa de valencia 6 en la capa de valencia S SO O
LUMO
+8.92 pp 8 P / Ao \
vd b
o
L1l \\
271 0| SGp Vw1 1 2m
\\ e S
< 14 a7
> . T - 002
-E— S(3s) O el e p)
8.20 g \ 1z
2 12 - N R
c AN
: =
-8.99 \ M
\ N
-22 1 \ N
\\ =7 0(2s)
-14.83 -
Paramagnético lo
2775 OF ~2-2-2 CO: KK (10)' (20"’ (1r) (30" (27
> :




Teoria de Orbitales Moleculares

Energia(eV)

-18.13
-18.64

-24.66

-44.12

Molécula NO Enlace Quimico
N (5 e-val) NO O (6 e-val)
120 1 }f \ Gpp
s AN
20 4 .-"; \\
4 Y
e Ny
™ AT T |
‘04 2 W !.r:."
p x\ ,"{ Zp
-18.0 - T T\Ix Tlf‘fl P
s 4t O
280 - 2s N * \‘\ PP
" f;f 28
-38.0 - ' 7
NS
-43.0
_ 2/ «\2 4 2/ « A\l
F, : KK (o) (0'28) (ﬂ'zp) (O'pr) (nzpp)
OE ~ 8-3 — 25 Paramagnético

2



Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico

Aspectos que explica la TOM y no otras teorias:

-Paramagnetismo de la molécula de oxigeno (30,)

-Formacién del ion molécula de -Formacién de moléculas con
hidrégeno (H,*) numero de electrones impar
. (Ej. °NO, *OH)

als “ ‘




Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico

Diferencias entre electrones c y m:

- Estan localizados en diferentes regiones del espacio: los electrones ¢ en el plano
que contiene al enlace y los electrones 1 por encima y por debajo de este plano.
Esto se debe a que los orbitales &t tienen un plano nodal que coincide con el
plano que contiene al enlace.

- Sin embargo existe superposicion entre las densidades electrénicas c y T.

- Los electrones © estan mas débilmente enlazados que los electrones o ya que la
nube electrénica o esta mas cerca de los nucleos que la 7.

- Esto hace que los electrones  sean mas facilmente polarizables.
- También que sean quimicamente mas reactivos.

- La separacion energética entre orbitales enlazantes y su correspondiente
antienlazante es mayor para orbitales ¢ que para orbitales m.

- Los electrones ¢ forman enlaces “localizados” mientras que los electrones ©t
forman enlaces deslocalizados. Esto permite conjugacion entre enlaces nt
cercanos.

Estas diferencias son la base de la aproximacidon conocida como separacién ¢/m en la cual
los sistemas electrénicos o y t se consideran independientes y se tratan separadamente.

Un ejemplo es el método de Huickel.
http://agalano.com/Cursos/Enlace/HMO.pdf




Teoria de Orbitales Moleculares Enlace Quimico

Molécula de Benceno (C¢H;)

. v
Estructuras le;’f’c“*ﬁ" " H ‘ﬁ’c““?’H >
Resonantes: Cs Cu AL 2Cx
L H H _ _ .« 7
Ny H Representacion
H H H H simplificada:
H H H H Enlaces delocalizados
H H

Sistema  Dobles y simples enlaces

conjugado alternados »
Enlaces: Separacién o/m:

En total 30 e- de valencia.

24 de ellos en enlaces o (6
enlaces 6.y 6 enlaces 6. ,)

Los 6 restantes (en OA 2p) forman
el sistema de electrones .

Enlaces 1t
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Reactividad quimica y orbitales moleculares

o El Ultimo 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 orbitales
frontera.

 Mientras mayor sea la energia del HOMO menor sera la energia de ionizacion.
 Mientras menor sea la energia del LUMO mayor sera la afinidad electronica.

» Las especies con HOMO de mayor energia seran mas reactivas con electrofilos.
* Las especies con LUMO de menor energia seran mas reactivas con nucleofilos.

* La region de mayor densidad electronica del HOMO se corresponde a sitios que
reaccionaran mas facilmente con electrofilos.

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

e 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 mas cercanos.
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x c Ejercicios

—

L
e

1. Para las moléculas di-atdmicas homo-nucleares H,, Li,, Be,, B,, C,, N,, O,, F,
Obtenga las energias de sus orbitales moleculares con los métodos HF y B3LYP, y los
conjuntos de funciones de base:

a) 6-311G

b) 6-311G(d,p)

c) 6-311++G(d,p)
Construya los diagramas de orbitales moleculares correspondientes y discuta los
resultados.

2. Para su molécula de trabajo obtenga los valores de energia de los OM a nivel
B3LYP/6-311++G(d,p). Haga lo mismo para las especies CH,*, Br,, CIO~, y OH . Prediga
la reactividad de estas especies hacia la molécula de trabajo en base a las energias de
orbitales frontera.

3. Para su molécula de trabajo grafique la densidad electrénica del HOMO y la region
de mayor localizacién del LUMO. Clasifique a estos OM segun su distribucion espacial y
proponga (segln esto) los sitios mas reactivos hacia nucledfilos y electrofilos.



