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INTRODUCCION. 

El principal objetivo de cualquier teoría de estructura molecular es 

proveer algunas características dentro de las leyes físicas que gobier­

nan la constitución química de las moléculas, en términos de las leyes 

físicas universales más fundamentales que regulan los movimientos y -

las interacciones de los electrones y núcleos atómicos constituyentes. 

En principio, tales teorías pueden dar una buena descripción cuantita-

tiva precisa de la estructura de moléculas y de sus propiedades químicas, 

ya que ahora se entiende bien las leyes físicas, en términos de la teoría 

cuántica ba.sada en la ec1..1ación de Schrtidinger. Sin embargo, en la prac­

tica matemática y las complejidades computacionales hacen este fin difí­

cil de lograr y, normalmente es necesario recurrir a métodos aproximados. 

Los principales métodos aproximados considerados en mecánica cuán­

tica molecular son la teoría de la unión de valencias y la teoría del orbital 

molecular(l). La teoría del enlace de valencias se originó con el trabajo 

de Heitler y London, y desarrollado extensamente por Pauling. La teoría 

del orbital molecular tiene su origen en los recientes trabajos de investi­

gación para el cá:.c:¡lo de los espectros de moléculas diatómicas y ha sido 

ampliamente desarrollado para describir mud·.os aspectos de la estructura 

molecular y para diversas propiedades moleculares, tales como momentos 

di polares electrónicos, espectros de absorción óptico y resonancia magné -· 

tica nuclear y electrónica . 
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Entre estos se incluye los trabajos originales de Hund, Mulliken, -

Lennard-Jones y Slater. Es obvio que en química orgánica el interés se 

centra fundamentalmente en la teoría del orbital molecular y en los pro-­

blemas que surgen en lor cálculos de orbitales moleculares para molécu­

las grandes. 

La teoría del orbital molecular suministra una descripción precisa de 

la estructura electrónica molecular solamente para moléculas monoelec-­

trónica s, pero para moléculas polielectrónica s suministra una descripción 

aproximada (generalmente) lo suficientemente buena para considerarla ú­

til. El cálculo analítico completo de orbitales moleculares para la mayo­

ría de los sistemas de interés puede ser reducido a un problema puramen­

te matemático (Z) ., el problema central es el cálculo y la diagonalización 

de la matriz de la energía de interacción efectiva para el sistema. 

Los programas de computadoras digitales que han sido preparados pa­

ra efectuar estos cálculos, son el resultado del trabajo intenso de grupos 

de investigación altamente coordinados. Muchos de estos grupos han -

proporcionado generosamente sus valiosos programas a la comunidad cien­

tífica, pero aún con los programas a la mano el tiempo de computación re­

querido para efectuar cálculos suficientemente exactos, frecuentemente es 

prohibitivo, aún para moléculas diatómicas. Por otra parte, muchas apli-

caciones de la teoría del orbital molecular no requieren necesariamante or­

bitales moleculares exactos para el estudio del sistema. En muchos pro-

Uemas físicos y químicos un conocimiento cualitativo ó semicuantitativo 
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de los orbitales moleculares e:s suficiente para extraer la información -

necesaria. 

Los cálculos conocidos como teoría aproximada del orbital molecular 

se basa en una teoría matemática, en la que se introduce diferentes tipos 

de simplificaciones en él procedimiento de computo. Se utiliza datos ex­

perimentales de átomos y de sistemas moleculares prototipos para estimar 

empíricamente los valores de ciertas integrales que entran en los calculos 

como parametros y, por cuya razón, se conoce comunmente a estos proce-

dimientos, como métodos semiempíricos. 

La teoría aproximada del orbital molecular puede basarse en dos pun­

tos de vista diferentes. Una forma en que puede llegarse al problema - -

consiste en seleccionar valores apropiados para los e:ementos de la ma­

triz de la energía de interacción de consideraciones empíricas esencial­

mente. Esta es la característica de los llamados métodos de Hückel (
3

) 

y del Hückel extrapolado(~). La otra aproximación está basada explicita-

mente en el formalismo matemático 3 introduce aproximaciones para las -

integrales atómicas y moleculares que entran en la expresión de los ele-­

mentos de la matriz de la en.oJrgía de interacción. La última aproximación 

se conoce como la teoría aproximada del campo auto-consistente (S). Tan-

to las teorías de Hückel como la aproximada del campo auto-consistente -

fueron desarrolladas originalmente para el tratamiento aproximado de elec­

trones rr, tratando a estos electrones de moléculas orgánicas insaturadas 

planas explícitamente con los electrones remanentes y considerando los -

núcleos atómicos constituyentes de un core no polarizable. 
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Streitweiser(
3

) dió un tratamiento más definitivo a la teoría de HUc­

kel de electrones 1T, y en los libros recientes de Salero (
6

) y de Murrel (?) 

han desarrollado detalles considerables de la teoría SCF de E~ectraRes 'lf. 

PUENTE DE HIDROGENO. 

De acuerdo con la teoría del enlace de valencias, un átomo de hidro­

geno solamente puede se capaz de formar una sola unión química. No -

obstante, en muchos casos, el hidrógeno actúa como divalente, a esta u­

nión adicional se denomina "puente de hidrógeno" . Existe principalmen­

te dos clases: 

1) Puentes de hidrógeno unidos a átomos de mayor electronegatividad, 

que el hidrógeno, p.ej., en el dímero del agua H 2o---H-QH y 

2) Puentes de hidrógeno que están unidos a átomos de menor electrone­

negatividad, p.ej., los boranos B----H-B. 

Los atamos con mayor electronegatividad que el hidrógeno de la tabla 

periódica son: C, N, O, F, S, Cl, Se, Br, I; capaces de formar puentes de 

hidrógeno. " los puentes de hidrógeno 'fr" implican una interacción entre 

un hidrógeno parcialmente positivo y los electrones de un doble o triple -

enlace. Los átomos con electronegatividad mayor que el hidrógeno tienen 

la capacidad de formar pdeh (A-H---B), si B tiene un par electrónico sin 

compartir, sin embargo, en algunos casos la interacción es tan débil que 

la mayoría de los Químicos consideran que el pdeh no está formado (ej., 
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dos fluoruros de metilo C-H-----F). Para evitar esta ambigüedad es ne-

cesario añadir el criterio de energra . 

Se formará un pdeh, sr la energra de formación del complejo es mayor 

que la energra de interacción entre dipolos o mayor que la energra que se 

genera por las fuerzas de dispersión de Londoi!; Otro criterio son los mé­

todos estructurales y los elpectroscópicos. En cristales moleculares, la 

evidencia experimental para el pdeh es el acercamiento de un hidrógeno de 

una molécula a un átomo electronegativo (X) en otra molécula, donde la -

distancia (H----X) 8S significativamente menor que la suma de los radios 

de Van der Walls de X y H. 

Las evidencias espectroscópicas del infrarrojo y del Raman para los 

pdeh, es el desplazamiento de la vibración longitudinal (stretching) A-H 

en la molécula hacia frecuencias bajas norma'mente acompañado del in-­

cremento y ensanchamiento de la banda de absorción de la transición. 

En años recientes por espectroscopía de infrarrojo se ha examinado formas 

de pdeh intramolecular. 

Murthy y Rao(S), Davis y Deb(g), han hecho revisiones exhaustivas 

de los estudios de R .M .N. para hacer evidente el puente de hidrógeno. 

El desplazamiento hacia campo de menor intensidad de la señal del proton 

X-H en el pdeh es frecuentemente el más estudiado, aunque el trabajo re­

ciente de R .M .N. en agua (lO) con o 17 y del amoníaco (lOa) con N15 , nos -

indican que los estudios de resonancia pueden suministrar un entendimiento 
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adicional del pdeh; en los carbonilos hay un desplazamiento a mayor lon­

gitud de onda (azul) en la transición n-+-11* y normalmente un desplazamien­

to a menor longitud de onda (rojo} en la transición 1T--->- 1T * :. En la revi­

sión de Murthy y Rao se consigna los estudios recientes de las modifica-­

ciones del espectro electrónico que produce el pdeh. 

En los primeros intentos para entender el pdeh se utilizó el modelo 

electrostático. Pauling (11) arguye que el hidrógeno solamente puede par-

ticipar en una unión química covalente, y que una segunda unión puede -

deberse a una interacción entre el hidrógeno parcialmente positivo y el par 

el ectrbnico no compartido de la molécula vecina (pdeh) . En una serie de 

trabajos de Lennard-Jones y Pople (1 2) y los de otros investigadores, utili­

zaron un modelo puntual con una carga igual a la de cuatro electrones de 

las energías del pdeh situando las cargas de manera adecuada de tal ma­

nera que se I:aprodmcca el momento di polar experimental del agua, encon­

traron una energía del pdeh de 6 Kcal/mol. 

Varios autores han dado argumentos contrarios al modelo exclusivamen­

te electrostático. Los más fuertes son los siguientes: 

l) Ciertamente hay una redistribución de carga en la formación del pdeh, 

los que se hace evidente por los cambios de intensidad del espectro -

de infrarrojo al formarse ese puente. 

2} La dbtancia a la cual se forma el pdeh es propicia para que la re-- . 

pulsión entre las capas electrónicas cerradas de los dos fragmentos -



- 7 -

participantes en el puente, se haga muy efectiva (principio de exclu-

sión de Pauli) . 

La inlusión de esta energía de repulsión nulifica la concordancia en-

tre la energía experimental del pdeh y la calculada por el modelo electros-

tático. Lo anterior no quiere decir que los cálculos electrostáticos no -

puedan se útiles para discutir ciertos aspectos del pdeh. 

Para intentar estimar todas las contribuciones energéticas del pdeh, 

Coulson, Daniel son (13) y Tsubomura (
14

) desarrollarón un enfoque empírico 

de la teoría del enlace de valencia para determinar ciertas contribuciones. 

Un modelo parecido, desarrollado por Puranik, Kumar(lS) y Bratoz(l 6) 

toma en consideración los aspectos de transferencia de carga del pdeh. 

La conclusión de la teoría del enlace de valencias es que la energía -

del pdeh es principalmente electrostática cuando la distancia A----B 

de ese puente es grande pero a distancias pequeñas entran en juego las 

energías de repulsión y de deslocalización ( intra e intermolecular). 

Las teorías cualitativas basadas en la unión de valencia han constituído 

un paso muy importante hacia la racionalización de muchos fenómenos -

asociados con el pdeh. Sin embargo, estos no son adecuados para calc_g 

los cuantitativos ni para el entendimiento del porqué unos pdeh son mas 

fuertes que otros. 
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Se ha efectuado estudios recientes en pdeh usando la aproximación 

del orbital molecular. El modelo de fimentel (l?) introdujo el uso de la teo­

ría del orbital molecular, sin embargo, su modelo no distingue entre los di­

ferentes tipos de pdeh. Hofacker(lS) desarrolló un método de orbital loca­

lizado con el cual expresó los orbitales moleculares de los complejos en 

términos de orbitales moleculares de los fragmentos, más términos peque­

ños de perturbación. 

"aolini (Ig) usó una función de onda de un orbital molecular de cua­

tro electrones de tres centros, para representar el pdeh y postuló que los -

orbitales 12. del hidrógeno son de importancia en la determinación de las pro­

piedades del puente. Sin embargo, estudios posteriores demostrarán que 

el efecto del orbital 12. era pequeño. 

Sn concreto; parece que la teoría del orbital molecular dá los resul­

tados más satisfactorios. En principio se necesita una función de onda mul­

ticonfiguracional para la exactitud cuantitativa (interacción de configuracio­

nes o campo auto-consistente en el que intervenga numerosas configuracio­

nes). Una razón para creer en esto, proviene del comportamiento correcto 

de la separación infinita de la función de onda del orbital molecular para la 

mayoría de los sistemas de interés, pero este efecto solo, no elimina el pro­

blema de la energía de dispersión. la segunda y más importante razón es -

que la gran cantidad de experiencia existente en computación ha puesto de 

manifiesto que los cambios de la energía conformacional y las energías del 

pdeh quedan bien representadas al utilizar el método de Hartree-Fock. 
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Antes de seguir adelante, es conveniente dar una breve explicación 

de como se construye una función de onda del orbital molecular. '"'ara efec­

tuar un cálculo ab-initio del orbital molecular, uno comienza con formular 

el Hamiltoniano exacto no relativista (suponiendo el núcleo fijo como en la 

aproximación Born-Oppenheimer) y se intenta resolver la ecuación de Schrti­

dinger independiente del tiempo para el estado electrónico fundamental, su­

poniendo que la función de onda tiene la forma simple representada por el -

determinante de Slater. Se construye los orbitales moleculares ortogonales 

como combinaciones lineales de orbitales atómicos no ortogonales y sus coe­

ficientes seran optimizados autoconsistentemente (20 
Y 

21
'. 

los resultados demuestran que despreciar efectos relativistas (para 

átomos de Z menor) y el acoplamiento nuclear electrónico no afectan signifi­

cativamente la habilidad de la teorfa p:ua predecir resultados. Sin embargo, 

hay dos problemas importantes en los cálculos ab-initio de orbitales molecu­

lares: 

1!? El problema de correlación instantanea electfón-electrón. 

29 En el esquema de Roothaan (20 
y 

211 obviamente hay una amplia libertad 

en la selección de los orbitales atómicos que serán empleados como un 

un conjunto base. 

Uno puede utilizar orbitales atómicos aproximados tipo Hartree-:->'ock 

o usar una representación mucho más burda. Desafortunadamente, la habili-
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dad de la función de onda para predecir propiedades moleculares no mejora 

con el mejoramiento de la base atómica usada .. 

En años recientes ha habido bastante progreso hacia el desarrollo de 

métodos semiempiricos satisfactorios de orbitales moleculares. Estos mé-

todos pueden se divididos en dos clases: 

I) En la teorra monoelectrónica, comunmente conocida como la teorra de -

HUckel ampliada (
22

) . Los elementos de la diagonal del hamiltoniano son -

evaluados empíricamente, y los elementos diagonales asignados por la super-

posición entre los diferentes orbitales atómicos. Orbitales moleculares y sus 

energras asociadas a un electrón son encontradas diagonalizando la matriz -

del hamiltoniano y los electrones que se encuentren situados en estos orbita-

les. La en~rgra total Et es considerada como la suma de las E monoelectróni-

cas de los orbitales ocupados. 

II) Teorra bielectrónica, en la cual considera la repulsión electrón - electrón, 

fué desarrollada por Klopman (
231 

y rople (24) y también por otros autores. Es­

tas.teorras bielectrónicas tienen muchas formas (CND0(2S), MIND0(2G) ,INDo(27)) 

Sus diferencias son pequeñas: 

a) 

b) 

Desprecio de la superposición diferencial NDO, <P. <P. = O para i *' j 
l J 

Desprecio de todas las integrales·de repulsión electrónica de tres y-

cuatro centros (CNDO Completo desprecio de la superposición diferen-

cial) NDDO Desprecio de la superposición diferencial diatómica. 
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El método más conmunmente usado es CND0/2, el cual usa en lugar 

de los términos de un centro la electronegatividad de Mulliken y los térmi­

nos de atracción de dos centros igual a la carga del core multiplicado por la 

integral de repulsión electrónica entre los orbitales ~de valencia de los dos 

centros y evalua las integrales de repulsión bielectrónica diferente de cero 

usando los orbitales de valencia s. 

rople usa estos orbitales ~de valencia en las integrales bielectró­

nicas diferentes de cero para asegurar la invariación de los resultados de los 

cálculos ante la rotación. 

METODO DE CALCULO. 

Fara el cálculo de la barrera rotatoria se usó el método r CILO (ZB-31 ' 

(FerturbativeConfiguration Interaction using localized Orbitals), desarrollado 

por Diner, Malrieu y Claverie. 

"El FCILO, que incluído entre las técnicas de cálculo que introducen 

todos los electrones de valencia. Se sabe ahora que para calcular energías 

de correlación el uso de orbitales virtuales localizados mejora los resultados 

de los diferentes tipos de aproximación propuestos(32 Y33'. 

El FCILO calcula la energía ~n el estado electrónico fundamental de 

la molécula usando la hipotésis del CND0/2 para las integrales, en una -
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aproximación que va más alla .·.ue la de un método del campo auto-coherente. 

El rcrLO es el resultado del estudio de interacción de las configura-

ciones perturbadas por los orbitales localizados del campo auto-coherente. 

Desde un punto de vista conceptual el FCILO es ')c:uivalente a un mé-

todo que considera la molécula como un conjunto de enlaces qufmicos cuyas 

interacciones se tratan por teorra de perturbación con bases antisimetrizadas. 

Cada unión es a manera de una molécula diatómica con dos electrones. 

la qu!mica teórica clásica y el estudio de orbitales localizados del 

campo auto-coherente proveen una justificación para aceptar que: la fórmula 

qu!mica es muy buen modelo para el estudio teórico de una molécula. Según 

(34) 
los autores el FCILO está basado en cuatro etapas fundamentales~ 

l.- Se construye un conjunto de orbitales ortogonales de unión que com-

prenda tanto orbitales de enlace como orbitales de antienlace. 

2.- Dara construir los determinantes de Slater se usa el conjunto de or-

bita les de unión. Este determinante será la función de onda de orden cero -

para la molécula . 

3.- Se usa el conjunto de orbitales de antienlace para construir los deter-

minantes de Slater correspondientes a las configuraciones c;xcitadas. Estas 

configuraciones son caracterizadas por los enlaces involucrados, y pueden-

clasificarse de acuerdo con dos posibilidades: excitaciones con o sin transfe-

rencia de uno a otro enlace. 
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4.- Con base en todos estos determinantes el Hamiltoniano molecular se 

r":presenta por una "matriz de interacción de configuraciones". Se genera 

e·. valor propio más bajo y la correspondiente función propia por medio del -

desarrollo de perturbación de Rayleigh-Schrtidinger. Este desarrollo se inte-

rrumpe después del tercer término. 

El Hamiltoniano molecular total se divide de acuerdo con el procedi-

miento de Epstein-Nesbet, el cual es equivalente a tomar la parte diagonal de 

matriz de interacción de configuracciones como representación del Hamiltonia-

no no perturbado y la parte no diagonal como perturbación. La ausencia de 

los términos de la diagonal en la perturbación asegura una rápida convergen-

cia de las series. Además la corrección de primer orden a la energía es cero. 

Si <:¿:I,HIJ) representa los elementos de la matriz de interacciones, y 

\O) el determinante de Slater de orden cero del estado fundamental, las formu-

las fundamentales serán: 

E 

+ 

+ 

<o 1 H 1 o) + 

) JillliillL 
r,¡:c <.o IH lo7- (J IH Ir') 

2 ;:-o \ (o IH lr)(r IH lr)ú IH lo) 
L L ((p IH lo> - <r IH lr))(<.o IH lo>- (J lq IJ)l 
I< J 

*O 
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1 
, ) · · · <o IH Ir) 1 ) 0
' + ' <,o IH lo) - (r IH Ir} r 

+ ) ) <o IH lr)<r IH 1{'> IJ) 
r J'ii (<o IH lo)- <r IH Ir) )((_o IH lo)- <J IH IJ)} 

'---r--

*0 

solamente oon necesarias para ~l calculo de la energfa de tercer orden las 

configuraciones mono y diexcitadas. 

Los orbitales de unión se construyen con la combinación lineal de dos 

orbitales hfbridos, uno en cada centro atómico. 

Se supone que los orbitales de unión totalmente localizados tienen una 

diferencial de superposición igual a cero (ZDO). Estos orbitales de unión -

permite la construcción de un sistema ortogonal de determinantes de Slater. 

Pero la falta de superposición de estos orbitales de unión tiene dos consecue!! 

cias fundamentales: 

·a\.- las integrales bielectrónicas (ii jVjklf difieren de cero solamente si 

las distribuciones ik y jl están ambas sobre un enlace (p.ej. 1 i/\i), li> li*) y 

li*)li*)son distribuciones que incluyen solamente liro li"/ y sus integrales 

bielectrónicas son diferentes de cero). Como consecuencia, las configura-
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ciones diexcitadas con transferencia electrónica de un enlace a otro no jue­

gan ningún p:1pel en la energía después de tercer orden. 

b).- El cálculo de las integrales moleculares (ij 1 V lkl) se efectua a travez 

de una suma de los términos que involucran los cuatro orbitales atómicos hi­

bridos que definen las contribuciones de enlace permitidos. 

Por ejemplo: 

La energía en al e.stado fundamental calculada por el método PCILO -

aparece como una suma de términos, los cuales pueden ser interpretados fisi­

camente al menos hasta la energía de segundo orden. 

La en-3rgía de orden cero representa la suma de las energías (estas ener­

gías no son las energías orbitales de Hartree-Fock), de los diferentes orbita­

les enlazanj:es de unión con interacción !!lutua de sus campos. 

la energía de segundo orden tiene contribuciones de cuatro dpos fun­

damentales de configuracfones: 

l.- De las configuraciones monoexcitadas en un enlace: i =-i* y la ener­

gía correspondiente representa la en'.')rgía cl<J' po~1.arización para cada orbital de 

unión en el campo de los demás. 

2.- De las configuraciones monoexcitadas con transferencia electrónica 
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i--?- j*; su energra puede ser interpretada como una energra de deslocaliza--

ción. la suma de la energra de orden cero y la de segundo orden limitada a 

configuraciones monoexcitadas dan como resultado una energra, la cual es 

en general comparable con la energra obtenida por el método del campo auto-

coherente utilizando las mismas bases. 

i ~i* 
3.- De las configuraciones diexcitadas en un enlace: 1-I*; la ener-

gfa resultante puede interpretarse como: Energra de correlación de intra-unión. 

4.- De las configuraciones di excitadas construrdas de dos monoexcita--

i-,..i* 
ciones de intra-unión: : la energra correspondiente puede ser vista co- ~ 

]-->-j* 

mo una energra de correlación o dispersión de in ter-unión. 

La energra de correlación de intra-unión es el principal término de -

correlación en la energra de segundo orden. los términos de correlación ba-

jan f.1ertemente la energra, de tal manera que después de la corrección de 

sei]úndo orden la energra puede estar abajo de un valor exacto. Los térmi-

nos de tercer orden tiene usualmente un efecto inverso. 

MAf AS DE ISODENSIDAD. 

los mapas de i'sodensidad que se muestran en las figuras (A y B) se obtuvie-

ron por medio de la subrutina ISOD-2 escrita por B. Mely r la cual calcula la 

isodensidad a partir de las funciones atómicas base tipo Slater (STO). 



R 1r) 
nl · 

n+f 
(Zs' 
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n-1 
r 

en la cual: n = número cuántico principal 
1 = número cuántico azimutal 

s = 
' 

z-s exponente de Slater; 
n* 

E:XP(""S r) .... (1\ 

z = carga atómica 
S= constante de protección 
n+= número cuántico principal efectivo. 

r= fl+y2+z2 
, longitud de un vector r en sistema de coordenadas 

cartesianas 

r-ara los orbitales atómicos 1s, 2s y 2p la expresión (1) se reduce a: 

R Ir\ 
1s 

r'" 2s JOXF(-sr' . 12) 

• 13\ 

la función de onda total se construye como una combinación lineal de 

las funciones atómicas (4), cuyos coeficientes se calculan utilizando el mé-

todo CND0/2 

Io."" e 'X_ Ir) 
. ij nl

1 
. 

.¡~\ 

~l Ir)_ R (rl 
nl 

la densidad electrónica total será 

(4) 

{5\ 
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. (6) 

en donde N es el número de ocupación del orbital molecular. 

De la expresión (6) que dá la densidad electrónica total en cada pun-

to k se calculan los diferentes niveles de isodensidad cono sigue: 

lcl{r)-c ( • • • . • • • • (7} 
k 

en la que c
1

, es el nivel de isodensidad proporcionado como dato a la subru­

tina, cuando E= O la computadora marca un punto, presenta dos opciones: 

a).- Traza el mapa de isodensidad de cada orbital molecular. 

b) . - Traza el mapa de isodensidad de la función de onda total haciendo 

i = 1, 2, . . . . . número total de orbitales moleculares en la ecuación (6) 

.•••••• {8) 
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ESTUDIO TEORICO Dt: SALICILALDSHIDOS SUSTITUIDOS: 

FUENTE DE HIDROGENO. 

Fara el analisis teórico del puente de hidrógeno intramolecular en sa-

licilaldehido se utilizó el método conocido con las siglas JOCILO (e erturLative 

Configuratión Interaction using ,Iocalized Orbitals), ya descrito. utilizando un 

programa que dá una buena descripción de la energía total de la molécula y su­

(34) 
ministrado por Malrieu , autor del método. 

SALICILALDEHIDO. Ia geometría (
3

S\ con que se inició el cálculo es 

la que se muestra en la fi9ura (1). En la que todos los átomos estan conteni-

dos en el plano W con excepción de los pares de electrones no compartidos 

del átomo de oxigeno del oxhídrilo. Dicha conformación en la que se supone 

formado el puente de hidrógeno intramolecular, y los dobles enlaces como se 

muestran es la de mínima energía. 

fig. (1\ 
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Se seleccionó como ejes de rotación de los grupos funcionales, los 

señalados con I y II en la fig. (1). Dichas rotaciones se efectuaron de dos formas: 

A) Los grupos carbónilo y oxhfdrilo rotan de manera que se orientan hacia 

el mismo lado del plano -XY fig. (2a) (disrotación). 

B) los grupos rotan orientando se en sentidos opuestos; fig. (2b) (conrotación). 

Al ángulo de rotación cp se le dió incremento Acp= 30° hasta 180°. 

h ___ --
---

fig. ( Za ) 

fig. ( 2b ) 



- 21 -

Se obtuvó resultados muy semejantes entre los dos tipos de rotación, 

dado que la energra de rompimiento del puente de hidrógeno ('~\ puede supo­

nerse la misma, y la mayor diferencia del orc•oon de O .18 Kcal/mol, se presen-

ta cuando los dos grupos funcionales (carbónilo y oxhfdrilo\ se encuentran per-c 

pendiculares al plano del anillo bencénico. 

los resultados teóricos obtenidos de rompimiento del puente de hidró-

geno intramolecular se acercan bastante a los resultados experimentales de­

terminados por el método de absorción ultrasónica (
3

G), cuyo espectro fué de-

terminado en solución de p.hidroxibenzoato de etilo, mezcla-de benzoato de 

metilo y fenal; en al intervalo de frecuencia de 2. 5 a 95 Mc/seg. con lo que 

los autores suponen que eliminan la formación de puentes de hidrógeno inter-

moleculares y reducen al mfnimo la energra de solvatación. 

Los resultados teóricos se encuentran trazados en la figura (3) en la que 

Ea es la suma de la energra de rotación y la energfa del pdeh, Efes la energra 

de rotación y E es la energra del puente de hidrógeno intramolecular y, en la -

tabla (1) la comparación de los resultados experimentales y los teóricos. En 

ella puede observarse qeu las diferencias son pequeñas, lo cual puede a tribu-

irse a los fundamentos de cada uno de los métodos. Al tratar los datos expe-

rimentales de rapidez de rotación (reportados por los autores) por el método de 

mfnimos cuadrados surgen valores de El ligera ·mente diferentes a los que apa-

recen en las tablas; pero que mejoran notablemente la concordancia entre el -

experimento y el cálculo. 
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E 

0° 30° 60° 90° 120° 150° 180° 
ANGULO DE ROTACION 

Figura ( 3 ) 

SALICILALDEHIDO 

TEORICO EXPERIMENTAL 

A R IRP.POR'T'ADO !MTN r:nAn 

E 9.71 9.89 9 9.48 
a 

E 3 .13 3.13 ·3.5 3.19 

Et 6.58 6.76 5.6 6.28 

Tabla ( 1 ) 
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SAUCIIATOS DE METILO Y DE ETILO. Para efectuar el cálculo del 

rompimiento de puente de hidrógeno intramolecular, se procedió a encontrar 

las conformaciones de mínima energía, cuyas geometrías se encuentran traza­

das en la figura {4), y en las cuales se forma el puente de hidrógeno intramole­

cular. 

I.JLIIJIL ATO D.'S l 'ITIL O 

S . .JLI'JIL 4 TO DE !i:TILO 

fig. ( 4 ) 
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1 
E 

1 

Figura ( 5 ) 

SALICILATODEMETILO 

TEO RICO EXPERIMENTAL 

A B REPORTADC MIN .CUAD 

E, 11.65 12.16 8 8.82 

E 2. 68 2.68 2.5 2.70 

Ef 8.97 9.18 5.8 6.12 

Tabla ( 2 ) 
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E 

0° 30° 60° 90° 120° 150° 180° 
ANGULO DE ROTACION 

Figura ( 6 ) 

SALICILATO DE E T I L O 

TEORICO EXFERIMENTAL 
A B REPORTADO MIN .CUAD 

Ea 11.66 12.20 9 8.82 

E 2.72 2. 72 2.5 2.40 

Ef 8.94 9.48 6.8 7.47 

Tabla ( 3 ) 
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Se seleccionó dos ejes de rotación, que corresponden a los grupos 

funcionales (ester y oxhfdrilq y se procedió a los dos tipos de rotación ya 

descritos para salicilaldehido. 

Los resultados teóricos se muestran en las figuras (5 y 6) y la com­

paración entre los valores exprimentales y los teóricos en las tablas (2 y 3) 

respectivamente. Puede apreciarse que las energfas E de rompimiento de -­

puente de hidrógeno intramolecular son muy similares, (para salicilato de me­

tilo; experimental:2.5 o mejor 2.70; teórico:2.72 y, para ;;alicilato de etilo; 

experimental:2. 5o mejor 2 .4; teórico:2. 72) pero en cambio las energfas Ea y 

Ef para llegar al estado intermediario correspondiente, cuando los grupos -

funcionales se encuentran perpendiculares al plano del anillo, presentan una 

diferencia entre 2. 5 y 3 . 5 K cal/mol. (experimental :8 o mejor 8. 82; calculado 

11 . 65 o 12. 16 para salicilato de metilo y, experimental: 9 o mejor 8 . 8 2; cal­

culado 11.66 ó 12.20 para salicilato de etilo). 

Se determinó las elergfas de deslocalización para Salicilaldehido, Sa­

licilatos de Metilo y de Etilo, correspondientes a las mismas conformaciones 

en que se determinaron las energfas totales de las moléculas. Estos resulta­

dos ::>e encuentran trazados en la figura (7) y los valores en la tabla (4). 

El método FCILO interpreta la energra de deslocalización como la - -

transferencia de electrón: i-j* en configuraciones monoexcitadas. El aná-
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d 

ANGULO DE ROTACION 

fig. ( 7) 

ENERGIA DE DESLOCALIZACION 

TIPO DE F.OTACION 
A R 

a 
Ed 26.00 25.94 

SALICILAL 
Erl 18.82 18.82 

DEHIDO f 
Erl 7 .18 7.12 

a 
SALICILATO Erl 27.64 27.84 

DE Ed 17.99 17.99 
f 

9.65 METILO Ed 9.85 

a 
27.26 27.86 SALICILATO Erl 

DE Ed 18.02 18.02 

ETILO Et 
d 9.24 9.84 

tabla ( 4) 
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lisis de energfas de deslocalización muestra que la deslocalización es má­

xima en las conformaciones donde se presenta. formado el puente de hidróge­

no intramolecular (I), es menor cuando los grupos funcionales se encuentran 

en el plano, pero sin formar puente de hidrógeno (III), y menor aún cuando 

son perpendiculares al plano del anillo (II). (I, II, III, corresponden a las 

conformaciones de la figura (8) ) . 

Para salicilaldehido se efectuó un análisis de densidades electrónicas 

sobre cada uno de los átomos que participan en la formación del puente de 

hidrógeno intramolecular, utilizando los programas PCILO y CND0/2, tam­

bién se efectuó un análisis de rndices de unión con este último programa. 

Para este estudio se tomaron tres conformaciones que se muestran en 

la figura (8) y se describe como sigue: 

I.- Los <:rupos funcionales forman puente de hidrógeno intramolecular. 

II.- Los grupos se encuentran perpendiculares al plano del anillo. 

III.- Los grupos se encuentran girados 180° con respecto a la conformación 

original .(I) . 

Efectuando un análisis minucioso en las densidades electrónicas , re­

portado en la tabla (5), nos indica que cuando está formado el puente de hidró­

geno intramolecular, aumenta la densidad electrónica sobre el átomo de oxígeno 
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5 s¡ 
6 6 6 

5 

II 

DENSIDADES ELECTRONICAS : FCILO 

~ 1 2 3 4 5 6 7 

I 3,822 4.108 3.880 6.125 0.849 6.233 l. 016 

II 3,860 4.975 3.866 6.148 0.879 6.199 ll.Oll 

III 3.823 4.111 3.888 6,139 0.886 6.185 l. 004 

DENSIDADES ELECTRONICAS : CND0/2 

~ l 2 3 4 5 6 7 

I 3.788 4.075 3,747 6. 273 0.809 6.278 l. 031 

II 3.825 4.047 3.756 6.246 0.855 6.251 l. 027 

III 3.S10 4.063 3.770 6.241 0.860 6.239 1. 032 

INDICES DE UNION : CND0/2 

~ 1-2 2-3 3-4 1-6 5-6 3-7 4 .. 5 

I 1.248 1.085 1.863 l. 048 0.910 0.946 0.038 
-- -

II l. 3r::s l. 041 l. 928 1.003 0.942 0.934 0.004 

III l. 349 l. 070 l. 901 l. 010 0.962 0.944 ------

tabla ( 5 ) 
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(carbónilo y oxhídrilo) y disminuye la del átomo de hidrógeno oxhidrílico. 

Este resultado concuerda con los de resonancia magnética nuclear; el puen-

te de hidrógeno redunda en una desprotección del protón que se percibe por el 

desplazamiento de su señal hacia menor frecuencia o intensidad del campo. 

Los demás átomos también presentan variación en su densidad electrónica -

pero en menor magnitud. 

De la misma manera analizando los índices de unión de la tabla (5), 

en la conformación (I) que corresponde a la de la molécula formando el puen-

te de hidrógeno intramolecular, puede apreciarse que los índices de unión -

disminuyen en las dobles ligaduras formadas por los átomos c 3 = o 4 concor-

dante también con el corrimiento de la banda I .R. por debilitamiento de la -

constante de fuerza de la unión, y la de Cr= Cz {:!el anillo) y la de la liga-

dura simple o 6--Hs . 

Se interpreta como Indic'e de Unión= f 
de los cuadrados de los ordenes de unión (Fjk) 

2 
P jk definiendo se como la suma 

entre cualquier orbital atómico 

(37) 
y todos los demás orbitales de la molécula . 

En la figura (9} se muestran las densidades electrónicas y los índices 

·de unión de salicilaldehido y de los salicilatos reportados en la tabla (6}, 

donde se hace evidente la ;-edistribución electrónica en la formación del puen-

te de hidrógeno intramolecular. 
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R 

SAUeiLALDEHIDO 

A) R =H 

SAUeiLATO DE METILO 

B) R = 0-CH 3 

SAUeiLATO DE ETILO 

e) R = o-eH 2- eH 3 

fig. ( 9) 

DENSIDADES ELEeTRONieAS: eND0/2 

}. 2 3 4 5 6 

A 3.788 4.075 3. 747 6.273 0.809 6.278 

B 3.784 4.105 3.802 6.348 0.803 6.280 

1 e 3.784 4.105 3.605 1 6.350 0.803 6.281 

INDieES DE UNION: eND0/2 

1-2 2-3 3-4 1-6 5-6 4-5 

A 1.249 1.085 1.863 1.048 0.910 0.038 

B 1.344 1.063 1.746 1. 051 0.903 0.042 

e 1.344 1.062 l. 744 l. 051 0.903 0.042 

tabla ( 6 ) 



FIG. A 

SALICILALDEHIDO FORMANDO PUENTE DE Hl DROGENO. ISODENSIDAD 
ELECTRONICA 0.10 0.20 0.45 0.80 DE ELECTRON. 
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