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TEMA 5. Estructura Molecular. 

 

5.1.- Introducción. 

5.2.- Aproximación Born-Oppenheimer. 

5.3.- Molécula ión de Hidrógeno. 

5.4.- Molécula de Hidrógeno. 

5.5.- Moléculas diatómicas homo- y heteronucleares.  

5.6.- Moléculas Poliatómicas. 

5.7.- Sistemas pppp-electrónicos. Método de Hückel. 

 

 

 

 

 

5.1.- Introducción. 

 

En este tema vamos a aplicar la mecánica cuántica al estudio de la estructura 

electrónica de las moléculas y vamos a tratar de dar respuesta a una serie de 

preguntas importantes sobre dicha estructura tales como: 

 

·  ¿Por qué se forman las moléculas? ¿Qué es un enlace químico? 

Cl + Cl  ®  Cl2    Ne + Ne  ¹   Ne2 

·  ¿Por qué las moléculas tienen una forma determinada?  ®   Estereoquímica. 

·   ¿Por qué las moléculas tienen una fórmula determinada? ®  Estequiometría. 

·  Cálculo cuantitativo de propiedades tales como distancias y ángulos de 

enlace, energías de disociación, momentos dipolares, etc. 

·  Cuestiones cinéticas: determinación de mecanismos y parámetros 

energéticos de las reacciones. 

 

En el estudio de las moléculas vamos a comenzar por la molécula más simple de 

todas, la molécula ión de hidrógeno molecular, +
2H , para descubrir las 

características principales del enlace. 
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La molécula +
2H  es una especie de tres partículas, donde los dos protones se 

repelen entre sí, pero atraen al único electrón y el balance entre la energía cinética y 

estas interacciones electrostáticas deben explicar su estabilidad. La molécula fue 

descubierta por J.J Thomson en los rayos catódicos y se ha determinado que tiene 

una distancia internuclear de equilibrio Re = 1,060 Å = 2,0 ao y una energía de enlace 

De = 2,791 eV. 
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Los resultados de la mecánica cuántica para el +
2H  son importantes, ya que 

se puede resolver exactamente (dentro de la aproximación de Born-Oppenheimer) y 

podemos utilizar las soluciones exactas para comparar con los OMs obtenidos por 

métodos aproximados, los cuales se utilizan como punto de partida para el cálculo 

de moléculas diatómicas más complicadas. 

 

La ecuación de Schrödinger que tenemos que resolver para obtener las 

funciones de onda y energías de una molécula es: 

 

  ),(),( NiNi qqEqqH Y=Y
�

 

 

que incluye tanto las coordenadas de los núcleos (qN) como de los electrones (qi). 

 

El hamiltoniano molecular suponiendo que los núcleos y electrones son 

cargas puntuales y despreciando las interacciones espín-órbita y otras interacciones 

relativistas es: 

 



 

Tema 5  Química Física, Grupo Innovación Educativa, 09-10 

 

3

eeNeNNeN

i ij ijoA i iAo

A

A AB ABo

BA

i
i

e
A

A A

VVVTT

r
e

r
eZ

R
eZZ

mM
H

�����

��

++++=

+-+Ñ-+Ñ-= � �� �� ���
>> pepepe 4442

1
2

222
2

2
2

2

 

 

TN operador correspondiente a la energía cinética de los núcleos. 

Te operador correspondiente a la energía cinética de los electrones. 

VNN operador correspondiente a la energía potencial de repulsión entre los 

núcleos, siendo RAB la distancia entre los núcleos A y B con números 

atómicos ZA y ZB. 

VNe operador correspondiente a la energía potencial de atracción entre los 

núcleos y electrones, siendo riA la distancia entre el electrón i y el núcleo A. 

Vee operador correspondiente a la energía potencial de repulsión entre los 

electrones, siendo rij la distancia entre los electrones i y j. 

 

 

Para la molécula de +
2H  este Hamiltoniano queda simplificado a: 
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El hamiltoniano molecular es demasiado complicado incluso en el caso más 

simple de la molécula +
2H , ya que conduce a un problema de tres cuerpos similar al 

átomo de Helio, por tanto, a una ecuación irresoluble, ya que el término 1/RAB impide 

la separación de variables.  

 

La ecuación es “resoluble” dentro de la aproximación de Born-Oppenheimer 
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5.2.- Aproximación de Born-Oppenheimer. 

 

Esta aproximación se basa en el hecho de que los núcleos son mucho más 

pesados que los electrones (MA >> me) y, por lo tanto, se mueven mucho más 

lentamente que los electrones. En consecuencia, mientras los electrones recorren 

todo el espacio a su disposición, los núcleos no han alterado prácticamente su 

posición nuclear. Es decir, los electrones ven a los núcleos (pesados y lentos) casi 

como cargas puntuales estacionarias (en reposo), mientras los núcleos ven a los 

electrones (muy rápidos) como distribuciones de carga. 

 

La aproximación de B-O postula que cuando se estudian las propiedades 

electrónicas de las moléculas, se puede considerar que los núcleos están fijos. En 

otras palabras, el movimiento de los electrones es, en muy buena aproximación, 

independiente del movimiento de los núcleos. 
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separando variables     ®      )()( RNiel qq cY=Y  
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esta ecuación tiene infinitas soluciones  nelnel E ,, ;Y . 

 
Se supone, por lo tanto, una configuración (geometría) fija de los núcleos y se 

resuelve para esta configuración una ecuación de Schrödinger electrónica, 

obteniendo las energías y funciones de onda moleculares electrónicas. Este 

proceso, se repite para una serie de configuraciones nucleares fijas, para hallar la E 

electrónica en función de las posiciones de los núcleos, Eel(qR). 

 

La ecuación electrónica depende paramétricamente de las coordenadas de 

los núcleos ya que el elH
�

es diferente para cada configuración nuclear (R), 

construimos un elH
�

distinto para cada R, riA= |ri – RA|, y obtenemos un conjunto 

distinto de funciones Y el y Eel. 
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);()();();( ,,, RqRERqRqH inelnelineliel Y=Y
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Normalmente no estamos interesados en resolver la ecuación nuclear, pero hay algo 

muy importante a resaltar en ella: 
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VNN es constante para una configuración nuclear dada y es independiente de qi, por 

lo que: 

 

);()();()()( ,,,, RqRURqVEVH inelninelNNnelnelNNe Y=Y+=Y+
�

 

 

Una vez resuelta esta ecuación electrónica para diversos valores de R, 

)(, RE nel  y );(, RqinelY ,  calculamos la energía potencial molecular U(R) con lo cual 

representamos la curva de energía potencial molecular. 
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En estas curvas, cuando R ®  0, VNN ®  µ , y por lo tanto, U ®  µ . La geometría 

(distancia internuclear) que corresponde al mínimo de energía U es la geometría de 

equilibrio de la molécula Re. La diferencia entre el valor límite de U correspondiente a 

una separación internuclear infinita y su valor para Re recibe el nombre de: 

 

Energía de disociación de equilibrio:         De = U(µ ) – U(Re) 

Energía de disociación espectroscópica:   D0 = De – EV=0 

 

 

 

Habiendo encontrado como varía U(R) en función de la configuración nuclear, 

se usa esta función, como función energía potencial en la ec. de Schrödinger para el 

movimiento nuclear, obteniendo así los niveles de energía vibracionales y 

rotacionales moleculares para un estado electrónico dado 

 
)()()()( RERRURT TnN ccc =+

�
 

 

 

La aproximación de Born-Oppenheimer muestra que tratar los movimientos 

nuclear y electrónico por separado es una aproximación excelente. 

 
 ET = Emov. nuclear  +  Eel = (Etrasl + Erot + Evib) + U 

 

Para una molécula triatómica, la representación gráfica de U ya no sería una 

curva, sino una hipersuperficie de energía. 

R1

R2

f
U =f(R1, R2 , f )  

 

 

Dentro de la aproximación Born-Oppenheimer, consideraremos siempre una 

molécula aislada, ignorando las interacciones intermoleculares ®  nuestros 

resultados serán aplicables a moléculas en fase gaseosa a baja presión. 
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Potential energy surfaces 

·  Born-Oppenheimer approx. allows us to separate electronic and nuclear 
motion  

·  when nuclei move, the electrons re-adjust quickly  
·  energy of molecule is a function of the positions of the nuclei  
·  potential energy surface describes energy of a molecule in terms of its 

structure  
·  Figure from 'Geometry Optimization' article in Encyclopedia of Computational 

Chemistry  

 

Structure  

·  determined from the potential energy surface  
·  minimum corresponds to an equilibrium structure  
·  first order saddle point corresponds to a transition state for a reaction  
·  a reaction path is the steepest descent path connecting a transition state to 

minima  
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5.3.- Molécula ión de hidrógeno molecular. 

5.3.1.-Resolución de la ec. electrónica del +
2H  
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Esta ecuación es separable en coordenadas confocales elípticas, que son las 

que reproducen la simetría del sistema. 
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Las soluciones exactas son bastante complicadas y no existe una fórmula 

analítica para la energía En; se tiene que calcular para cada valor de R y para cada 

estado. Tampoco hay expresiones cerradas para M y N. En definitiva, tenemos un 

conjunto de funciones {Y el,n(r,R)} y energías respectivas {En,el(R)}. 
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Es importante destacar que, debido a la simetría (axial) del sistema respecto 

del eje z  �  [ ] 0, =elz H�
�

 y por lo tanto las funciones de onda deben ser funciones 

propias de 
f¶
¶

-= ��
�

íz  �  la parte de Y  que depende de f  tiene la forma: 

 

 

Las funciones Y el,n(r;R) describen los estados de energía de un electrón 

sometido al campo de los núcleos fijos por lo que, al igual que en el hidrógeno 

denominabamos a las soluciones Y n,l,m(r,q,f ) orbitales atómicos, a éstas las 

denominamos Orbitales Moleculares y son auténticas funciones de estado para el 

+
2H . 

 

Estos OMs se notan según el valor absoluto de || �m=l de forma similar a los OA 

con �  pero con letras griegas. La Energía depende de 2|| �m  . 

 

  l   0 1 2 3 

  �m   0 ±1 ±2 ±3 

designación  s p d f 

 

Además, se clasifican según su simetría respecto del punto medio del enlace: 

 

 g ®     simétricos ®  Y(x,y,z) = Y(-x,-y,-z) 

 u ®      antisimétricos ®  Y(x,y,z) = -Y (-x,-y,-z) 

 

Por último, los estados electrónicos se clasifican según el estado del átomo de 

hidrógeno que se obtiene en la disociación (at. separados) 1s, 2s, 2p,... 

 

En la Figura 13.4 se muestran las curvas calculadas para unos cuantos 

estados electrónicos del +
2H . Estas curvas se obtienen resolviendo la ec. de 

Schrödinger electrónica para distintos valores de R y sumando a los valores 

obtenidos de En,el(R) la repulsión nuclear VAB(R). 
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Un(R)= En,el(R) + VAB(R) 

 

 

 

Nos vamos a centrar en los dos estados electrónicos de menor energía. El 

estado fundamental es un estado s (m = 0) y tiene un mínimo a una distancia 

internuclear Re = 1,06 Å = 2,00 u.a. con una energía Uo(Re) = -0,6026 u.a., que es 

menor que la energía cuando los átomos están a distancia µ , Uo(µ ) = Eel(µ ) = -0,500 

u.a. Este hecho implica que el estado electrónico fundamental del +
2H  es un estado 

enlazante estable, necesitando aportar una energía de  

De = -0,5000 - (-0,6026) = 0,1026 u.a. =2,791 eV = 64,4 kcal/mol 

 

para romper el enlace. Hay que notar que un sólo electrón es suficiente para obtener 

un estado electrónico ligado (enlazante). En cambio, en el primer estado excitado, la 

molécula de +
2H  tiene para cualquier valor de R una energía superior a la de los 

átomos H---H+ separados y se trata de un estado antienlazante º  no ligado o 

disociativo ®  desestabiliza la molécula respecto a los átomos separados. 
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Si dibujamos las funciones de onda correspondientes a los dos OM que 

describen los dos estados electrónicos más bajos tenemos 

 

 
representaciones de las funciones de onda a lo largo del eje internuclear calculadas para R =Re.  

 

Ambas funciones presentan simetría de revolución respecto al eje internuclear 

(eje z), ml = 0 ®  s, siendo la enlazante de tipo gerade ®  g y la antienlazante de tipo 

ungerade ®  u. Ambas funciones dan lugar a OA 1s cuando la molécula se disocia. 
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La principal diferencia entre ambos estados se hace evidente al comparar Y 2.  

El estado enlazante sg1s presenta una gran densidad de probabilidad º  densidad 

electrónica entre los núcleos; de tal manera que la probabilidad de encontrar al 

electrón entre los núcleos aumenta considerablemente en relación a la que 

tendríamos si colocamos dos átomos de H (1s1) localizados en las posiciones de los 

núcleos en el +
2H  y que no interactúan (ver Figura 6.7). Es importante destacar dos 

puntos: 

·  Si bien hay una gran probabilidad de encontrar al electrón entre los 

núcleos, la máxima probabilidad es de encontrarlo sobre los núcleos 

(contracción orbital). Cuando se forma el orbital enlazante, la función se 

contrae más estrechamente en la región de los núcleos al mismo tiempo 

que aumenta la densidad en la región internuclear. 

·  Un sólo electrón es suficiente para formar un enlace. 

 
Ambos puntos van en contra de la descripción que proporciona el modelo de Lewis 

®  H:H, que hace pensar que los electrones están siempre entre los núcleos y que 

sean necesarios 2e- para formar un enlace. 

 
El estado antienlazante su*1s presenta, por el contrario un nodo en la región 

internuclear y la densidad electrónica en la región internuclear es menor que si 

tuvieramos los dos átomos no interactuantes. El asterisco * denota el carácter 

antienlazante. 

Una representación de las superficies de contorno en dos dimensiones 

(curvas de nivel) de ambas funciones lo da la gráfica siguiente, donde se muestra la 

evolución a medida que la distancia internuclear disminuye. Si representásemos 

superficies de contorno tridimensionales el OM sg1s tendría el aspecto de un 

cacahuete y el OM su*1s  de un orbital 2p. 
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Aunque se conocen las soluciones exactas para el +
2H , es importante 

encontrar unas soluciones aproximadas de calidad adecuada por varias razones. En 

primer lugar, la siguiente molécula en complejidad, el H2, ya no es resoluble 

exactamente debido al término de repulsión interelectrónica y en segundo lugar, las 

funciones exactas (OMs) obtenidos para el +
2H  son demasiado complicadas, no 

haciendo aconsejable su utilización en moléculas poliectrónicas. 

 

Vamos pues a describir un método aproximado (OM-CLOA) con el fín de 

compararlo con los resultados exactos y ver si se puede utilizar para construir la 

función de onda de moléculas poliatómicas. 

 

 

 

5.3.2.- Método de Orbitales Moleculares (OM-CLOA) p ara el +
2H . 

 

El método de orbitales moleculares supone que cada uno de los electrones de 

una molécula está descrito por una función (OM) que se extiende, en principio, por 

toda la molécula. 

 

Las soluciones exactas (OMs) obtenidas para el +
2H  sugieren que dichas 

funciones se pueden contemplar como superposición de OA.  De este modo, cerca 

de núcleo A el OM se parece a un OA 1s y del mismo modo, cerca de B el OM se 

parece a un OA 1s en B ®  1sB. Este hecho, sugiere que el OM se puede aproximar 

por una combinación lineal de orbitales atómicos (CLOA) de los átomos que 

componen la molécula. 
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cA y cB son parámetros variacionales que modulan el grado de intervención de cada 

OA en el OM. Consideramos la función Y  como una función variacional y 

optimizamos los coeficientes cA y cB de forma que minimicen la energía promedio. 
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Derivamos la ecuación anterior respecto a los parámetros variacionales:  
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Simplificando las dos ecuaciones y reagrupando términos: 
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Es un sistema de ecuaciones lineales y homogéneas. La condición 

matemática que ha de cumplir el sistema para que tenga una solución distinta a la 

trivial (cA= 0 y cB= 0) es que el determinante formado por los coeficientes de las 

incógnitas (cA y cB) debe anularse. (HAA, HBB, HAB y SAB son integrales que se 

calculan y tienen un valor concreto). 
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Para obtener los coeficientes (cA y cB) sustituimos los valores E+ y E- en las 

ecuaciones seculares: 
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si sustituimos en la otra ecuación llegaríamos al mismo resultado (redundante). 

 

 

E- ®   Pasa exactamente lo mismo y ambas ecuaciones nos llevan a   cA = -cB. 

 

 

Por lo tanto, las soluciones serían: 
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si queremos obtener un valor concreto de los coeficientes se normaliza Y . 
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del mismo modo para  
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Inciso: generalización del método de variaciones li neales . 

 

El OM Y es una combinación lineal de los n OA ca de expresiones conocidas 
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sistema homogéneo de ec. lineales simultáneas. Para que el sistema sea compatible 

y determinado (solución diferente de la trivial  ca = 0) se ha de cumplir  ®   

det |Hab - ESab| = 0 
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determinante secular donde Hab y Sab son integrales calculables (conocidas) ya que 

conocemos H
�

y ca . 
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Polinomio de grado n en la Energía: 

 

0... 1
1

2
2

1
1 =+++++ -

- o
n

n
n

n aEaEaEaEa  

 

con n raices , Ei (i = 1, 2, ..., n) para cada una de las cuales  obtendríamos, al 

sustituir en el sistema secular, un conjunto de coeficientes {
iac } que definen el OM 

asociado  ®  )...,,2,1(
1

nic a

n

a
ai i

==Y �
=

c  

 

En este proceso, es necesario utilizar una ecuación adicional, la condición de 

normalización, ya que un sistema de n ecuaciones lineales homogéneas permite 

hallar n-1 incógnitas. 

 

 

 

Análisis de las soluciones aproximadas obtenidas para el +
2H : 

 

Punto de vista energético: 

tcctcc d
r

HEd
rr

H
AAAA s

B
sss

BA
sAA 		 -=--Ñ-= 1111

2
1

1
)()

11
2
1

(  

se puede interpretar como la energía de un e- en un orbital 1sA del H más la energía 

de atracción de núcleo B sobre dicho electrón. Por supuesto, HAA < 0. 

 

 

La integral HAB tiene una forma similar BA H cc |ˆ| y tiene en cuenta el hecho de 

que el electrón no está restringido a moverse en cA o cB sino que puede moverse 

entre los dos orbitales, por lo que recibe el nombre de integral de resonancia.  

HAB < 0. 

 

SAB > 0 ®  integral de solapamiento. Su valor depende en que extensión se solapen 

los orbitales 1sA y 1sB en el espacio. 
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Claramente  

excitadoestadolfundamentaestado

S
HH

E
S
HH

E ABAAABAA

º1

11 -
-

=<
+
+

= -+  

 

 Si se realiza el cálculo CLOA para diferentes valores de la distancia internuclear 

RAB ®   distintos 1/rA y 1/rB, se obtienen distintos valores de E+ y E- a los cuales si 

sumamos 1/RAB  (repulsión nuclear) �  obtenemos las curvas de energía potencial 

molecular, las cuales se representan en la Figura 6.6 junto con las curvas exactas. 

Es importante destacar que la aparición del mínimo en el estado fundamental está 

ligada a la estabilización adicional que proporciona la integral de resonancia en ese 

estado. 

  

 

 

 

 

Punto de vista de la función: 

 

)2(|| 11
2
1

2
1

22
BABA ssssAc cccc ++=Y+  

·  2
1 Asc   ®   probabilidad que tendría si estuviera en A 

·  2
1 Bsc   ®   probabilidad que tendría si estuviera en B 

·  
BA ss 112 cc   ®   contribución extra que aumenta la densidad de probabilidad 

entre los núcleos. 
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La razón de este aumento de densidad de probabilidad está en la interferencia 

construtiva de los dos OA en la región internuclear, ya que ambos tienen una función 

positiva en esta región, por lo que la "amplitud" total es mayor que si el electrón 

estuviese descrito por un único OA, aunque no tanto como en Y + exacta, no 

produciéndose, además, la contracción orbital. 

 

Por el contrario en )2(|| 11
2
1

2
1

22
BABA ssssAc cccc -+=Y - , el último término 

reduce la densidad electrónica entre los núcleos, ya que los OA interfieren 

destructivamente al tener amplitudes de distinto signo y aparece un plano nodal 

perpendicular al eje internuclear y equidistante de ambos núcleos. 

 

 

 

 

Claramente las funciones Y + y Y - se corresponden con los OM exactos sg1s y 

su*1s donde el * denota el carácter antienlazante de este orbital. En general, un OM 

enlazante contribuirá a estabilizar la molécula respecto a los átomos separados, 

mientras que un OM antienlazante ocupado contribuirá a desestabilizarla. 
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Calidad de las soluciones CLOA      (Figuras 6.6 y 6.7) 

 

Cualitativamente estas soluciones reproducen perfectamente las tendencias 

de las curvas de energía potencial y la forma de |Y |2 de las soluciones exactas. 

Cuantitativamente dejan bastante que desear ya que para Y +  

 

Exp.   ®   Re = 1,06 Å     De = 2,79  eV 

CLOA   ®   Re = 1,32 Å     De = 1,76  eV 

 

Mejora de la función CLOA ®   introducción de una carga nuclear efectiva ®  

parámetro variacional arbitrario (factor de escala) en el exponente del orbital 1s ®   

 A
A

r
s e h

p
h

c -=
2/3

1  

 

Al minimizar E+ con respecto a h y RAB  se obtiene: 

 
 Re = 1,07 Å     De = 2,35  eV h(Re) =1,24 

 
En la Figura 7.5 se muestra una gráfica de la función escalada, donde se observa la 

contracción orbital y la mejora de la densidad electrónica en la región internuclear. 
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Si utilizamos dos funciones base por cada átomo de H: 

 

965,2246,1138,0..01,273,2

,2,1:

})2(1{})2(1{

=====

®

+++=Y

Vk
Vk

cauReVD

escaladasfuncionespslvariacionaparamétroc

pcspcs

ee

BoBAoA

 

 

Es decir, la aproximación CLOA es susceptible de mejoras que permiten 

reproducir muy precisamente el resultado exacto o experimental. (ver Levine Q.C.) 

 

 

 

Los resultados OM-CLOA simples se pueden resumir en un diagrama 

simplificado de niveles de energía de Orbitales moleculares, construido por 

solapamiento de OA 1s-1s, donde la separación entre niveles corresponde a la 

diferencia de energía en la distancia de equilibrio Re. (las curvas de energía varían 

con R y no son equidistantes). 

 

 

Debemos recordar que un orbital (OM) es una función espacial de un electrón, 

y que del mismo modo que la función de onda de un átomo polielectrónico, se puede 

aproximar usando OA, la función de onda para una molécula polielectrónica se 

puede aproximar usando OMs. 
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5.3.3.- Estados excitados de +
2H . (T.O.M. simple). 

 

La función Y - representa una aproximación al primer estado excitado del +
2H , 

el cual es un estado disociativo ya que la molécula de +
2H en dicho estado es menos 

estable que un átomo de hidrógeno y un protón a cualquier distancia internuclear; si 

pudiéramos preparar una molécula de +
2H  en dicho estado, se disociaría 

inmediatamente en  H + H+. 

 

Por supuesto, existen otros estados excitados del +
2H  (ver figura 13.4). Los 

OMs que los describen pueden aproximarse combinando orbitales atómicos 

hidrogenoides de alta energía (2s, 2p, 3p, 3s, 3d,...). Estos OMs se utilizarán para 

describir la estructura electrónica de moléculas diatómicas (T.OM. simple) y obtener 

sus configuraciones electrónicas. La nomenclatura de estos OMs responde a la ya 

utilizada. 

  

OAo
ug,l         || lm=l  

 ml = 0  ®   s  ®   simetría de revolución alrededor del eje internuclear 

 ml = ±1  ®  p  ®   antisim. respecto a una rot. 180º alrededor del eje internuclear 

 ml = ±2  ®  d  ®   antisim. respecto a una rot. 90º alrededor del eje internuclear 

 

g,u   ®   paridad o simetría respecto a la inversión (centro de simetría) 

o   ®   símbolo que indica el caracter antienlazante (*) o enlazante (nada). 

OA  ®   el orbital atómico del que provienen o al que dan lugar al disociarse. 

 

Al igual que con los OA 1s,  las combinaciones lineales de los OA 2sA y 2sB 

dan lugar a los OMs:  sg2s º  (2sA + 2sB)  y  su*2s º  (2sA - 2sB). 

 

Los orbitales 2p tienen dos formas de combinarse según estén dirigidos 

siguiendo el eje internuclear (2pz) o perpendiculares a dicho eje (2px,y). 

 

ppp uzz BA
222 *s®+    ppp gzz BA

222 s®-  
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Debido a los signos  opuestos de los lóbulos, la combinación (+) da una 

interacción destructiva y genera el OM antienlazante ya que hay una disminución de 

densidad electrónica entre los núcleos. Por el contrario, la combinación lineal (-) 

produce un aumento de carga entre los núcleos y genera el OM enlazante. Dado 

que ml = 0 para los OA 2pz, dan lugar a OMs s ®  con simetría de revolución 

alredededor del eje internuclear, revolución que generaría la forma tridimensional. 

 

Los orbitales 2px o 2py (son comb. lineales de los 2p±1 ®  ml = ±1) darán lugar 

a orbitales de tipo p. La figura 13.4 muestra las combinaciones lineales, siendo la 

)22(
BA xx pp +  la enlazante, la cual es ungerade ( xu p2p ) y la )22(

BA xx pp -  la 

antienlazante y gerade ( xg p2*p ). 

 

Del mismo modo, los OA 2py darán lugar a los OMs yu p2p  y yg p2*p  

degenerados con los anteriores en energía. 
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Por razonamiento simples de solapamiento, cabe esperar que al combinar los 

OA 2p, los OMs p (solap. lateral) estén solapados con menos fuerza que los OMs s 

(solap. frontal) y que el orden energético fuera el de la izquierda. La realidad dice 

que dicho orden depende de la molécula (salvo para el O2 y F2, el orden exp. es de 

la derecha) 

 

 

 

Antes de analizar la estructura electrónica de algunas moléculas diatómicas 

homonucleares mediante la T.O.M. simplificada vamos a estudiar la molécula de H2 

empleando la teoría de OM. 
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5.4.- La molécula de Hidrógeno. 

 

La molécula de hidrógeno ocupa el mismo lugar en la teoría de la estructura 

electrónica molecular que el átomo de Helio en la teoría de la estructura atómica. 
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r121
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Dentro de la aproximación de Born-Oppenheimer el hamiltoniano electrónico (dos 

electrones y dos protones) viene dado por: 
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Método OM.  La ecuación de Schrödinger electrónica, 
��  
��
H elYel  =  Eel Yel , no puede 

resolverse exactamente para el H2 debido al término de repulsión interelectrónica 

1/r12. Si ignoramos este término, dentro de un modelo de electrones independientes, 

obtenemos un Hel aproximado que es suma de dos Hel  para el ión H2
+. 
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En este caso, la función de onda aproximada es el producto de dos funciones 

de onda monoelectrónicas como las del H2
+ (1 para cada electrón). En lugar de 

tomar las funciones exactas del H2
+, que son muy complicadas, tomamos la función 

de onda aproximada OM-CLOA sg1s, de este modo: 

 

[ ] )1(  )1( 
2  2

1
  1 

  )2(1 )1(1  )2()1(  )2,1(

11

11

BA ssg

gg

S
s

ss

ccs

ssff

+
+

=

==Y

 

 

Si además tenemos en cuenta el espín y la indistinguibilidad de los 

electrones, según la cual esta función debe ser antisimétrica, esta función espacial 

simétrica se debe multiplicar por una función de espín antisimétrica. 

 

[ ]

 

1  

1   
     

)2(2)2(

)1()1(

2

1
  

)2()2(1)2()2(1
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1 1      )2()1(  )2()1(
2

1
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Función que corresponde a una configuración  (sg1s)2       

sg1s

 

 

Usando esta función aproximada, calculamos la energía promedio 

(Hamiltoniano exacto) en función de RAB, y obtenemos una curva de energía 

potencial con un mínimo con las siguientes características: 

 

Curva 1:   Re = 0,850 Å  ,  De = 2,681 eV   E(H2) = -1,0985 u.a. 

Exp.:  Re = 0,742 Å  ,  De = 4,75  eV    E(H2) = -1,174 u.a. 

 

que no correlacionan muy bien con los valores experimentales. La función de onda 

OM puede mejorarse de muchas formas (ver Figura 6.10): 
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Coulson (1937) en lugar de utilizar OA hidrogenoides introdujo un factor de 

escala o carga efectiva a, are
a

s /
2/1

3

3
  1 a

p

a -
�
�
�

�
�
�
�

�
= , a determinar variacionalmente, 

obteniendo: 

 
 )2 (      197,1  ) (     49,3         732,0   curvaReVDÅR eee === a  

 
 
Kolos-Roothaan (1960) HF-SCF, obtienen la mejor forma del OM sg manteniendo Y  

como producto de funciones monoelectrónicas (OM). 

 

Curva 3:   Re = 0,740 Å  ,  De = 3,64 eV    

 

 

Como podemos ver, aunque la energía total se calcula con bastante precisión, 

el porcentaje de error en De (la cantidad de interés químico) es muy grande, de 

hecho el método OM no converge para R = µ  a 2 átomos de H1s. (ver curvas). Este 

es el fallo más grande de la teoría de OM y hay que abandonarla para encontrar 

resultados exactos. 
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James y Coolidge (1933) con una función que incluye r12 parecida a la del 

Helio y compuesta de 11 términos obtiene De = 4,72 eV (curva 8). Kolos y 

Wolniewicz (1964-8) con 100 términos obtienen De/hc = 38297 cm-1, en esa fecha el 

valor experimental era 38293 cm-1, la diferencia de 4 cm-1 llevó locos a los teóricos 

introduciendo correcciones adicionales hasta que en 1970 Herzberg reinvestigó el 

espectro del H2 y encontró un valor exp. idéntico al teórico. 

 

Se alcanza de nuevo el valor experimental pero se pierde la imagen física 

simple que proporciona el método de OM ®  (sg1s)2 ®  los átomos de H están unidos 

por un enlace consistente en un par de electrones en un orbital s. 

 

 

Estados excitados de la molécula de H2. 

 
Cuando se generan las configuraciones excitadas del H2, el OM simple más 

bajo que podemos utilizar es el su*1s, siendo la configuración electrónica del estado 

excitado más bajo la : (sg1s)1( su*1s)1  . También podríamos generar la configuración 

electrónica (su*1s )2.  Para estas configuraciones y la del estado fundamental 

podemos tener los siguientes estados (recordar átomo de Helio):  

   

1

2

3

4

5

6 |su su|

|sg sg|

|sg su|

|sg su|

|sg su|

|sg su|

Ms S
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 sg      su 
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Las funciones 4 y 5 no son correctas ya que distinguen entre los electrones, y 

no son funciones propias de S2. Las funciones correctas se obtienen por 

combinación lineal de las dos funciones. 

 

( ) [ ] [ ]

( ) [ ] [ ])2()1()2()1(
2

1
 )2()1(  )2()1(

2

1
    

2

1

)2()1()2()1(
2

1
 )2()1(  )2()1(

2

1
    

2

1

5 4 

5 4 

abbassss

abbassss

-+=Y-Y=Y

+-=Y+Y=Y

-

+

guug

guug
 

 

(ejercicio: comprobar que las funciones Y + y Y -, se expresan como combinación 

lineal de dos determinantes de Slater) 

 

Por lo tanto, las funciones Y 2, Y 3, Y +  forman un estado triplete con Ms = 1, -1, 0  y  

S = 1, mientras que la función Y - forma un estado singlete con Ms = 0 y S = 0. 

 

1

2  3

6

1Sg
+

1Sg
+

3Su
+

1Su
+

E

(sg1s)2

(su1s)2

(sg1s)1(su
*1s)1

 

 

El estado triplete (Y 2, Y 3, Y +) tiene una energía menor que el singulete, 

situación que se repite en la mayoría de moléculas poliatómicas cuando excitamos 

un electrón del OM más alto doblemente ocupado a un OM vacío (H2L0  ®  H1L1). 
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El ejemplo ilustra como una configuración electrónica molecular da lugar, 

análogamente a lo que ocurre con los átomos, a distintos estados agrupados en 

términos moleculares.  

 

Notación de los términos moleculares  �   ),(
,

12 -++ L ug
S  

 

dobleespacialóndegeneraciMfEMLM LLzL        )(                ||  2
             ===L �  

 

�=
i

L i
mM �   se calcula como suma algebraica de los ml de los electrones 

individuales 

   L   0 1 2 3 

Letra  S P D F 

 

2S+1 ®  multiplicidad de espín,  
  
MS  =  msi

i
�           MS  =  - S , - S+1, ..., + S 

Para moléculas diatómicas, los estados procedentes de la misma configuración 

electrónica y con los mismos valores de L  y S se dice que pertenecen al mismo 

término molecular. 

 

En moléculas diatómicas homonucleares se añade el subíndice g ó u para 

mostrar la paridad (simetría respecto al centro de inversión) de los estados 

electrónicos implicados en el término: 

 
   gxg = g   uxu = g uxg = gxu = u 

 

El superíndice (+,-) se emplea solo para términos S e indica el 

comportamiento de los orbitales respecto a la reflexión (+ ®  simétrico, - ®  

antisimétrico) en un plano que contenga a los núcleos. Para los orbitales s  dicha 

reflexión es siempre simétrica ®  +. 

 

H2  (sg1s)2     ®      
1Sg

+  

 ML = 0 + 0 = 0  ®   S  gxg = g 

MS = 1/2 + -1/2 = 0  ®  S = 0 2S+1 = 1  
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 (sg1s)1 (su
*1s)1        ®      

1Su
+ , 3Su

+  

 ML = 0 + 0 = 0  ®   S  gxu = u 

MS = 1, -1, 0, 0  ®  S = 0, 1 2S+1 = 1, 3  

 

(su
*1s)2     ®      

1Sg
+  

 ML = 0 + 0 = 0  ®   S  uxu = g 

MS = 1/2 + -1/2 = 0  ®  S = 0 2S+1 = 1  

 

En general, cualquier subcapa molecular completa (conjunto de OMs degenerados) 

da lugar a un término   
1Sg

+  y solamente debemos preocuparnos de los electrones en 

subcapas incompletas, al igual que en los átomos, para establecer los términos 

moleculares 

 

 

5.5.- Moléculas diatómicas homo- y heteronucleares.  

 

Vamos a estudiar la estructura electrónica de moléculas diatómicas a dos 

niveles de complejidad: 

 

Teoría OM simple: la combinación de dos OA (uno por átomo) da lugar a dos OM, 

uno enlazante y otro antienlazante. 

Teoría OM-SCF: no hay restricciones en la CLOA que dan lugar a los OMs. 

 

La configuración electrónica del estado fundamental de las moléculas diatómicas se 

obtiene colocando el número de electrones apropiado en los OM de menor energía, 

teniendo en cuenta el principio de exclusión de Pauli y la regla de Hund de máxima 

multiplicidad de espín. 

 

Teoria OM simple 

El orden energético de los OMs, [pu2p,sg2p], no siempre viene dado por 

razonamientos simples de solapamiento. Esto se basa en evidencias 

espectroscópicas y cálculos detallados, variando el orden de unas moléculas a otras 

debido a las interacciones e-e. 
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     sg2s < su
*2s <[ pu2p < sg2p] < pg

*2p < su
*2p  

 

 

Datos experimentales de moléculas diatómicas         Datos teóricos 

 en Estado fundamental.                                               ………………… 

Especie  Energia enlace  Distancia  Multiplicidad Orden Término 

molecular  (kJ/mol) enlace (Å)  enlace     

 

H2
+  255 1,06 2 1/2 2Sg

+ 

H2  431 0,74 1 1 1Sg
+ 

He2
+  251 1,08 2 1/2 2Su

+ 

He2  No se observa   0  

Li2  105 2,67 1 1 1Sg
+ 

Be2  No se observa   0  

B2  289 1,59 3 1 3Sg
- 

C2  599 1,24 1 2 1Sg
+ 

N2  942 1,10 1 3 1Sg
+ 

O2
+  643 1,12  2,5 2Pg 

O2  494 1,21 3 2 3Sg
- 

O2
-  395 1,35  1,5 2Pg 

F2  154 1,41 1 1 1Sg
+ 

Ne2  No se observa   0  

 

 

 Orden de enlace = (nº de e- enlazantes – nº de e- antienlazantes)/2 
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H2
+   ®  1 electrón  ®  configuración estado fundamental  (sg1s)1    o.e = 1/2 

 

H2  ®  2 electrones ®  config. estado fundamental  (sg1s)2             o.e = 1 

El mayor orden de enlace explica la menor distancia del H2 (0,74 Å) respecto al 

H2
+ (1,06 Å). La energía de enlace (431 kJ/mol) es menor del doble de la 

energia de enlace de H2
+ (255 kJ/mol) debido a la repulsión entre los dos 

electrones situados en el mismo OM. 

 

He2  ®  4 electrones ®  (sg1s)2 (su*1s)2   ®   o.e = (2 –2)/2 = 0 no hay enlace neto. 

Esto está de acuerdo con el hecho experimental de que la especie He2 nunca 

ha sido observada experimentalmente. 

 

Li2  ®  6 electrones ®  (sg1s)2 (su*1s)2 (sg2s)2   ®   o.e = (4 –2)/2 = 1 ®  simple 

enlace. Efectivamente, el vapor de Litio contiene moléculas de Li2, si bien su 

enlace no es muy fuerte: 2,67 Å y 105 kJ/mol.  La config. electrónica se nota 

usualmente como ®  KK (sg2s)2 . Los electrones 1s en el Li están muy cercanos 

al núcleo de modo que el solapamiento entre los OA 1s es muy pequeño, 

dando lugar a que las energías de los OM ®  sg1s y su*1s están muy próximas 

entre sí y son casi iguales a la energía de un OA 1s en el átomo de Litio, es 

decir, que estos OMs equivalen a la capa K llena de cada átomo.  De este 

modo solo es necesario considerar los electrones de valencia al escribir las 

conf. electrónicas de las moléculas ya que son los que forman el enlace. 

 

B2  ®  10 electrones ®   conf. electrónica ®  KK (sg2s)2 (su*2s)2 (pu2p)2 , ya que si 

bien el B2 es una molécula estable y se observa experimentalmente (1,59 Å y 

289 kJ/mol) su estado fundamental no es singulete sino triplete. Al utilizar la 

configuración electrónica anterior y no la KK (sg2s)2 (su*2s)2 (sg2p)2 , y aplicar 

la regla de Hund de máxima multiplicidad el estado fundamental es un triplete 

de acuerdo con la experiencia. 

 

  configuración electrónica   (pu2px.y)
2    ®  Término molecular  

   
pu,x pu,y  
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los orbitales px y py son combinación lineal de los p+1 y p-1, por lo que |ML|  = 0 y S = 

0,1 (recordar Helio, H2).  

El término más estable es de máxima multiplicidad, S = 1. 

Todos los estados son g ya que  uxu = g. 

Cuando los dos electrones están en el mismo orbital p, el estado será +, ya que un 

orbital p es antisimétrico respecto a la reflexión en su plano nodal  – x – = + 

 

Cuando los dos electrones están en distinto orbital p, será –, ya que si elegimos el 

plano nodal del px como plano de reflexión, orbital py será simétrico respecto a dicho 

plano   (–) x (+ )= - 

 

El término más estable será ®   3Sg
-
 

 

 

C2  ®  12 electrones ®  se conserva la ordenación de OM obtenida para el B2 y el 

estado fundamental es un singulete de acuerdo con las evidencias 

experimentales. 

  c. electrónica ®  KK (sg2s)2 (su*2s)2 (pu2p)4, sistema capa cerrada S = 0. Orden 

de enlace ®  2 y, en consecuencia, la distancia de enlace (1,24 Å)  es mucho 

menor que la del B2 y su energía de enlace mayor 

 Término molecular (subcapa cerrada) ®   1Sg
+ 

 

 

N2  ®  14 electrones ®  c. electrónica ®  KK (sg2s)2 (su*2s)2 (pu2p)4 (sg2p)2 la 

espectroscopía fotoelectrónica demuestra que los electrones (sg2p) son de 

mayor energía que los (pu2p). 

 sistema capa cerrada S = 0. Orden de enlace ®  3, concuerda con la visión 

química del enlace en el N2, que es una molécula con un triple enlace   : N º N : 

formado por un enlace s  y dos p  (1,10 Å y 942 kJ/mol) 

  

 Término molecular (subcapa capa cerrada) ®   1Sg
+ 
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O2  ®  16 electrones ®   c. electrónica ®  KK (sg2s)2 (su*2s)2 (sg2p)2(pu2p)4 (pg*2p)2 

, orden de enlace = 2. 

  Según esta conf. electrónica, el estado fundamental es un triplete de acuerdo 

con la experiencia, se observa que el O2 es paramagnético ®  el O2 líquido se 

adhiere a un imán. El paramagnetismo del O2 se utiliza todavia por los 

anestesistas para medir el O2 en sangre durante la anestesia. 

 Doble enlace, uno s y el otro p  (1,21 Å y 494 kJ/mol) 

 Término molecular ®  análogo al B2  ®   3Sg
-
 

   pg
*
,x pg

*
,y  

 
F2  ®  18 electrones ®   c. electrónica ®  KK (sg2s)2 (su*2s)2 (sg2p)2(pu2p)4 (pg*2p)4 

, orden de enlace = 1, (1,41 Å y 154 kJ/mol) 

 
Ne2  ®  20 electrones ®  orden de enlace = 0,  no se observa experimentalmente y el 

Ne es monoatómico 

 
Na2  ®  22 electrones ®   c. electrónica ®  KK LL (sg3s)2 
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 OMs formados por combinación lineal simple de dos OA. 

 

  

  N2  O2 
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Teoría OM-SCF  

 Los principios de los cálculos SCF moleculares son esencialmente los mismos 

que para los cálculos SCF atómicos. Para obtener la descripción de las propiedades 

energéticas y químicas de una molécula tenemos que resolver la ecuación 

 

     Y=Y ele EH
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La resolución analítica de esta ecuación no es posible debido a los términos 

1/rij y hemos de utilizar funciones aproximadas. Las expresiones siguientes son 

válidas para sistemas capa cerrada (mayoría de moléculas) 

 

Modelo orbital: La función Y(1,2,…, 2N) que describe el estado electrónico de 

la molécula se aproxima por un producto de orbitales moleculares ®  funciones 

monoelectrónicas f i que describen el movimiento de un electrón.  

 

Y (1,2,…, 2N) se escribe como producto antisimetrizado de espín-OM para tener en 

cuenta el espín y la indistinguibilidad de los electrones 

 

NNaaNNN ffffffjjjj ,,...,,...,,,,...,,,)2...,,2,1( 1121221 ==Y -
 

 

Hallamos el valor promedio de la energía y aplicamos el principio variacional 

para obtener los OMs que minimicen Eel. 
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Obtención de los mejores orbitales posibles: 

 

 

 

 

el proceso de minimización conduce a las siguientes ecuaciones monoelectrónicas 

(ec. de Hartree-Fock): 

 

...,,2,1)1()1()1(ˆ == if iii fef  

 

donde: 

if  ®  funciones monoelectrónicas ®  OM 

    ei   ®   energía OM if  

f(1) ®  es el operador  de Fock o hamiltoniano monoelectrónico efectivo. 
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 Las ecuaciones de Hartree-Fock han de resolverse por un proceso iterativo ya 

que el operador de Fock depende de las funciones if . 

  

 En el cálculo atómico se utilizan como funciones monoelectrónicas, orbitales 

hidrogenoides adaptándolos a los átomos polielectrónicos mediante la introducción 

de parámetros variacionales en la exponencial de la parte radial. En el caso de 

moléculas, Roothaan propuso en 1951 definir cada OM if como CLOA de todos los 

átomos que forman la molécula sin restricción alguna: 
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donde los parámetros variacionales a determinar son los coeficientes cki. 
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 La resolución del determinante secular, det |Hjk – eiSjk| = 0, mediante un 

proceso iterativo, nos permitirá obtener las energías y los coeficientes que definen 

los OMs f i. 

  

 { } { } { } Tipi EyNc
i

    ),...,2,1(               ,  Y�® fe  

 

 

 Para tener una representación precisa de un OM se requiere que el OM sea 

expresado como una combinación lineal de un conjunto completo de funciones. Esto 

quiere decir que todos los OA de un átomo dado, ocupados o no en el átomo libre, 

contribuyen a los OM. Para simplificar los cálculos, frecuentemente se resuelven las 

ecuaciones de Hartree-Fock usando como base sólo aquellos OA de cada átomo 

cuyo número cuántico principal no excede del número cuántico principal de los 

electrones de valencia del átomo. Esta base limitada a OA de la capa interna y de 

valencia se llama base mínima. El uso de una base mínima da sólo una 

aproximación a los OM de Hartree-Fock. Toda función hallada mediante solución de 

las ecuaciones H-F se llama una función de onda de campo autoconsistente (SCF). 

Una función de onda SCF es precisamente igual a una función de onda H-F sólo si 

la base es muy grande. 
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  N2 calculo SCF-Base minima (STO-3G)//Re= 1.10 Å  
     Molecular Orbital Coefficients  
                       1         2         3         4         5 
                       ( sg)-O   ( su)-O   ( sg)-O   ( su)-O   ( pU)-O 
     EIGENVALUES --   -15.51721 -15.51531  -1.44044    -.72283   -.57139 
   1 1   N  1S           .70308    .70285   -.17565    -.17117    .00000 
   2        2S           .01284    .02682    .48957     .74236    .00000 
   3        2PX          .00000    .00000    .00000     .00000    .62521 
   4        2PY          .00000    .00000    .00000     .00000    .00000 
   5        2PZ         -.00206   -.00982   -.23948     .26344    .00000 
   6 2   N  1S           .70308   -.70285   -.17565     .17117    .00000 
   7        2S           .01284   -.02682    .48957    -.74236    .00000 
   8        2PX          .00000    .00000    .00000     .00000    .62521 
   9        2PY          .00000    .00000    .00000     .00000    .00000 
  10        2PZ          .00206   -.00982    .23948     .26344    .00000 
                           6         7         8         9        10 
                       ( pU)-O   ( sg)-O   ( pg)-V    ( pg)-V   ( su)--V 
     EIGENVALUES --     -.57139   -.53886    .28019     .28019   1.11755 
   1 1   N  1S           .00000   -.06907    .00000     .00000    .12629 
   2        2S           .00000    .40757    .00000     .00000  -1.19563 
   3        2PX          .00000    .00000    .83284     .00000    .00000 
   4        2PY          .62521    .00000    .00000     .83284    .00000 
   5        2PZ          .00000    .60381    .00000     .00000   1.20907 
   6 2   N  1S           .00000   -.06907    .00000     .00000   -.12629 
   7        2S           .00000    .40757    .00000     .00000   1.19563 
   8        2PX          .00000    .00000   -.83284     .00000    .00000 
   9        2PY          .62521    .00000    .00000    -.83284    .00000 
  10        2PZ          .00000   -.60381    .00000     .00000   1.20907 

 

 e1=-15,517 u.a. = - 422,24 eV             (1u.a. = 27,2116 eV) 

 
 f 1 = 0,703 1sA + 0,013 2sA - 0,002 2pzA  

        0,703 1sB + 0,013 2sB + 0,002 2pzB = 

 ffff 1 @@@@ 0,703 (1sA + 1sB)  

 
 e2= -15,515 u.a. = - 422,20 eV              

 ffff 2 @@@@ 0,703 (1sA - 1sB) 

 
Son orbitales internos o de core, por eso su energía es tan baja. 

Claramente corresponden al sg1s y su*1s (enlazante y antienlazante) 
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 El valor tan pequeño para la separación energética evidencia que los OA 1sA y 

1sB no interaccionan prácticamente (no se solapan). Esto es debido a que son OA 

internos, muy concentrados sobre el núcleo, como consecuencia del aumento de 

carga nuclear. 

 

 

1sA 1sB

0,05 eV

1s 1s 1s 1sf 2

f 1  

 

 e3=-1,44004 u.a. = -39,20 eV             enlazante 

 f 3 @ -0,18 (1sA + 1sB) + 0,49 (2sA + 2sB) -0,24 (2pzA - 2pzB) 

es enlazante ya que tanto el solapamiento
2sA+ 2sB como el 2pzA-2pzB son constructivos

+ +

 

  

  

 e4=-0,7228 u.a. = -19,67 eV             antienlazante 

 f 4 @ -0,17 (1sA - 1sB) + 0,74 (2sA - 2sB) + 0,26 (2pzA + 2pzB) 

      

 

Son orbitales de valencia (destacar su energía) 

 

 Hay un solapamiento fuerte entre los OA de ambos átomos, siendo la diferencia 

entre ambos de @ 20 eV. 

 Si bien los OM son muy similares a los que en la T.O.M. simple 

denominábamos sg2s y su*2s, ahora existe una fuerte participación de los orbitales 

atómicos 2pz dirigidos a lo largo del eje internuclear. Por el contrario, los orbitales 2px 

y 2py no participan en absoluto.  

 

Regla general: únicamente se combinan OA que tienen las mismas características 

de simetría (en este caso axial). Los orbitales pertenecientes a distinta simetría son 

ortogonales (S = 0).  
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 Los OA que contribuyen a un OM dado dependen de la simetría del OM. Por 

ejemplo, hemos visto que los OM de una molécula diatómica se pueden clasificar 

como s, p, d,... según tengan 0, 1, 2,... planos nodales que contengan al eje 

internuclear. Sólo OA que no tienen planos nodales contribuyen a un OM s, sólo OA 

que tienen un plano nodal a un OM p, etc. 

 

 e5= -0,5714 u.a. = -15,55 eV = e6           enlazante 

 f 5 = 0,63 (2pyA + 2pyB) = pu2py 

 f 6 = 0,63 (2pxA + 2pxB) = pu2px 

 

 e7= -0,5389 u.a. = -14,66 eV           sg  enlazante 

 f 7 @ -0,07 (1sA + 1sB) + 0,41 (2sA + 2sB) + 0,60 (2pzA - 2pzB) 

 participan mucho el orbital 2p y 2s,      se corresponde con el sg2p 

 

 En este caso, el cálculo nos indica que los orbitales p enlazantes aparecen por 

debajo de los s. 

 

 e8= 7,62 eV = e9           OMs virtuales (energías irreales) 

 f 8 = 0,83(2pyA - 2pyB) = pg*2py 

 f 9 = 0,83(2pxA - 2pxB) = pg*2px 

 

 f 10 @    -1,20 (2sA - 2sB) + 1,21 (2pzA + 2pzB)  

 

 

Ahora los OM se nombran por : 

 sus características de simetría s, p, d,... 

 su orden energético a igualdad de simetría y paridad 

 su carácter antienlazante 

 

 

Ejercicio-Actividad: Hacer varios cálculos base mínima y representar los OMs de N2, 

O2, CO, HF. 
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1s 1s

1su
*

1sg

2s

2sg

z y x x y z

2su
*

1pu

1pg
*

3su
*A B

E

orbitales de valencia (virtuales)

orbitales de valencia: orbitales
ocupados por e- deslocalizados
en el conjunto de la molécula

orbitales internos: equivalentes a los
existentes en átomos aislados

2s

2p3sg

 

 
 1sg » sg1s 1su* » su*1s 

 (2sg, 3sg) , (2su*,3su*)     participan 2s y 2p 

 1pu » pu2p 1pg*» pg*2p 

Configuración estado fundamental KK (2sg)
2 (2su*)

2(1pu)
4(3sg)

2   

 

 

 Por lo tanto, si estudiásemos el Br2 podríamos limitarnos a los e- de valencia 

que son semejantes a los del F2 y la combinación (CLOA) para formar un OM tendría 

lugar según las siguientes reglas: 

 
 1) Análoga simetría de los OA  

 2) Parecida energía de los OA 

 3) Solapamiento apreciable (en realidad va incluid a en las dos anteriores). 



 

Tema 5  Química Física, Grupo Innovación Educativa, 09-10 

 

45 

 

 

 

 

 

 

Moléculas diatómicas heteronucleares 

 

 Si utilizamos la teoría de OM cualitativa (cada OM es una combinación lineal de 

2 OA) las combinaciones a realizar ya no son triviales, ya que los OA tienen 

energías distintas sobre ambos átomos. Tendremos, por tanto, en cuenta la reglas 

generales que acabamos de enumerar. 

 

Ejemplo:  HF      H: 1s1 F: 1s22s22p5  

  

 energías de los OA ®  1s(H)= -13,61 eV      

   2s(F)= - 46,37 eV 2p(F)= -18,72 eV 

   1s (F) es muy profundo 
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 Parece claro que solamente puede haber una combinación efectiva entre los 

OA 1sH y 2pF debido a la diferencia energética, y únicamente se podrá combinar el 

1sH con el 2pz(F) por razones de simetría y obtendremos un orbital de tipo s dada la 

simetría axial ( m = 0 para ambos OA). Obtenemos una combinación enlazante y 

otra antienlazante. 

  

1sH 2pzF

 

  FzHFzH pcscpcsc 2'1'21 21
*

21 -=+= ss  

 

 La designación g, u no es aplicable al perderse el centro de simetría. 

 

 Los orbitales 2pxF y 2pyF tienen |m| = 1 con un plano nodal que contiene al eje 

internuclear z y tienen que formar OM p. Como el H no tiene orbitales de valencia 

con |m| = 1, dichos OMs se formarán únicamente con los OA del F, es decir, serían 

OM no enlazantes (no muestran ni disminución ni aumento de carga entre los 

núcleos), que no contribuyen al enlace. 

 

 Los OA 1s y 2s del F tienen una energía demasiado baja para formar parte 

sustancial del enlace y forman, por tanto, OM s  no enlazantes en el HF. 

En esta primera aproximación, los OM ocupados en FH son: 

 

 1s  = 1sF 2s  = 2sF    3s  = c1 1sH  +  c2 2pzF 

  1px = 2pxF   1py = 2pyF      

 

 Como el F es más electronegativo que el H, es de esperar que |c2| > |c1|, es 

decir, es más probable encontrar a los electrones cerca del F que del H ®  (Fd--H d+). 

 

 

 En la siguiente Figura se muestra el esquema de niveles de energía para el HF 

en la aproximación simple. Los OMs 1p son OA de pares solitarios en el F y tienen 

aproximadamente la misma energía que los OA 2pF. El OM 2s  es también un orbital 

de par solitario. 
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Si realizamos un cálculo SCF, utilizando como CLOA 

 
 f  = c1 1sH + c2 1sF + c3 2sF + c4 2pxF + c5 2pyF + c6 2pzF     
 
obtendriamos los OMs que se recogen en la Tabla siguiente (no aparece el virtual). 

Se puede observar que el OM 1s sólo tiene una contribución significativa de OA 1sF. 

Con el OM 2s ocurre prácticamente lo mismo. Pero con el OM 3s, ya aparece, en 

contradicción con la T.O.M. simple, una participación importante del OA 2sF. La 

diferencia de energía no es lo suficientemente importante para evitar cierta 

participación. Si calculásemos la densidad electrónica total sobre cada átomo 

comprobaríamos que el enlace es polar (Fd--H d+). La cuantía de la polarización viene 

dada por la magnitud de la CLOA. 

 

 HF calculo SCF-Base minima (STO-3G)//Re= 0.92 Å  
     Molecular Orbital Coefficients 
                           1         2         3         4         5 
                        (1 s)-O     (2 s)-O    ( 3s)-O   (1 px)-O    (1 py)-O 
     EIGENVALUES --   -25.90030  -1.7026   -.58429   -.46407   -.46407 
   1 1   F  1S           .99470   -.24931   -.08216     .00000    .00000 
   2        2S           .02261    .93709    .43280     .00000    .00000 
   3        2PX          .00000    .00000    .00000    1.00000    .00000 
   4        2PY          .00000    .00000    .00000     .00000   1.00000 
   5        2PZ         -.00294   -.08893    .70179     .00000    .00000 
   6 2   H  1S          -.00575    .15782   -.52238     .00000    .00000 
 

    
  3s      4s  

    

   1px  1py 
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El átomo de H es especial en el sentido de que no tiene orbitales de valencia p.  

En la Figura siguiente se resume el diagrama de OM que se obtendría para una 

molécula diatómica heteronuclear donde A y B son del 2º período o mayor, siendo B 

más electronegativo que A (por ej. CO). Los OM (T.O.M. simple) que se obtienen 

son semejantes a los de las moléculas homonucleares, siendo importante resaltar 

que: 

- en cada OM enlazante la densidad de probabilidad es mayor alrededor del 

elemento más electronegativo B (sus OA son más estables). 

- en cada OM antienlazante la densidad de probabilidad es mayor alrededor del 

elemento menos electronegativo A. 

 

   

 Esto se puede comprobar en la Tabla siguiente  donde se dan los OM 
calculados para el CO: 
  1s » O1s    2s » C1s     

  3s » O2s + C2s           (participa más el O2s) 

  4s » O2s , C2s , O2pz   (antienlazante) 

  1p  ( C2p < O2p)          5s » C2s , C2pz , O2pz     

  2p  ( C2p > O2p) 

 
Conf. estado fundamental  KK (3s)2(4s)2(1p)4(5s)2     o.e. = 3  Cº O      1S+  

 
CO calculo SCF-Base minima  Molecular Orbital Coefficients 
                           1         2         3         4         5 
                         ( s)--O    ( s)--O    ( s)--O    ( s)--O    ( p)--O 
     EIGENVALUES --   -20.42333 -11.09326  -1.45841    -.69917   -.54992 
   1 1   C  1S           .00040    .99361   -.12626     .16640    .00000 
   2        2S          -.00866    .02631    .24067    -.54079    .00000 
   3        2PX          .00000    .00000    .00000     .00000    .44558 
   4        2PY          .00000    .00000    .00000     .00000    .00000 
   5        2PZ         -.00735    .00700    .16683    -.06756    .00000 
   6 2   O  1S           .99415   -.00020   -.22244    -.13197    .00000 
   7        2S           .02773   -.00693    .76679     .64554    .00000 
   8        2PX          .00000    .00000    .00000     .00000    .79127 
   9        2PY          .00000    .00000    .00000     .00000    .00000 
  10        2PZ         -.00681    .00100   -.21718     .62638    .00000 
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                           6         7         8         9        10 
                          ( p)--O     ( s)--O   ( p)--V   ( p)--V    ( p)--V 
     EIGENVALUES --     -.54992   -.44632    .31264     .31264   1.03681 
   1 1   C  1S           .00000   -.16692    .00000     .00000   -.12199 
   2        2S           .00000    .75956    .00000     .00000    .96980 
   3        2PX          .00000    .00000    .93134     .00000    .00000 
   4        2PY          .44558    .00000    .00000     .93134    .00000 
   5        2PZ          .00000   -.57300    .00000     .00000   1.22647 
   6 2   O  1S           .00000    .00083    .00000     .00000    .12809 
   7        2S           .00000    .03932    .00000     .00000  -1.08050 
   8        2PX          .00000    .00000   -.66319     .00000    .00000 
   9        2PY          .79127    .00000    .00000    -.66319    .00000 
  10        2PZ          .00000    .43517    .00000     .00000    .96805 

 

 Superficies de contorno (95%) de los orbitales moleculares del CO 

   6s  

 2px 2py 

   5s  

 1px 1py 

 3s  4s  

  1s   2s  

 

Actividad: analizar y discutir en Tutorías : OMs Moléculas Poliatómicas. (dar 

fotocopiado o escaneado, I. Levine, Fisicoquímica, pag. 730-739) 
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  Enlace en el etileno:  a) enlaces s      b) enlace p 
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Sistemas pppp-electrónicos. Teoría OM-CLOA para sistemas conjuga dos. Método 

de Huckel . 

 

 El hamiltoniano electrónico para una molécula que consta de S núcleos y N 

electrones es, dentro de la aproximación de Born-Oppenheimer 
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 Para el hidrocarburo no saturado más simple, etileno (S= 6 átomos y N = 16 e), 

o para el benceno (12 átomos y 42 electrones), realizar un cálculo aproximado de 

sus energías resultaba prohibitivo cuando se desarrolló la mecánica cuántica (1930-

40). Dado que en este tipo de moléculas los electrones se pueden separar 

claramente en dos tipos: 

 
·  electrones s  ®  forman la estructura s  de la molécula, ocupan OM simétricos 

respecto al plano molecular ®  esqueleto rígido de enlaces simples. 

·  electrones p ®  ocupan OM antisimétricos respecto al plano molecular ®  

enlaces p más deslocalizados. 

 
se propuso que los electrones p pueden tratarse independientemente de los s . 

 

 Se pueden encontrar algunas razones experimentales que justifiquen esta 

separación s -p: 

 

·  La química peculiar que presentan este tipo de moléculas que se puede 

explicar considerando únicamente los electrones p, comprobándose que es 

prácticamente independiente de la estructura de enlaces s . 

·  Los espectros electrónicos de estas moléculas se pueden racionalizar utilizando 

una aproximación p-electrónica 

·  Una gran cantidad de datos experimentales, como energías de ionización, 

momentos dipolares, reactividades relativas, etc, pueden describirse al menos 

cualitativamente utilizando un modelo de electrones p independientes. 
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 Así pues, en el estudio de moléculas conjugadas, la consideración de los 

electrones p nos puede dar, en primera aproximación, una idea semicuantitativa de 

las propiedades y comportamiento de esas moléculas. En cambio, un modelo de 

enlaces localizados entre pares de átomos, no puede explicar sus propiedades (por 

ejemplo, equivalencia de los enlaces C-C en el benceno). 

 

Separación ssss-pppp. 

El Hamiltoniano de estas moléculas se puede escribir como: 

 

 � �=++=
s p

spspps

n

i

n

j ijr
HHHHH

1�����
 

si despreciamos el término de interacción s-p, spH
�

: 

  

 psps YY=Y+= HHH
���

 

 

podríamos tratar los electrones p separadamente de los s  y el problema de la 

molécula de etileno se reduciría a un problema de dos electrones, y el del benceno 

®  6 electrones.  

 

 Por supuesto, despreciar la interacción s -p es una aproximación muy drástica. 

Una forma de no despreciarla totalmente es reescribir el Hp en función de cargas 

efectivas ZA' que tengan en cuenta el efecto de pantalla que ejercen los electrones s  

sobre la atracción nuclear que sienten los electrones p. 
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ih
�

:  representa la energía de un electrón p moviéndose en el campo creado por los 

núcleos apantallados (ZA') por los electrones s . 

Con este hamiltoniano, podríamos plantearnos un método SCF-OM p, es decir, 

calcular la energía por el método variacional. 
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Electrones pppp-independientes 

 

 Tal como hemos escrito Hp, todavía no podríamos resolver la ecuación de 

valores propios exactamente debido a los términos de repulsión interelectrónicos. La 

aproximación más drástica que podemos hacer es expresar Hp como: 

 ónicosmonoelectrnoshamiltoniadesumahH
N

i

ef
i�

=

=
p

p
1

��
 

 
 No nos vamos  a preocupar de la forma explícita de hi

ef, simplemente será un 

operador que incluya dentro de él y de forma promediada el efecto de pantalla 

debido a los electrones s y la repulsión con los demás electrones p. 

 

 Ahora es posible la separación de variables, y la función de onda se podrá 

expresar como producto de funciones monoelectrónicas. 
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 Dado que el método de Hückel no especifica la forma de hi

ef, no hay motivo 

para tratar de resolver directamente esta ecuación de valores propios y se emplea el 

método variacional. 

 

Aproximación OM-CLOA. 

 

 En el método de Hückel se supone que los OM f i se construyen como CLOA, 

siendo los únicos OA que intervienen en dicha combinación los orbitales 2p 

perpendiculares al plano molecular. 

 

aátomoelsobrelocalizadop2OA)p2(OM)p2(c a

n

1a
aa

c

ppp cfcf ®®= �
=

 

 Como cada átomo de carbono de la cadena conjugada aporta un orbital 2pp, el 

sumatorio se extiende sobre todos los átomos de C ®  nc de la cadena conjugada. 
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Aplicamos el método de variaciones lineales y tras minimizar el valor de la Energía, 

E º  ei, respecto a todos los coeficientes ca se obtiene un sistema de nc ecuaciones 

lineales homogéneas. 
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ef
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Para que el sistema tenga soluciones distintas de la trivial ha de cumplir: 

 

  0=- abiab SHdet e  

 

El problema está en que no somos capaces de calcular Hab ya que no conocemos la 

expresión de hi
ef.  

 

Las suposiciones clave en el método de Hückel afectan a las integrales Hab y Sab.   

 

Aproximaciones del método de Hückel. 

 

1) Las integrales de Coulomb Haa son idénticas para cualquier átomo de carbono y 

en cualquier molécula conjugada y son iguales a una cantidad a. 

   
   Haa = Hbb = Hcc= ....=  a 

 
2) Las integrales de enlace o resonancia Hab = Hba  se supone que tienen el mismo 

valor para dos átomos de carbono cualesquiera enlazados entre sí y se anulan para 

dos carbonos no enlazados. 

  
  Hab= b      ®     si a y b  están enlazados 

  Hab= 0      ®     si a y b  están no enlazados 
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3)  
basi

basi
S abab ¹=®

==®
=

0

1
d  

 

 Tomar la integral de solapamiento cero para carbonos enlazados entre sí, es 

una suposición desafortunada, ya que para carbonos adyacentes varia entre 0,2 y 

0,3, dependiendo de la distancia de enlace. La suposición Hab = 0 para átomos no 

enlazados es más razonable ya que los carbonos no enlazados están muy 

separados. 

 

 
Aplicaciones: Butadieno y Benceno 

 

 Para ilustrar el método de Hückel, vamos a considerar el 1,3-butadieno. Este 

dieno existe en formas s-cis y s-trans, pero en la teoría simple de Hückel no existe 

diferencia en la energía de las dos formas ya que las interacciones entre átomos no 

vecinos se desprecian. El único punto significativo en el tratamiento de Hückel es la 

topología molecular, es decir, qué átomos de carbono están enlazados entre sí. Por 

lo tanto, a efectos del cálculo podemos considerar como si la molécula fuera lineal. 

 

 

H2C C C CH2

H

H s-ciss-trans  

  

C1 C2 C3 C4

 

 

4321
2222 432144332211

4

1
zzzz

a
aa pcpcpcpcccccc +++=+++== �

=
cccccf  

 

si escribimos directamente el sistema de ecuaciones seculares 
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aproximaciones de Hückel: 

 H11 = H22 = H33 = H44 = a 

 H12 = H23 = H34 = H21 = H32 = H43 = b 

 H13 = H24 = H14 = H31 = H42 = H41 = 0 

 S11 = S22 = S33 = S44 = 1        el resto  Sab = 0 
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 Cuando se conoce la sistemática se puede plantear directamente este 

determinante, ya que en el determinante, x aparece en la diagonal principal, los 1 se 

encuentran en las posiciones donde los índices fila-columna corresponden a un 

enlace (por ejemplo, 1,2 ó 2,3) y los 0 en posiciones donde no hay enlace (1-3; 3-1 y 

4-1). Esto permite enunciar una "receta" muy simple para escribir directamente el 

determinante de Hückel para cualquier hidrocarburo insaturado a partir de un 

esquema de la estructura molecular. Las reglas son: 

 

1) Dibujar esquemáticamente el esqueleto definido por los n carbonos 

insaturados. 

2) Numerar los átomos 1,2, ..., n (el orden de la numeración es arbitrario). 

3) LLenar el determinante nxn con x en la diagonal, 1 en las posiciones donde 

los índices fila-columna corresponden a enlaces y con 0 en cualquier otra 

posición. 

 

El determinante resultante debe ser simétrico respecto a la diagonal si se ha escrito 

correctamente. 
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 Dado que el determinante de Hückel contiene sólo información sobre el número 

de carbonos insaturados y de como están conectados entre ellos, en ocasiones se le 

denomina determinante topológico. Topología hace referencia a las propiedades que 

resultan de la conectividad de una figura, pero que no se ven afectadas por giros, 

doblamientos, etc. De este modo, el determinante y los resultados del método de 

Hückel para el 1,3-butadieno son únicos e independientes de la conformación (cis, 

trans o lineal) en que representemos la molécula. Resultados diferentes se 

obtendrían para el ciclobutadieno debido a su distinta conectividad. 

 

  

x   1   0   1
1   x   1   0
0   1   x   1
1   0   1   x

= 0

1 2

34  

 

 

El determinante del 1,3-butadieno hay que resolverlo por el método de los menores: 
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si  x2 = y  ®    y2 -3y + 1= 0  ®   y =2,618034 ; 0,3819660  ®   x = ± 1,6180 ; ± 0,6180 

 

Tenemos, por lo tanto, 4 valores de x ®  4 valores de la energía E = ei = a -bxi 

 

 x1 = -1,6180    e1 = a -bx1  = a +1,618b   

 x2 = -0,6180    e2 = a -bx2  = a +0,618b   

 x3 =  0,6180    e3 = a -bx3  = a - 0,618b   

 x4 =  1,6180    e4 = a -bx4  = a - 1,618b   

 

Como a y b son < 0   ®   e1  < e2  < e3  < e4 

4 OA. ®   det 4x4  ®   4 valores de ei  ®   4 OM  
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 Los coeficientes de estos OM se obtienen sustituyendo cada raiz, (eiº xi) en el 

sistema secular.  

 

Por ejemplo, el OM f 2 correspondiente a la energía e2 = a +0,618b  (x2 = -0,618) 
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Hace falta una ecuación adicional que es la condición de normalización 
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De forma similar obtendríamos los otros tres conjuntos de coeficientes 

 
 f i xi c1i c2i c3i c4i ei 
 
 1 -1,618 0,372  0,602  0,602  0,372  a + 1,618 b 

 2 -0,618 0,602  0,372 -0,372 -0,602  a + 0,618 b 

 3  0,618 0,602 -0,372 -0,372  0,602  a -  0,618 b 

 4 -1,618 0,372 -0,602  0,602 -0,372  a -  1,618 b 

 

f 4 = 0,372c1 -  0,602c2  +  0,602c3 - 0,372c4

f 3 = 0,602c1 -  0,372c2  -  0,372c3 + 0,602c4

f 2 = 0,602c1 +  0,372c2  -  0,372c3 - 0,602c4

f 1 = 0,372c1 +  0,602c2 +  0,602c3 + 0,372c4

a

E

e4 = a - 1,618b

e3 = a - 0,618b

e2 = a + 0,618b

e1 = a + 1,618b
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Dado que cada átomo de C aporta un electrón p tendremos ocupados los dos OMs 

de menor energía y la energia total de la molécula será: 

 

    ET = 2e1 + 2e2 = = 4a + 4,472b   

 

Representemos los orbitales f i para ver que forma tienen los OMs. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Orbitales moleculares p del butadieno. Los planos nodales se indican por líneas de puntos 

 

f 1 ®  OM totalmente enlazante, no tiene ningún nodo distinto del plano molecular , es 

lógico que sea el OM de menor energía ya que la densidad electrónica es máxima 

entre todos los núcleos. 

f 4 ®  OM totalmente antienlazante ®  3 planos nodales además del plano molecular. 

f 2 ®  1 interacción antienlazante sobre el enlace central  ®   1 plano nodal. 

f 3 ®  2 interacciones antienlazantes sobre los enlaces extremos ®  2 planos nodales. 

 

Como f 1 y f 2 son los OM ocupados, claramente los enlaces C1-C2 y C3-C4 tendrán 

mayor carácter de doble enlace que C2-C3 ®  polieno alternado. 

f 1

f 2

f 3

f 4
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 El número de planos nodales aumenta al aumentar el carácter antienlazante a 

igual que ocurría en la partícula en la caja y, de hecho, la evolución del OM se 

asemeja mucho a las funciones de onda de la caja 

 

 

 

 

 

 En la aproximación de Hückel nunca se evalúan las integrales a y b, lo cual 

evita el problema de especificar la forma exacta de hi
ef. En lugar de esto, a las 

cantidades a y b se les asignan valores empíricos para lograr que la teoría se ajuste 

con el experimento. 

 

Benceno 

  

1

3

2

4

5

Hexágono regular con ángulos internos
de 120º y r(C-C) = 1,40 A

6

 

- estructura s: los 6 átomos de C con una hibridación sp2, dos de los cuales forman 

el hexágono regular y el tercero el enlace con el H. Dado que la hibridación es sp2, 

ésta es la primera contribución a la estabilidad del anillo aromático ®  la geometría 

hexagonal permite enlaces s libres de tensión. 

- estructura p: cada átomo de C aporta un orbital atómico 2pz y un electrón p. 
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soluciones  x = -1, -1, -2, +1, +1, +2 

ei = a + 2b,  a + b,  a + b,  a - b,  a - b,  a - 2b      

 

  

a

E

e6 = a - 2b

e4 = e5 = a - b

e2 = e3 = a + b

e1 = a + 2b
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el número de nodos aumenta de cero a tres. 

 

 

Indices energéticos y electrónicos. 

 

Energía de deslocalización: diferencia entre la energía total de los electrones p en la 

molécula de interés y la energía de los electrones en la molécula con dobles enlaces 

aislados. 

 

  ED = Ep (deslocalizada) – Ep (localizada) 

  2,1,0==� ii
i

i nnE ep  
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C C C C ED =  Ep(butadieno) -2Ep(etileno) 

 

 Ep (butadieno)= 2e1 + 2e2 = = 4a +4,472b   

 

En esta energía hay implícita una estabilización adicional por la deslocalización de 

los electrones p a través del enlace central. 

 

H2C CH2

e1 = a + b

e2 = a - b

f 1= (1/2)1/2 ( c1 + c2)

f 2= (1/2)1/2 ( c1 - c2)

E

a Ep(etileno) = 2a +2b

Etileno

 

 

ED (butadieno) = 4a + 4,472b  - 2 (2a + 2b) = 0,472 b < 0     

(estabilización adicional por la deslocalización de los electrones)  

 

ED (benceno) = 2(a + 2b) + 4 (a + b)  - 3(2a + 2b) = 2b   

estabilización muy importante 

 

ED (1,3,5- hexatrieno) = 0,988 b     

 

Una estimación del valor de b la podemos hacer utilizando datos espectroscópicos. 

Por ejemplo, para el butadieno se sabe que la longitud de onda para la primera 

transición en el espectro electrónico corresponde a l  = 2170 Å. 

 

Esta transición corresponderá en primera aproximación al cambio de estado: 

 

 

 

DE = E1
p - E

o
p =  e3 - e2  

 

 

 

a

E

e4

e3

e2

e1
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Eo
p = 2e1 + 2e2                  E

1
p = 2e1 + e2  + e3  

DE = hnexp = hc/l exp = E1
p - E

o
p =  e3 - e2 =  -1,236 b   

 

molkcaleV

J
m

msJs

/54,10662,4

10406,7
236,1102170

109979,21062618,6
|| 19

10

1834

==

×=
´×

×´×
= -

-

--
b

 

Para el benceno se obtiene b = 63 kcal/mol = 2,72 eV 

Para el naftaleno se obtiene b = 3,48 eV 

 

En general, se obtienen distintos valores de b para cada propiedad física que 

se quiera reproducir y, además, los valores óptimos difieren para hidrocarburos 

conjugados en anillo o en cadena. 

 

 

Actividad adicional: cálculo termodinámico de la energía de deslocalización o 

resonancia, es decir, de valores de b. 

 

Regla 4m + 2 de Hückel 

Para el cálculo de las energías de los OM para polienos cíclicos conjugados existe el 

siguiente método gráfico: se inscribe un polígono regular de nc lados en un círculo de 

radio 2|b|, poniendo un vértice en la parte inferior del círculo. Si se agrega una 

escala vertical de energía, haciendo coincidir la energía a con el centro del círculo, 

entonces cada vértice del polígono está localizado en una energía HMO. El método 

da las degeneraciones y el espaciado correctos de los niveles Hückel de los 

hidrocarburos cíclico CnHn.  
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Para estos sistemas, el nivel (capa) más bajo de energía está no degenerado 

y alberga dos electrones. Cada una de las restantes capas consta de un nivel 

doblemente degenerado, y alberga cuatro electrones. (Si nc es par, el nivel de 

energía p más elevado es no degenerado, pero este nivel no está ocupado en el 

estado fundamental). Para tener una configuración p-electrónica de capa llena 

estable, vemos que el número de electrones debe satisfacer 

 

  np = 4m + 2               m = 0, 1, 2, … 

 

Esta es la famosa regla 4m + 2 de Hückel, que atribuye estabilidad extra a los 

sistemas conjugados monocíclicos que satisfacen esta condición. Con 4m +1 o 4m -

1 electrones p, el compuesto es un radical libre. Con 4m electrones p, hay dos 

electrones en una capa que puede soportar cuatro electrones y la regla de Hund 

predice un triplete (dirradical) en el estado fundamental. 

 

El benceno satisface la regla 4m + 2  ®  aromático 

 

Al radical ciclopentadienilo · C5H5 le falta un electrón para cumplir la regla; el 

anion ciclopentadienilo C5H5
- satisface la regla 4m+2 ®  aromático, el catión C5H5

+ se 

predice que tiene un estado fundamental triplete y que es altamente reactivo (se dice 

que es antiaromático). Esta predicciones se confirman: el C5H5
-
 se encuentra que es 

considerablemente más estable que el C5H5
+  o el · C5H5.  

 

Del mismo modo, C7H7
+(aromático) será más estable que el C7H7

-  o el · C7H7, 

como se ha verificado experimentalmente ; por ejemplo, la sal C7H7
+ Br

-
 se ha 

preparado realmente. 

 

La regla 4m + 2  se aplica, a veces, a sistemas policíclicos, sin embargo, sólo es 

aplicable a un sistema monocíclico, y no está justificado su uso para sistemas 

policíclicos. 

 

Cuestión adicional : analizar el ciclobutadieno y el ciclooctatetraeno. 
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Energía de ionización:  EI = -eHOMO   

 

Densidad de carga p-electrónica. (qa) 

 

Los OM, f i, i = 1, 2,  nc, que resultan de la resolución del sistema secular se 

pueden expresar como: 

 OAaOMic
c

i

n

a
aai ®®= �

=1
cf  

 
2
iac �  probabilidad que tiene un electrón moviéndose en el OM f i de encontrarse 

en la vecindad del átomo de carbono a. 

 

Por tanto, la densidad electrónica p total sobre un átomo a, será la suma de 

las densidades electrónicas sobre ese átomo con que contribuye cada OM ocupado. 

 

2,1,02 =®= � ocupacióndenúmeroncnq
OM

i
iaia i

 

qa es un número que da el nº aproximado de electrones p (en promedio) cercano al 

átomo a. 

 

Por supuesto:  pp electronesdetotalnúmeroNq
cn

a
a ®=�

=1

 

Carga neta  ®   Qa = 1 – qa  ya que cada átomo aporta un electrón p. 

 

Butadieno: 

1qq1qq

00,1)372,0(2)602,0(2c2c2q

00,1)602,0(2)372,0(2c0c0c2c2q

1423

222
22

2
212

222
14

2
13

2
12

2
111

====

=+=+=

=+=+++=

 

 

Los electrones están igualmente repartidos  Q1 = Q2 = Q3 = Q4 = 0 
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Este resultado es general para todos los hidrocarburos conjugados 

alternantes. Son aquellos en los que los átomos de C pueden dividirse en conjuntos 

con asterisco y sin asterisco, con los C con asterisco enlazados a C sin asterisco y 

viceversa. En los hidrocarburos alternantes, no participa en el sistema conjugado 

ningún ciclo con un número impar de centros, mientras que en los no alternantes sí. 

 

* * * *

*

* *

*

*
*

* ***

*

hidrocarburos alternantes

hidrocarburos no alternantes

 

 

Actividad adicional: ver otros índices de reactividad estáticos. 

 

 

 

Indices de Electrón frontera. 

 

Un reactivo electrófilo (busca e-) reaccionará con los electrones del orbital 

ocupado de mayor energía (HOMO) y lo hará en la posición donde haya más 

densidad electrónica.  

Un reactivo nucleófilo (aporta e-) situará sus electrones en el OM desocupado 

de menor energía (LUMO) y lo hará en la posición con más capacidad para aceptar 

electrones. 

 

E

m

m+1 LUMO

HOMO

OM vacíos

OM ocupados
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Calculemos las densidades de carga p-electrónica en el HOMO y el LUMO del 

butadieno: 

 

 HOMO    átomos 1 y 4   ®  2 (0,602)2 = 0,72 

       átomos 2 y 3   ®  2 (0,372)2 = 0,275 

 LUMO    átomos 1 y 4   ®  2 (0,602)2 = 0,72 

       átomos 2 y 3   ®  2 (0,372)2 = 0,275 

 

tanto el ataque electrófilo como el nucleófilo se producirá sobre los carbonos 

extremos. 

 

 

Orden de enlace.  

 

Esta cantidad es una medida del carácter de enlace p (múltiple) de un enlace. 

Los ordenes de enlace se han correlacionado con las longitudes de enlace y con las 

constantes de fuerza vibracionales. 

 

2,1,0=®= � ocupacióndenúmeronccnp
OM

i
ibaiab ii

 

 

ii ba cc ®   medida de la densidad de probabilidad de encontrar al electrón entre los 

átomos a y b º  densidad electrónica p en la región de enlace a-b. 

 

Si le sumamos 1 por el enlace de los electrones s:   Pab = 1 + pab. 

 

 

Butadieno 

 

p12 = 2c11 c21 + 2c12c22 = 2 (0,372)(0,602) + 2(0,602)(0,372) = 0,894 =p34 

p23 = 2c21 c31 + 2c22c32 = 2 (0,602)(0,602) + 2(0,372)(-0,372) = 0,447  

 

C C C C
1,894 1,447 1,894
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Los enlaces extremos tienen más carácter de doble enlace, el enlace central 

siente la deslocalización electrónica p. Por tanto, ni el enlace entre los carbonos 1 y 

2 es un doble enlace puro, ni el enlace entre los carbonos 2 y 3 es un enlace 

sencillo. La descripción del butadieno proporcionada por el método de OM se 

representa más adecuadamente por la fórmula: 

 
  H2C CH CH CH2 
 
etileno:  p12 = 1  ®   P12 = 2 doble enlace totalmente localizado 
 
benceno:  p12 = 0,667  ®   P12 = 1,667 dobles enlaces totalmente deslocalizados 

 
Experimentalmente la distancia C1-C2 en el butadieno es 1,36 � , mayor que 

en el etileno (1,33 � ) y la distancia C2-C3 es 1.43 � , menor que la distancia en el 

etano (1,55 � ), lo cual está en buen acuerdo con los índices de enlace calculados. 

 

Carácter oxidante y reductor. 

 
Un reductor (dador de e-) cede electrones y se oxida   ®  e(Homo) 

Un oxidante (aceptor de e-) capta  electrones y se reduce   ®  e(Lumo) 

 

e(
H

om
o)

más reductor

e(
L

um
o)

más oxidante

 

 

Ejercicio adicional : análisis de la evolución de las longitudes de enlace y del band gap , DE (Homo-Lumo) en los 

polienos conjugados a medida que aumenta el número de carbonos de la cadena conjugada 


