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RESUMEN 

 

La Teoría de Funcionales de la Densidad constituye no sólo un marco teórico 

en el que se desarrollan metodologías de cómputo muy eficientes, sino que de aquí  

se desprenden de manera natural definiciones cuantitativas de conceptos muy 

arraigados en la química descriptiva. Los conceptos empíricos de 

electronegatividad, dureza, y blandura toman un nuevo impulso al tener una forma 

rigurosa definirlos, de establecer una escala y de estimar sus valores. Al ser 

obtenidos en sistemas atómicos y moleculares han permitido generar una visión 

muy amplia del tema de la reactividad química. Estos parámetros ayudan a 

entender el comportamiento de un sistema y conducen a principios que sirven de 

guía para el trabajo experimental. 

Esta tesis presenta la aplicación del principio de ácidos y bases duros y 

blandos, a nivel local, al problema de la reactividad química en las reacciones de 

cicloadición entre una familia de nitronas y un conjunto de olefinas captodativas. 

Esencialmente se evalúa la energía de interacción en términos de los índices de 

reactividad de las moléculas reactivas individuales. 

En los casos estudiados se obtuvieron resultados que explicaron 

satisfactoriamente la regioselectividad observada experimentalmente, la cual no 

pudo ser racionalizada empleando la teoría de orbitales moleculares de frontera. 

De esta manera, se muestra la utilidad de los criterios de reactividad 

provenientes de la teoría de funcionales de la densidad, tanto globales como 

locales, en el estudio de sistemas de gran interés en la síntesis orgánica. 



 
 
 
 

 

Abstract 
 

The chemical reactivity of nitrones and captodative olefins 1-acetylvinyl carboxilates 

leading to regioselectivity in 1,3-dipolar cycloaddition reactions was estimated in terms 

of the interaction energy values. This values were obtained from the recently formulated 

model based in terms of density functional theory (DFT) and the hard and soft acids and 

bases principle (HSAB). The model was able to rationalize the regiochemistry, 

identifying the nucleophilic and electrophilic atoms involved in the process, suggesting 

the specific direction of the electronic process at each of the reaction sites. The 

regiochemistry predicted is in agreement with the experimental results. 
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Introducción 
 
 
 
 

“No puede haber duda de que en la mecánica cuántica 
se tiene la solución completa a los problemas de la 
química”     

  G. N. Lewis*, 1933 
 
 
 

 

El objetivo central de la Química es el conocimiento de las propiedades, estructura y 

reactividad de las sustancias, lo que significa que no solo es necesario acumular 

información experimental, sino que además se requiere su incorporación a un marco 

teórico que permita su interpretación y uso como guía del trabajo cotidiano. Las 

evidencias experimentales que se acumularon a finales del siglo XIX fueron la base y el 

estímulo que dieron lugar en el siglo XX al nacimiento de la mecánica cuántica,1 pieza 

fundamental en nuestra concepción actual de los fenómenos químicos. En esta teoría se 

reconoce que los átomos y moléculas no pueden ser descritos correctamente por la 

mecánica clásica de Newton sino que se requiere conocer la función de onda del sistema, 

la cual proporciona información de su estructura electrónica: energía, densidad de carga, 

momento dipolar, potencial electrostático, etc.2,3 

El estudio de la reactividad química es un tema de gran actualidad porque permite 

profundizar en la comprensión ordenada de las miles de reacciones químicas conocidas 

                                                 
* Lewis, G. N.  J. Chem. Phys. 1933, 1, 17. 
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hasta hoy. Su propósito es describir, racionalizar y llegar a predecir, a partir de un número 

limitado de datos, la forma en que las moléculas reaccionan.4 

Este estudio ha evolucionado desde la clasificación empírica de las sustancias hasta 

su estado actual de sofisticación que incluye la formulación de nuevos conceptos y la 

reformulación de otros, así como su evaluación mediante modernos programas de 

computación.5  

Una teoría que recientemente ha mostrado su gran utilidad en la formalización de 

conceptos tradicionales dentro de la química es la Teoría de Funcionales de la Densidad 

(TFD).6 Propiedades como la electronegatividad, la dureza y la blandura confirman aquí 

su razón de ser y adquieren una nueva dimensión. Es posible cuantificarlas y aplicarlas a 

una gran variedad de sustancias y reacciones, de manera que cada vez estamos más cerca 

de contar con una teoría unificada de reactividad.  

Por otra parte, el crecimiento actual en la capacidad de cómputo y el desarrollo de 

programas muy eficientes hace que cada día sea más fácil realizar cálculos de estructura 

electrónica, no solo de moléculas modelo, sino también de moléculas de mayor tamaño y 

con un nivel de cálculo cada vez más alto. Para complementar este crecimiento en el 

poder de cómputo es necesario continuar el esfuerzo teórico, de manera que los resultados 

numéricos que se obtienen del cálculo conduzcan a predicciones confiables y puedan 

interpretarse y tener sentido tanto para el mismo investigador "teórico" como para el 

investigador "experimental". 

El propósito de este trabajo se centra en la descripción de las reacciones de cicloadición 

1,3-dipolares, para las cuales se ha acumulado a lo largo de los años gran cantidad de 

información experimental.7 Estas reacciones se encuentran entre las más importantes de 

las reacciones pericíclicas, debido a que proporcionan una vía directa y versátil de síntesis 

de compuestos heterocíclicos.  

En particular nos interesan las reacciones 1,3-dipolares en las cuales una nitrona (1,3-

dipolo) reacciona con una olefina captodativa (dipolarófilo) para dar una isoxazolidina 

(anillo heterocíclico). 

El uso de olefinas captodativas en reacciones de cicloadición ha despertado recientemente 

un gran interés.8,9 Siendo las olefinas captodativas moléculas geminalmente sustituidas 
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por un grupo electroaceptor y un grupo electrodonador, se esperaría una baja reactividad 

y selectividad, al presentarse efectos electrónicos opuestos sobre un mismo grupo 

funcional. Sin embargo, se han reportado las cicloadiciones 1,3-dipolares de nitronas con 

olefinas en las que se obtiene solamente uno de los regioisómeros.10 Es esta 

regioselectividad la que representa un reto pues además de ser un resultado no anticipado, 

no ha sido posible explicarlo satisfactoriamente en términos tradicionales como el que 

representa la teoría de orbitales frontera, por lo que es un campo en el que el marco 

teórico de la TFD realiza una aportación original. Recientemente, Houk11 ha resaltado la 

importancia del esquema conceptual de la TFD en la predicción de reactividad y 

regioselectividad de cicloadiciones 1,3-dipolares y Diels-Alder. 

Es evidente que el problema de reactividad y selectividad no puede resolverse sin una 

descripción que discrimine los diferentes sitios de una molécula, es decir, se requiere del 

uso de variables "locales" que permitan identificar qué centros actúan como nucleófilos y 

cuáles como electrófilos en una reacción. 

En el capítulo 1 se presenta una revisión de los conceptos tradicionales de la química 

cuántica relacionados con la descripción de la estructura electrónica y el problema de la 

reactividad química. 

En el capítulo 2 se presentan los conceptos generales que aparecen en la TFD y que 

son el marco de referencia de los índices de reactividad que se utilizarán en el presente 

trabajo.  

En el capítulo 3 se desarrolla la teoría de los índices de reactividad locales y se 

describe su aplicación en diversos sistemas químicos. 

En el capítulo 4 se describen los antecedentes de las reacciones de cicloadición 1,3-

dipolares, así como la descripción tanto de las nitronas como de las olefinas captodativas.  

En los capítulos 5 y 6 se muestran los resultados obtenidos en la descripción global, 

local y del cálculo de energía de interacción en algunas reacciones de cicloadición entre 

nitronas y olefinas captodativas, lo que describe el proceso de flujo electrónico en los 

sitios de reacción y permite comprender la regioselectividad que los sistemas presentan.  

Al final, se presentan las conclusiones y perspectivas de este trabajo. 
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Capítulo 1.    

ANTECEDENTES. 

 
"La mayoría de los principios generales de la estructura 
molecular y la naturaleza del enlace químico fueron 
formulados hace tiempo por los químicos mediante la 
inducción, a partir de un gran cúmulo de experiencias. 
Durante las décadas recientes estos principios se han hecho 
más precisos y más útiles mediante la aplicación de 
poderosos métodos experimentales y teorías de la física 
moderna." 

L. Pauling∗, 1938 
  
 
 
ESTRUCTURA ELECTRÓNICA MOLECULAR 

 
Con la cita anterior inicia un texto clásico dentro de la química teórica. 'La 

Naturaleza del Enlace Químico', escrito por Linus Pauling. Se refiere a los avances que la 

química experimental había logrado hasta ese momento y menciona la forma en que los 

principios de la mecánica cuántica, formulados en la década de 1920 a 1930, iban 

ganando terreno al tratar de ser aplicados a los sistemas químicos. 

Ecuación de Schrödinger 

La mecánica cuántica establece que la energía y demás propiedades observables 

de un sistema atómico o molecular pueden obtenerse mediante la solución de la ecuación 

de Schrödinger.12 La química cuántica aplica esta teoría y, para un gran número de 

problemas de interés químico, se sabe que es suficiente con la solución a la expresión no 
                                                 
∗Pauling, L. en "The Nature of the chemical bond”, Cornell University Press; Ithaca, N. Y. 1939 
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relativista e independiente del tiempo: 

   HΨ = EΨ      (1.1) 

donde H es el operador Hamiltoniano para el sistema, Ψ es la función de onda y E es la 

energía. 

Para un sistema que contenga N electrones y M núcleos el operador Hamiltoniano 

puede ser escrito, en unidades atómicas, como 

∑∑∑∑∑∑∑∑
〉=〉=====

++−∇−∇−=
M

AB AB

BA
M

A

N

ij ij

N

i

M

A iA

A
N

i
A

M

A A
i

N

i R
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rr
Z

M
H

1111

2

1

2

1

1
2

1
2
1  (1.2) 

donde MA, MB y ZA, ZB son las masas y los números atómicos de los núcleos A y B, rij, riA 

y RAB son las magnitudes de los vectores de posición que conectan al electrón i con el j, al 

electrón i con el núcleo A y al núcleo A con el núcleo B, respectivamente. 2
i∇  y 2

A∇  son 

los operadores laplacianos respecto a las coordenadas del electrón i y del núcleo A. 

La función de onda de un sistema de N electrones es una función de 4N 

coordenadas, 3N coordenadas espaciales (x, y, z), y N coordenadas de spin σ.  

Ψ=Ψ(r1,r2,…,rN) ;          ri → (xi, yi, zi, σi)    (1.3) 

La dependencia de la función de onda en el spin electrónico se introduce en la 

mecánica cuántica no relativista como una hipótesis adicional. 

Sólo existe solución analítica exacta de la ecuación de Schrödinger para los 

sistemas más simples, lo cual llevó a pensar que tal vez nunca podría contarse con 

resultados teóricos comparables con los valores experimentales disponibles. 

A este respecto, Dirac∗ decía en 1928: “Las leyes físicas necesarias para la teoría 

matemática de una gran parte de la física y la totalidad de la química se conocen por 

completo, y la dificultad es solamente que la aplicación exacta de estas leyes conduce a 

ecuaciones demasiado complicadas para poderse resolver”. 

Pero esto ha ido cambiando gracias al esfuerzo incansable de investigadores como 

Mulliken, Roothaan, Slater, Clementi y Pople,13 entre muchos otros, quienes han 

                                                 
∗ Dirac, P. A. M. Proc. Roy. Soc. 1929, 123, 714 
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desarrollado numerosas técnicas y métodos para obtener soluciones aproximadas, cada 

vez de mayor calidad, cuyos resultados llegan a competir en precisión con los datos 

experimentales. Adicionalmente, el desarrollo de equipos de cómputo de mayor rapidez 

de procesamiento, alta capacidad de almacenamiento de datos y menor precio, han 

permitido una aplicación más extendida de la teoría. 

Resolver la ecuación de Schrödinger de un sistema molecular es una tarea 

compleja que puede simplificarse al hacer algunas aproximaciones. Una de las más 

importantes es la aproximación de Born-Oppenheimer,14 la cual se basa en el hecho de 

que los núcleos son mucho más pesados que los electrones y por tanto puede considerarse 

que los electrones se mueven rápidamente en torno a los núcleos que permanecen fijos 

Dentro de esta aproximación,15 el Hamiltoniano se reduce a su parte electrónica y 

el valor propio de la energía U es sólo la suma de la energía electrónica y la repulsión 

internuclear. Es decir, aún cuando se omite considerar explícitamente la energía cinética 

de los núcleos, la energía U depende paramétricamente de la posición de dichos núcleos, 

U(Rα). Ψel es solución de la siguiente ecuación de valores propios: 

   (Hel + VNN)Ψel = U(Rα) Ψel     (1.4) 

en donde el hamiltoniano electrónico Hel y el de repulsión nuclear VNN tienen la forma: 

∑∑∑∑∑
〉====

+−∇−=
N

ij ij

N

i

M

A iA

A
N

i
i

N

i
el rr

ZH 1
2
1

111

2

1

   (1.5) 

∑∑
〉=

=
M
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M

A
NN R

ZZV
1

     (1.6) 

Cuando la búsqueda de la solución de la ecuación de Schrödinger se realiza 

evaluando de forma exacta las expresiones matemáticas que van surgiendo, se dice que 

estamos ante un método ab-initio (a primeros principios), a diferencia de cuando en el 

proceso se utiliza información experimental para facilitar el problema, en cuyo caso el 

método se conoce como semiempírico. 

La química cuántica ha sido exitosa como se puede apreciar en la precisión 

alcanzada en el cálculo de una gran variedad de propiedades de diversos sistemas 

químicos,16-18 barreras rotacionales, líneas espectrales, entalpías de enlace, geometría 



 8

moleculares de equilibrio, etc. Pero no se puede considerar que sustituya a los métodos 

experimentales de análisis, sino que los complementa pues permite estudiar tanto a  

moléculas estables como a aquellas demasiado reactivas, peligrosas o imposibles de 

mantener en el laboratorio, además de que permite racionalizar con un sustento sólido los 

patrones de reactividad observados 

 

Método de Hartree-Fock 

En la teoría de orbitales moleculares, los electrones se asignan a un conjunto de 

funciones monoelectrónicas o spin-orbitales {χk(ri)}), los cuales se escriben como el 

producto de una parte espacial (orbital molecular ψa(xi, yi, zi,) ) y una función de spin 

(α(σi)  o  β(σi)). Los orbitales moleculares se determina mediante el método de Hartree-

Fock19-21, en el cual la función de onda se construye como un producto antisimetrizado de 

spin-orbitales llamado determinante de Slater Φ: 

Φ(r1, r2,...,rN)=(1/√N!) det ⎢χ1(r1), χ2(r2), … ,χN(rN)  ⎢  (1.7) 

Esta función describe un sistema de N electrones utilizando N spin-orbitales. La 

manera de establecer la forma de los spin-orbitales se apoya en el empleo del principio 

variacional, el cual establece que la mejor función de onda de entre un conjunto de 

funciones de prueba, será aquella que corresponda al menor valor esperado de la energía, 

  Eo = ∫ Φo* H Φo dτ      (1.8) 

lo que define el proceso de búsqueda de la solución. En la ecuación (1.8), ∫ dτ denota la 

integración sobre el rango completo de todas las coordenadas del sistema.  

La minimización variacional de la ecuación (1.8) sujeta a la condición de 

ortonormalidad de los spin-orbitales conduce a las ecuaciones de Hartree-Fock, que son 

las ecuaciones de Euler-Lagrange del problema: 

F(r1) χi(r1) = εi χi(r1)      (1.9) 

donde εi es la energía orbital y el operador de Fock está dado por: 

  [ ]∑
=

−+=
2/

1
1111 )()(2)()(

N

j
jj

core KJHF rrrr    (1.10) 
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∑
=

−∇−=
M

A A

Acore

R
ZH

1 1

2
11 2

1)(r     (1.11) 

El operador de Coulomb Jj y el operador de intercambio Kj están definidos por: 
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donde f es una función arbitraria y las integrales están evaluadas sobre todo el espacio.  

El operador de Fock de la expresión (1.11) contiene en su primer término el 

operador de energía cinética monoelectrónico y el operador de energía potencial para la 

atracción núcleo-electrón. El operador de Coulomb representa la energía potencial de 

interacción electrostática clásica entre un electrón y el resto de la nube electrónica. El 

operador de intercambio no tiene una interpretación física simple y proviene de la 

restricción que indica que la función de onda debe ser antisimétrica respecto al 

intercambio de electrones. 

Una propuesta que permitió que el cálculo de funciones de onda de Hartree-Fock 

se agilizara fue la que hizo Roothaan22 y que consiste en desarrollar los orbitales 

moleculares espaciales como una combinación lineal de un conjunto de funciones de base 

monoelectrónicas{φµ}, llamadas orbitales atómicos: 

),,),, 111
1

111 zyxczyx
k

a (=( ∑
=

µ
µ

µαφψ     (1.14) 

La expresión (1.14) define lo que se conoce como Combinación Lineal de 

Orbitales Atómicos (CLOA). Para representar correctamente los orbitales moleculares, 

las funciones de base deberían formar un conjunto completo, lo que significa que el 

número de funciones debe ser infinito. En la práctica, se utiliza un número limitado de 

funciones pero si este número es grande y las funciones se eligen bien, los orbitales son 

representados con un error mínimo.  

La sustitución del desarrollo (1.14) en las ecuaciones de Hartree-Fock (1.9) para 
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sistemas de capa cerrada, considerando que cada orbital espacial está doblemente 

ocupado, por un electrón con spin α y otro con spin β, conduce a las ecuaciones que 

definen al método de Hartree-Fock restringido (RHF). 

  0)(
1

=−∑
=

ii

K

v
cSF υµυµυ ε   µ=1, …, K  (1.15) 

εi representa la energía electrónica del orbital molecular ψa, Sµν son los elementos de la 

matriz de traslape : 

111111
*

111 ),,),, dzdydxzyxzyxS ∫ ((= νµµυ φφ    (1.16) 

y Fµν son los elementos de la matriz de Fock: 
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Las cantidades 〈µν⎪ λσ 〉 que aparecen en la ecuación (1.17) son, en la notación 

de Dirac, integrales de repulsión bielectrónica: 

  2122
*

12
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* )()(1)()( rrrrrr dd
r σλνµ φφφφλσµν ⎟⎟
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Las integrales están multiplicadas por los elementos de la matriz P: 

 i

occ

i
i ccP σλλσ ∑

=

=
1

*2       (1.19) 

en donde la suma corre sobre todos los orbitales moleculares ocupados.  

Los elementos de matriz core
µνH  corresponden a integrales sobre operadores 

monoelectrónicos,   

 111111
*

111 ),,H),,H dzdydxzyxzyx corecore ∫ ((= νµµν φφ   (1.20) 

La energía electrónica queda de la siguiente forma: 

  ( )µνµν
ν

λσ
µ

FHPE core
KK

el ++= ∑∑
== 112

1     (1.21) 
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Las ecuaciones de Hartree-Fock-Roothaan (1.15), se resuelven de manera iterativa 

ya que el operador de Fock incluye en su definición a los orbitales moleculares que se 

buscan. El procedimiento se conoce como método de campo autoconsistente (SCF por sus 

siglas en ingles) y se inicia con una matriz de arranque Po. La matriz Po permite el cálculo 

de una matriz de Fock inicial, la cual a su vez conduce a un conjunto de coeficientes que 

se utilizan para generar una nueva matriz P. El procedimiento se repite una y otra vez 

hasta que se alcanza la convergencia, es decir, hasta que la diferencia entre los elementos 

de inicio y de salida de la última iteración no sean mayores que un valor umbral 

establecido previamente. 

Se parte de un número K de funciones de base lo que conduce a tener 2K orbitales 

moleculares de los cuales 2K–N quedan desocupados. Entre mayor es K, más flexibilidad 

tiene el método para construir la función de onda y la energía obtenida será menor, 

aproximándose así al límite que se conoce como de Hartree-Fock. Los orbitales 

desocupados se conocen como orbitales virtuales y pueden ser utilizados para anticipar el 

comportamiento que tendrá el sistema cuando interactúe con un segundo sistema atómico 

o molecular, en especial si el primer sistema ha de recibir una transferencia de carga del 

segundo, pues dicha carga ocupará los orbitales virtuales de menor energía. 

La solución obtenida en el método de Hartree-Fock difiere de la solución exacta 

de la ecuación de Schrödinger debido a que el operador de Fock considera que la 

interacción entre los electrones se da sólo de forma promediada, lo que simplifica el 

cálculo a costa de restarle exactitud. La diferencia de energía entre el valor exacto y el 

que proviene del método de Hartree-Fock define a la energía de correlación. 

Propiedades moleculares 

Una vez que se tiene una solución aproximada a la ecuación de Schrödinger, sea 

ésta el resultado del método de Hartree-Fock o de métodos alternativos, la función  puede 

ser usada para calcular una variedad de cantidades moleculares de interés como el valor 

esperado de una observable física o la densidad electrónica. Asimismo puede explorarse 

el comportamiento reactivo a través del análisis de la hipersuperficie de potencial, del 

potencial electrostático molecular o de la energía, forma y simetría de los orbitales 

moleculares de las especies en estudio. 
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Así por ejemplo, el valor de una propiedad física A, asociada al operador A, se 

calcula como el valor esperado de dicho operador: 

  ∫ ΨΨ= τdAA *      (1.22) 

La densidad electrónica ρ(r). 

Esta es una función de la posición y proporciona el número de electrones por 

unidad de volumen. A partir de la función de onda de multielectrónica, se obtiene de la 

integral: 

 NNN dddNzyx rrrrrrrr ...),...,(),...,(...),,( 212121
*

111 σρ ΨΨ= ∫ ∫  (1.23) 

La densidad electrónica integra al número de electrones N y ha sido estudiada 

exhaustivamente. La densidad electrónica de un átomo en su estado basal decrece 

monotónicamente conforme la distancia al núcleo aumenta. En el caso molecular, la 

densidad electrónica, en una primera vista, parece compuesta por la superposición de 

densidades atómicas. En un análisis más detallado, la diferencia entre la densidad 

molecular y la simple superposición de densidades atómicas muestra detalles 

característicos de la formación del enlace. 

Las funciones de onda SCF que provienen del método de Hartree-Fock producen 

densidades electrónicas razonablemente buenas lo que conduce a geometrías moleculares 

y momentos dipolares que en muchos casos son comparables con los experimentales. En 

este método la densidad electrónica está dada por: 

  ),,(),,(),,( *

11
zyxzyxPzyx

KK

νµ
ν

µν
µ

φφρ ∑∑
==

=    (1.24) 

Al integrar la ecuación anterior se obtiene: 

µν
ν

µν
µ

SPN
KK

∑∑
==

=
11

.   (1.25) 

Esta ecuación constituye la base, en el caso molecular, para asociar un cierto 

número de electrones con cada uno de los átomos que constituyan el sistema. El análisis 

de población de Mulliken23 considera las propiedades de las matrices P y S y muestra que 
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se puede re-escribir la expresión para N de la siguiente manera: 

  ∑∑∑
>==

+=
KKK

QPN
µν

µν
µµ

µµ
11

  (1.26) 

Qµν = 2 Pµν Sµν  , es la población de traslape y Pµµ es el número de electrones 

asociados con la función φµ . Las funciones φi’s generalmente están centradas en los 

átomos que forman la molécula y contribuyen a la población electrónica de éstos. La 

población electrónica del orbital φµ queda expresada como:  

  ∑
>

+=
K

QPN
µν

µνµµµ       (1.27) 

La suma sobre las poblaciones orbitales asociadas a un átomo A en particular, 

conduce a la población atómica NA: 

  ∑
∈

=
A

A NN
µ

µ        (1.28) 

Esta cantidad puede utilizarse para evaluar la carga del átomo en la molécula, 

        qA= ZA- NA,         (1.29) 

El concepto de carga de un átomo en una molécula se ha utilizado frecuentemente para 

modelar las interacciones electrostáticas entre átomos no enlazados en cálculos de 

mecánica molecular, para racionalizar diversos fenómenos químicos así como para 

interpretar la reactividad química. Sin embargo, debe decirse que el procedimiento 

incluido en las ecuaciones (1.27) a (1.29) no es el único empleado para definir la carga de 

un átomo en una molécula.24  

 

Trayectoria de reacción. 

Una vez que establecemos un método para resolver la ecuación de Schrödinger 

podemos intentar la descripción de lo que sucede cuando dos sistemas reactivos se 

acercan. El curso de una reacción está determinado por la función de energía potencial 

U(Rα) de la ecuación (1.4). Rα indica las coordenadas de los M núcleos de las moléculas 

reactivas. 
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Para hacer esto y determinar el sitio por el cual un reactivo se va a unir a otro, la 

química cuántica enseña que es necesario determinar la trayectoria de reacción, es decir, 

el camino que lleva de los reactivos a los productos, pasando por la estructura de 

transición. Se requiere el cálculo exhaustivo de cada uno de los caminos posibles de 

reacción, realizando en cada punto la búsqueda de la geometría óptima. Esto es, deben 

realizarse cálculos que incorporen la aproximación de Born-Oppenheimer para diversas 

configuraciones nucleares, a partir de lo cual se puede construir la hipersuperficie25 de 

energía potencial asociada con el sistema en ausencia de vibraciones. Las regiones de 

mayor interés de la superficie multidimensional son las que corresponden a estados 

estacionarios. Los mínimos de energía corresponden a puntos en los cuales todas las 

constantes de fuerza son positivas.  La estructura de transición corresponde a un punto 

silla, un punto máximo sobre el camino de mínima energía que separa los mínimos de 

energía de la superficie de energía potencial correspondientes a reactivos y productos. La 

estructura de transición no es una molécula estable, y en ese punto la hipersuperficie de 

energía potencial tiene una y sólo una segunda derivada negativa (frecuencia vibracional 

imaginaria). 

La diferencia de energía entre el estado de transición y los reactivos se conoce 

como energía de activación y es la barrera que se tiene que atravesar para que la reacción 

se lleve a cabo. La magnitud de esta energía de activación determina la rapidez con que 

ocurre la reacción. 

La búsqueda de la trayectoria de reacción puede ser muy complicada, en particular 

si las moléculas reactivas son de gran tamaño y tienen un alto número de grados de 

libertad. Para determinar la superficie de reacción con mucho detalle, es necesario 

resolver la ecuación de Schrödinger en alrededor de 10 puntos de la superficie para cada 

una de las 3M-6 variables lo que significa 103M-6 cálculos. En algunos casos, una correcta 

descripción de la superficie requiere ir más allá del nivel de Hartree-Fock e incluir la 

correlación electrónica. Y aún si se realiza esta tarea, no queda claro si la información 

obtenida se puede generalizar para una familia de moléculas reactivas. Como alternativa a 

este modo de enfrentar el problema, los químicos han realizado, a través de los años, 

generalizaciones empíricas que incluyen la definición de conceptos intuitivos y teorías 
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simples que ayudan a entender el comportamiento general en diferentes circunstancias. La 

idea es resumir la información contenida en la función de onda y que puede quedar 

opacada por la complejidad de los cálculos necesarios para alcanzar una buena precisión. 

 El Potencial electrostático 

El potencial electrostático26 V(R) es una propiedad molecular que permite, desde 

un punto de vista clásico, estudiar la forma en que las moléculas interactúan. El potencial 

electrostático evalúa la energía de interacción entre la molécula (distribución electrónica 

molecular más los núcleos atómicos que la soportan) y una carga unitaria de prueba en la 

posición R, considerando que la distribución electrónica no se ve afectada por la 

presencia de dicha carga. 

r
Rr
r

RR
R dZV

M

A A

A ∫∑ −
−

−
=

=

)()(
1

ρ     (1.30) 

El primer término es la contribución de los núcleos y el segundo es la contribución 

de la distribución de carga electrónica molecular, extendiéndose la integral sobre todo el 

espacio. Para calcular el potencial electrostático molecular, se obtiene primero una 

función de onda electrónica aproximada para la geometría de equilibrio y se utiliza la 

ecuación (1.23) para evaluar la densidad electrónica que se empleará en (1.30). 

La densidad electrónica ρ(r) indica cómo está distribuida la carga de una molécula 

en cada punto r del espacio, mientras que el potencial electrostático molecular indica la 

energía de interacción entre una carga de prueba en la posición R y la distribución de 

cargas nucleares y electrónicas.  

El potencial electrostático molecular es generalmente positivo en las regiones 

internas de las moléculas, debido a la importante contribución de los núcleos. En las 

regiones externas, este potencial puede ser positivo o negativo.27 Por ejemplo, en el caso 

de la molécula de agua, es negativo en torno al átomo de oxígeno, pero positivo alrededor 

de los átomos de hidrógeno. Aunque no es una descripción exacta de la manera que 

interactúan los sistemas, es una forma útil de evaluar el comportamiento reactivo. Cuando 

dos moléculas se aproximan entre sí, el potencial electrostático puede dar indicios de lo 

que ocurrirá. Una región molecular con un potencial electrostático negativo indica una 
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región en la que la presencia electrónica domina y, por tanto, será susceptible de sufrir un 

ataque electrofílico.28  

 

Teoría de orbitales moleculares frontera. 

A fin de aproximarse al problema de la reactividad en el contexto de la teoría de 

orbitales moleculares, podemos considerar que dos moléculas que se acercan se provocan 

mutuamente una perturbación en sus orbitales moleculares, la cual puede ser descrita en 

términos de la teoría de perturbaciones propuesta por Coulson y Longuet-Higgins.29,30 

Cuando las moléculas se aproximan sus orbitales interactúan, siendo frecuentemente  más 

intensa la interacción del orbital ocupado de mayor energía (HOMO) de la especie 

donadora con el orbital desocupado de menor energía (LUMO) de la especie aceptora. 

Estos orbitales fueron denominados por Fukui31,32 orbitales frontera y han permitido 

comprender la evolución de muchas reacciones. 

Considerando que las estructuras de las especies reactivas no difieren mucho de 

las estructuras iniciales de los reactivos, Klopman33 y Salem34 derivaron una expresión 

para el cambio energético que ocurre cuando dos sistemas (denominados r y s) 

interactúan, provocándose una mutua perturbación de sus orbitales moleculares.  
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Donde  

qa y qb son las cargas totalesЄ iniciales en los orbitales atómicos a y b,  

β y S son integrales de resonancia y traslape,  

Qk y Ql son las cargas totales en los átomos k y l,  

ε es la constante dieléctrica del medio,  

Rkl es la distancia entre los átomos k y l,  

cra y csb son los coeficientes del orbital atómico a en el orbital molecular r, y del 

orbital atómico b en el orbital molecular s,  
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εr y εs son las energías de los orbitales moleculares r y s, respectivamente.  

El primer término es de repulsión y proviene de la interacción entre los orbitales 

llenos de ambas moléculas. En el caso que una molécula pueda ser atacada en dos sitios 

diferentes, este primer término es aproximadamente igual para el ataque en cada uno de 

ellos y, tratándose de una cicloadición, no será muy diferente para las dos orientaciones 

posibles. Debido a esto, cuando se trata de explicar la reactividad diferencial se ignora el 

primer término de la ecuación (1.32). 

El segundo término describe la interacción coulómbica y contiene la carga de cada 

átomo en las moléculas. Se vuelve importante cuando se trata de una reacción entre 

moléculas iónicas. Cuando la diferencia entre εr y εs es grande, habrá poca transferencia 

de carga y la contribución del tercer término será pequeña. En tal caso, la energía de 

perturbación estará principalmente determinada por las cargas totales de los dos reactivos, 

y se dice que está controlada por la carga. Esto se puede esperar cuando εr es baja ( la 

especie r es difícil de ionizar) y cuando εs es muy alta (la especie s tiene poca tendencia a 

aceptar electrones). Estas propiedades corresponden a las asociadas con las interacciones 

duro-duro en el contexto del principio HSAB que se discutirá en el siguiente capítulo. 

El tercer término representa las interacciones entre los orbitales ocupados y los 

virtuales de la simetría apropiada y es válido siempre que εr ≠ εs. Cuando un nucleófilo de 

baja electronegatividad se acerca a un electrófilo con alta electronegatividad, el término 

(εr - εs) es pequeño y la energía perturbativa tiene fuerte dependencia de la interacción de 

los orbitales frontera. Se puede observar que el HOMO del reactivo que actúa como un 

donador de electrones y el LUMO de la molécula que actúa como aceptor de electrones 

son los que participan más eficazmente. Una vez identificado el carácter ácido o básico de 

los reactivos, lo siguiente es identificar los sitios reactivos de cada molécula. Para esto se 

identifican los coeficientes de los orbitales atómicos que más contribuyen a los orbitales 

frontera. El tercer término de la expresión (1.32) predice que la interacción más intensa se 

da entre aquellos átomos cuyo producto de coeficientes sea mayor.  

Aunque puede suceder que no sólo el HOMO y el LUMO sean los actores 

principales, sino también algunos orbitales cercanos a ellos (dependiendo de sus energías 
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relativas así como de sus orientaciones espaciales), el análisis de reactividad basado en 

los orbitales frontera ha tenido un gran éxito en la predicción de la reactividad. 

La mayoría de las veces, cuando se analiza la reactividad en las cicloadiciones 

aplicando la teoría de perturbaciones se centra la atención en el último término de la 

ecuación (1.32), considerando sólo interacciones entre orbitales π de ambos reactivos. Se 

acostumbra considerar las interacciones entre los orbitales frontera no sólo porque la 

energía de estabilización depende del inverso de la diferencia de energías orbitales, que es 

mínima entre los orbitales frontera, sino además porque esta diferencia disminuye 

conforme la reacción avanza.  

Las primeras aplicaciones de la teoría de orbitales frontera condujeron a las reglas 

de selección de simetría orbital para las cicloadiciones concertadas. Woodward y 

Hoffmann35,36 emplearon también esta teoría para racionalizar la selectividad exo/endo.  
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Capítulo 2   

MARCO TEÓRICO DE REACTIVIDAD 

 
 
 
 

“Creo que es muy interesante que uno pueda ver la 
función de onda de Schrödinger por medio del 
estudio de rayos X. Este trabajo debe continuarse 
experimentalmente. Creo que mucha información 
relativa a la naturaleza del enlace químico resultará 
de él”. 

Linus Pauling, 1926. 

 
 
 
 

TEORIA DE FUNCIONALES DE LA DENSIDAD 
 
No obstante que actualmente es posible obtener resultados muy precisos de una 

gran variedad de sistemas químicos mediante métodos tradicionales de la química 

cuántica, sigue vigente el interés por ampliar el campo de acción de la teoría, mediante 

métodos que alcancen una gran precisión a un cada vez menor costo computacional, 

además de permitir transformar dichos resultados (energías totales, geometrías 

moleculares, densidades electrónicas, etc.) y enmarcarlos en un formalismo que permita 

una más fácil interpretación. En años recientes, la teoría de funcionales de la densidad, 

TFD, ha surgido como una herramienta poderosa que ha permitido agilizar el cálculo de 

la estructura electrónica de átomos y moléculas al mismo tiempo que permite definir 

conceptos químicos adecuados para la descripción de la reactividad.4,37 
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Los inicios de la teoría de funcionales de la densidad pueden ubicarse en los 

trabajos de Thomas y Fermi38 en 1927, así como de Dirac39 en 1930. Pero fueron los 

trabajos de Hohenberg y Kohn40 en 1964 y de Kohn y Sham41 en 1965 los que sentaron 

las bases firmes de esta teoría. El premio Nobel compartido por W. Kohn y J. Pople en 

1998 reconoce claramente el impacto de TFD y de la química computacional en la 

química actual. 

 

Teoremas de Hohenberg y Kohn. 

La revolución provocada por la teoría de funcionales de la densidad se basa en dos 

teoremas establecidos por Hohenberg y Kohn40. 

1. El potencial externo v(r) queda determinado por la densidad electrónica 

ρ(r). 

Puesto que ρ(r) determina también al número de electrones, se concluye que 

determina a la función de onda del estado basal Ψ y a todas las demás propiedades 

del sistema. 

v(r) es el potencial debido a los núcleos del sistema molecular.  

  ∑
= −

=
M

A A

AZv
1

)(
Rr

r      (2.1) 

RA y ZA definen la posición y la carga nuclear del átomo A, respectivamente. 

2. Para una función ρt(r) de prueba, tal que  ρt (r) ≥ 0  en todo el espacio y que 

∫ ρt(r)dr = N, se cumple que:   

Eo ≤ Ev[ρt (r)]      (2.2) 

siendo Eo la energía exacta del sistema y Ev el funcional de la densidad evaluado 

en la densidad de prueba ρt (r). La igualdad solo se obtiene si ρt(r) coincide con 

ρo(r), la densidad exacta del sistema. Este teorema establece un principio 

variacional en el que la variable es la función ρ(r).  
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En el funcional de la densidad Ev[ρ(r)] pueden identificarse los siguientes 

términos: 

  E[ρ(r)]= T[ρ(r)]+ Vne[ρ(r)]+ Vee[ρ(r)]   (2.3) 

T[ρ(r)] es la energía cinética electrónica, Vne[ρ(r)] es la energía de atracción 

núcleo-electrón y Vee[ρ(r)] es la energía de repulsión electrónica. 

A partir de la ecuación anterior, el funcional de energía puede re-escribirse como: 

E[ρ(r)]= FHK[ρ(r)]+ ∫ ρ(r) v(r) dr    (2.4) 

Siendo  

FHK[ρ(r)]  =  T[ρ(r)]+ Vee[ρ(r)]              (2.5) 

y   ∫ ρ(r) υ(r) dr  = Vne[ρ(r)]     (2.6) 

FHK[ρ(r)] es un funcional independiente del potencial externo y por tanto se 

considera un funcional universal de ρ(r). 

La forma exacta del funcional de energía cinética, T[ρ(r)], es desconocida hasta 

ahora, pero existen formas de estimar dicha energía. El término Vee[ρ(r)] puede ser 

escrito como: 

  Vee[ρ(r)]= J[ρ(r)]+ K[ρ(r)]     (2.7) 

J[ρ(r)] es la energía de repulsión electrónica clásica 
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rrr dd∫ ∫ −
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ρρρ     (2.8) 

y K[ρ(r)] es un término no clásico que contiene lo que se denomina energía de 

intercambio y correlación. 

Asumiendo la diferenciabilidad del funcional E[ρ(r)], el principio variacional 

requiere que la densidad del estado basal satisfaga la expresión: 

δ{ E[ρ(r)]- µ (∫ ρ(r) dr – N) } = 0    (2.9) 
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lo que conduce a la ecuación de Euler-Lagrange: 

[ ] [ ]
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ρδµ ν HKFvE
+==      (2.10) 

En estas expresiones, µ es un multiplicador de Lagrange que permite introducir la 

restricción que debe cumplir la densidad de integrar al número de electrones correcto. 

Este multiplicador no solo resulta ser un parámetro necesario para la búsqueda de la 

solución, sino que tiene propiedades que lo hacen de gran interés en la descripción de la 

reactividad química.  

Esta ecuación puede considerarse el análogo de la ecuación de Schrödinger y 

puede ser usada para determinar la densidad del estado basal. En esta reformulación de la 

mecánica ondulatoria la variable más significativa es la densidad electrónica y esto la 

hace un marco teórico descriptivo de mayor simplicidad pero de gran alcance.  

Si se conociera la forma exacta de FHK[ρ(r)], contaríamos con una forma 

alternativa y exacta para conocer las propiedades electrónicas del sistema. Aun cuando 

esta forma exacta no está aun disponible, el contar con una forma explicita aproximada 

permitiría aplicar este método a cualquier sistema.  

 

Ecuaciones de Kohn-Sham 

Una forma práctica de aplicar la ecuación (2.10) fue establecida por Kohn y 

Sham41 mediante la introducción de orbitales para describir la densidad. Si se parte de un 

sistema de referencia constituido por N electrones no interactuantes descritos por el 

operador Hamiltoniano: 
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Href describe a un sistema que no incluye la interacción electrón-electrón pero que 

tiene una densidad electrónica igual a la del sistema interactuante. 

El funcional de energía cinética del sistema de referencia puede escribirse como: 
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donde los spin-orbitales iΨ se utilizan para construir la densidad electrónica.  
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Al introducir la expresión del funcional de energía cinética en la ecuación (2.5), 

esta fórmula queda de la forma siguiente 

  FHK[ρ]= Ts[ρ]+ J[ρ] +Exc[ρ]         (2.14) 

J[ρ] es la energía de interacción coulómbica clásica. Exc[ρ] es el término de 

energía de intercambio-correlación que contiene la diferencia entre la energía cinética 

exacta y Ts, la parte no clásica de Vee y la corrección de autointeracción para J[ρ]. 

La ecuación de Euler se transforma en: 

  [ ]
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ρδµ s
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Tv +=       (2.15) 

Aquí se introduce el potencial efectivo definido como: 
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vxc(r) es el potencial de intercambio y correlación. 

Lo anterior transforma la ecuación de Euler-Lagrange en las ecuaciones de Kohn-

Sham: 

  iiiefv Ψ=Ψ⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛ +∇− ε)(

2
1 2 r     (2.17) 

Los orbitales Ψi que resultan del proceso anterior se conocen como los orbitales 

de Kohn-Sham  
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Las ecuaciones de Kohn-Sham pueden verse como el resultado de la búsqueda 

variacional de los orbitales que minimizan el funcional de energía, con la restricción de 

ortonormalidad de los orbitales. Como puede verse de las ecuaciones (2.15) y (2.16), son 

ecuaciones no lineales que deben ser resueltas de forma iterativa, pero a diferencia de las 

ecuaciones de Hartree-Fock, son computacionalmente menos demandantes e incluyen a la 

energía de correlación una vez que se propone una forma explícita para vxc.42  

Aunque no se tiene una expresión exacta para vxc, se cuenta con expresiones que 

le dan forma práctica al método. Inicialmente, se utilizó la llamada aproximación de 

densidad local (LDA).38,39,43 En esta aproximación, que es la más simple, se introduce la 

densidad de energía de intercambio y correlación y se considera que depende sólo de la 

densidad electrónica.  

Cuando se consideran funcionales que involucran no sólo a la densidad sino a sus 

gradientes, se tiene lo que se conoce como un funcional no local, o corregido por 

gradientes. Una de las implementaciones no locales para vxc más utilizadas es la conocida 

como funcional B3LYP.44 Su rendimiento ha sido evaluado intensivamente, en particular 

en el cálculo de propiedades termodinámicas.45 

El empleo del método de Kohn-Sham se ha extendido como herramienta poderosa 

con una alta calidad a un costo computacional relativamente bajo comparado con los 

métodos tradicionales de la química cuántica.46 En particular si se requieren cálculos de 

estructura electrónica que incluyan a la correlación.  

 

El potencial químico. 

El significado físico del multiplicador de Lagrange µ en la ecuación de Euler-

Lagrange (2.10) fue reconocido en 1978 por Parr y colaboradores.47 Si empezamos por 

considerar la expresión de la energía como un funcional tanto de la densidad como del 

potencial externo, tenemos que 
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Retomando de la ecuación (2.10) que µ
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De las ecuaciones (2.18) y (2.19) se desprende que : 
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=µ .      (2.20) 

En analogía con el caso termodinámico, a µ se le conoce como el potencial 

químico electrónico y es una medida de la tendencia de escape de un electrón que 

pertenece a una nube electrónica. Esta expresión se identifica con el negativo de la 

electronegatividad χ definida en 1961 por Iczkowski y Margrave.48 

Si se hace un gráfico de la energía de un átomo o molécula como función del 

número de electrones y asumiendo una relación cuadrática entre estas variables, se 

obtiene la aproximación por diferencias finitas: 

2
AEPI +

−=µ      (2.21) 

PI y AE son el potencial de ionización y la afinidad electrónica del sistema. La 

ecuación (2.21) corresponde al negativo de la propuesta por Mulliken49 para la 

electronegatividad.  

  µ=-χM      (2.22) 

Las expresiones (2.20) a (2.22) muestran la clara relación del multiplicador de 

Lagrange µ con el concepto de electronegatividad propuesto por Pauling50 (basado en 

ideas intuitivas y datos experimentales), que tanto efecto ha tenido en la química 

descriptiva.51 Esta identificación proporciona además una sólida base para comprender el 

postulado de Sanderson52,53 referente a la igualación de electronegatividades: 
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“Cuando dos o más átomos, con electronegatividades diferentes se unen para 

formar un compuesto, sus electronegatividades se ajustan a un mismo valor 

intermedio respecto de los valores iniciales”. 

La ecuación de Euler-Lagrange asegura que el potencial químico tiene un valor 

constante, es decir, uniforme en todos los puntos de una molécula en su estado basal. Si la 

electronegatividad es el negativo del potencial químico, se comprende ahora que, cuando 

dos moléculas con electronegatividades (potenciales químicos) diferentes reaccionan y 

forman una tercera molécula en su estado basal, ésta debe alcanzar un estado basal en el 

que su electronegatividad (potencial químico) tenga un valor constante como resultado de 

la transferencia de carga. La igualación de electronegatividades surge de manera natural 

dentro de la teoría de funcionales de la densidad. 

Como una aproximación a la ecuación (2.21), el potencial de ionización y la 

afinidad electrónica pueden remplazarse por las energías del HOMO y el LUMO, usando 

el teorema de Koopmans54 dentro del esquema de Hartree-Fock. Esta aproximación de 

“orbitales congelados” considera que los spin-orbitales en el estado con (N±1), es decir, 

los correspondientes al anión y al catión, son los mismos que los que describen a la 

especie neutra. De este modo, el potencial de ionización y la afinidad electrónica se 

identifican con las energías del HOMO y LUMO por: 

 εHOMO ≈-PI  εLUMO ≈-AE  (2.23) 

La expresión del potencial químico en esta aproximación es:  

 ( )LUMOHOMO εεµ +≈
2
1   (2.24) 

La ecuación anterior puede ser particularmente útil cuando se trata un sistema con 

un número de electrones grande, pues sólo requiere del cálculo de la estructura 

electrónica del sistema neutro para su evaluación a diferencia de la ecuación (2.21) que 

requiere del cálculo del sistema neutro, del catión y del anión. Estos últimos, evaluados 

en la geometría de equilibrio del sistema neutro.  
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Derivadas del potencial químico 

El cambio en el potencial químico µ puede evaluarse a partir de su dependencia en 

el número de electrones y el potencial externo, µ = µ(N,v(r)]: 
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Definiendo las derivadas que participan en la expresión de la siguiente manera,  
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queda la expresión: 

rrr dvfdN )()( δηδµ ∫+=     (2.27) 

Esta ecuación constituye una pieza fundamental en el estudio de la reactividad 

química y en ella aparecen dos cantidades sumamente importantes, la dureza η y la 

función de fukui f(r).  

Dureza y blandura 

La primera derivada de µ con respecto al número de electrones se conoce como la 

dureza. 
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La dureza representa la resistencia del potencial químico al cambio en el número 

de electrones. La identificación establecida por Parr y Pearson55 de esta cantidad con el 

concepto cualitativo que caracterizaba a ácidos y bases de Lewis, es muy significativa. Al 

igual que la identificación del potencial químico con la electronegatividad, ofrece una 

definición precisa que permite su cuantificación y su comparación con resultados 

experimentales.  
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Al inverso de la dureza se le llama la blandura S: 
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     (2.29) 

En la aproximación de diferencias finitas, las derivadas que definen tanto a dureza 

(ecuación (2.28)) como a la blandura (ecuación (2.29)) pueden evaluarse fácilmente 

utilizando la afinidad electrónica y el potencial de ionización.  

AEPI −=η   
AEPI

S
−

=
1

   (2.30) 

El significado físico de la dureza puede apreciarse mejor considerando el proceso 

siguiente, en el cual existe la transferencia de un electrón entre 2 átomos o moléculas de 

la misma especie: 

  A.  +  A.  →  A+  +  A:-  

El cambio de energía para esta reacción es ∆E= PI - AE , cuya relación con la 

dureza es inmediata. La dureza puede verse como la resistencia de una especie química a 

intercambiar carga, a polarizarse.  

Intuitivamente, se puede apreciar que la blandura está relacionada con la 

polarizabilidad y con la capacidad de carga, definida empíricamente como la derivada de 

la carga de un sistema respecto a su electronegatividad, de acuerdo a la idea original de 

Pearson56,57 al introducir el principio de ácidos y bases duros y blandos (HSAB) que 

discutiremos más adelante. 

Función de fukui 

El segundo término de la ecuación (2.27) define a la función de fukui, introducida 

por Parr y Yang58 que, como veremos más adelante, constituye una generalización del 

concepto de orbitales frontera. Utilizando una relación de Maxwell, la función de fukui 

puede re-escribirse como: 
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de donde se desprende que f(r) es una función normalizada a uno. 

Una de las principales preguntas que se plantean al hablar de reactividad es acerca 

de cuál será la dirección preferida que seguirán dos reactivos al acercarse mutuamente y 

si ésto está relacionado con las propiedades asociadas a átomos o grupos de átomos 

dentro de las moléculas. Puesto que la densidad electrónica contiene toda la información 

acerca del sistema en su estado basal, suena razonable que la reactividad química sea un 

reflejo de la sensibilidad de dicha densidad a las perturbaciones. La función de fukui es 

una medida de la respuesta del sistema electrónico ante una perturbación en el número de 

electrones y esto es de primera importancia cuando se trata de describir una unión ácido-

base.  

En el siguiente capítulo describiremos el papel que juega la función de fukui en la 

descripción local de reactividad.   

Principio de ácidos y bases duros y blandos (HSAB).  

Los conceptos de dureza y blandura fueron introducidos en la química por 

Pearson59-62 a principios de los años sesenta en relación con el estudio generalizado de las 

reacciones ácido-base de Lewis. 

   A + :B = A-B 

donde A es un aceptor de electrones o ácido de Lewis y B es un donador electrónico o 

base de Lewis. Se tenía conocimiento de que no se podía establecer una escala de fuerza 

ácida o básica que permitiera comprender el ordenamiento observado de intensidades de 

interacción. Basándose en una amplia variedad de datos experimentales, Pearson63-65 

presentó una clasificación de los ácidos de Lewis en dos grupos, a y b, partiendo de la 

estabilidad de los compuestos formados con bases de Lewis que habían sido ordenadas de 

acuerdo a la electronegatividad del átomo donador:   

As < P < Se < S ~ I ~ C < Br < Cl < N < O < F 

estableciendo que los ácidos de Lewis del grupo a formaban complejos más estables con 

átomos donadores de la derecha de la serie mientras que los del grupo b interactuaban 
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preferentemente con átomos de la izquierda de la serie. Esta clasificación mostraba que, 

con frecuencia, los ácidos del tipo a (identificado como duro) tenían átomos aceptores 

con carga positiva y de volumen pequeño, mientras que los del tipo b (denominados 

blandos) tenían átomos aceptores de menor carga y mayor volumen lo que hace pensar 

que la polarizabilidad es un factor determinante. Las observaciones anteriores llevaron a 

clasificar también a las bases como duras (las de baja polarizabilidad y alta 

electronegatividad) o blandas (muy polarizables y de baja electronegatividad) 

En este contexto Pearson estableció el principio de ácidos y bases duros y blandos, 

(HSAB): 

“Tanto cinética como termodinámicamente, los ácidos duros prefieren 

coordinarse con las bases duras y los ácidos blandos prefieren a las bases 

blandas”.  

 

Las ecuaciones (2.28) y (2.29) además de definir a la dureza y la blandura sientan 

las bases para una demostración formal del principio HSAB.4,55 Chattaraj66 y 

colaboradores discuten el principio HSAB indicando que en el proceso de interacción 

entre un ácido A y una base B pueden considerarse dos etapas sucesivas. En la primera 

ocurre una transferencia de carga que trae como consecuencia la igualación de potenciales 

químicos y enseguida se da una redistribución interna de carga.  

La primera etapa produce una disminución de energía ∆Ev que se desprende del 

siguiente análisis. Si A y B intercambian electrones manteniendo cada uno su potencial 

externo constante (es decir, se mantienen alejados uno de otro), y tomando el desarrollo 

hasta un segundo orden de la energía como una función de N alrededor de No, se obtiene: 
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Tomando en cuenta la igualación de electronegatividades, al formarse el enlace, 
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se puede calcular la magnitud de la transferencia de carga,   

( ) ( )o
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o
AA NNNNN −−=−=∆     (2.35) 
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Se puede apreciar que la transferencia de carga es proporcional a la diferencia de 

potenciales químicos (electronegatividades). La diferencia de potenciales químicos 

promueve la transferencia mientras que las durezas constituyen una resistencia. Si ambas 

especies A y B son blandas, ηA
o y ηB

o son pequeñas, lo que conduce a una mayor 

estabilidad como lo muestra la expresión de energía: 
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Entre menor (mayor) sea la suma de las durezas (blanduras), más estabilizante 

será la transferencia de carga. La siguiente etapa de redistribución ocurre a potencial 

químico constante, y se considera que en este paso se aplica el principio de mínima 

blandura. Si suponemos a SA fija y planteamos a SB en función de ésta (SB=αSA), la 

pregunta es cuál será el valor óptimo α . Entra mayor sea el valor de SASB/(SA+SB), 

mayor será la estabilidad debido a la transferencia de carga mientras que la segunda etapa 

está guiada por la búsqueda de un menor valor de SA y SB. El análisis de estas tendencias 

opuestas puede hacerse considerando la expresión: 
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Para un valor fijo de o
AS , un valor de α/(1+α) =1 corresponde a una máxima 

energía de interacción y máxima blandura, mientras que un valor de cero corresponde al 

caso contrario. Una solución que concilia ambos extremos corresponde a α/(1+α) =1/2, 

de donde se deduce que α=1 y se demuestra la validez del enunciado HSAB. 

Una demostración alternativa67-70 parte de la separación de la densidad en una 

parte de core y otra de valencia efectiva 

   )()()( rrr fNec += ρρ     (2.39) 

Ne es el número de electrones de valencia efectivos, f(r) es la función de fukui y ρc(r) la 

densidad electrónica de core. Ne es igual a N-Nc  

A partir de la separación anterior, se puede escribir la energía electrónica a 

segundo orden como 

][
2
1][ 2 ρηµρ coreee ENNE +−=     (2.40) 

La energía de interacción cuando A y B se unen para dar AB puede escribirse  

NN
ABBAABAB EEEEE +−−=∆     (2.41) 

siendo el último término la energía de repulsión nuclear. Si se desarrolla esta expresión 

incluyendo la igualación de electronegatividades y la aditividad de blanduras, se obtiene 

una expresión para la cual se puede buscar un valor óptimo de SB, para un SA fijo.  
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La búsqueda del valor extremo para ∆EAB conduce a la expresión 

   
1

1
−

+
=

y
y

SS AB     (2.43) 

y es una función de los potenciales químicos, blanduras y número de electrones 
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efectivos. Por inspección se identifica que y debe ser cercano a 4, lo que conduce a la 

afirmación de que SB ≈ SA como lo establece el principio HSAB.  

 

Energía de interacción 

En la discusión del principio HSAB se introdujo la conveniencia de definir la 

energía de interacción en dos etapas   

   µEEE v ∆+∆=∆      (2.44) 

La primera expresa la estabilización proveniente de la igualación de potenciales 

químicos a potencial externo constante y corresponde a la ecuación (2.37). La segunda se 

identifica con el reacomodo electrónico a potencial químico fijo, cuya energía electrónica 

puede escribirse de la siguiente manera  

 ∆Eµ = E[ρAB]- E[ρAB
*]  =  E[ρAB]- E[ρA

*]- E[ρB
*]  (2.45) 

ρAB
* = ρA

* + ρB
*  es la densidad electrónica del sistema AB con potencial químico 

µAB. Al aplicar la ecuación (2.40) en la expresión (2.45) considerando µ constante, e 

incluir la repulsión nuclear, se obtiene 
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En el caso de SAB y SAB
* se puede hacer uso de la aditividad aproximada de las 

blanduras para expresarlas en términos de las blanduras de A y de B, con lo que la 

ecuación anterior queda finalmente como: 
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donde λ es una constante que involucra el número de electrones de valencia en la 

interacción y la constante de proporcionalidad entre SAB , SAB
* y SA+SB. La elección λ = 1 

permite obtener valores relativos de la energía de interacción.  

Finalmente, se obtiene para la energía de interacción global, que considera tanto la 

transferencia de carga como el reacomodo interno la expresión: 
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Capítulo 3  

 

EL PROBLEMA DE LA REACTIVIDAD A NIVEL LOCAL 

 
 
 
 

"La estabilidad de enlaces entre átomos diferentes por un 
carácter iónico especial, determinado por la diferencia de 
electronegatividades de los átomos de los elementos, 
realmente aclaró las propiedades químicas de sustancias 
inorgánicas de una manera que era extrema para su 
tiempo. De hecho, aún lo es." 

Linus Pauling, 1976. 

 
 
 
 

PARÁMETROS LOCALES 
 

De acuerdo a la teoría de funcionales de la densidad todas las propiedades de un 

sistema electrónico en su estado basal quedan determinadas por la función densidad. Esto 

no significa que podamos conformarnos con conocer el valor de la densidad electrónica 

en cada punto del espacio. En el capítulo 2 presentamos los conceptos de potencial 

químico y dureza los cuales evalúan la respuesta energética ante el cambio en el número 

de electrones. En el estado basal, dichas cantidades son parámetros que caracterizan al 

sistema completo y son independientes de la posición, es decir, son parámetros globales. 

El conocimiento completo de la densidad implica conocer también cómo responde ésta 

ante perturbaciones. Saber cómo reacciona la densidad punto a punto ante cambios 

estructurales y la presencia de otra especie reactiva proporcionará la base para entender la 
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reactividad química, en particular lo referente a la selectividad o reactividad local. Mucho 

esfuerzo se ha dedicado al establecimiento de parámetros de reactividad locales que 

reconozcan la existencia de sitios preferidos de reacción. Revisamos aquí algunos de los 

resultados más significativos. 

La función de fukui y reactividad química. 

Se ha reconocido el importante papel que juega el potencial químico y resulta 

igualmente importante describir la manera en que se modifica cuando las variables que 

definen el sistema cambian. Si consideramos al potencial químico como una función del 

número de electrones y un funcional del potencial externo, la ecuación (2.25) nos 

describe la forma en que estas cantidades están relacionadas.71,72  

Cuando dos reactivos se aproximan, la cantidad dµ mide la extensión de la 

reacción. El primer término de la ecuación (2.25) sólo incluye cantidades globales y es 

menos sensible a la dirección que siguen los reactivos al aproximarse al inicio de la 

reacción. El segundo término mide la reactividad química en un sentido semejante al que 

lo hacen los orbitales frontera en el contexto de la función de onda. La función f(r) es una 

cantidad local y Parr y Yang58 propusieron originalmente que: 

“Cuando dos sitios tienen disposición semejante a reaccionar con un 

reactivo dado, el reactivo prefiere aquel que se asocia con una mayor respuesta 

en el potencial químico del sistema”. 

Puesto que una reacción química ocurre en la dirección en que los potenciales 

químicos se igualen, cabría esperar que una molécula sea más susceptible a ser atacada en 

las zonas en donde se produce un mayor cambio del potencial químico.  

El cálculo de la función de fukui presenta una dificultad al reconocer que las 

derivadas respecto de N que la definen presentan discontinuidad. Sin embargo, esta 

discontinuidad tiene un significado en su interpretación química. Tenemos que identificar 

tres diferentes funciones de fukui de acuerdo a la dirección del cambio en N, lo que indica 

que la función de fukui toma diferentes valores dependiendo del comportamiento del 

sitio reactivo:  
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f +(r)  corresponde a la derivada por la derecha, se utiliza cuando N se incrementa, 

describe a una especie aceptora de electrones (electrófilo) y mide la reactividad 

hacia un ataque nucleofílico. 
+

+ ⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

∂
∂

=
ν

ρ
N

f )()( rr      (3.1) 

f -(r), la derivada por la izquierda, se utiliza cuando N disminuye, describe a una 

especie donadora de electrones (nucleófilo) y mide la reactividad hacia un ataque 

electrofílico. 
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f o(r), se utiliza en el caso de reacciones en que no hay transferencia de carga 

(reacciones entre radicales). Para evaluarla se recomienda usar el promedio de las 

dos funciones anteriores.73,74 
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En la aproximación de diferencias finitas para un sistema de No electrones, las 

funciones anteriores toman la forma: 

  )()()( 1 rrr NoNof ρρ −= +
+      

 (3.4) 

  )()()( 1 rrr −
− −= NoNof ρρ      

 (3.5) 

  ( ))()(
2
1)( 11 rrr −+ −= NoNo

of ρρ     

 (3.6) 

donde ρNo(r), ρNo+1(r) y, ρNo-1(r) son las densidades electrónicas de los sistemas 

electrónicos con un número de electrones No, No+1 y No-1 respectivamente.  

De lo anterior, puede verse que la función de fukui involucra principalmente 

variaciones en los orbitales frontera. Dentro de la aproximación que no considera 

relajación de los orbitales ante cambios en el número de ocupación (orbitales 
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congelados), es decir, que estos son los mismos tanto en el sistema neutro como en el 

catión y el anión, las ecuaciones (3.4) a (3.6) pueden aproximarse como: 

  2)()()( rrr LUMOLUMOf φρ ==+     (3.7) 

2)()()( rrr HOMOHOMOf φρ ==−     (3.8) 

( ))()(
2
1)( rrr HOMOLUMO

of ρρ −=     (3.9) 

donde ρHOMO(r) y ρLUMO(r) representan las densidades electrónicas de los orbitales 

frontera HOMO y LUMO respectivamente. Las expresiones anteriores constituyen un 

punto de encuentro entre la teoría de funcionales de la densidad y la teoría de orbitales 

moleculares.75 

La función de fukui es una función en el espacio tridimensional y por tanto tiene 

un valor para cada punto del espacio. Aunque es posible representarla mediante 

isosuperficies o mapas de contorno,76-78 en química, cuando nos interesa describir la 

reactividad preferimos asignar valores numéricos a átomos o grupos de átomos, lo que 

permite ordenar y comparar valores entre una región y otra o entre una serie de moléculas 

relacionadas. La simplificación que reduce una función de tres variables a un solo valor 

para cada fragmento de la molécula nos lleva a las funciones condensadas.  

Aun cuando en principio el cálculo de las variables de reactividad que aparecen en 

DFT puede hacerse sin referencia a la función de onda, es una práctica común utilizar la 

teoría de orbitales moleculares para obtenerlas. Yang y Mortier79 propusieron las 

funciones de fukui en su forma condensada basados en un análisis de población de 

Mulliken. Los tres índices, definidos para cada uno de los átomos k de una molécula A, 

pueden expresarse como: 

  )()1( oAkoAkAk NqNqf −+=+     (3.10) 

  )1()( −−=−
oAkoAkAk NqNqf     (3.11) 

))1()1((
2
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o

Ak NqNqf    (3.12) 
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donde qAK(NA-1), qAK(NA) y qAK(NA+1) son las poblaciones de carga del átomo k en el 

catión, en la molécula neutra y en el anión respectivamente. Este procedimiento requiere 

de tres cálculos distintos al mismo nivel de teoría y precisión numérica (para el sistema 

neutro, y para el catión y el anión a la misma geometría del sistema neutro). Las 

ecuaciones anteriores se han utilizado en diferentes sistemas buscado obtener tendencias 

en su reactividad.80,81  

Al determinar los índices locales a través de las ecuaciones (3.10) a (3.12) algunas 

veces se obtienen funciones de fukui condensadas negativas que, a primera vista, parecen 

contradecir la lógica. Este problema ha sido estudiado en detalle y no existe una respuesta 

definitiva que asegure que estos valores no son físicamente aceptables.82,83  

También se ha propuesto recurrir a la aproximación de orbitales congelados.84,85 

así como a otros análisis de población86-88 para obtener las funciones condensadas.  

La normalización de la función de fukui se traduce, en el caso de las funciones 

condensadas, en la condición 

1=∑
k

kf       (3.13) 

Blandura y dureza locales.  

Siendo la blandura S el inverso de la dureza global, la que a su vez es la derivada 

de µ respecto de N, se puede introducir una versión local de S.73,89 
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s(r) es llamada blandura local. Partiendo de la ecuación (2.29) que define a la blandura 

global y aplicando la regla de la cadena, s(r) se puede escribir como el producto de la 

blandura global y la función de fukui, 
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Se puede interpretar que f(r) indica la forma en que se distribuye la blandura 

global entre las diferentes partes de la molécula y como consecuencia s(r) integra a la 
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blandura global. 

  SdfSdfSds === ∫∫∫ rrrrrr )()()(    (3.16) 

Tanto f(r) como s(r) contienen información de la selectividad de sitios y por tanto 

son útiles al establecer secuencias relativas de reactividad al interior de una molécula, 

pero al contener s(r) información de la blandura global molecular es un índice más 

apropiado para establecer secuencias de reactividad intermolecular.90 

Nuevamente pueden definirse tres funciones asociadas con el comportamiento 

ante un ataque nucleofílico, electrofílico y por radicales: 

)()( rr ++ = Sfs      (3.17) 

)()( rr −− = Sfs      (3.18) 

)()( rr oo Sfs =      (3.19) 

Las ecuaciones (3.10)-(3.12) que definen a las funciones de fukui condensadas, en 

la aproximación de diferencias finitas, conducen a la definición de las correspondientes 

blanduras locales condensadas.91,92  
++ = AkAk Sfs       (3.20) 

−− = AkAk Sfs       (3.21) 

o
Ak

o
Ak Sfs =       (3.22) 

La búsqueda de una versión local de dureza ha resultado más complicada que en el 

caso de la blandura.93 Partiendo de la expresión global de la dureza, es posible definir 

tambien una dureza local como: 
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Esta cantidad aparece cuando se aplica la regla de la cadena a la dureza global. 
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Se puede demostrar que: 
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x(ρ(r)) es una función arbitraria94 de ρ(r) normalizada a 1. Esto lleva a que exista 

ambigüedad en la definición de η(r) debido a la presencia de la función x(ρ(r)). La 

dureza local definida por (3.23), a diferencia de la blandura local, no integra a la dureza 

global. Sólo lo hace cuando antes se multiplica por la función de fukui. En el caso que se 

elija x(ρ(r))= ρ(r)/N, se cumple que la s(r) y η(r) son recíprocos en el sentido que 

1)()( =∫ rrr ds η      (3.26) 

Por otra parte Berkowitz95 y colaboradores han demostrado que η(r) puede ser 

aproximada razonablemente en la región de valencia de un átomo o molécula por 

)(
2
1)( rr elV
N

−=η      (3.27) 

Donde Vel(r) es la parte electrónica del potencial molecular electrostático y 

proporciona la energía de interacción con una carga unitaria positiva, por lo que puede ser 

usado como índice de reactividad hacia ataques electrofílicos. 

Principio HSAB local. 

La discusión anterior describe la reactividad local considerando la identificación 

de átomos en moléculas. Dichos átomos intercambian electrones por lo que pueden ser 

considerados subsistemas abiertos y la cantidad natural para describirlos es el gran 

potencial4,96,97 Ωi en analogía con la termodinámica.  

i
o
iiii NNE µ)( −−=Ω     (3.28) 

Considerando el cambio en Ω para los átomos k en A y l en B y despreciando el 

cambio en el potencial externo, se obtienen las expresiones,98 
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Al minimizar ∆ΩAk  respecto a sAk considerando (µB-µA) y sBl fijos, se obtiene que 

debe cumplirse la condición 

    sAk = sBl     (3.31) 

que es la misma condición que se obtiene al minimizar ∆ΩBl  respecto a sBl considerando 

(µB-µA) y sAk fijos. De este modo, la interacción entre A y B se favorece cuando ocurre a 

través de aquellos átomos cuyas blanduras sean aproximadamente iguales, y además se 

implica que aun cuando el sitio más blando de A sea el más reactivo, puede haber otros 

sitios no tan blandos que se comporten como los más reactivos dependiendo del valor de 

blandura de la molécula B. Esto constituye un enunciado del principio HSAB a nivel 

local.  

Para hacer una descripción detallada de las interacciones a nivel atómico, es 

necesaria una versión local del principio HSAB. En el capítulo anterior se estableció que 

en la expresión para la energía de interacción de una pareja ácido-base de Lewis pueden 

identificarse dos términos, ∆Eν y ∆Eµ   que corresponden a los cambios de energía a 

potencial externo constante y potencial químico constante, respectivamente. 

Si en las ecuaciones (2.37) y (2.38) que describen la interacción, se invoca un 

punto de vista local,98,99 es decir, se reconoce que ambas moléculas tienen sitios 

localmente preferidos de reacción, y se considera que la interacción entre las moléculas A 

y B ocurre específicamente a través del átomo k de la primera y del átomo l de la 

segunda, la energía de interacción toma la forma 
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En la ecuación (3.32) se han sustituido los valores globales de las ecuaciones 

(2.37) y (2.38) por los valores locales condensados de los sitios de las moléculas que 

participan directamente en la interacción.  SAfAk y SBfBl definen a las blanduras locales 

condensadas y sus valores dependen del tipo de proceso que sufran los átomos en 

cuestión. s-
Ak=SAf -

Ak, describirá la respuesta ante un ataque electrofílico y s+
Ak= SAf +

Ak 

lo hará ante un ataque nucleofílico. Esta expresión posibilita la evaluación de la 

reactividad relativa de diferentes sitios de la molécula A ante los diferentes sitios de la 

molécula B partiendo de información que hace referencia exclusivamente a las 

propiedades de las moléculas reactivas aisladas. Respecto a λ, anteriormente se mencionó 

que darle un valor de 1 permitía obtener valores relativos que permiten comparar 

reactividad. En un estudio para analizar la reactividad de los iones enolato100 se ha 

utilizado el valor de 0.5 mientras que en otro estudio se estableció que, para una correcta 

asignación de regioselectividad101 se requería de un valor de λ mayor de 0.2. En el caso 

de interacciones débiles se ha propuesto definir a λ en función del cambio en la densidad 

que ocurre en el proceso de interacción.102  

  ∑∑ −=
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M

i
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i NNλ     (3.33) 

donde N es el número de electrones, la suma sobre i corre sobre los M átomos de que 

participan en la interacción y los superíndices “eq”  y “o” representan a la molécula AB y 

al átomo aislado A, respectivamente. Este procedimiento ha producido valores entre 0.1 y 

0.05 para la interacción de moléculas como N2, CO2 y CO sobre zeolitas de Li, Na y K. 

Al analizar interacciones entre pares de bases del DNA103 se obtuvieron valores del orden 

de 0.01. En este último caso se presentan interacciones múltiples y se realizó la 

evaluación a través de la suma de las energías de interacción de los diferentes pares de 

sitios reactivos.  

Adicionalmente a la ecuación (3.32), que permite evaluar la interacción local entre 

reactivos y que confirma la preferencia de unión entre sitios de dureza semejante, se han 

definido criterios que permiten cuantificar el cumplimiento del principio HSAB a nivel 

local. Por ejemplo, en el caso de la adición del isocianuro a un dipolarófilo heteronuclear 
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comentado anteriormente, una de las especies presenta un sitio reactivo pero la otra 

presenta dos,  

 

se ha propuesto104,105 evaluar las diferencias 

 ∆s1=|sAk-sBl|   y ∆s2=|sAk-sBl´|    (3.33) 

La menor de las cantidades anteriores reflejará un mejor cumplimiento del 

principio HSAB local e indicará cuál de los dos posibles productos se verá favorecido.  

Cuando se tienen dos especies con dos sitios reactivos cada una, como en el caso 

de las cicloadiciones,  

   

se han utilizado las cantidades  

∆n= (s-
Ak - s+

Bl)2 + (s-
Ak´- s+

Bl´)2   y  ∆r = (s-
Ak - s+

Bl´)2 + (s-
Ak´- s+

Bl)2  (3.34) 

s-
Ak y s-

Ak´ son los valores de blandura para ataque electrofílico de los dos átomos del 

nucleófilo A en la cicloadición, mientras que s+
Bl y  s+

Bl´ son las blanduras para ataque 

nucleofílico para los dos átomos del electrófilo B. Entre menor sea el valor de ∆ mejor 

sería el cumplimiento del principio HSAB local. Consecuentemente el producto preferido 

debería corresponder a la orientación asociado con el menor valor de ∆.106  

 

Aplicaciones del principio HSAB 

Las aplicaciones más frecuentes de las propiedades locales se dan en la 

interpretación y predicción de mecanismos de reacción y en particular en la 

racionalización de la selectividad de sitios y/o la regioselectividad.92 Como ejemplo, 
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tenemos los siguientes casos.  

a) En la reacción del radical metilo con olefinas monosustituidas107 se ha observado 

que la adición ocurre en el extremo menos sustituido de la olefina. El cálculo de 

las blanduras locales para una serie de olefinas (CH2=CHX, con X= F, Cl, CH3, 

NH2, OH, CN, CHO, NO2, CF3 y SiH3) muestra que, en todos los casos, el 

carbono menos sustituido de la olefina presenta una blandura local mayor para el 

ataque por radicales (so) que el otro átomo de carbono, lo que lo identifica como el 

sitio preferido de reacción, de acuerdo al valor ∆ y  a lo observado 

experimentalmente.  

b) En el caso de la reacción de adición del isocianuro HNC a dipolarófilos 

heteronucleares104 X=Y (con X= C, Si, P y Y= P, N, O, S) el ataque inicial ocurre 

a través de la unión del átomo de carbono del isocianuro con uno de los átomos 

del dipolarófilo existiendo en estos casos una clara preferencia observada 

experimentalmente por uno de ellos. El isocianuro actúa como un nucleófilo por 

lo que el sitio más electrofílico del dipolarófilo debe ser el sitio preferido de 

reacción. Los valores de blandura local para ataque nucleofílico (s+) fueron 

calculados para los átomos X y Y del dipolarófilo y se encontró que en 

prácticamente todos los casos el sitio preferido de ataque correspondía al átomo 

con la mayor blandura, lo que explica la selectividad observada.  

c) En la reacción Diels-Alder entre 1,3-butadienos monosustituidos y alquenos 

monosustituidos,100 la adición que da lugar al producto orto se ve favorecida 

respecto del producto meta como consecuencia de que es en el primer caso que se 

encuentran unidos los átomos con valores de blandura local condensada más 

cercanos. 

d) Cuando el óxido de benzonitrilo lleva a cabo su cicloadición 1,3-dipolar con p-

nitrobenzoato de vinilo y con p-nitrobenzoato de 1-acetil vinilo la energía de 

interacción101 permite racionalizar el resultado experimental.  
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Capítulo 4  

 

REACCIONES DE CICLOADICIÓN 1,3-DIPOLARES. NITRONAS Y 
OLEFINAS CAPTODATIVAS. 
 
 
 
 

"El primer intento de generalización raramente triunfa. 
La especulación se anticipa a la experiencia, pues los 
resultados de la observación se acumulan lentamente." 

J. J. Berzelius, 1830. 
 

 
 
 
 

REACCIONES PERICICLICAS 

El estudio de los mecanismos de reacción ha sido un campo en el que la 

fisicoquímica orgánica ha logrado en los últimos años grandes avances. Las modernas 

técnicas experimentales permiten conocer detalles cada vez más finos de la forma en que 

se transforman las sustancias químicas.108 Y sin embargo, tales avances experimentales 

requieren con frecuencia de un formalismo y una metodología que permita la 

interpretación de las mediciones realizadas y que las complemente en los casos en que la 

complejidad de los sistemas no permita su observación directa. Es este análisis 

combinado entre teoría y experimento el que hace posible llegar a entender y predecir la 

reactividad química.  



 47

Dentro del arsenal de reacciones de las cuales disponen los químicos para la 

síntesis de productos naturales, las transformaciones pericíclicas han mostrado gran 

utilidad en lo que se refiere a la síntesis regio- y estereoselectiva de compuestos. La 

capacidad recurrente que muestran las transformaciones pericíclicas para la obtención 

selectiva de ciertos productos ha motivado a muchos investigadores a estudiarlas 

detenidamente y a proponer diversas teorías que buscan explicar este hecho.30,109,110 El 

objetivo final es que, al desarrollar una síntesis, el químico experimental cuente con un 

antecedente teórico firme que le permita realizar con mayor precisión su tarea, 

optimizando tiempo y recursos. 

Las reacciones pericíclicas fueron definidas por Woodward y Hoffmann36,111 

como “reacciones en las cuales todos los cambios a primer orden en el enlace se llevan a 

cabo de forma concertada en una curva cerrada”. Es decir, presentan comúnmente 

mecanismos con una estructura cíclica de transición, en la cual la ruptura y la formación 

de enlaces ocurren de manera concertada, sin la formación de un intermediario. Se 

acostumbra clasificar las reacciones pericíclicas en cinco clases principales. Éstas son: las 

cicloadiciones, las reacciones electrocíclicas, las transposiciones sigmatrópicas, las 

reacciones quelotrópicas y las reacciones de transferencia de grupos. 

Las cicloadiciones son de los procesos más interesantes en la química orgánica, 

tanto desde el punto de vista de su mecanismo como de su participación en la síntesis de 

muy diversos productos.7,112,113 La regioselectividad y la estereoselectividad de estos 

procesos puede ser modificada tanto controlando los reactivos, por ejemplo con la 

inclusión de ciertos sustituyentes, como incluyendo la participación de complejos 

metálicos que actúan como catalizadores. En particular, la comprensión de los principios 

que guían tanto a las reacciones de Diels-Alder como a las cicloadiciones 1,3-dipolares 

tiene una historia en la que han sido tan importantes las contribuciones teóricas como las 

experimentales,30 y aunque se ha aprendido mucho de estos procesos, todavía existen 

algunos resultados que causan controversia.  

 

Reacciones de cicloadición 1,3-dipolares. 
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Una reacción de cicloadición 1,3-dipolar ocurre entre un compuesto denominado 

1,3-dipolo y un dipolarófilo con el propósito de formar compuestos heterocíclicos de 

cinco miembros. Su descripción general fue establecida por Huisgen114 en los años 

sesenta y se le ha dedicado una gran atención por lo significativo que resulta comprender 

su mecanismo.115-116 El término 1,3-dipolo proviene del hecho de que en la teoría de 

enlace de valencia el reactivo sólo puede describirse apropiadamente considerando 

contribuciones de resonancia dipolar. 

                     
 Figura 4.1. Estructuras de resonancia de una nitrona. 
 
El 1,3-dipolo es un sistema cuyo centro lo constituyen tres átomos sobre los cuales 

se distribuyen 4 electrones π, como en un anión alílico. Existe una amplia variedad de 

dipolos que incluyen combinaciones de átomos de carbono, oxígeno y nitrógeno en su 

estructura. En la Figura 4.2 se ilustran estos sistemas. La figura anterior corresponde a 

una nitrona.  
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Figura 4.2. Dipolos comúnmente usados en cicloadiciones 1,3-dipolar. 
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En el caso de los dipolarófilos, se incluyen a una gran variedad de compuestos, entre los 

que se encuentran alquenos y alquinos, isocianatos, isotiocianatos, compuestos 

tricarbonílicos, fosforenos, sulfenos y grupos sulfenilo. 

El potencial que representan estas reacciones en la síntesis heterocíclica es 

enorme, dada la gran cantidad de combinaciones de heteroátomos que pueden dar lugar, 

debido a la variedad de sustituyentes que pueden incluirse tanto en el dipolo como en el 

dipolarófilo. 

La comprensión completa del mecanismo que siguen las reacciones de 

cicloadición 1,3-dipolares sigue siendo un reto.11 Desde un inicio, Huisgen117,118 propuso 

un mecanismo de un solo paso en el que cuatro centros dan lugar a dos nuevos enlaces, 

los cuales se encuentran parcialmente formados en el estado de transición, pero no 

siempre de forma sincronizada. Esto se ve apoyado por consideraciones de simetría y por 

evidencias que señalan que estos procesos son con frecuencia regioselectivos y con 

entropías de reacción negativas. Sin embargo, en algunos casos se ha considerado la 

posibilidad de un mecanismo por pasos con un diradical como intermediario.119,120 

La mayoría de las cicloadiciones tienen energías de activación bajas, de modo 

que, si las entropías de activación de los estados de transición de los isómeros son 

semejantes, se espera que las energías relativas de los complejos débilmente enlazados 

vayan de la mano de las energías relativas de los diferentes estados de transición, y 

queden bien descritos por un tratamiento perturbativo. De esta manera, el mecanismo del 

proceso de cicloadición se ha explicado en muchos casos considerando que éste se 

encuentra controlado por los orbitales moleculares frontera.121 Dentro de la teoría de 

orbitales moleculares y de acuerdo a Sustmann, las reacciones de cicloadición pueden 

clasificarse en tres tipos principales.122-124   

Tipo I. La interacción dominante se da entre el HOMO del dipolo y el LUMO del 

dipolarófilo. A esta categoría pertenecen la mayoría de los casos descritos y se conoce 

como de demanda electrónica normal. 

La reacción entre una nitrona con alquenos sustituidos ejemplifica este tipo de 

reacciones. El mecanismo se entiende comúnmente en términos de la interacción entre el 

HOMO de la nitrona y el LUMO del alqueno, el cual disminuye su energía (se activa), si 
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el alqueno se encuentra sustituido por un grupo electro-atractor. 

Otro caso en el que se aplica esta descripción es cuando un alqueno se ve activado 

por su coordinación con un ácido de Lewis, dando lugar a la polarización del doble enlace 

y a la existencia de una mayor electrofilicidad en uno de los extremos del doble enlace. 

Como ejemplo tenemos a la reacción entre la nitrona y la acroleina en presencia de BF3  

Tipo II. La interacción principal se da entre el LUMO del dipolo y el HOMO del 

dipolarófilo. A estos casos se les conoce como de demanda electrónica inversa. 

Este caso puede ocurrir por ejemplo, cuando una nitrona, activada por la presencia 

de un ácido de Lewis, se enfrenta a un alqueno rico en electrones. 

Tipo III. Se caracteriza por la similitud de las energías de HOMO y LUMO del 

par dipolo-dipolarófilo. En este caso tanto la diferencias entre el HOMO del dipolo y el 

LUMO del dipolarófilo como entre el LUMO del dipolo y el HOMO del dipolarófilo se 

vuelven importantes en la determinación de la selectividad. A estos casos se les conoce 

como de demanda electrónica neutra. 

En otros casos, cuando la diferencia entre las energías de los orbitales frontera de 

las parejas reactivas son muy grandes, se anticipa un mecanismo vía intermediarios 

zwitteriónicos. Esta vía se ve favorecida por la presencia de efectos estéricos importantes 

en por lo menos uno de los extremos del dipolo. 

Regio- y estereoselectividad. 

La regioselectividad se da en los casos en que el dienófilo se encuentre sustituido 

asimétricamente, formándose en general una mezcla de aductos isoméricos de orientación 

llamados regioisómeros (Figura 4.3). La proporción en que aparecen los diferentes 

regioisómeros depende tanto de factores electrónicos como estéricos.125 Cuando se 

obtiene preferente o exclusivamente uno de ellos, se dice que la reacción es 

regioselectiva.  

 

 Figura 4.3. El producto de la adición puede ser una mezcla de regioisómeros 
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Cada uno de los regioisómeros formados pueden presentar a su vez 

estereoisómeros (Figura 4.4); esto es, moléculas de un compuesto con la misma 

composición y conectividad entre sus átomos, pero diferente orientación espacial de los 

sustituyentes. 

           

 

 Figura 4.4. Cada uno de los regioisómeros puede presentar a su vez 
estereisómeros. 

 

La formación de uno de los estereoisómeros en una proporción mayor que el otro 

se denomina estereoselectividad.  

Como ejemplo de lo anterior se tiene que en la adición de óxidos de nitrilo a 

olefinas monosustituidas se producen isoxazoles 5-sustituidos, independientemente del 

tipo de sustituyente.126,128 Los diazo compuestos sufren adiciones 1,3-dipolares con una 

gran variedad de olefinas, produciendo el compuesto sustituido en la posición C-5, al 

igual que ocurre cuando se utilizan las diarilnitril aminas.129,130 

Acompañando al estudio experimental exhaustivo que se ha dado de estas 

reacciones, sobre todo en los últimos 30 años, la química teórica ha hecho su 

contribución, mediante el cálculo cada vez más preciso de los parámetros que 

caracterizan a estas reacciones.117 Pero aún cuando se han podido comprender de forma 

cualitativa las causas de muchos de estos procesos, utilizando la teoría de orbitales 

frontera y la teoría de perturbaciones, existen también algunos casos que no pueden ser 

tratados exitosamente de esta manera. En ocasiones la elección de los orbitales 

participantes es difícil y, en otros casos, se ha mostrado que las interacciones 

electrostáticas pueden ser más importantes que los orbitales frontera para racionalizar la 

reactividad y regioselectividad. 
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Nitronas y olefinas captodativas. 

Uno de los atractivos de la cicloadición 1,3-dipolar es la gran variedad de 

compuestos útiles que pueden obtenerse partiendo de 1,3-dipolos y dipolarófilos con 

diferentes sustituyentes. El interés principal de este trabajo se centra en reacciones de 

cicloadición 1,3-dipolares entre nitronas y olefinas captodativas. De estos compuestos se 

tienen antecedentes que conviene repasar. 

Nitronas. 

Las nitronas (óxidos de azometino) son 1,3-dipolos que al reaccionar con olefinas 

producen isoxazolidinas, las cuales presentan un comportamiento diferenciado127,131-133, 

respecto de su selectividad, A la fecha, se han estudiado olefinas que contienen 

sustituyentes con demanda electrónica diversa, a fin de determinar los factores que 

controlan la regio- y estereoselectividad en estas cicloadiciones. 

Así, se ha establecido experimentalmente134 que cuando reaccionan con olefinas 

que poseen un sustituyente fuertemente electroatractor se produce la isoxazolidina 

sustituida en C-4. Por ejemplo, cuando se hace reaccionar el nitroetileno con la N-metil 

nitrona se produce una mezcla de los isómeros cis- y trans- de la isoxazolidina 4-

sustituida en proporción 2:1. Pero cuando la olefina porta un sustituyente electrodonador 

o electroatractor moderado el isómero preferido es el sustituido en C-5, como ocurre 

cuando se hacen reaccionar nitronas sustituidas con olefinas ricas en electrones, como los 

vinil éteres. La reacción se ve dirigida hacia la formación del isómero 5-sustituido. Esta 

tendencia no se altera aun cuando se modifican las características electrónicas de la 

nitrona. Esto ha sido avalado en muchos casos por un análisis de orbitales frontera. 

En algunos casos no existe una preferencia clara y no se presenta 

regioselectividad. Por ejemplo, en la adición de la N-fenil, C-p-anisyl nitrona con la metil 
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vinil cetona (mvc) la reacción produce una mezcla de isómeros a, b, c y d en una 

proporción 2:10:7:1 (Figura 4.5).126 

 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
Figura 4.5. Reacción de cicloadición de una nitrona con 
metilvinil cetona. Los isómeros a y b corresponden al 
regioisómero sustituido en C-5 mientras que c y d corresponden 
al regiosómero sustituido en C-4. 

 
 

La regioselectividad prácticamente no existe, pues se obtuvo una mezcla de 4- y 

5-acetil isoxazolidinas en una proporción 40:60. La obtención de una mezcla de 

regioisómeros puede explicarse de forma tradicional considerando la ecuación (1.32) que 

viene de teoría de la teoría de perturbaciones. Centrando nuestra atención en el término de 

traslape que viene de la interacción de los orbitales frontera de la nitrona (1,3-dipolo) y la 

metil vinil cetona (dipolarófilo) se puede ver que la interacción está dominada por el 

LUMO del dipolarófilo y el HOMO del dipolo (reacción Tipo 1). Sin embargo los 

coeficientes de los orbitales en los sitios de interacción de la nitrona (carbono y oxígeno) 

son muy semejantes y esto conduce a que no exista una regioselectividad marcada.  

  

Olefinas captodativas. 

La regioselectividad observada en las reacciones de cicloadición 1,3-dipolares que 

incluyen alquenos monosustituidos puede ser explicada en términos de la teoría de 

orbitales frontera. Sin embargo, esta teoría predice resultados incorrectos en situaciones 

en las que se emplean olefinas disustituidas. Uno de estos casos especiales incluye  las 

olefinas captodativas como dipolarófilos. Las olefinas captodativas son alquenos 
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sustituidos geminálmente; es decir, presentan dos sustituyentes sobre un mismo átomo de 

carbono. Uno de ellos es un grupo electrodonador y el otro es un grupo electroatractor.  

Estas olefinas resultan ser un sistema muy interesante por el efecto que tiene la 

presencia de grupos con efectos electrónicos contrarios sobre la reactividad del átomo de 

carbono y ha sido estudiado recientemente por Tamariz y colaboradores.134,135 

Se ha reportado134 la cicloadición 1,3-dipolar de 1-acetilvinil carboxilatos (1a-1c) 

con óxido de arilo nitrilo (2), óxido de propionitrilo (3), diazoalquenos (4) y difenil nitril 

imina (5), produciéndose una alta regioselectividad en la que el heterociclo sustituido en 

C-5 es el producto principal (Figura 4.6). 

 

 
 

Figura 4.6 Cicloadición 1,3-dipolar de 1-acetilvinil 
carboxilatos con diversos dipolos obteniéndose el 
regioisómero sustituido en C-5. 

 

 

Adicionalmente se sabe que, en la reacción entre el 1-acetil vinil p-nitrobenzoato 

y el óxido de benzonitrilo, ocurre sólo la formación del isoxazol sustituido en la posición 

C-5 (Figura 4.7).134 

 
Figura 4.7 Formación de isoxazol. Reacción en la 
que la teoría de orbitales frontera no hace una correcta 
predicción.  

 

Existen reacciones estudiadas que se asemejan a ésta en la que participan alquenos 

sustituidos terminales y en la que se sugiere que está dominada por el LUMO del dipolo y 
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el HOMO del dipolarófilo, en esta reacción la regioselectividad observada no pudo 

explicarse101 mediante el estudio de los orbitales frontera de ambos reactivos.  

 

 

Nitronas en cicloadición con olefinas captodativas. 

Ahora consideramos las reacciones en que participan las nitronas como dipolos y 

las olefinas captodativas como dipolarófilos.  

Se ha reportado136 la cicloadición 1,3-dipolar de 1-acetilvinil carboxilatos 1, con 

nitronas 2. Las reacciones fueron muy regioselectivas, produciéndose el heterociclo 

sustituido en C-5, siendo su estereoisómero endo el que estuvo presente en mayor 

cantidad (Figura 4.8). 

 

Figura 4.8. Reacción de adición de una olefina captodativa con fenil 
aril nitrona, obteniéndose exclusivamente el regioisómero sustituido en 
C-5. 

 
 
 

Otra familia de reacciones interesantes se presenta137 entre la difenil nitrona como 

dipolo y 1-acetilvinil carboxilatos, sustituidos con grupos alquilo en la posición β, como 

dipolarófilos. Aquí se modifica fuertemente la regioselectividad de las cicloadiciones 1,3-

dipolares respecto de la reactividad observada en sus análogos no β-sustituidos, 

obteniéndose las correspondientes isoxazolidinas C-4 disustituidas (Figura 4.9) a 

diferencia de los heterociclos isoméricos disustituidos en C-5 obtenidos con las olefinas 

no β-sustituidas. 
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Figura 4.9 .Reacción de adición dipolar entre difenilnitrona (2a) y olefinas 
captodativas β-sustituidas (5) dan lugar a la formación del regioisómero 
disustituido en el carbono C-4 de la isoxazolidina (en sus dos formas 
estereisoméricas (6) y (7) ). 

 

Estos son algunos resultados experimentales que ilustran el comportamiento en 

reacciones de cicloadición 1,3-dipolares en las que participan olefinas captodativas y 

nitronas. En particular, en los dos últimos casos descritos la teoría de orbitales frontera no 

es capaz de explicar la regioselectividad observada experimentalmente por lo que estas 

reacciones se analizarán en los siguientes capítulos a la luz de los parámetros de 

reactividad que surgen en la TFD. 
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Capítulo 5 

 

REGIOSELECTIVIDAD DE OLEFINAS CAPTODATIVAS EN 
CICLOADICIONES 1,3-DIPOLARES 

 
 
 
 

"Un cálculo preciso no es sinónimo de interpretación útil. 
Calcular una molécula no significa entenderla." 

R. G. Parr, 1985 

 
 

 
RESULTADOS  

 
Como hemos mencionado anteriormente, dada la versatilidad de las reacciones de 

cicloadición 1,3-dipolares y el interés por comprender su mecanismo se han realizado 

numerosos estudios en los que se incluyen sustituyentes con muy variada demanda 

electrónica.137-139 En particular se hicieron reaccionar 1-acetilvinil carboxilatos con N-

fenil nitronas, obteniéndose140 solamente las oxazolidinas sustituidas en C-5 (figura 5.1).  

 

Figura 5.1. La reacción de nitronas con 1-acetilvinil carboxilatos solo 
produce el regioisómero sustituido en C-5, con una preferencia a la 
formación del estereoisómero endo. La identidad del sustituyente R´ y 
Y de la nitrona se incluye en la tabla 5.1 . 
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En la Tabla 5.1 se muestran las proporciones de estereoisómeros que se presentan 

experimentalmente cuando se llevan a cabo las reacciones descritas en la Figura 5.1. 

 

 

 

Análisis de orbitales frontera. 

Numerosos estudios previos señalan que las reacciones de cicloadición 1,3-

dipolares son concertadas y que la regioquímica puede ser entendida haciendo un análisis 

de los orbitales frontera. Para tratar de explicar la regioselectividad observada 

exclusivamente dirigida hacia el isómero sustituido en C-5, en contraste con otras olefinas 

captodativas,141 se realizó un cálculo a nivel RHF/3-21G y 6-31G*. Se muestran en la 

Tabla 5.1  Adición 1,3-Dipolar de olefinas 1 con nitronas 2 

olefina nitrona R' Y 
Proporción  de 

estereoisómeros 
rendimiento  

(%) 

1a 2a Ph H (89:11) 70 

1a 2b Ph p-Cl (90:10) 75 

1a 2c Ph p-Br (87:13) 70 

1a 2d Ph p-NO2 (85:15) 70 

1a 2e Ph p-MeO (83:17) 80 

1a 2f Ph p-Me (95:5) 80 

1a 2g Ph m-NO2 (89:11) 75 

1a 2h t-Bu H (100:0) 44 

1a 2i Bn p-MeO (85:15) 50 

1a 2j Bn p-Me (60:40) 30 

1b 2c Ph p-Br (73:27) 70 

1b 2f Ph p-Me (82:18) 50 

1b 2h t-Bu H (100:0) 45 
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Tabla 5.2 los resultados de los orbitales frontera para los reactivos participantes en 

algunas de las reacciones descritas en la Tabla 5.1. 
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De los datos mostrados en esta tabla se desprende que las interacciones entre la 

olefina 1a y las nitronas 2a, 2d, 2e, 2h y 2k, están gobernadas por el HOMO de la nitrona 

Tabla 5.2 Cálculos HF de energías(eV) y coeficientes de los orbitales 
moleculares frontera para las olefinas 1a y la metil vinil cetona (mvc) y nitronas 

 

compuesto 
Base 

empleada 
EHOMO ELUMO

HOMO 

C1         C2 

LUMO 

C1             C2 

1a 3-21G -11.046 2.242 -0.299   -0.297 0.255   -0.197 

 6-31G* -11.012 2.459 -0.359   -0.356 0.294   -0.239 

mvc 3-21G -10.539 2.900 0.294   0.303 -0.296   0.175 

 6-31G* -10.499 2.922 -0.346   -0.367 0.311   -0.207 

2a 3-21G -8.214 1.642 -0.171   0.266 -0.229   -0.123 

 6-31G* -7.959 2.028 0.222   -0.312 -0.233   -0.171 

2d 3-21G -8.898 0.356 0.199   -0.267 0.145   0.112 

 6-31G* -8.644 0.864 0.254   -0.312 -0.151   -0.159 

2e 3-21G -7.854 1.821 -0.139   0.243 0.238   0.117 

 6-31G* -7.599 2.228 -0.187   0.291 -0.246-0.164 

2h 3-21G -8.288 2.382 0.168   -0.318 0.208   0.131 

 6-31G* -8.019 2.608 0.219   -0.346 0.211   -0.178 

2k 3-21G -8.420 2.170 0.162   -0.308 -0.217   -132 

 6-31G* -8.080 2.466 0.216   -0.339 0.217   -0.177 
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(dipolo) y el LUMO de la olefina (dipolarófilo). Esto se puede apreciar por la diferencia 

de energía entre orbitales frontera que se muestran en la Tabla 5.3. La menor de las 

diferencias corresponde a los orbitales frontera más cercanos entre sí. La primera 

columna muestra que es el HOMO de la nitrona el que tendría la mayor interacción con el 

LUMO de la olefina.  

 

 

 

 

 

El análisis de las interacciones entre los orbitales frontera se realiza considerando 

las magnitudes de los coeficientes de los orbitales atómicos en los átomos terminales del 

dipolo y los del doble enlace del dipolarófilo, como se ilustra en la figura incluida en la 

Tabla 5.2. De este modo, la orientación preferida correspondería a la interacción de los 

átomos con los mayores coeficientes. Para la olefina 1a y las nitronas 2, ésto significa que 

el regioisómero preferido corresponde al sustituido en C-4 (Figura 5.2), lo que es 

contrario a lo observado experimentalmente. 

 

 

Tabla 5.3 Diferencia de energía (eV) para los orbitales moleculares 
frontera de las olefinas 1a y nitronas 2. Nivel de cálculo RHF/6-31G* 

nitrona HOMO-LUMO LUMO-HOMO diferencia 

2a 10.419 13.041 2.622 

2d 11.103 11.876 0.772 

2e 10.058 13.240 3.182 

2h 10.478 13.621 3.143 

2k 10.540 13.479 2.939 

HOMO-nitrona/LUMO-olefina y LUMO-nitrona/HOMO-olefina 
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Figura 5.2 La teoría de orbitales frontera predice la formación del 

regioisómero C-4 en contradicción con lo observado experimentalmente.  

 

Queda claro que, como podía anticiparse por el estudio previo del caso de los 

óxidos de aril nitrilo,101 la teoría de orbitales de frontera no proporciona una explicación 

satisfactoria de la regioselectividad, lo que nos ha llevado a realizar un estudio alternativo 

basado en la aplicación del principio local de Ácidos y Bases Duros y Blandos y en la 

estimación de la energía de interacción ∆Eint, dentro del marco de la teoría de funcionales 

de la densidad, de acuerdo a lo descrito en el capítulo 3.  

 

Parámetros de reactividad global 

Para caracterizar la reactividad de las olefinas y nitronas consideradas, se realizó 

el cálculo de estructura electrónica a nivel RHF/6-31G** con el programa Gaussian98,142 

optimizando la estructura de la especie neutra de todas las moléculas, olefinas 1 y 

nitronas 2, por el método de gradientes. En seguida se hizo el cálculo de estructura 

electrónica de los cationes y aniones correspondientes, a la geometría de equilibrio de las 

especies neutras. Esto es para cumplir con la condición de potencial externo constante. 

Se reportan a continuación (Tabla 5.4) los resultados de las longitudes de enlace  

C-N y N-O para las nitronas estudiadas, así como las cargas de Mulliken de los átomos de 

carbono, nitrógeno y oxígeno. Se incluye la nitrona (CH2NHO) como referencia. Se 

puede apreciar tanto el cambio en los parámetros geométricos, como de la distribución de 

cargas en función de los sustituyentes presentes 
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Los parámetros de reactividad globales, tabla 5.5, se obtienen del potencial de 

ionización PI y la afinidad electrónica AE verticales, ecuación (2.21) y (2.30). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Tabla 5.4  Geometría y carga (u.a.) de los dipolos estudiados obtenidos a 

nivel HF/6-31G** con optimización de geometría. 

Dipolo d(C-N) d(N-O) q(C)  q(N) q(O) 

nitrona 1.279 1.586 -0.22 -0.02 -0.59 

2a 1.280 1.277 0.14 -0.09 -0.63 

2e 1.280 1.282 0.32 -0.10 -0.64 

2f 1.280 1.279 0.31 -0.10 -0.63 

2i 1.275 1.279 0.16 -0.03 -0.64 

2j 1.276 1.275 0.15 -0.02 -0.64 

2d 1.282 1.267 0.12 -0.07 -0.61 

Tabla 5.5  Propiedades Globales (eV) para Nitronas 2a, 2d-f, y 
2h-k, y Olefinas 1a, 1b y mvc 

Compuesto Potencial químico( )a Blandura global (S)b 

2a -2.59 0.153 

2d -3.12 0.178 

2e -2.45 0.154 

2f -2.52 0.155 

2h -2.25 0.142 

2i -2.23 0.143 

2j -2.31 0.144 

2k -2.36 0.143 

1ac -4.56 0.107 

1b -3.63 0.095 

mvc -3.17 0.099 
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A partir de estos hechos, realizamos la estimación de la energía de interacción 

entre reactivos en términos de los parámetros de reactividad global que aparecen en la 

teoría de funcionales de la densidad. 

 

El estudio aplica las expresiones mencionadas en el capítulo anterior, en las que se  

considera que cuando las moléculas A y B interactúan para formar la molécula AB, 

producen una perturbación mutua que puede ser dividida en dos etapas. En la primera 

ocurre una transferencia parcial de carga como resultado de la igualación de 

electronegatividades. El siguiente paso corresponde a una reorganización electrónica a 

potencial químico constante. La energía de interacción  ∆Eint=∆Eν+∆Eµ  representa la 

energía de estas etapas. 

 

Para el estudio de la interacción a nivel global, sin considerar los sitios específicos 

por los que ésta ocurre, la energía de interacción entre la nitrona A  y la olefina B esta 

dada por la ecuación (2.48). En el presente caso le asignaremos un valor de 1 a λ, la 

constante relacionada con el número efectivo de electrones involucrados en el proceso. 

 

De acuerdo a esta ecuación, cuando el primer término se vuelve dominante ocurre 

una fuerte transferencia de electrones entre los nucleófilos de baja electronegatividad y 

los electrófilos de alta electronegatividad. La diferencia de potenciales químicos 

(electronegatividades) estimula esta transferencia. Valores altos de blandura aumentan la 

magnitud de este primer término ∆Eν.  

Cuando el segundo término es el que tiene mayor peso ocurre poca transferencia 

de carga entre el nucleófilo y el electrófilo. ∆Eµ  se ve favorecido por valores bajos de 

blandura. 

 

La Tabla 5.6 muestra que, en general, la energía de interacción aumenta conforme 

las blanduras globales de las nitronas decrecen. Respecto a la olefinas, no se tiene un 

orden simple respecto a sus blanduras. La metil vinil cetona, que tiene un valor 

intermedio de blandura, aparece con energías más bajas de interacción. Mientras que las 

olefinas captodativas 1a y 1c , ambas tienen valores cercanos de energía de interacción.  
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Los resultados obtenidos muestran que el término ∆Eν, que mide la transferencia 

de carga, no es tan importante como el término ∆Eµ, que mide la redistribución 

electrónica. 

 

 

 

Energía de interacción a nivel local 

Desde un punto de vista local, la interacción se da a través de los átomos C y O de 

la nitrona y C1 (no sustituido) y C2 (carbono geminalmente sustituido) de la olefina. Si 

suponemos que sólo estos átomos participan en la transferencia de carga y en la 

redistribución electrónica, la energía relativa al proceso de formación del enlace queda 

expresada por la ecuación (3.32): 

( )
BlBAkA

BlBAkA
BlBAkA

BAkl
AB fSfS

fSfS
fSfS

E
+

−
+

−
−=∆

λµµ
2
1

2
1 2

int,  

 

sAa y sBb son las blanduras condensadas y caracterizan las blanduras de los posibles sitios 

de reacción en el dipolo y el dipolarófilo.  

Tabla 5.6  Energía de interacción global(∆Eint) Valores en kJ/mol para el par nitrona-
olefina, calculada con la ecuación 2.48 

nitrona Sa (eV-1) 
olefina 1c 

(S = 0.095 eV-1) 

olefina mvc 

(S = 0.099 eV-1) 

olefina 1a 

(S = 0.107 eV-1) 

2d 0.178 -177.614 -173.919 -175.966 

2f 0.155 -196.761 -190.993 -196.964 

2e 0.154 -198.062 -192.081 -198.629 

2a 0.153 -197.749 -192.102 -197.396 

2j 0.144 -206.717 -200.172 -207.127 

2i 0.143 -208.340 -201.575 -209.086 

2k 0.143 -206.999 -200.551 -207.042 

2h 0.142 -209.195 -202.432 -209.733 
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Es esta energía de interacción a nivel local la que consideramos que determina la 

regioquímica de cada par olefina-nitrona. La Tabla 5.7 muestra las funciones de fukui 

condensadas para los ataques nucleofílico y electrofílico para los átomos de carbono de 

las nitronas, y de los átomos C1 y C2 de las olefinas. Las cargas de los reactivos fueron 

obtenidas empleando el análisis de población de Mulliken y utilizando las ecuaciones 

(3.10)-(3.12). 

 

Tabla 5.7 Valores de la Función de Fukui Condensada para el C y O en la 
Nitrona y el C1 y C2 en la Olefina. 

nitrona fC+ fC- fO+ fO- 

2d 0.283 0.089 -0.079 0.442 

2k 0.182 0.110 0.152 0.438 

2h 0.180 0.112 0.145 0.450 

2j 0.183 0.111 0.149 0.438 

2i 0.202 0.117 0.148 0.438 

2a 0.194 0.114 0.156 0.443 

2f 0.195 0.114 0.152 0.443 

2e 0.211 0.121 0.149 0.443 

olefina fC1+ fC1- fC2+ fC2- 

1c 0.316 -0.085 0.128 -0.008 

1a 0.034 -0.067 -0.059 -0.035 

mvc 0.335 0.002 0.052 0.098 
 

En la cicloadición de una nitrona y una olefina existen cuatro pares de posibles 

interacciones de inicio del proceso: C-C1, C-C2, O-C1 y O-C2, y dos clases de blanduras 

condensadas para cada átomo, correspondientes a los posibles ataques nucleofílicos y 

electrofílicos. Esto da varias posibles combinaciones entre las funciones que describen la 

reactividad: sC
+ sC1

- , sC
- sC1

+ , sC
+ sC1

+ , sC-
+ sC1

+ , etc. Por ejemplo, el término sC
+ sC1

- 

describe el caso en que el átomo de carbono de la nitrona es el aceptor de electrones 

(centro electrofílico) y el carbono C1 olefínico es el donador (centro nucleofílico), 

mientras que el término sC
- sC1

+ significa que el átomo de carbono de la nitrona es el 
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donador de electrones (centro nucleofílico) y el carbono C1 olefínico es el aceptor 

electrónico (centro electrofílico).  

Para predecir el término de interacción principal en el proceso de enlace nitrona-

olefina, se calculó la energía de interacción considerando las 16 interacciones posibles 

para cada par nitrona/olefina. Estos resultados muestran que la interacción más 

importante corresponde al término sC
- sC1

-, y sugiere que la interacción más importante 

ocurrirá entre el átomo de carbono de la nitrona y el átomo olefínico C1 con una mutua 

electrodonación en el proceso de enlace. Existen estudios independientes en otros 

sistemas en los que la dirección de la transferencia de carga no resulta fácil de determinar 

y en los que se avala la propuesta de una mutua donación electrónica.143,144  

 

 
Figura 5.3  La energía de interacción sugiere que el proceso más 
significativo es una mutua electrodonación en el proceso de enlace.  

 

 

El histograma de la Figura 5.4 muestra las energías de interacción relativas, ∆Eint 

entre olefinas y nitronas. Los valores representados son relativos al valor de la energía de 

interacción del par olefina 1c-nitrona 2d. Los valores de blandura local se incrementan 

desde la nitrona 2d hasta la 2e y de la olefina 1c a la mvc. 
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Figura 5.4 Histograma de los valores de energía relativa de 
interacción. La blandura de las nitronas incrementa de 
izquierda a derecha. 

 

En general, las energías de interacción se incrementan cuando la blandura 

condensada nucleofílica de ambos átomos decrece. Este resultado confirma la 

importancia del término ∆Eµ que anticipaba el análisis a nivel global.  

 

Este resultado también sugiere que el control de la regioselectividad depende 

principalmente de la presencia de grupos electrodonadores y no sólo de la presencia del 

grupo electroatractor. El histograma muestra que la energía de interacción aumenta en el 

orden de las olefinas 1c > 1a > mvc. Los grupos electrodonadores en las olefinas 

captodativas incrementan la energía de interacción al aumentar el término sC
- sC1

-, 

estimulando la capacidad electrodonadora y la nucleofilicidad del carbono olefínico C1 y 

promoviendo consecuentemente la regioselectividad. 

 

Por otra parte, el grupo electroatractor en la metilvinilcetona (mvc) disminuye el 

término de energía de interacción correspondiente a la combinación sC
- sC1

-, 

disminuyendo la capacidad electrodonadora y la nucleofilicidad del átomo olefínico C1 

conduciendo a la pérdida de regioselectividad. 
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Capítulo 6   

SELECTIVIDAD DE OLEFINAS CAPTODATIVAS β-SUSTITUIDAS EN 
CICLOADICIONES 1,3-DIPOLARES 

 
 
 
 

“Existen dos situaciones posibles: si el resultado 
confirma la hipótesis, entonces tu has hecho una 
medición.  Si el resultado es contrario a la hipótesis, 
entonces has hecho un descubrimiento”.  

 

Enrico Fermi 
 

 
 

 
RESULTADOS  

 
Aplicando el esquema propuesto, hemos estudiado un conjunto adicional de 

reacciones, para las cuales se han caracterizado tanto el dipolo como el dipolarófilo a 

través de los parámetros mencionados.  

En la Figura 4.9 se mostró cómo las olefinas captodativas 1-acetilvinil 

carboxilatos sustituidas  con grupos alquilo en la posición β modifican fuertemente la 

regioselectividad de las cicloadiciones 1,3-dipolares, respecto de la reactividad observada 

(ver Figura 4.8) en sus análogos no sustituidos. Cuando la reacción de estas olefinas 

captodativas (5) se lleva a cabo con difenil nitrona (2a), las correspondientes 

isoxazolidinas C-4 disustituidas se obtienen como una mezcla (6 y 7) o como 



 70

estereoisómeros únicos (Figura 6.1), a diferencia de los heterociclos isoméricos 

disustituidos en C-5 obtenidos con las olefinas no sustituidas (1).  

 

Figura 6.1 Obtención de isómeros sustituidos en C-4 al hacer reaccionar olefinas 
captodativas β-sustituidas con difenil nitrona. 
 

Sin embargo, tambien se observa que olefinas β-sustituidas reaccionan con óxido 

de benzonitrilo (8a) para dar los acetil isoxazoles sustituidos en C-5 (9), de igual manera 

que se observa con los dipolarófilos no sustituidos descritos en el capítulo anterior. 

 
Figura 6.2 Obtención de regioisómeros al reaccionar olefinas 
captodativas β-sustituidas con óxido de benzonitrilo. 
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Este extraño comportamiento de las reacciones entre 1,3-dipolos y olefinas 

captodativas β-sustituidas se ha racionalizado con base en cálculos de los estados de 

transición143 y aquí presentamos resultados que complementan la interpretación. 

 

Realizaremos el análisis basado en los índices de reactividad local que surgen de 

la teoría de funcionales de la densidad.  

Una de las dificultades a resolver es la determinación de los confórmeros más 

estables de las moléculas reactivas. Este es un punto importante puesto que el número de 

confórmeros posibles para una molécula flexible puede ser muy grande y la conformación 

que una molécula presenta puede ejercer una influencia decisiva en las propiedades 

moleculares y la reactividad y selectividad correspondientes. 

Realizamos una búsqueda conformacional inicial utilizando el método de 

mecánica molecular contenido en el programa Spartan, lo cual nos permitió identificar las 

estructuras más estables que posteriormente fueron optimizadas mediante cálculos ab 

initio, como se indica más adelante. Como se menciona en la sección anterior, la 

aplicación de la metodología propuesta requiere la determinación de la geometría 

optimizada de las moléculas neutras en cuestión. 

Las formas iónicas de las moléculas, catión y anión, fueron estudiadas a la 

geometría correspondiente a la forma neutra.  

 

Parámetros de reactividad global. 

La primera etapa en el estudio de reactividad requiere del cálculo de los 

parámetros globales de reactividad. Las propiedades DFT de las olefinas y dipolos fueron 

obtenidas de los cálculos ab initio de las formas neutras e iónicas de las moléculas a nivel 

B3LYP/6-31G** y empleando el programa Gaussian98.142 Este nivel de teoría se ha 

considerado adecuado para modelar el estado de transición en cicloadiciones 1,3-

dipolares de nitronas y otros dipolos.145,146 
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La Tabla 6.1 muestra los valores calculados de µ y S para los dipolos y 

dipolarófilos 

 

 

 

 

 

 

 

Se puede observar que los sustituyentes nitro disminuyen el potencial químico 

(aumentan la electronegatividad) de las olefinas (µ5c < µ5a < µ5d <µ5b) mientras que los 

grupos fenilo aumentan el potencial químico del dipolo (µ8a  <µ2a  ); es decir, aumentan el 

carácter nucleofílico del dipolo. Esto se refleja en la transferencia de carga (Figura 6.3). 

Transferencia de carga del par dipolo-dipolarófilo

0
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0.08

0.1
0.12
0.14

5c 5a 5d 5b
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∆Nv Nitrona 2
Oxido de benzonitrilo  8

 
Figura 6.3 Histograma de los valores de ∆Nv calculados 
mediante la expresión (2.36). 

Tabla 6.1. Valores de las propiedades globales 
(en eV), para nitronas y olefinas (B3LYP/6-31G**) 

Compuesto Potencial químico Blandura 
global 

2a -3.65 0.140 

8a -3.88 0.111 

5a -5.10 0.128 

5b -4.57 0.113 

5c -5.40 0.131 

5d -4.93 0.126 



 73

Los electrones fluyen inicialmente del nucleófilo (dipolo) al electrófilo (olefina). 

Los valores de ∆Nv aumentan conforme la olefina incrementa el número de grupos nitro y 

el dipolo aumenta en grupos fenilo. Como podía esperarse, la transferencia de carga es 

máxima para la pareja en la que la olefina es más deficiente en electrones y el dipolo es 

más rico en ellos.  

El efecto de los sustituyentes en la regioselectividad puede ser formulado en 

términos de las energías involucradas en los procesos de transferencia y redistribución de 

carga a través de los átomos específicamente involucrados en la formación del enlace.  

Los átomos de carbono de la olefina captodativa (el geminalmente sustituido 

(Cgem) y el carbono β-sustituido (Cβ)), interactúan con los átomos de carbono y oxígeno 

de los dipolos para producir los heterociclos sustituidos en C-4 y/o C-5. 

Los pares de átomos que dan lugar a los nuevos enlaces son Cgem-C y Cβ-O en el 

caso del heterociclo sustituido en C-4 y Cgem-O y Cβ-C en el caso del regioisómero 

sustituido en C-5. La energía relacionada con estas interacciones debe indicar la 

preferencia sobre los posibles productos.  

Se asume que la energía de interacción involucrada en el proceso de formación del 

producto puede dividirse en dos etapas, la primera relacionada con el flujo de carga como 

consecuencia del proceso de igualación de electronegatividades y la segunda 

correspondiente a un reacomodo interno resultado del principio de máxima dureza.  

La aplicación de la expresión (3.28) a este proceso queda indicada en la siguiente 

ecuación.  

( )
lolefinakdipolo

lolefinakdipolo
lolefinakdipolo

olefinadipolokl

ss
ss

ss
E

,,
,,

,,

2

int 2
1

2
1

+
−

+

−
−=∆

λµµ
  (6.1) 

 

s dipolo,k  será el valor de blandura local condensada para algunos de los átomos 

reactivos del dipolo ( C / O) y s olefina,l  será el valor correspondiente para alguno de los 

átomos de la olefina (Cgem/Cβ ). Los valores de blandura local condensada se calculan 

mediante el esquema planteado en el capítulo 3 (ecuaciones (3.10)-(3-12) y (3-20)-(3-

22)), a través del valor de la blandura global y de la función de fukui condensada, 
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considerando que existen diferentes funciones de fukui según se trate de un ataque 

electrofílico (f -), nucleofílico (f +) o neutro (f o). 

La Tabla 6.2 muestra los valores de las propiedades locales para los dipolos 2 y 8  

y las olefinas 5a-5d. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Como ya mencionamos antes, el parámetro λ en la ecuación (6.1) es una constante 

relacionada con el número efectivo de electrones en el proceso. Usaremos el valor de λ = 

1, como se ha hecho en algunos estudios anteriores,101 buscando obtener valores relativos 

de reactividad que distingan las diferentes trayectorias de reacción.  

A fin de analizar la regioselectividad es necesario calcular las blanduras atómicas 

para ataque electrofílico (s+ Cgem , s+ Cβ , s+ C , s+ O ) y para ataque nucleofílico (s- Cgem , s-
β, 

s- C , s- O ). Aun cuando el potencial químico indica el carácter global (electrofílico o 

nucleofílico) de los reactivos, a nivel local es necesario reconocer cuáles de estos 

parámetros es el que caracteriza a los sitios en cada reacción específica, pues al evaluar el 

cambio de energía se considera no sólo la transferencia de carga, sino además el 

reacomodo interno. 

TABLA 6.2. VALORES DE LAS PROPIEDADES LOCALES PARA DIPOLOS Y 
DIPOLAROFILOS   (B3LYP/6-31G**) 

Dipolo fc
+ fc

- fOc
+ fOc

- 

2 0.098 0.094 0.098 0.169 

8 0.0775 0.203 0.172 0.219 

Olefinas fCβ
+ fCβ

- fCgem
+ fCgem

- 

5a 0.084 0.045 -0.060 0.113 

5b 0.151 0.043 -0.039 0.047 

5c 0.046 0.037 -0.053 0.104 

5d 0.107 0.073 -0.027 0.100 
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Energía de interacción a nivel local.  

La energía total de interacción del proceso:  

dipolo(k, k´)  +  olefina(l, l´)    heterociclo (k-l, k´-l´) y/o heterociclo (k-l´,k´l)       (6.2) 

se calcula considerando que los dos procesos de formación del enlace ocurren 

simultaneamente y deben ser tomados en cuenta. 

   ´´
intint

´.´,
int

lkkllkkl EEE ∆+∆=∆      (6.3) 

Se obtuvieron los valores de ´.´,
int

lkklE∆  para cada pareja dipolo-olefina y para cada 

una de las combinaciones que dan lugar a los regioisómeros sustituidos en C-4 y C-5. De 

las cantidades evaluadas, la más negativa indicará el regioisómero preferido. La Tabla 6.3 

muestra los valores de ´.´,
int

lkklE∆   para las diferentes formas de aproximación entre los 

reactivos en el caso de la difenil nitrona (2) y la olefina (5a). Para cada una de las formas 

de aproximación entre reactivos se analizan diferentes demandas electrónicas de los 

sitios. 

TABLA 6.3  ENERGÍA DE INTERACCIÓN PARA CADA DIRECCIÓN DE 
ACERCAMIENTO Y FORMA DE ATAQUE DE CADA CENTRO REACTIVO. 

Isomero no observado Isomero observado 
Olefina 5a dipolo 2 ∆E (kcal/mol) Suma Olefina 5a dipolo 2 ∆E (kcal/mol) Suma 

S+Cβ S-C -484.41 S+Cβ S-O -335.37 
S+Cgem S-O -701.02 

-1205.4 
S+Cgem S-C -2136.6 

-2471.9

S+Cβ S-C -484.41 S+Cβ S-O -335.37 
S-Cgem S+O -408.25 

-892.66 
S-Cgem S+C -408.86 

-744.23

S-Cβ S+C -590.49 S-Cβ S+O -335.37 
S-Cgem S+O -408.25 

-998.74 
S-Cgem S+C -589.21 

-998.07

S-Cβ S+C -590.49 S-Cβ S+O -589.21 
S+Cgem S-O -721.02 

-1311.5 
S+Cgem S-C -2136.57 

-2725.8
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Los valores de la tabla indicarían (valores sombreados), que la interacción más 

intensa ocurre cuando el Cβ de la olefina se une al oxígeno de la nitrona (actuando el 

primero como nucleófilo y el segundo como electrófilo), al tiempo que el Cgem de la 

olefina recibe carga del carbono de la nitrona. La Figura 6.4 ilustra el proceso. 

 
Figura 6.4. La energía de interacción calculada indica el regioisómero preferido. La 
interacción más intensa ocurre entre el dipolo 2 y la olefina 5a dando lugar al 
heterociclo C-4. 

 

La energía de interacción relativa para las diferentes parejas estudiadas se muestra 

en la Figura 6.5. Ahí se comparan las interacciones relativas a la más intensa. 
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Figura 6.5 Comparación entre las energías de 
interacción relativas que dan lugar a la formación 
preferida de uno de los isómeros. 

 

En el caso del óxido de benzonitrilo los resultados de la energía de interacción, 

considerando las dos diferentes orientaciones de encuentro molecular y los diferentes 
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caracteres nucleofílico y electrofílico que cada átomo reactivo puede tener, se muestran 

en la Tabla 6.4. 

TABLA 6.4  ENERGÍA DE INTERACCIÓN PARA CADA DIRECCIÓN DE ACERCAMIENTO 
OXIDO DE BENZONITRILO-OLEFINA Y FORMA DE ATAQUE DE CADA CENTRO 

REACTIVO. 
Isómero no observado Isómero observado 

Olefina 
5a 

dipolo 
8 ∆E (kcal/mol) Suma Olefina 

5a 
dipolo 

8 ∆E (kcal/mol) Suma 

S+Cβ S-O -330.48  S+Cβ S-C -348.58  
S+Cgem S-C -785.51 -1116.0 S+Cgem S-O -699.07 -1047.6
S+Cβ S-O -330.48  S+Cβ S-C -348.58  

S-Cgem S+C -500.63 -831.11 S-Cgem S+O -344.44 -693.02
S-Cβ S+O -464.88  S-Cβ S+C -803.40  

S-Cgem S+C -500.63 -965.51 S-Cgem S+O -344.43 -1147.8
S-Cβ S+O -464.88  S-Cβ S+C -803.39  

S+Cgem S-C -785.51 -1250.4 S+Cgem S-O -699.07 -1502.5
 

En este caso, la interacción más favorable se da cuando el Cβ de la olefina 5 se 

enlaza al carbono del óxido de benzonitrilo y el Cgem de la olefina se une al oxígeno del 

dipolo. Esta interacción revierte la orientación observada con esta misma olefina pero en 

donde el dipolo era la nitrona (Figura 6.4). No sólo cambia la orientación sino la 

dirección de la interacción. El Cβ de la olefina actúa como nucleófilo hacia el carbono del 

dipolo que actúa como electrófilo y el Cgem de la olefina es un electrófilo ante el oxígeno 

del dipolo. Esto se ilustra en la Figura 6.5. 

 

 
Figura 6.6  El dipolo se une a la olefina 5a produciéndose el heterociclo C-5. 
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De los valores obtenidos para todas las parejas estudiadas de óxido de benzonitrilo 

8-olefina 5, la interacción más favorable corresponde a la formación preferida del 

heterociclo C-5 que es el observado experimentalmente. Como muestra la Figura 6.7, a la 

pareja dipolo 8-olefina 5b le corresponde la energía de interacción más intensa. 
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Figura 6.7 Se muestra un histograma que compara las 

energías de interacción relativas para los isómeros C-4 y C-5 

de las parejas olefina/óxido de benzonitrilo. 

 

Los resultados anteriores sugieren que después que el proceso de igualación de 

electronegatividades ha ocurrido, el dipolo 2 y las olefina 5 se aproximan para que ocurra 

la formación del enlace al tiempo que se redistribuye la carga. En el caso de la interacción 

más intensa, con la olefina 5a, el dipolo 2 disminuye su carga en el carbono y la aumenta 

en el oxígeno, mientras que en la olefina aumenta la carga de Cgem y disminuye en Cβ.  

La interacción del dipolo 2 con todas las olefinas 5 ocurre en la misma dirección, 

obteniéndose en todos los casos el heterociclo C-4 como el más estable.  

Lo contrario ocurre en la interacción entre el dipolo 8 y las olefinas 5. La 

interacción más fuerte se da cuando el carbono del dipolo y el Cβ de la olefina se unen, al 

tiempo que lo hacen el oxígeno del dipolo con el Cgem de la olefina lo que conduce a la 
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formación del isómero C-5 que es el observado experimentalmente. En este caso, el Cgem 

de la olefina aumenta su carga y el Cβ la disminuye. La interacción más intensa se da 

entre el óxido de benzonitrilo 8 y la olefina 5c, en cuyo caso el carbono del dipolo 

aumenta su carga mientras que el oxígeno la disminuye. 

 

 

 

Lo anterior muestra que el esquema propuesto permite realizar un primer análisis 

de la regioselectividad en las cicloadiciones, el cual se basa exclusivamente en las 

Tabla 6.5. Valores relativos de ∆Eint  para el par olefina/dipolo. Los valores de 
los pares 2/5 son relativos al valor de la energía de interacción del par 2/5a 
(heterociclo C-4). La interacción más intensa ocurre entre  s+

Cgem / s-
C y s-

Cβ/ s+
O.  

Heterociclo C-4 Heterociclo C-5 

Dipolo/Olefina sk
n sl

n ∆Eint 
relativa 

sk
n sl

n ∆Eint 
relativa 

sC
- sCgem

+ sC
+ sCβ

- 
2/5a 

sO
+ sCβ

- 
1 

sO
- sCgem

+ 
0.48 

sC
- sCgem

+ sC
+ sCβ

- 
2/5b 

sO
+ sCβ

- 
0.71 

sO
- sCgem

+ 
0.44 

sC
- sCgem

+ sC
+ sCβ

- 
2/5c 

sO
+ sCβ

- 
0.91 

sO
- sCgem

+ 
0.47 

sC
- sCgem

+ sC
+ sCβ

- 
2/5d 

sO
+ sCβ

- 
0.62 

sO
- sCgem

+ 
0.39 

Para los pares 2/8 los valores son relativos al valor de energía del par 8/5c 
(heterociclo C-5) 

sC
- sCgem

+ sC
+ sCβ

- 
8/5a  

sO
+ sCβ

- 
0.82 

sO
- sCgem

+ 
0.98 

sC
+ sCgem

- sC
+ sCβ

- 
8/5b 

sO
+ sCβ

- 
0.86 

sO
- sCgem

+ 
0.94 

sC
+ sCgem

- sC
+ sCβ

- 
8/5c 

sO
+ sCβ

- 
0.80 

sO
- sCgem

+ 
1 

sC
- sCgem

+ sC
+ sCβ

- 
8/5d 

sO
+ sCβ

- 
0.66 

sO
- sCgem

+ 
0.79 
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propiedades de las moléculas reaccionantes, sugiriendo el sentido en el que se dan los 

cambios. 
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CONCLUSIONES Y PERSPECTIVAS 

 

En el presente trabajo se han descrito las interacciones entre dipolos (nitronas y 

óxido de benzonitrilo) y dipolarófilos (olefinas captodativas) a través del estudio de la 

energía de interacción a la luz del principio local de ácidos y bases duros y blandos 

desarrollado dentro del marco de la teoría de funcionales de la densidad.  

Se identifican a las olefinas como aceptoras de carga y a los dipolos como 

donadores, aumentando la carga transferida a medida que la electronegatividad de la 

olefina aumenta y la del dipolo disminuye de acuerdo al principio de igualación de 

electronegatividades. 

La energía de interacción permite identificar cuál de las posibles orientaciones de 

los reactivos es más favorable, dando un indicio además de la dirección en que ocurre el 

reacomodo de la carga en el proceso guiado por la búsqueda de máxima dureza. En los 

casos estudiados el regioisomero observado experimentalmente coincide con la 

predicción obtenida mediante el cálculo de la energía de interacción, basado en los 

índices de reactividad local. El formalismo de orbitales frontera no permite anticipar 

correctamente el producto observado. 

La posibilidad de predecir la regioselectividad mediante el cálculo de la energía de 

interacción, considerando simultáneamente la formación de ambos enlaces pero sin 

requerir el cálculo de la estructura electrónica a lo largo de la trayectoria de reacción, 

permite anticipar que este esquema de análisis será de gran utilidad. 

Sin lugar a dudas, la reactividad es un asunto complejo en el que simultáneamente 

se presentan múltiples factores: propiedades electrónicas de los reactivos, efecto de 

sustituyentes, efectos estéricos, efectos de disolvente, interacciones secundarias, etc.  
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El análisis para determinar el efecto que la presencia de todos estos factores puede 

tener en el curso de la reacción es muy laborioso, y requiere de un elevado número de 

cálculos para describir tanto los cambios electrónicos como los cambios estructurales que 

se presentan a lo largo de la trayectoria de la reacción. Por esta razón es que el enfoque 

mostrado en el presente estudio constituye una alternativa atractiva no sólo por su mayor 

sencillez en los parámetros que maneja, sino en la posibilidad de describir situaciones que 

se escapan a otro tipo de análisis como el de orbitales frontera.  

Consideramos necesario precisar elementos del formalismo teórico aplicado, 

como lo es la evaluación del parámetro λ, así como la inclusión de otras alternativas de 

cálculo en los parámetros utilizados. Tambien esperamos extender la teoría y las 

aplicaciones de ésta, de manera que sea posible estudiar el problema de la 

estereoselectividad. Esto requiere necesariamente de una descripción que incluya la 

geometría molecular en la estimación de las energías de interacción. 

 

Otros efectos que son necesarios considerar son la presencia del disolvente y la 

relajación de la estructura molecular que se presenta al ocurrir la reacción. 

 

Los problemas abordados en este trabajo son sólo una pequeña parte de los casos 

en los que el principio de ácidos y bases duros y blandos a nivel local puede ser aplicado 

y en los que puede aportar un punto de vista importante para su comprensión. 
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