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INTRODUCCION

La definicion formal de puente de hidrégeno fue publicada por Pauling en el afio
de 1939, la cual establece que:

“bajo ciertas condiciones un atomo de hidrogeno es atraido por la fuerza de dos
atomos en vez de solo uno, asi que puede ser considerado que actia como un
puente entre ellos. Esto es llamado un puente de hidrégeno”.

Sin embargo, antes de su definicion formal, este término se us6 por Pauling en
1935 y se menciona nuevamente en trabajos de Corey sobre dicetopiperazinas® y
glicina®. Anteriormente, en la literatura alemana aparecieron los primeros términos
que pueden ser relacionados con el concepto de puente de hidrégeno, con
Werner® en 1902 y Hantzsch® en 1910. Uno de los primeros reportes de puente de
hidrégeno en quimica orgénica fue hecho por Pfeiffer en 1913.°

Hace casi 100 afios de esta definicion y aun en nuestros dias sigue siendo un
tema de investigacion. A lo largo del tiempo, se ha ido refinando la definicion de
puente de hidrégeno a partir de la naturaleza tanto del aceptor como del donador,
las distancias y angulos de interaccién, asi como la naturaleza del grupo funcional
que participa, etc. Esto ha propiciado varias clasificaciones de esta interaccion y la
creacidn de criterios tanto geométricos como energéticos para su caracterizacion.

Actualmente con las herramientas tanto experimentales como tedricas que se
poseen, es posible estudiar no solo los puentes de hidrégeno intermoleculares
sino también los intramoleculares y precisamente estos Ultimos se presentan en
una familia de oxamidas mostrada en la Figura 1. Esta familia de oxamidas ha sido
sintetizada en el Instituto Politécnico Nacional, IPN, por Ll. Padilla-Martinez y
colaboradores.
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Figura 1. Ejemplos de las oxamidas de estudio. R=OMe, CH,0-Me, NO, CHO



Los ejemplos mostrados en la Figura 1, pertenecen a un conjunto mas grande de
oxamidas que presentan caracteristicas similares, como la formacién de puentes
de hidrégeno intramoleculares. Algunas han sido analizadas por Resonancia
Magnética Nuclear, RMN, de *H, *C y *N a temperatura variable en solucién’®.
Del estudio experimental se concluyé que las interacciones de puente de
hidrogeno intramoleculares y en especial los puentes de hidrogeno bifurcados
(interaccion del hidrogeno con dos aceptores) son los responsables de su
estabilidad. Las interacciones intramoleculares de puente de hidrogeno que
presenta dicha familia son el objetivo de estudio y motivacion para esta tesis, para
ellas tratamos de dar sustento a traves de los métodos tedricos a las afirmaciones
hechas a partir del estudio experimental. Ademas de encontrar tendencias
generales en el comportamiento de estas interacciones, asi como analizar los
alcances y limitaciones de los métodos tedricos existentes que se han aplicado al
estudio de puentes de hidrégeno.

Para poder adentrarnos en el estudio de puente de hidrégeno es necesario partir
desde el concepto y los criterios basicos para su caracterizacion, por lo que en el
Capitulo 1 de esta tesis se expone el concepto, los criterios geométricos y
energeéticos, las diversas clasificaciones y la importancia de la interaccion puente
de hidrégeno.

Por otra parte, cada vez nos enfrentamos con mas fendmenos en los cuales estan
presentes los puentes de hidrogeno pero no soOlo eso, nuestro interés por
caracterizarlos de una manera mas precisa y comprender su naturaleza asi como
su funcion, nos han llevado a desarrollar no solo técnicas experimentales mas
precisas y sensibles, sino que en el ambito de la quimica teérica se han
desarrollado metodologias y parametros que nos permiten estudiarlos mas
profundamente. Por lo que el objetivo del Capitulo 2, es el de describir los
fundamentos de cuatro de los métodos tedricos disponibles para el estudio de
puente de hidrégeno, como la teoria de Atomos en Moléculas, AIM, desarrollada
por Bader, el concepto de la Funcion de Localizacion Electrénica, ELF, de Becke y
Edgecombe, el andlisis de poblacién de Hirshfeld y el calculo y estudio de la
constante de apantallamiento, o, la cual es parte del fundamento tedrico de la
importante técnica experimental de RMN. Para la aplicacién y total comprension
de estos cuatro métodos, es necesario hacer una sintesis de la Teoria de
Funcionales de la Densidad,TFD, ya que bajo este enfoque se desarrollo el trabajo
gue se presenta, ademas de la teoria de perturbaciones de Mgller-Plesset, MP2.

Ademas de revisar los métodos tedricos, no hemos dejado de mencionar las
técnicas experimentales mas importantes que nos permiten identificar la



interaccion de puente de hidrogeno, como son la Difraccion de Rayos X, la
Difraccion de Neutrones y las técnicas espectroscépicas de Infrarrojo y de RMN.

En el Capitulo 3 mostramos a la densidad de energia cinética de Kohn-Sham
como un descriptor de la estructura de capas atémica®, como resultado del anélisis
de las ecuaciones de Kohn-Sham y la ELF, asi como de la aplicacién de ideas de
Becke y Edgecombe en la formulacion de la ELF.

Para poder establecer una metodologia confiable para el estudio de puentes de
hidroégeno intramoleculares, comenzamos a estudiar un conjunto de once aductos
que presentan diferentes energias de interaccion de puentes de hidrégeno
intermoleculares. En el Capitulo 4, se muestran estos aductos con sus parametros
geométricos y energias de interaccion, la aplicacion de los métodos de AIM y ELF,
asi como el estudio de los cambios de la constante o y la diferencia de densidad
gue se da cuando se forma un puente de hidrégeno. En este capitulo también se
presenta una interesante correlacion que encontramos entre los métodos AIM y
ELF'® al estar estudiando los puente de hidrégeno intermoleculares. Ademas
aplicamos el analisis de poblacion de Hirshfeld para calcular las cargas de los
atomos involucrados en el puente de hidrégeno.

En el Capitulo 5, presentamos el conjunto completo de las oxamidas de estudio
con sus parametros geométricos y energéticos. Mostramos que efectivamente se
forman interacciones tipo puentes de hidrogeno intramoleculares y bifurcados, a
través de los métodos de AIM, la ELF y los cambios en la constante de
apantallamiento, 0. También se realiz6 el analisis de cargas de Hirshfeld.

Finalmente se muestran las Conclusiones generales de este estudio de puentes
de hidrégeno, las cuales sintetizan los comportamientos generales de los puentes
de hidrégeno inter e intramoleculares que pueden servir como indicadores de su
presencia.



Capitulo 1
PUENTES DE HIDROGENO

1.1. IMPORTANCIA DE LOS PUENTES DE HIDROGENO

La importancia del puente de hidrogeno radica en el hecho de que origina cambios
importantes en las propiedades fisicas y quimicas de los sistemas que presentan
este tipo de interaccion, basta con recordar las peculiares caracteristicas que
posee el agua gracias a ésta.

Hace ya tiempo, se reconocid su importancia en la estructura y funcion de
macromoléculas bioldgicas, pero fue hasta 1951 cuando Pauling, Corey y Branson
dieron evidencia convincente de la importancia de la interaccibn puente de
hidrégeno para las estructuras helicoidales y laminas en proteinas.
Posteriormente, se verificd para la estructura de ADN propuesta por Watson y
Crick (1953)* que los puentes de hidrégeno estan presentes entre los pares de
bases. Actualmente se reconoce como componente esencial en la estructura y
funcion de moléculas bioldgicas, tales como proteinas. En estas ultimas, el puente
de hidrégeno determina la conformacion de la cadena peptidica, siendo el
responsable de la formacién de hélices o laminas,* sélo por nombrar un ejemplo.

En general, la razén por la que sigue siendo un tema de investigacion actual, es la
evidente importancia que tiene el puente de hidrégeno para la estructura, funcion y
dindmica de un vasto namero de sistemas quimicos, desde inorganicos hasta
bioquimicos. Las ramas cientificas en las que se ve involucrado son diversas,
desde mineralogia, ciencias de materiales, quimica inorganica, organica,
organometalica, supramolecular, bioquimica, medicina molecular y farmacia.
Ademas, es una de las interacciones responsables de la existencia de fases
condensadas y agregados moleculares.”® Asi, los puentes de hidrégeno se
encuentran en muchas de las moléculas biol6gicas o bien, se forman en el
modelado de nuevos materiales. Conocer mas sobre su naturaleza, funcion y
manera de identificarlo en estructuras variadas es lo que nos motiva a seguir
estudiandolo, pues cada vez nos presenta mas retos por superar.

1.2. PUENTE DE HIDROGENO.

El enlace tipo puente de hidrégeno es considerado como una interaccion
intermolecular, ésta normalmente involucra energias entre 1 a 15 kcal/mol**, y por
lo tanto se consideran débiles en comparacion con enlaces quimicos ordinarios.
Aunque existen algunos cuya energia de interaccién alcanza las 40 kcal/mol*2.



El rasgo caracteristico del puente de hidrégeno es la participacion de un atomo de
hidrégeno especifico de un grupo donador de proton con un sitio de alta densidad
electronica en la misma molécula o en otra, lo que corresponde a los llamados
puentes de hidrégeno intra e intermoleculares, respectivamente.

Los criterios para la existencia de puentes de hidrogeno no son simples, sin
embargo, se puede establecer la presencia de un puente de hidrogeno a partir de
algunos criterios geométricos y energéticos como los siguientes™:

a)

b)

d)

f)

El puente de hidrégeno ocurre entre un grupo donador de proton, A y un
grupo aceptor de proton B, donde A es un atomo electronegativo, (O,N,S,
halégenos o C), y el grupo aceptor generalmente tiene al menos un par
electronico libre de un atomo electronegativo. En la Figura 1.1. se muestra
un puente de hidrégeno entre dos moléculas de agua.

Figura 1.1. Puente de hidrégeno, O —H - O

Es una interacciéon claramente direccional y especifica. Es mas localizada
que cualquier otro tipo de interacciones intermoleculares débiles. El puente
de hidrégeno es lineal, pero variaciones apreciables en el &ngulo,6, A— H —
B pueden ocurrir.

La distancia total entre Ay B, D(A — B) es igual o menor a la suma de los
radios de van der Waals de los 4tomos A y B, esto es, la contraccion en la
longitud de enlace total causada por la formacion del puente de hidrogeno
es igual o mayor que dos veces el radio de van der Waals del atomo de
hidrogeno.

La energia de asociacion de los puentes de hidrégeno generalmente cae en
el intervalo de 1 a 15 kcal/mol.

El puente de hidrogeno es un fendmeno de asociacion. Causa una
disminucién en el niamero total de moléculas libres.

En un puente de hidrégeno un grupo especifico covalente A — H interactla
con un sitio aceptor especifico. El enlace A — H es por lo tanto debilitado
pero no roto, y las propiedades del grupo aceptor también son afectadas.



1.2.1. PUENTES DE HIDROGENO INTRAMOLECULARES.

En 1924, Sidgwick y Callow encontraron un puente de hidrogeno intramolecular
como el responsable de las grandes diferencias en las propiedades fisicas entre
las conformaciones orto y meta de los derivados hidroxy y amino bencenos™.

Un puente de hidrégeno intramolecular se da sélo cuando un donador de proton y
un sitio aceptor de protdbn se encuentran en la misma molécula en una
configuracion espacial favorable. Los puentes de hidrogeno intramoleculares se
pueden dar en las tres fases, solido, liquido y gas. Aunque en solucion en
solventes polares y en cristales compiten con los puentes de hidrégeno
intermoleculares generados por el medio, ante los cuales generalmente son mas
débiles. El puente de hidrogeno intermolecular cambia la forma, y la estructura
electronica de los participantes, mientras que los puentes de hidrégeno
intramoleculares afectan solamente la estructura electronica de una molécula.

Solo por mencionar un ejemplo de la importancia de los puentes de hidrégeno
intramoleculares, tenemos que este tipo de interaccién es de vital importancia
desde el punto de vista genético, ya que gracias a ella se da la estabilidad en la
molécula del &cido desoxirribonucleico, el cual es responsable de la transferencia
de informacién genética. Se presentan entre los monémeros de los disacaridos y
oligosacaridos, en nucled6tidos, los del tipo N — H --- O=C son los responsables de
las estructuras helicoidales y de hojas de las proteinas.

1.3. TIPOS Y CLASIFICACIONES DE LOS PUENTES DE HIDROGENO.

Debido a que los puentes de hidrégeno son interacciones de largo alcance, un
grupo A — H puede ser enlazado a mas de un aceptor B al mismo tiempo. Si hay
dos aceptores B; y B,, se le llama puente de hidrogeno bifurcado, si hay tres
entonces serd trifurcado y asi sucesivamente. El término bifurcado se puede
aplicar tanto al donador como al aceptor, es decir, un donador bifurcado presenta
una interaccion con dos aceptores, un aceptor bifurcado interacciona con dos
donadores de hidrégeno. En la Figura 1.2* se muestran algunos esquemas donde
se presentan este tipo de interacciones.
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Figura 1.2. a) Puente de hidrégeno con un solo aceptor. b) Puente de hidrégeno bifurcado, dos
aceptores. c) Puente de hidrégeno trifurcado, tres aceptores.

Un sistema bifurcado (de tres centros) tiende a la planaridad, la cual es medida a
partir del plano descrito por el donador, el hidrégeno y el aceptor, mientras que un
sistema de dos centros a la linealidad, es decir, el angulo 6 cercano a los 180°. La
razon de este comportamiento es por la naturaleza electrostatica de los puentes
de hidrégeno.

Es dificil nombrar a una interaccion de puente de hidrogeno como “débil” o “fuerte”
s6lo por su caracter energético, criterio fenomenolégico (geometria, espectro de
Infrarrojo) o criterio operacional, (es decir, lo que puede hacer ya sea brindar
mayor estabilidad o bien cambiar la conformacion geométrica). Cada uno de estos
criterios no es inequivoco, pues se puede encontrar que un puente de hidrégeno
fuerte energéticamente, es débil en términos geométricos.

Desiraju y Steiner proponen una clasificacion que pretende servir de guia, mas no

para hacer divisiones absolutas, Tabla 1.1%°.
Tabla 1.1. Algunas propiedades de los puentes de hidrégeno muy fuertes, fuertes y débiles.

Muy fuertes Fuertes Débiles
Energia de enlace (kcal/mol) 15-40 4-15 <4
Ejemplo [F--H-F] O-H--0=C C-H--O
Desplazamiento relativo IR >25% 5-25% < 5%
Longitudes de enlace H--B~A-H H--B>A-H H--B>A-H
Alargamiento (A — H) (A) 0.05-0.2 0.01 - 0.05 <0.01
D (A---B) (A) 22-25 25-3.2 3.0-40
d (H---B) (A) 12-15 15-22 2.0-3.0
O (A—-H--B)(®) 175 -180 130 - 180 90 -180
Empaguetamiento cristalino Fuerte Distintivo Variable
Covalencia Pronunciada Débil No hay
Electrostatica Significativa Dominante Moderada
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1.3.1. ENLACES CONVENCIONALES Y NO CONVENCIONALES

Otra forma de clasificar la interaccion de puente de hidrogeno es a partir de la
“convencionalidad” de los grupos donadores y aceptores, en la Tabla 1.2'° se
muestran algunos ejemplos.

Tabla 1.2. Dos formas de clasificar los puentes de hidrégeno

Muy fuertes Fuertes Débiles
F-H..F N - H---0=C ‘O—-H---0
O-H--O-H Bifurcado
A"—H...B" Hal6geno—H:--O O-H:-S
CONVENCIONAL Agua — Agua S—H---S

O —-H---0=C O-H-F-C
O — H---Halégeno O —-H---CI-C

N* — Heemr C-H--0
O —H--m C—H--N
N—H-H=B  O/N=H-m
X = H---C C—He-mr
O—H-M
NO CONVENCIONAL M —H---O
P—H---O
O/N = H---P
O/N — H---Se
C-H-F-C
Si— H--0

De la Tabla 1.2, observamos que los donadores y aceptores tradicionales son los
llamados convencionales y generalmente son las interacciones clasificadas como
fuertes, mientras que los no convencionales son los débiles.

1.4. NATURALEZA DE LA INTERACCION

En los puentes de hidrégeno participan componentes energéticos de diferente
naturaleza. Usando una de las particiones de energia mas populares, como es la
de Morokuma'’ , la energia total de un puente de hidrégeno se puede escribir a
partir de las siguientes contribuciones:

Etot= EeI+Ep0I+Ect+Edisp+Eer- (1.1)

Donde la contribucion electrostatica, Eg, es direccional y de largo alcance. La
polarizacion, Ep, disminuye rapidamente (—r~*) y el término de transferencia de
carga, Ec, disminuye ain mas rapido (e ™). La contribucion de la dispersion, Egisp,
es isotropico con una dependencia en la distancia de r~°, mientras que el término
de intercambio-repulsion, Eg, crece pronunciadamente a distancias cortas.
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En general, en un puente de hidrégeno el término mas grande es el electrostatico,
pero una cierta contribucién de la transferencia de carga esta presente, al igual
que el resto de los términos, aunque para un puente de hidrégeno muy débil la
dispersion puede contribuir ain mas que la contribucion electrostatica en la
energia de enlace total. Para los puentes de hidrégeno muy fuertes estas
consideraciones fallan, pues la naturaleza cuasi-covalente es la que domina.

1.5. NO ADITIVIDAD

Las propiedades que presentan varios puentes de hidrégeno interconectados, no
son la suma de la propiedad en el puente de hidrégeno aislado. Dos mecanismos
son los responsables de esta no aditividad.

1.5.1. COOPERATIVIDAD

El efecto llamado cooperatividad se da cuando en una cadena de dos o mas
puentes de hidrégeno, Y — H---X — H ...A, éstos se vuelven mas fuertes, pues las
cargas fluyen a través de los enlaces o y llegan a originar un aumento en energia
de hasta el 20% con respecto de las interacciones aisladas. Pero este efecto
también se puede dar a través del enlace T, esto es, la carga fluye por el sistema
de enlaces doblemente conjugados, Figura 1.3

H-. .

0" TN O’H S
P a e /'\\\// -
\:,//

S—Here-oene§
N/ ‘-\\P/
/P\\\ /
-

Figura 1.3. Ejemplos de cooperatividad de enlace 1 en puentes de hidrégeno.

En la Figura 1.3 el enlace P — S se acorta y gana parcialmente un caracter de
doble enlace, el enlace P = S se debilita. Este efecto ha sido llamado por Gilli
como “puente de hidroégeno de resonancia asistida”.

1.5.2. PUENTES DE HIDROGENO DE RESONANCIA ASISTIDA

El llamado puente de hidrégeno de resonancia asistida, es un puente de hidrogeno
fortalecido por la deslocalizaciéon electrénica de tipo 1 presente en la molécula,
puede ser inter o intramolecular, siendo este ultimo mas fortalecido por la
deslocalizacion.

Este reforzamiento sinérgico entre el puente de hidrogeno y la deslocalizacion
electronica, esta fenomenolégicamente asociado con la intercorrelacion de la
medicién de la deslocalizacion 1 (la cual puede ser la longitud de enlace entre los
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atomos que presentan enlaces dobles y sencillos que conectan al donador y el
aceptor ) con las variaciones de las distancias A --- By A — H '8,

1.5.3. ANTICOOPERATIVIDAD

Los puentes de hidrégeno no siempre aumentan la fuerza, en algunas ocasiones
se debilitan unos a otros y a este efecto se le llama anticooperatividad. Esto
ocurre, por ejemplo, cuando dos donadores presentan dipolos aproximadamente
paralelos que se repelen uno a otro®®.

1.6.ENERGETICA DE LOS PUENTES DE HIDROGENO INTRAMOLECULARES

Para los puentes de hidrogeno intramoleculares no existe una forma Unica para
tratar de calcular la energia de interaccion. Sin embargo, se han desarrollado
algunas metodologias para estimar esta energia, aunque es importante sefialar
que en este trabajo no se utilizé6 ninguna de ellas por su arbitrariedad. Pero sin
lugar a dudas, es necesario estar al tanto sobre los intentos por estimar la energia
de los puentes de hidrogeno intramoleculares y algunas de las metodologias se
mencionan a continuacién®®

1. Andlisis cis/trans. Se estima la energia del puente de hidrogeno
intramolecular, (Eyg), a partir de las diferencias de energia de las
conformaciones cis y trans que pueda tener la molécula.

EHB = AE = Etrans - Ecis- (1-2)

2. Reacciones isodésmicas. En este método se calcula la energia a partir de
proponer una reaccion isodésmica apropiada para la molécula que contiene
al puente de hidrégeno. Las reacciones isodésmica se caracterizan por tener
igual nimero de uniones quimicas del mismo tipo en reactivos y productos.

EHB = AEl’sodesmica . (1-3)

3. Densidad de energia potencial local. Aqui la energia es igual a un medio de
la densidad de energia potencial local en el punto critico,(punto con el
minimo de densidad en una trayectoria de enlace), del puente de hidrégeno,
multiplicado por el elemento de volumen atémico, a3

Eyp = —"Laj. (1.4)

4. Analisis conformacional. La energia del puente de hidrogeno es determinada
a partir de un analisis conformacional complejo, para esto se proponen al
menos cuatro posibles conformeros (ZZ, EZ, ZE, EE) que resultan de la
rotaciéon de los grupos que contienen al donador y aceptor. El conférmero ZZ
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es el de menor energia, EZ y ZE son rotaciones del donador y aceptor
respectivamente, mientras que EE esta formado por ambas rotaciones del
aceptor y del donador, la letra f se refiere a los sistemas ficticios®.

Eyp =5 (E¥%f + EPET) — 72, (1.5)

. Correlaciones empiricas energia — geometria. Se ha intentado establecer
correlaciones entre las propiedades geométricas y la energia. Una de las
correlaciones més robusta es la de Musin y Mariam??,

Eyp = (—5.554 x 10°)exp(—4.12R). (1.6)

Donde R es la distancia A --- B.
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Capitulo 2
TECNICAS PARA EL ESTUDIO DE
PUENTES DE HIDROGENO

2.1. TECNICAS EXPERIMENTALES

Actualmente, existen varias técnicas experimentales que ayudan a determinar la
existencia de los puentes de hidrégeno. La mayoria de las técnicas caracterizan
esta interaccion de manera no directa, siendo el resultado de la inferencia de otras
propiedades. Los métodos experimentales mas usados para la caracterizacion de
puentes de hidrogeno se pueden agrupar en dos grandes ramas, los de difraccion
y los espectroscépicos. A continuacion se exponen las caracteristicas basicas de
los métodos experimentales y la forma en que son caracterizados los puentes de
hidrogeno con cada una de las técnicas descritas.

2.1.1. METODOS DE DIFRACCION

Los métodos de difraccion mas conocidos son aquellos que utilizan los rayos X,
electrones y neutrones. Para este tipo de métodos, el aspecto mas importante a
ser considerado es el de que independientemente de usarse radiaciones
electromagnéticas o particulas sub-atémicas, las propiedades a ser consideradas
para identificar la posiciébn de los &tomos en las moléculas son los efectos de
interferencia y difracciébn de ondas. Siguiendo el principio de Huygens, sabemos
que si un frente de onda incide sobre un conjunto de rendijas 0 una red de
difraccion (placas con una serie de ranuras paralelas y equidistantes) el resultado
sera lo que se conoce como un diagrama de difraccion.

2.1.1.1. DIFRACCION DE RAYOS X Y DE NEUTRONES.

Rayos X

El método se basa en la dispersién de los rayos X a través de cristales, con el
objeto de determinar la estructura tridimensional de las moléculas. Los rayos X
son una forma de radiacion electromagnética de elevada energia y pequeia
longitud de onda.

Esta técnica es de aplicacidbn en quimica inorganica, cristalografia, fisica del
estado sélido, fisica aplicada, mineralogia, quimica analitica, quimica orgéanica,
farmacologia, en ciencia de materiales como ceramicos, materiales de la
construccion, catalisis, etc. También en ciencias ambientales para residuos sélidos
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cristalinos, polvos en suspension, etc., y en arqueologia en el andlisis de fases de
muestras®.

Un aspecto desfavorable del método de rayos X es que al depender de las nubes
electronicas, los atomos que poseen muchos electrones dificultan la deteccion de
aguellos que tienen un numero menor de los mismos. El caso mas extremo es del
atomo de hidrégeno, que a través de la técnica de rayos X, no puede visualizarse
apropiadamente. Pero esta técnica permite la localizacion exacta de distancias
interelectronicas por lo que para la evaluacién de los posibles puentes de
hidrégeno, se miden las distancias interatdmicas entre el donador de hidrégeno y
el a&tomo aceptor, ademas de los angulos.

Difraccion de neutrones.

La primera caracteristica de la difraccion de neutrones es que los neutrones que
presentan longitudes de onda proximos de 1 A deben poseer velocidades de 4000
m/s aproximadamente. La fuente normalmente utilizada para producir neutrones
con esas velocidades son los reactores nucleares, convirtiéendose en el gran factor
que limita su aplicacion.

La gran diferencia entre los rayos X y la difraccion de neutrones es que los
primeros interaccionan con los electrones de los atomos, mientras que los
neutrones interaccionan directamente con los nucleos.

El poder dispersante de los neutrones por los elementos quimicos es bastante
diferente respecto de los rayos X. En este Ultimo, cuanto méas grande es el nUmero
de electrones en un atomo, mayor sera su poder de dispersion. Con los neutrones
no ocurre lo mismo. Se puede demostrar que la amplitud de un haz de neutrones
dispersado es proporcional a la raiz cubica del nimero de masa del nucleo
atomico. De esta manera, el poder dispersante de los neutrones aumentara muy
despacio al pasar de nucleos ligeros a pesados. Esta propiedad es la que
determina una visualizacion excelente de los atomos ligeros como el hidrégeno.

2.1.2. METODOS ESPECTROSCOPICOS

La mayor parte de la informacion experimental sobre los niveles de energia de
atomos y moléculas provienen de la espectroscopia, o sea del estudio de la
absorcion y emision de radiacion electromagnética por la materia.

Segun Jonas y Gutowsky la espectroscopia de resonancia magnética nuclear,
RMN, es “la técnica espectroscopica mas importante en quimica’.®® La
identificacion y cuantificacion de compuestos organicos, analisis estructural y
estereoquimico, obtencion de parametros cinéticos de reacciones quimicas,
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estudio de sistemas dinamicos, etc. son algunas de las areas en donde los datos
de RMN son de gran valor.

En nuestro caso, las espectroscopias que ayudan a la determinacion de
interacciones de puente de hidrogeno son la Infrarroja (IR) y la de RMN, de las
cuales hablaremos a continuacion con el fin de conocer su fundamento. En
especial nos interesa la RMN, ya que uno de sus parametros fundamentales, la
constante de apantallamiento (o), ha sido empleada para estudiar los puentes de
hidrogeno desde el punto de vista tedrico en este trabajo.

2.1.2.1. ESPECTROSCOPIA INFRARROJA

El tratamiento mecano-cuantico muestra que una molécula en el estado
estacionario m que es expuesta a la radiacion electromagnética, puede absorber
un foton y originar una transicion a un estado de energia superior n si la frecuencia
de la radiacién cumple que

E, —E, = hv. (2.1)

Los nucleos poseen tres movimientos caracteristicos, que son translaciones,
rotaciones y vibraciones. La espectroscopia de absorcion en el infrarrojo tiene su
origen precisamente en el dltimo, en las vibraciones moleculares. En una
molécula, cada ndcleo vibra alrededor de su posicion de equilibrio, lo que
determina los niveles de energia vibracional en la molécula.

El espectro de infrarrojo de una molécula se obtiene como resultado de medir la
intensidad de una radiacion exterior absorbida, para cada longitud de onda, que
hace posible la transicion entre dos niveles de energia vibracional diferentes. Cada
una de estas absorciones de energia caracteristica corresponde con un
movimiento vibracional de los &atomos en la molécula. Las transiciones
vibracionales corresponden a la absorcion en la region de infrarrojo. Sin embargo
para que ocurra la transicion, la vibracion normal debe cambiar el momento dipolar
de la molécula. La zona mas comunmente estudiada del espectro IR es desde
4000 a 400 cm™.

Las frecuencias moleculares vibracionales son afectadas por cambios en el
enlace, en la conformacion y en los puentes de hidrégeno.?* Las interacciones
entre atomos de diferentes moléculas (por ejemplo los puentes de hidrogeno o las
interacciones dipolo-dipolo) alteran los estados vibracionales de energia,
generando desplazamientos en las bandas de absorcion o dando lugar a nuevas
bandas debido a diferencias en la estructura cristalina. Cuando se forma un
puente de hidrégeno, la union del hidrégeno al aceptor debilita el enlace donador-
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H, por lo que disminuye la energia y, en consecuencia, la frecuencia de vibracion.
Esto se traduce en desplazamientos de bandas (hacia mayores y menos
energéticas longitudes de onda) que se observan habitualmente como un
ensanchamiento de picos.

2.1.2.2. ESPECTROSCOPIA DE RESONANCIA MAGNETICA NUCLEAR

Fue a principios del siglo XX cuando un fisico llamado Zeeman not6 que ciertos
ndcleos se comportaban de una manera especial cuando se encontraban bajo un
campo magnético muy fuerte. Esto era debido a que un nucleo con espin | puede
adoptar 2I+1 orientaciones de espin, las cuales son degeneradas sin la aplicacion
de un campo magnético, pero si se encuentra inmerso en un campo magnético los
estados de espin salen de la degeneracion y se separan a diferentes niveles de
energia. Esta separacion de estados es el llamado efecto Zeeman. La energia de
un estado de espin dado es:®

Ei == —ml'Bo (22)

Z .
Donde m es el valor positivo correspondiente al estado mas estable, h es la
constante de Planck, y es la proporcidon magnetogirica, ésta es una constante de
proporcionalidad que describe las energias del estado de espin del ndcleo dado
en un campo magnético externo y B, es el campo magnético aplicado. Asi, la
diferencia en energia entre dos estados vecinos siempre serd un multiplo entero

h
de B, =2
2n

Fue hasta finales de los afios 50°s que los quimicos pusieron a la practica el
llamado efecto Zeeman, surgiendo la técnica de RMN, la cual es el estudio de la
estructura molecular por medio de la interaccion de la radiacién electromagnética
de radio-frecuencia con un conjunto de ndcleos inmersos en un campo magnético
fuerte. Actualmente la RMN, se utiliza también para el diagnéstico médico a través
de las imagenes de RMN. Por ejemplo, la cabeza de un paciente se coloca dentro
de una bdveda que contiene un gran iman y se somete a pulsaciones de radio.
Las transiciones del espin del proton dan origen a una emision de ondas de radio
gue se pueden analizar electrébnicamente y convertir por computadora en una
imagen bidimensional de una porcion plana del cerebro, como la que se muestra
en la Figura 2.2
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Figura 2.2. Imagen de RMN.?®

La espectroscopia de resonancia magnética nuclear se basa en el hecho de la
interaccién del espin neto de un nucleo, | # 0, con un campo magnético externo. El
campo magnético real experimentado por un nucleo de una molécula difiere del
campo magnético aplicado B, debido a que el campo magnético producido por los
electrones, se opone al campo B y es proporcional a éste. La contribucién
electronica al campo magnético en un nucleo es —gB, donde la constante de
proporcionalidad adimensional es la constante de apantallamiento, o, con lo que

Biocat = Bo — 0B (2.3)

El entorno quimico es el responsable del comportamiento de un ndcleo, un
parametro para medir la influencia del entorno sobre dicho nucleo es precisamente
la constante de apantallamiento. La cual es una propiedad microscoépica que es
altamente sensible a la estructura de la molécula en cuestién, ya que pequefas
diferencias en longitudes de enlace y angulos pueden inducir grandes variaciones
en esta cantidad, pero no solo es receptivo a lo recién mencionado sino también a
las interacciones intermoleculares tales como los puentes de hidrégeno.
El desplazamiento quimico, &, es el principal observable en RMN, el cual se
obtiene de?*:

8; = (0ref — 0;) x 106 (2.4)
Donde o €s la constante de apantallamiento del compuesto de referencia, tal
como el Tetrametilsilano (TMS) y el término de 10° es una convencion debida a
gue la magnitud del desplazamiento es muy pequefio.
Hay que notar que mientras el apantallamiento, oj, se vuelve mas pequefio, el
desplazamiento quimico, &, se hace mas grande, es decir la frecuencia de
resonancia es mayor y se encuentra a la izquierda del espectro. Lo anterior puede
ocurrir cuando la densidad electrénica de un nudcleo ha sido removida, por lo que a
este fendbmeno se le llama desapantallamiento.
El desplazamiento quimico no es el Unico observable en la espectroscopia RMN,
hay una segunda fuente importante de informacién de un espectro de este tipo,
son los efectos del acoplamiento espin — espin nuclear que relacionan el espin de
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un nucleo con las corrientes electronicas provocadas por un segundo nucleo
magnético, es decir la interaccion de los momentos magnéticos de dos nucleos
mediante la densidad de espin electrénica®?®, este hecho es el responsable de la
estructura fina en RMN, la cual es capaz de describir los detalles de una molécula,
por lo cual es de gran importancia en el estudio de la estructura molecular.

2.1.2.2.1. APANTALLAMIENTO

Apantallamiento diamagnético.

El apantallamiento diamagnético es el resultado de la circulacion esféricamente
simétrica de los electrones y es proporcional a la densidad electrénica alrededor
del ndcleo.

Apantallamiento paramagnético.

En algunas ocasiones la circulacion de los electrones puede darse de forma
antisimétrica, debido a la estructura de la molécula, es decir, si tiene electrones
desapareados. Por lo tanto el campo inducido por el apantallamiento
paramagnético se alinea, en vez de oponerse, con el campo aplicado y entonces
el nucleo resonard en una mayor frecuencia (0 en un menor campo magnético
aplicado).

En el caso del hidrégeno (el cual tiene su electron en un orbital simétricamente
esférico), el apantallamiento es el término predominante. Pero para otros nucleos,
por ejemplo, el carbono, el fluor, el oxigeno, etc., el apantallamiento
paramagnético llega a incrementarse de una manera importante.

La constante de apantallamiento es un tensor de segundo grado y puede
descomponerse en una parte simétrica y otra anti simétrica, pues depende de la
orientacién de la densidad electrénica con respecto al campo magnético aplicado,
de esta manera el apantallamiento asociado con un nucleo ya no puede ser
descrito por una cantidad escalar, sino que se precisa de un tensor de segundo
orden representado por una matriz de 3x3.

El tensor de apantallamiento se puede descomponer en una parte isotropica
(simétrica) y una anisotropica (antisimétrica).
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Por su definicion la parte isotrépica, ¢'*°, es una cantidad escalar
iso __ 1
c = g(csxx +0,, +GZZ). (2.6)

En una molécula se debe tomar en cuenta que ademas del campo magnético
externo B, hay uno creado por el momento magnético de los nacleos, my. Por lo
que, aparte de la interaccion en my, la expresion de la energia total a segundo
orden contiene un término en B y my. Este Ultimo representa la interaccion de las
corrientes electronicas inducidas por el campo magnético externo y esta
caracterizado por la susceptibilidad magnética. El otro término esta relacionado
con la interaccion de las corrientes electronicas con los momentos magnéticos
nucleares®. La evaluacién del tensor de apantallamiento quimico de RMN para un
nacleo M, se obtiene de
" 0°E

w_| _OE | 27
o1 oBom,, @)

donde B; y my;son las componentes iy j de By mw.

Por lo tanto es de esperarse que el valor de ¢ para un nucleo depende de la
densidad electrénica de su vecindad y que los nucleos de un mismo elemento
entraran en resonancia a frecuencias diferentes si sus ambientes locales difieren.

Los protones de los grupos envueltos en enlaces por puentes de hidrégeno
(alcoholes, aminas) suelen tener un amplio margen de cambio en su
desplazamiento quimico. Este hecho es imputable al nimero de puentes de
hidrogeno que se establecen, ya que éstos desplazan las sefiales hacia campo
bajo, es decir mayores frecuencias de resonancia. Una ventaja de la RMN sobre la
difraccion de rayos X, es que no necesita cristales para poder determinar la
estructura. En la actualidad la resonancia magnética nuclear es una herramienta
muy poderosa y es de particular interés su aplicacion en el estudio de sistemas
donde intervienen contactos tipo puente de hidréogeno. Por ejemplo, se usa el
llamado efecto nuclear Overhauser, (NOE)®, que consiste en realzar la intensidad
de una sefial RMN generada por un nucleo cuando esta cerca de otro ndcleo no
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equivalente que simultAaneamente esta siendo irradiado. Esta interaccion se lleva a
cabo a través del espacio y no de enlaces, siendo pues muy sensible a la distancia
entre los ndcleos interactuantes, por lo que a partir de la exhibicién de este efecto
entre dos nucleos, se puede establecer la distancia presente entre un hidrégeno y
un aceptor.

Ante el amplio panorama de aplicacion de la espectroscopia de RMN, la quimica
tedrica trata de llevar a cabo célculos cada vez mas exactos de propiedades
magnéticas, siendo una de ellas la constante de apantallamiento quimico.

2.2. METODOS DE ESTRUCTURA ELECTRONICA

La disponibilidad de datos experimentales de diferentes propiedades y la alta
sensibilidad a los efectos de las interacciones y en particular a las interacciones
tipo puente de hidrégeno, nos llevan a intentar relacionar y aplicar los métodos
computacionales de la quimica cuantica a problemas reales, para poder dar
validez y sustento a las evidencias experimentales. Asi, la naturaleza compleja del
efecto de los puentes de hidrogeno en las propiedades electronicas, magnéticas,
los cambios energéticos y los cambios en las distribuciones de carga es lo que nos
motiva a estudiar los puentes de hidrogeno con métodos de estructura electrénica.

2.2.1. METODOS DE LA QUIMICA CUANTICA

Por mucho tiempo la funcién de onda, y, fue la cantidad central usada en quimica
cuantica. Y como no iba a ser asi, si @ contiene toda la informacién posible acerca
del sistema cuantico estudiado. En si misma, g, no es un observable, aunque su
cuadrado si puede ser asociado a la interpretacion fisica de representar la
probabilidad de que los electrones 1,2, ... N se encuentren en los elementos de
volumen dx{, dx;,.., dxy respectivamente.

Evidentemente, la funciébn de onda es complicada, ya que depende de N-
electrones con dependencia en 3N variables espaciales mas N variables de espin,
por lo que su resolucion se vuelve mas compleja conforme aumenta el nimero de
electrones del sistema.

2.2.1.1. LA APROXIMACION DE HARTREE-FOCK

Una funcién de onda debe de ser continua y cuadraticamente integrable para
poder ser normalizada, para obtenerla se recurre al principio variacional.

Eo = miny,_, E[Y] = miny_,, [T + Uy, + Ve [10). (2.8)

Donde ¥ — yy indica que ¥ es una funcién de onda de N electrones.
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Resolver ésta ecuacion es practicamente imposible, por lo que se han propuesto
varias aproximaciones. Una propuesta se basa en un producto antisimetrizado de
N funciones y;(%;) para aproximar a la funcién de onda de N-electrones. A este
producto se le llama determinante de Slater, ®g,
x1n(x)  x(X) v (Gy)
1 - - -
ho = @sp = = x1(X2)  x2(X2)  —aw(X2)] (2.9)
1@Ey)  xGy) - xn(Xy)

Las funciones monoelectrénicas, y;(X;) se conocen como orbitales de espin,
construidos de una parte espacial ¢,;(¥) y una de las dos funciones de espin a(s),
ya sea a(s) o B(s).

x(@) = ¢(@)a(s). (2.10)

La integraciébn cuadratica de los orbitales de espin se interpreta como la
probabilidad de encontrar el electron con un espin dado dentro del elemento de
volumen d7.

Es necesario elegir el mejor determinante, es decir, el determinante que
proporcione la menor energia. Para este fin se usa el principio variacional, en el
cual se hace uso de funciones de prueba las cuales daran un valor a la energia,
hasta encontrar la mas baja y por lo tanto la energia del estado basal del sistema,
en este caso, para la aproximacion de Hartree-Fock, HF, lo que se varia son los
orbitales de espin.

EHF = min¢5D Yy E[CDSD] (211)
La energia de HF la podemos escribir como
- AR, 1 e e
Enr = (®sp|H|®gp) = XY (i|h]1) +5 X ' Gili)) = @1jD. (2.12)

Donde (i|Ali) = [ x; (%)) {—%V?— szl—i})(i(a'c’l)dic’l define la contribucion de la

energia cinética y la atraccion electron — nucleo.
Los siguientes dos términos se definen como:

e > 5 N2 5 4o
Gilif) = [ DGO — |xy (&)| drd,, (2.13)
@D = Jf x; (9?1))(;(21)%)(]' (%) x{ (¥2)dx,dX,. (2.14)

Las ecuaciones 2.13 y 2.14 son las integrales de Coulomb y de intercambio
respectivamente.
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De la expresion de la energia de HF, vemos que la minimizacién debe de hacerse
sobre los orbitales de espin, por lo que se introducen los multiplicadores de
Lagrange,¢;, para este fin. Asi, cada orbital se puede escribir a partir de los valores
propios (multiplicadores de Lagrange) del operador de Fock,

fxi = &x:. (2.15)
El operador de Fock es un operador monoelectronico de la forma

2 1 Z .
fi=—3Vi- %j+ Vi (). (2.16)

El primer término es el operador de la energia cinética y el segundo de la energia
potencial debida a la atraccion nucleo — electron, el tercer término es el potencial
de HF. Es el potencial promedio que experimenta el i-esimo electron debido al
resto de los N-1 electrones. La forma del potencial Vyr es

Vir (%) = 2V (J; ) - K &), (217)
donde J es el operador de Coulomb definido como
Jy ) = [ 25 (2)? - dp. (2.18)

La ecuacién 2.18 representa el potencial que actia sobre un electrén en la
posicion X; debido a la distribucion de carga promedio de otro electrén en el
orbital de espin ;.

El segundo operador del potencial Vyz, K;, no tiene interpretacion clasica pero

origina un intercambio de las variables en los dos orbitales de espin. Operando
sobre un orbital de espin de la siguiente manera:

24 - - x> 1 - - -

K (X)x:i (%) = [ 1] (xz);)(i(xz)dxz)(j (%1). (2.19)
Podriamos decir que la aproximacion de HF, es el punto de partida de los métodos
basados en la funcién de onda.

2.2.1.2. TEORIA DE PERTURBACIONES®*

La teoria de perturbaciones, TP, se basa en elegir un sistema de referencia lo mas
parecido al sistema problema para poder obtener aproximaciones de las funciones
y valores propios. La diferencia entre el Hamiltoniano de referenciay el real es a lo
gue se le llama perturbacion, V,

H=Hy+V. (2.20)

24



Donde H,, es el Hamiltoniano de referencia con solucion conocida y V es la
perturbacion. La teoria de perturbaciones de muchos cuerpos aplicada a la
mecanica cuantica fue aplicada por C. Mgller y M.S. Plesset, MPPT.

Aplicando la TP, tenemos que la funcién de onda de HF, y, es una funcion propia
del Hamiltoniano,

Holo) = ESP o). (2.21)

Con el valor propio Eéo) = ). &4, €l cual es justo la energia de orden cero. La
energia de primer orden es entonces

EY = (WolV [). (2.22)

= E" + ES”

Identificando la suma E, = con la energia de HF.

@) _ =y [{O[V [n)[?
n

La energia de segundo orden es E| FONEOL Donde n, representa todas las

excitaciones dobles posibles, por lo que despues de algunas consideraciones y
usando la notacion adecuada en términos de integrales bielectronicas y para un
sistema de capa cerrada, podemos escribir la energia de segundo orden en
términos de orbitales espaciales de la siguiente forma

E(gz) _ ZZN/Z (ab|rs)rslab) ZN/Z {ab|rs)rs|ba) (2.23)

abrs ¢ tey,—e,—e5 abrs ¢ tep—e,—g5

Este método llamado MP2 es de los méas populares con un costo computacional
pequefio dentro de los métodos de funcion de onda.

2.2.1.3. MODELO DE THOMAS-FERMI

La necesidad de prescindir de la complicada funcién de onda origina que surjan
los primeros intentos de sustituirla por una cantidad mas sencilla como la densidad
electronica. Esta tiene las siguientes propiedades importantes:

v [p@)diy =N
La densidad integra al nUmero de electrones.
v p(#) presenta maximos, sélo en la posicion Ra del nicleo.

: 9 .
V' lim,,, o [;+ ZZA]p =0
La densidad en la posicion del ndcleo contiene informacion acerca de la
carga nuclear Z.
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Alrededor de 1927, con el desarrollo del modelo de Thomas-Fermi, TF***?, donde
se usa la densidad electronica para encontrar la energia del sistema se marca el
comienzo de la busqueda de alternativas a la funcion de onda. EI modelo de TF
toma en cuenta solo la energia cinética de un gas uniforme de electrones y trata
las contribuciones nucleo-electrén y electrén-electron de forma clasica. La
expresion de la energia de Thomas-Fermi es la siguiente:

[p()] = =373 | pl3 (F)dit = Z [ p(P)/r dF + I PP () /11 diidrs.  (2.24)

Donde la energia esta dada completamente en términos de la densidad
electronica y para poder obtener la energia del estado basal se usa el principio
variacional. En este caso la energia se minimiza bajo la restriccion de [ p(#)d# =
N.

La Teoria de Funcionales de la Densidad, TFD, surgio tal y como la conocemos
hoy en dia, hasta 1964 con un trabajo de Hohenberg y Kohn publicado en el
Physical Review*®, donde se exponen los teoremas fundamentales de la teorfa.

2.2.1.4. TEORIA DE FUNCIONALES DE LA DENSIDAD
PRIMER TEOREMA DE HOHENBERG-KOHN
El primer teorema de Hohenberg y Kohn, HK, establece que:

“el potencial externo V,,, (¥) es un funcional Unico de p(7); puesto que V,,,(7) fija
a H vemos que el estado basal de muchas particulas es un funcional tnico de
p().”

Esto nos indica que no pueden existir dos potenciales externos diferentes que
proporcionen la misma densidad del estado basal p,, 0 que la densidad del estado
basal Unicamente especifica al potencial externo.

Podemos resumir:
po = {N,Z;,R,} = H = W, = E,(y todas las otras propiedades).  (2.25)

Por lo tanto, cada término que contribuye a la energia total se puede escribir en
términos de la p, como:

Eolpol = T pol + Ece [ pol + Enel pol- (2.26)

Donde los subindices, ee y Ne, se refieren a las interacciones electron-electron y
Nucleo-electron respectivamente.
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El término de energia potencial de la atraccion Nucleo-electron depende del
sistema que se esté estudiando, mientras que los otros dos términos son
universales, Ra Yy Za. Estos Ultimos se pueden agrupar en una nueva cantidad, el
funcional de Hohenberg—Kohn, Fyk[py]. Asi, la ecuacion (2.22) se puede escribir
como

Eolpol = [ po (H)Vyed? + Fyklpol. (2.27)

El funcional Fyk[p] es la suma de la energia cinética y el operador de repulsion
electron-electron con la funcién de onda del estado basal relacionada con la
densidad,

FHK [,0] = T[p] + Eee [p] = <l/)|T + I’}'ee |l/)) (2-28)

Si este funcional se conociera exactamente, habriamos resuelto exactamente la
ecuacion de Schrddinger. Debido a que este funcional es independiente del
sistema, funciona igualmente para atomos como para moléculas.

Es necesario conocer la forma explicita de la interaccién electrén-electron, E,, [p],
una forma de hacerlo es introduciendo la interaccion couldmbica de la siguiente
manera:

Eee [,0] = %ff P(?1)P(Fz)/7‘12 dFldFZ + Encl [,0] = ][,0] + Encl [P] (2-29)

El término E, [p] es no clasico y contiene los efectos de la correccion a la auto
interaccion, la correlacion de intercambio y coulombica.

La busqueda de las expresiones exactas para los términos del funcional de HK es
el obstaculo que presenta la teoria, pero cada vez los modelos propuestos han
mejorado la eficacia y aumentado su exactitud.

SEGUNDO TEOREMA DE HK

El funcional, Fyk[p] que proporciona la energia del estado basal, proporciona la
energia mas baja, si y sblo si la densidad que se introduce es la verdadera
densidad del estado basal, p,.

Es asi, que si conocemos la densidad del estado basal podremos obtener la
energia exacta de ese estado.

2.2.1.5. MODELO DE KOHN-SHAM.

A partir de los teoremas de HK, Kohn y Sham, KS,** desarrollaron una
aproximacion para poder llevar a la practica dichos teoremas.
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KS introducen un sistema de referencia no interactuante construido a partir de un
conjunto de orbitales que aseguren en gran medida una aproximacion a la energia
cinética y en general se busca calcular todas las contribuciones a la energia de la
mejor manera, mientras que una pequefia parte se aproxima mediante un
funcional.

Partiendo de la aproximacion de HF, tenemos que la energia cinética de un
sistema de N electrones no interactuantes, se puede expresar exactamente como

1
Tur = — 5 20 (V2 ). (2:30)

Un sistema de referencia no interactuante tendria un hamiltoniano de la siguiente
forma con un potencial local, Vs (7)

—~ 1 -
A = —52?’ V2 + YN V(7). (2.31)

Entonces se puede construir un determinante de Slater para este sistema, analogo
con el de la aproximacion de HF, con la siguiente forma

(’E)S=L

MorG) w2G) o3G0l

01(%1) @ (%) -y (%)
: : : (2.32)

Donde los orbitales de espin, ahora son sustituidos por los orbitales de Kohn-
Sham, KS. Determinados de la misma manera que los orbitales de espin

XS = g0, (2.33)

Con el operador de KS definido como
FKS = —%vz + Ve(P). (2.34)

La conexion de este sistema no interactuante con uno real se da a partir de elegir
el potencial efectivo Vs, tal que la densidad resultante de la suma de los cuadrados
de los orbitales sea la densidad del estado basal del sistema con electrones
interactuantes.

ps(#) = XY X5l (7, )% = po (). (2.35)

Calcular exactamente la energia cinética es complicado, por lo que KS se
enfocaron en tratar de encontrar la manera mas cercana de hacerlo y fue a partir
de la energia cinética del sistema no interactuante
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1
Ts = =3 2@l V1 y). (2.36)

Esta energia del sistema no interactuante no es igual al del sistema real, por lo
que separaron el funcional F[p]

Flp(M] = Ts[p(®] + Jlp ()] + Exc[p(P], (2.37)

donde Ey., es la energia de intercambio y correlacion definida como

Exclpl = (Tlp] = Ts[pD + (Eee [p] = JIpD) = Tclpl + Enci [p]. (2.38)

Entonces, Ex. contiene todo lo que se desconoce, tal como el intercambio y la
correlacion, ademas de la parte de la energia cinética real que no esta contenida
en Ts.

Escribiendo la expresion de la energia del sistema interactuante, tomando en
cuenta a Ts y la dependencia de los orbitales de KS con la densidad, se tiene

Elp(P)] = Ts[p]l + J[p] + Exclp] + Eyc[p]
1
= Ts[p] + Ef_f p(F)p(y) /112 ATy dP, + Exc[p] + f Vyep(P)d7

1 1 - 1 - 2 - - -
= - EZ?WJVZVPJ + 52?] Z}V ff|<.0i(7”1)|2 — |<Pj (7”2)| drydr, + Exc[p()] —
INVAMZAr1Apir12arl. (2.39)

De la ecuacion (2.39), la Unica expresién que no es conocida es la de Ey.. Usando
el principio variacional con la condiciébn de ortonormalizaciéon en los orbitales de
KS, se obtienen las ecuaciones de KS**:

1 - - - VA 1 N
(_EVZ + [fp(rz)/rlz dry, + Vyc (1) — Z%ﬁ )‘Pi = <—§V2 + Vers (T1)> P = &;.
(2.40)

Si se compara la ecuacion (2.36) con el sistema no interactuante, se ve que Vs,
es igual a Vs, por lo que ahora ya se conocen las formas explicitas de los
potenciales, excepto para el potencial Vy., para el cual es necesario introducir una
aproximacion. Es en este punto en que la Teoria de Funcionales de la Densidad
aun sigue avanzando, es decir, en la creacion de funcionales que cada vez den
mejores predicciones y en consecuencia sean mas confiables.

A lo largo del tiempo se han desarrollado estos funcionales a partir de diferentes
consideraciones, por ejemplo, algunos se basan en la idea de un gas de
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electrones uniforme, como es el caso de la aproximacion de densidad local, LDA,
la cual proporciona propiedades estructurales confiables, pero las energias de
enlace que proporciona son muy malas, ya que hay una sobreestimacion de éstas.
Los funcionales que incluyen los gradientes de la densidad pertenecen a la
aproximacion de gradientes generalizada, GGA, un ejemplo es el funcional B88,
desarrollado por Becke®, el cual incluye un pardmetro empirico. Ya en 1999, una
nueva generacion de GGA’s se desarrollaba, los llamados meta-GGA*’, en los
cuales se toman en cuenta gradientes de segundo orden, un ejemplo de estos es
el funcional B95. En general la energia de intercambio y correlacion de la GGA, se
divide en las contribuciones de intercambio y correlacion

E¢%4 = E¢°4 + E¢%. (2.41)

Cada una de las dos contribuciones puede ser modelada independientemente de
la otra, siendo uno de los mas populares el funcional de correlacion LYP (Lee,
Yang y Parr)*® y de intercambio el funcional de Becke, B. Combinando ambas
contribuciones tenemos el famoso funcional BLYP.

Los funcionales hibridos se caracterizan por “pesar’ a partir de parametros
empiricos, diferentes contribuciones de intercambio y correlacion, ya sean de
GGA, HF, LSD (Local Spin Density), etc.

Todo este desarrollo debe de ser puesto a la préactica, por lo que se deben de
desarrollar estrategias que permitan su implementacion en esquemas
computacionales, para esto se introduce la combinacién lineal de orbitales
atomicos, LCAO. Esto implica expandir los orbitales de KS a través de un conjunto

de funciones de base {n, }

Qi = Xji=1 Cuilly- (2.42)
Si el conjunto {n,} fuera completo entonces cada orbital estaria descrito de
manera exacta, pero esto no es posible, de ahi la importancia de elegir el
adecuado conjunto de base para que la combinacion lineal de la ecuacion (2.42)
sea una buena aproximacion de los orbitales exactos de KS.

2.2.2. ESTIMACION TEORICA DE LA CONSTANTE DE APANTALLAMIENTO
DE RMN EN PUENTES DE HIDROGENO.

La necesidad de predecir tedricamente las propiedades magnéticas moleculares,
como la constante de apantallamiento, ha llevado a los investigadores al desarrollo
de un gran numero de métodos tedricos. Entre las implementaciones mas usadas
se encuentran CSGT (Continuous Set of Gauge Transformations), IGLO
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(Individual Gauge for Localized Orbitals) y GIAO (Gauge—Including Atomic
Orbitals). Siendo esta ultima la que mejores resultados ha dado de constantes de
apantallamiento puesto que son consistentemente cercanas a los valores
experimentales®®.

Los efectos de las interacciones intermoleculares en el parametro de
apantallamiento magnético nuclear han sido objeto de estudio desde los afios 60’s
en importantes reportes tedricos, como son las contribuciones dadas por
Buckingham*®**. En el trabajo de Buckingham, se realizan varias correcciones
adicionales al apantallamiento que surge de la susceptibilidad magnética del
solvente, la anisotropia magnética de las moléculas del solvente, las fuerzas de
van der Waals y el efecto polar. En el esquema original, las interacciones
especificas del puente de hidrogeno se mencionan s6lo como una forma extrema
del efecto polar, pero en numerosas aplicaciones, siempre se ha tratado como una
contribucion separada.

Se han realizado estudios con la constante de apantallamiento como parametro
para la estimacion de desplazamientos quimicos de proteinas, para poder
determinar o refinar las estructuras de dichas proteinas, especialmente en
sistemas condensados. En el trabajo de De Dios** se muestra que los angulos de
torsion tienen un importante efecto en el apantallamiento nuclear, donde la
conformacion alternada coincide con el méaximo de apantallamiento, y la
conformacion eclipsada coincide con el minimo, como se muestra en la Figura 2.3.
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Figura 2.3. Efectos del angulo de torsién sobre el apantallamiento del *°N en la Valina.

En ese estudio se reconoce que los resultados experimentales pueden ser
afectados por otras interacciones tales como los puentes de hidrogeno y las
contribuciones electrostaticas de largo alcance, pero no se trabajé sobre estos
aspectos.

Cheeseman y colaboradores®® realizaron un estudio comparando modelos para el
calculo de los tensores de apantallamiento de resonancia magnética nuclear
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haciendo uso de diferentes funcionales de intercambio y correlacién y del método
de teoria de perturbaciones MP2. En ese trabajo se encuentra que los tensores de
apantallamiento determinados con el método GIAO y el conjunto de base 6-
311+G(2d,p) al nivel de teoria B3LYP son cuantitativamente aceptables,
especialmente para el *C. Este nivel de teorfa incluye los efectos de correlacién
electronica pero llega a diferir del método MP2, el cual ha demostrado predecir
constantes de apantallamiento muy cercanas al valor experimental. Sin embargo,
el método B3LYP tiene un costo computacional mas bajo que MP2, lo que
representa un equilibrio entre exactitud y costo.

Existen diversos trabajos de los efectos del solvente, en donde éste se trata como
una interaccién de puente de hidrégeno. En uno de ellos, Pulay y colaboradores*
sugieren que dicho efecto se cancela en el desplazamiento quimico de protones
alifaticos y arométicos y por lo tanto podemos usar los desplazamientos quimicos
calculados en fase gas directamente para predecir datos experimentales en varios
solventes, incluyendo el agua.

Estudios de sistemas que presentan puentes de hidrogeno, como los realizados
por Janet E. Del Bene®, en los que se usa el método MP2 y los conjuntos de base
6-31+G(d,p) y aug’-cc-pVDZ, (no contiene funciones difusas en el atomo de
hidrégeno), para la optimizacion y el método de GIAO en el calculo de los
desplazamientos quimicos. Este estudio, muestra que existe una correlacion entre
el incremento de la fuerza del puente de hidrégeno y el incremento del
desplazamiento quimico del proton con respecto a la correspondiente molécula
neutra donadora del protdn, como se muestra en la Figura 2.4.

o

(¢)]
N
D
Y
U1
N
D

N
[4)]

=
o
&
U1
k
K
)

=-15
*
E-20 P o
8 25
3
1 -30
<35 .
-40
3 (8 ppm)

Figura 2.4. Energias de enlace vs. Desplazamiento quimico de protén para sistemas que contienen
puentes de hidrégeno del tipo CI-H-N, CI-H-CI, O-H-O, N-H-O, N-H-N.

Aunque el coeficiente de correlacién, R? en la Figura 2.4 es apenas del 0.66,
(AE = —1.066 — 3.55), es claro que existe la tendencia general a que sean
directamente proporcionales el desplazamiento quimico y la energia de enlace.
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En la Figura 2.5 se observa una mejor correlacion, esto se da cuando se agrupan
los sistemas estudiados a partir de los atomos participantes en el puente de
hidrégeno.
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Figura 2.5. Energias de enlace vs. Desplazamiento quimico de proton.

Por otro lado, Klein®® ha explorado el ambito de puentes de hidrégeno
intramoleculares a partir de un estudio que llevo a cabo en dioles, en el que asume
las recomendaciones de Cheeseman antes descritas, todos sus datos
conformacionales se obtuvieron usando los funcionales hibridos B3LYP, B3PW91
y MPW1PW091 junto con el conjunto de base 6-311+G(2d,p). En ese trabajo se
observa una pobre geometria para un puente de hidrégeno entre (n, n+1)-dioles
con distancias H---O relativamente grandes y angulos —O—H---O— claramente no
lineales, por lo que el puente de hidrogeno intramolecular es extremadamente
débil o incluso no existe. Para aquellos dioles en los que los grupos hidroxilo estan
separados por tres 0 mas atomos de carbono, esto es, en (n, n+m)-dioles, donde
m=2, el analisis topoldgico y mecanico cuantico dan evidencia convincente de la
existencia de puentes de hidrégeno intramoleculares, pero no ocurre lo mismo
para el etano-1,2-diol u otros dioles vecinos, para los cuales no se satisfacen los
criterios topoldgicos de Popelier y los criterios de densidad electrénica basados en
la teoria de Atomos en Moléculas de Bader.

En el 2003, Klein*’ trat6 de establecer si el desplazamiento de RMN por si mismo
es suficiente para determinar la existencia de un puente de hidrogeno, o si un
valor superior puede ser definido para la distancia donador — aceptor. Para esto,
calculé los tensores de apantallamiento nuclear del *H para los (1, n) dioles, n>2 e
hizo las diferencias entre las constantes de apantallamiento para los atomos de H
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no interactuantes y los interactuantes, usando los valores de los no interactuantes
como referencias interna. La distancia de interaccion se grafico contra la diferencia
en el desplazamiento quimico y se obtuvo una distancia de interaccion de
aproximadamente 2.61 + 0.05 A, la cual se sugiere como la distancia maxima para
que alguna interaccion sea observable en el desplazamiento quimico. Finalmente
se concluyo que los desplazamientos espectroscopicos pequefios de RMN no son
suficientes para diagnosticar la presencia inequivoca o incluso ser indicativos del
puente de hidrégeno.

Nuevamente Klein y colaboradores*® publican el primer reporte del
comportamiento del tensor de apantallamiento quimico del 'O en clusters de agua
que toma en cuenta explicitamente la geometria del puente de hidrogeno y la
cooperatividad como evidencia de la densidad electronica de los puentes de
hidrogeno. La cooperatividad en clusters de agua se manifiesta por el incremento
en el desplazamiento quimico, la disminucion en las distancias donador — aceptor,
la gran linealidad del angulo O---H-0, etc.

Hasta la fecha se sigue estudiando la constante de apantallamiento en sistemas
que presentan puentes de hidrégeno, lo que da la pauta para seguir indagando en
este sentido con sistemas que presentan puentes de hidrogeno intermoleculares y
también en la familia de oxamidas en que estamos interesados, que precisamente
presentan puentes de hidrégeno intramoleculares.

2.2.3. TEORIA DE ATOMOS EN MOLECULAS EN EL ESTUDIO DE PUENTES
DE HIDROGENO.

La teoria de Atomos en Moléculas, AIM, se basa en la densidad electrénica y a
partir de ésta se definen algunos conceptos quimicos, tales como el &tomo vy el
enlace quimico, basado en los cambios topoldgicos que presenta la densidad la
cual, por si misma, es utilizada como variable a través de su gradiente. A los
puntos donde Vp =0, se les llama puntos criticos, éstos se pueden clasificar por su
rango (o, numero de valores propios de la matriz Hessiana o curvaturas de p
diferentes de 0) y signo (o, suma algebraica de los signos de los valores propios),
dando lugar a cuatro tipos de puntos criticos*:

e (3,-3) Punto critico de atractor, se asocia al nucleo.

e (3,-1) Punto critico de enlace (bcp), punto de comunicacién entre dos
atomos.

e (3,+1) Punto critico de anillo (rcp), se encuentra cuando los &tomos estan
enlazados en ciclos.
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e (3,+3) Punto critico de caja (ccp), debe haber una region delimitada por al
menos cuatro superficies.

Basados en la teoria de AIM, Popelier y Koch encontraron un conjunto de criterios
para la caracterizacion de puentes de hidrégeno*>*.

Propiedades topoldgicas:

1. Identificacién de un punto critico de enlace (3,-1) entre el &tomo de hidrégeno
y el aceptor asociado con un camino de enlace que une a los
correspondientes atomos.

2. Valor de p en el bcp dentro del intervalo [0.002, 0.04] u.a.

Valor de L(r)= -V?p(r) en el bcp dentro del intervalo [-0.15, -0.02] u.a.

4. Penetracion entre el hidrégeno y el atomo aceptor. Puede ser determinada
por la comparacién de los radios (r°) del atomo de hidrégeno y del aceptor
cuando aun no hay interaccién, con los correspondientes radios (r) en el
complejo. Los radios fuera de la interaccion se estiman como la distancia del
nucleo a un contorno de densidad de carga dado (usualmente 0.001 ua) en
la direccion del puente de hidrégeno, mientras que los radios en la
interaccion estan determinados del nucleo al punto critico de enlace formado.
La penetracion es entonces definida como la diferencia entre los radios de no
enlace y enlace. Ar=1° —r

Propiedades integradas:

5. Pérdida de carga en el atomo de hidrégeno.

6. Desestabilizacion energética en el atomo de hidrégeno.

7. Disminucién de la polarizacion dipolar del atomo de hidrégeno.

8. Disminucién del volumen del atomo de hidrégeno.

w

Precisamente haciendo uso de estos parametros se han reportado una serie de
trabajos para el estudio y determinacibn de puentes de hidrogeno
intermoleculares, como los realizados por Cubero et al.°?>, en donde han
examinado la naturaleza de las interacciones C—H---n de una serie de complejos
representativos tanto del caracter de puente de hidrégeno normal como del
caracter de puente de hidrégeno impropio, llamados asi por mostrar acortamiento
de la longitud de enlace C—H (donador — H) y desplazamiento de la frecuencia de
vibracion al azul. Sobre estos puentes de hidrégeno llamados impropios se realizo
un analisis exhaustivo de las caracteristicas electronicas de los complejos
siguiendo los criterios de Popelier. Los resultados indican que el atomo de
hidrogeno involucrado en los puentes de hidrégeno exhibe caracteristicas
analogas a las encontradas en puentes de hidrégeno convencionales.
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En resumen, la inspeccién del conjunto de propiedades topologicas empleado
para caracterizar los puentes de hidrégeno convencionales segun los criterios de
Popelier no muestra diferencias relevantes para una serie de complejos H:--x,
siendo insuficientes para distinguir entre un puente de hidrégeno normal y uno
impropio.
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Figura 2.6. Representacion de los puntos criticos de enlace (circulos) y de anillo (cuadros)
formados en los complejos A — U (arriba) y en los dimeros U — U (en medio y abajo)

Cubero et al.>® también han realizado el anélisis topolégico de la densidad

electronica para examinar la naturaleza de los puentes de hidrégeno que se
establecen entre los dimeros adenina—uracilo y uracilo—uracilo, A-U y U-U,
respectivamente, como los mostrados en la Figura 2.6.

El mencionado analisis permitié confirmar la naturaleza de los contactos
intermoleculares, corroborando los resultados obtenidos en el andlisis vibracional,
estableciendo asi que todos los contactos entre los pares de base A-U y U-U son
puentes de hidrégeno convencionales siguiendo las tendencias apuntadas por
Popelier y Koch.

En cuanto a los puentes de hidrégeno intramoleculares, Popelier® aplic en el
AZT (Zidovudina, analogo sintético de un didesoxinucledsido de la timidina),
Figura 2.7, los criterios establecidos por €l mismo y encontr6 que las dos
interacciones intramoléculares C—-H---O en el AZT satisfacen los criterios de
puente de hidrogeno. Especulando que la conformacién inusual que presenta, la
cual estd estabilizada por un puente de hidrogeno bifurcado, favorece la
bioactividad de este farmaco.
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Figura 2.7. Estructura del AZT, los puentes de hidrogeno C—H---O se muestran en lineas
punteadas.

Pacios y Gémez>* utilizaron las herramientas que proporciona la teoria AIM, para
puentes de hidrogeno intramoleculares en conférmeros de glicina los cuales
guedaron demostrados solo en dos de los trece conférmeros estudiados. Sugieren
que las interacciones intramoleculares son de fuerza moderada por presentar
valores cercanos al limite superior de los intervalos de los criterios 2 y 3. En la
Figura 2.8. se muestran los conférmeros de glicina.

En ese trabajo no so6lo se presentan las propiedades atémicas integradas del
hidrégeno, sino también del donador y aceptor, lo que permite caracterizar el papel
que desempenian los tres atomos en tales interacciones.
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Figura 2.8. Conférmeros de glicina encontrados en los célculos MP2/6-311++G** con el grupo
carbonil en cis y trans. Las estabilidades relativas en kcal/mol aparecen entre paréntesis.
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2.2.4. FUNCION DE LOCALIZACION ELECTRONICA APLICADA A PUENTES
DE HIDROGENO.

La funcidn de localizacion electronica, ELF, desarrollada por Becke vy
Edgecombe®®, depende de la densidad electrénica total, su gradiente y también de
la densidad de la energia cinética.

ELF = (1+ 21, (2.43)

1 (Vp,)?
— 2=, (245) y T, = X7 |Vl*. (2.46)

b
g

con y, =25, (244) D, =1,

D corresponde a un gas de electrones uniforme con densidad de espin igual al
valor local de p, (#), teniendo la forma, D° = g(6n2)%pf; :

La ELF esta disefiada para que el rango de valores posibles sea de 0 a 1 y revela
la localizacién de las capas atomicas, el core y los pares de electrones libres en
sistemas atémicos y moleculares.

Por la particioén topoldgica de la funcion, surgen conceptos importantes tales como
las cuencas, que pueden ser de dos tipos®®, tales como:

e Cuencas de centro. Se encuentran alrededor del nucleo con numero
atomico Z>2 y se etiguetan como C(A), donde A es el simbolo atémico del
elemento.

e Cuencas de valencia. Caracterizadas por el nimero de capas de valencia,
éstas a su vez se pueden clasificar como monosinapticas, disinapticas, etc.

a) Cuencas de valencia monosinapticas, V(A). Corresponden a los pares libres
del modelo de Lewis.

b) Cuencas de valencia polisinapticas. Caracteriza a los pares compartidos del
modelo de Lewis. Por ejemplo, una cuenca disinaptica, V(A,X) corresponde
a enlaces de dos centros.

Alikhani, Fuster y Silvi®® dan una visién general de la capacidad de la ELF para el
estudio de puentes de hidrégeno. Definiendo un puente de hidrégeno, ya sea inter
o intramolecular, en términos de la ELF cuando “una cuenca de valencia
protonada comparte una frontera con al menos otra cuenca de valencia la cual no
participa en la misma capa de valencia atdmica”

La diferencia del valor de la ELF (n) en los puntos criticos entre las cuencas
V(A,H) y V(B), nw(AHB), y por otra parte entre V(A,H) y C(A), ne(AH) es el indice
de bifurcacion core —valencia, 9,
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ﬁ(AHB) =My (AH) —Nw (AHB) (2-47)

La diferencia de esta cantidad, es positiva para complejos débiles y negativa para
fuertes. Un ejemplo es mostrado en la Figura 2.9.
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Figura 2.9. Valor de n(r) a lo largo de la trayectoria de enlace del complejo FHN,

El valor de la ELF en el punto critico entre V(F,H) y V(N) es 0.047 o sea, n.(AHB),
gue es significativamente menor que 0.114, el correspondiente valor entre C(F) y
V(F,H), que es n/(FH), por lo tanto la diferencia es positiva, o que nos indica un
puente de hidrégeno débil.

2.2.5. ANALISIS DE POBLACION DE HIRSHFELD.

El analisis de poblacion de Hirshfeld, HPA, es un método que esta basado
directamente en la densidad electrénica, hace uso de ésta en la molécula y en una
promolécula ficticia.

La promolécula es definida como la suma sobre las densidades atomicas del
estado basal (usualmente promediadas esféricamente):

Ppromol écula (F) =Yg PB (?) (2.48)

A partir de esta densidad se encuentra la densidad de cada fragmento o atomo, A,
a partir de:

prl éeula (1) = pa)  molécula (). (2.49)

p
Ppromol écula )

La carga atomica de Hirshfeld es obtenida al restar la integral de la densidad
asociada con el a&tomo A de la correspondiente carga nuclear, Za:

Qu =2, — [—2a0)__ ymolécula (1) g (2.50)

pP
Ppromol écula ™)
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De la ecuacion anterior, se ve que el método de Hirshfeld toma en cuenta de
manera natural el hecho de que cada atomo tiene un cierto tamafio caracteristico.
En un trabajo realizado por Guerra y colaboradores®, en el cual se estudian
diferentes métodos para el andlisis de carga atdmica, muestran la poca
dependencia de éste con el conjunto de base utilizado.

El HPA, ha sido exitosamente aplicado para el calculo de cargas atémicas>®® e
indices de localizaciéon®, particion del dipolo molecular y funciones de Fukui®®®y
momentos cuadrupolares moleculares®.

En el contexto de puentes de hidrégeno hasta el momento no hemos encontrado
una aplicacion del HPA para estudiarlos, por lo que en los Capitulo 4 y 5 usaremos
un analisis de los cambios de carga que se presenten en los &tomos involucrados
en dicha interaccion.

Las herramientas planteadas en este capitulo para el estudio de puentes de
hidrogeno no so6lo nos permiten determinar su existencia sino que también son un
indicativo de la fuerza de los mismos. Las dos herramientas, AIM y ELF se
complementan entre ellas por lo que podemos establecer que los parametros
planteados por ellas pueden ser usados para dilucidar tanto la existencia como la
fuerza de las interacciones de puente de hidrogeno. Una de las virtudes de ambos
métodos es su facil acceso a los programas computacionales que los realizan,
visualmente son muy ilustrativos y pueden ser aplicados a una gran cantidad de
problemas y asi mismo a una amplia variedad de sistemas, ya sean atdmicos o
moleculares. Pero también cabe mencionar su principal desventaja, la
interpretacion correcta e inequivoca de los resultados. Ya que ambas
metodologias en algunos momentos pueden ser interpretadas de manera errénea,
dando lugar a resultados no coherentes donde el conocimiento quimico del
sistema es vital para el correcto uso de los resultados, ademas de contar con el
estudio profundo de ambas metodologias y asi entender sus alcances, limites,
condiciones y restricciones que presentan ambos métodos.

El estudio de la aproximacion de KS y el fundamento tedrico de la ELF nos llevo a
encontrar que la densidad de energia cinética de KS, también presente en la
formulacién de la ELF, es un descriptor de la estructura electronica. Este estudio
se presenta en el Capitulo 3.

La aplicacion de las herramientas de AIM, ELF y o para puentes de hidrogeno
intermoleculares se presenta en el Capitulo 4 y para los intramoleculares en el
Capitulo 5. Como ya se ha comentado, el HPA no se ha aplicado de manera
directa a puentes de hidrogeno por lo que en los Capitulos 4 y 5 planteamos una
metodologia haciendo uso de este analisis para conocer los cambios en la carga
de los atomos cuando se encuentran participando en un puente de hidrégeno.
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Capitulo 3
DENSIDAD DE ENERGIA CINETICA DE
KOHN-SHAM

La densidad de energia cinética es un término que aparece en la formulacion de la
ELF y ha sido estudiada ampliamente, reconociendo su importancia en la
determinacién de propiedades locales®®®. Aqui presentamos y las formas que
encontramos de ella en el formalismo de KS.

De la representacion de la energia cinética en el contexto de la aproximacion de
KS, ecuacion 2.36, podemos escribir la densidad de energia cinética de Kohn-
Sham, KS-KED, como

=2 Z ]w. (r). (3.1)

o=a,p i=1
La ecuacion (3.1) puede ser escrita de otra manera si son usadas las ecuaciones
monoelectronicas de KS ,

[‘%Vz + g j‘//ia(r):f;ia‘//ia(r)' (3.2)

En la ecuacion (3.2), el potencial efectivo de KS es

Vgt :1)(r)+uJ (r)+ ufc(r), (3.3)
con
jdr (3.4)
y
oE
e\l :—XC' (35)
0= 50

Siendo p° la componente de p asociada a los electrones con espin o.

De esta manera la KS-KED puede ser expresada en términos del potencial
efectivo de KS, ya que sustituyendo la ecuacién (3.2) en (3.1) obtenemos

Z zg w, z Zt//, (r) (3.6)

o=a,p i=1 o=a,p i=1
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Vale la pena notar que la ecuacion (3.6) es valida para las aproximaciones de KS
y HF. Sin embargo, podemos simplificarla tomando en cuenta que el potencial de
KS es multiplicativo y usando el hecho de que la densidad electrénica para una
funcion de onda representada por un determinante es

= ZﬁZ\w (rf = Ggﬂp“(r), (3.7)
entonces
)= 3 et ot (0)- T 0g () (). @)

o=a,f i=1 o=a,f3

Sustituyendo el potencial efectivo de KS en la ecuacion (3.6), podemos escribir

=y Ze (r)p(r)—o, (r)p(r)- Do (r)p(r). (3.9)

o=a,f i=1 o=a,f

En las ultimas ecuaciones, hemos asumido que el potencial de intercambio —
correlaciéon no tiene una dependencia explicita en los orbitales de KS.

De la ecuacién (3.9) podemos definir tres contribuciones a la KS-KED:

toro Z ZE (3.10)

b (r) = —Jo(r) + 0, () }o(r), (3.11)
y te(r)=— Z; (r)p°(r). (3.12)

Usando la misma idea de Becke y Edgecombe,* cuando propusieron la ELF,
definimos una nueva cantidad, f,(r), la cual es simplemente la KS-KED dividida

por la densidad de energia cinética de Thomas-Fermi, D°(r),

()= (3.13)
con i=KS, orb, coulo xcy

= ZDg(r):cTF Zpié(r), con Cyp :%(67#%. (3.14)

o=a,f} o=a,f
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De esta manera f;(r) estd normalizando a la KED (NKED). El uso de la ELF en el

contexto de KS ha sido discutido por Savin et al.®® Adicionalmente, y siguiendo con

el trabajo de Becke y Edgecombe con la ELF, definimos un NKED acotado como

X,(r)=—— (3.15)

con i=KS, orb, coul o xc. Entonces, contrastaremos los resultados obtenidos con
NKED y X; con cada componente KS-KED.

3.1. USO DE LA DENSIDAD DE ENERGIA CINETICA DE KS PARA REVELAR
LA ESTRUCTURA DE CAPAS EN SISTEMAS ATOMICOS.

En esta seccion aplicaremos (r) y X(r) a sistemas atémicos. Las ecuaciones de
KS fueron resueltas con el cédigo numérico de Herman-Skillman™ usando la
aproximacion de densidad local sélo del intercambio (LDA) para E,.’' Las
integrales numéricas necesarias en este trabajo fueron evaluadas, usando las
subrutinas apropiadas al cédigo numérico.

3.1.1. COMPORTAMIENTO DE t,

En la Figura 3.1, presentamos el comportamiento de f_., t

atomo de Ar. Hemos elegido este atomo para ilustrar los resultados obtenidos con
t y para compararlos con otras aproximaciones. De la Figura 3.1, encontramos
que los maximos presentados por t,, son similares a las posiciones minimas

t. vy t parael

orb? “coul?

presentadas por t,,, Yy f.s. Aunque la funcién t,. no presenta maximos o minimos,

esta cantidad exhibe algunos “saltos” alrededor de las posiciones de los maximos

y minimos de t_, vy {,,, respectivamente. Es claro que el comportamiento de

orb?

esta regido por t,,, aunque t,; presente valores mas grandes debido a que t_, vy

orb?

t,. tienen valores positivos.
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Figura 3.1. t,,, (linea solida), f,,, (linea punteada), t

De acuerdo a la configuracién electrénica para el atomo de Ar (1s°2s%2p®3s?3p°),
esperamos tres capas, dos de core (1s*2s?2p®) y una de valencia (3s?3p°). Vemos
en la Figura 3.1, que estamos obteniendo dos méximos para t_, y dos minimos

para t,, o t,,. Para asignar un significado fisico a estos puntos, trabajaremos sélo
con ft

coul

vemos de su definicibn que esta relacionado con el potencial
electrostatico, V(r), el cual estéd obtenido de

V(r)=-ov(r)-v,(r) (3.16)
Y para &tomos
_Z g P
V(r)= : _[dr r—r| (3.17)

Debido a que la funcién de potencial electrostatico local promedio (average local

electrostatic potential function, ALEP'?) es V(%(r) y usando la ecuacion (3.4) se

obtiene para un sistema de capa cerrada que,

_2%p%(r)

feaun(r) =

ALEP(r). (3.18)

TF

Claramente t

coul

y la ALEP estan fuertemente relacionadas entre si. En la Figura

3.2, estamos graficando t_, y ALEP para el atomo de Ar. De esta figura, es

coul

evidente que las posiciones maximas de ambas funciones estan muy cercanas
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entre si. Debemos de recordar que el maximo mas externo de la ALEP indica la
division entre el core y la valencia”.

8
7
6
5 |
4
3
2

0 1 2 3 4
r(a.u.)
Figura 3.2. Comparacion entre fwul (linea sdlida) y la ALEP (linea punteada) para el atomo de Ar

En la Tabla 3.1, reportamos las posiciones maximas de ambas funciones. En este
caso, usamos la densidad electrénica de LDA para calcular la ALEP. En suma,
estamos incluyendo la carga obtenida por integracién de la densidad electrénica
de 0 a r, donde j representa a la capa asociada a cada maximo. De estos
resultados, claramente podemos asociar cada maximo de t,, a la separacion

entre capas. En la misma tabla estamos incluyendo entre paréntesis los resultados
del ALEP obtenidos con la funcion de onda de HF; estos resultados muestran que
el método de HF da una densidad electronica mas compacta que la obtenida por
LDA.

Tabla 3.1. Carga, Q', obtenida por integracion de la densidad electrénica de 0 a r , donde ]
representa la capa K o L para el atomo de Ar. Todas las cantidades estén en u.a. aRef. ?; " Ref. 4
°Ref. .

K o~ e o
tord 0.12 1.9 0.69 9.8

Eooul 014 21 0.73  10.0
txs 011 1.7 0.66 9.7
ALEP  0.17 26 0.79 103
(0.74)* (10.1)?
ALIEP 0.13 2.0 0.74 10.1
ELF® 0.14 22 0.74 10.1

RDF® 014 22 0.80 10.3

De acuerdo a la Figura 3.1, los minimos de f,, y . estan cercanos a los

maximos de t

coul

minimos de t,, vy ., y las cargas asociadas a cada capa. Comparando P entre

por esta razon, en la Tabla 3.1 estamos también reportando los
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t.,, Y t,, Se puede ver que t_, da posiciones mayores que aquellas obtenidas

coul

con t,, y, mientras t,, predice un cambio mas pequefio que el esperado, t_, da

orb coul

una sobreestimacién de esta cantidad. Los valores mas pequefios de ' estan
dados por t,; y consecuentemente las cargas estan subestimadas.

Analizando la definicién de t

orb?

podemos asociarlo con la energia de ionizacion
local promedio (average local ionization energie, ALIE®)

ALIE(r) = ZM (3.19)

— p(r)

o con su generalizacion.””® Para sistemas de capa cerrada se obtiene de la
ecuacion (3.4) que

%
£ (r)=—2%% ALIE(r). (3.20)
r

P

Aunque hay una relacion directa entre t,, y ALIE el comportamiento es muy

diferente entre ellos. En el andlisis de la ALIE, los puntos de inflexion son las
fronteras de las capas.”” Vemos de la Figura 3.3 que los puntos de inflexion de la
ALIE corresponden a los minimos de t,,. En la Tabla 3.1, también estan

reportados los puntos de inflexién obtenidos de la ALIE obtenidos de los orbitales
de HF y claramente estos puntos corresponden con las posiciones minimas del
t.,,- Ademas de los resultados de la ALEP y ALIE también hemos incluido en la

Tabla 3.1 los resultados obtenidos con la ELF y la funcién de distribucion radial
(radial distribution function, RDF) obtenidos por la densidad electrénica de HF. De
estos resultados podemos concluir que la estructura de capas de un atomo puede
ser extraida con la KS-KED, e incluso con las contribuciones orbital o coulémbica
y la KS.
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Figura 3.3. a) ALIE y b) t,,, para el &tomo de Ar.
3.1.2. COMPARACION ENTRE Y X

Por su definicion, los valores de X(r) se esperan entre 0 y 1, cero para valores
grandes de t y uno para valores pequefios de t. En la Figura 3.4, presentamos
Xow ¥ Xcou » @mbas son contrastadas con su correspondiente t para el atomo de
Ar. Es claro de la figura que el minimo de X, ya sea coul u orb, separa las capas
en un atomo. De esta figura podemos concluir que el parametro X tiene la misma
interpretacion que la ELF, donde el minimo son las divisiones de la estructura de
capas, ya que las posiciones minimas de t,, son las mismas que los minimos

para Xom Y las posiciones maximas de t son las mismas que para las

coul
posiciones minimas de Xcu. SOlo por razones practicas el pardmetro X es
recomendado debido a que los valores estan limitados entre Oy 1.
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Figura 3.4. a) X y b)t para el &tomo de Ar. Contribucién orbital (linea sélida) y contribucién
coulémbica (linea punteada).

3.1.3. CARGA CONTENIDA EN CADA CAPA

Obtuvimos los maximos de t_, y los minimos de t,,, y t,; para varios atomos de

la Tabla Periodica, estas posiciones estan reportadas en la Tabla 3.2. La carga
correspondiente fue obtenida por integracién de la densidad electronica total
desde 0 hasta las posiciones minimas y maxima, dependiendo del caso, las cuales
también estan reportadas en la Tabla 3.2. De esta tabla vemos que t_,,, t, Y txs

permiten predecir las fronteras de las capas de muchos atomos,
independientemente de si se tiene un atomo de capa cerrada o abierta. Sin
embargo, hay algunos atomos donde estas cantidades fallan para predecir la
divisiébn entre las diferentes capas. Por ejemplo, para el atomo de Zn, t ., no

orb
distingue la capa M, cuando usamos la funcion ALIE en él, no encontramos los
puntos de inflexion asociados con esta capa. Entonces, las predicciones hechas

por la ALIE son mapeadas en t,,. Hay atomos donde t,, t. , Y txs no pueden

orb?
revelar la estructura de capas completa, un caso es el atomo de Au. Para este
atomo usamos las funciones ALIE y ALEP, con la funcién ALIE no encontramos
las capas mas externas y con la ALEP las buscamos, pero las capas mas internas
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no fueron encontradas por esta funcion. De aqui, la funcion ALEP es un buen
parametro para definir las regiones de core y valencia en un atomo, pero esta
cantidad no puede revelar la estructura de capas completa de un atomo.

De la Tabla 3.2 vemos que f_, da sobreestimaciones de la carga esperada en

coul

una capa y t,, subestima esta cantidad, aunque ambas cantidades pueden ser

usadas para predecir la estructura de capas en atomos ligeros o en &tomos donde
los orbitales d no estén involucrados en la capa. Por otro lado, la funcion f,g

también subestima la carga contenida en una capa.
3.2. CONCLUSIONES

Al estudiar la densidad de energia cinética, mostramos que la KS-KED es una
cantidad con informacion importante de la estructura electrénica. Dentro del
formalismo de KS, la KED puede ser dividida en tres contribuciones, dos de ellas,
la coulombica y la orbital, exhiben claramente la estructura de capas en un
sistema atémico. Los méaximos y minimos de estas cantidades definen las
fronteras de las capas. Por integracion de la densidad electronica desde O a los
limites de las capas, podemos obtener la carga contenida en cada capa, y
comparar con otras funciones definidas para este propoésito.

El resultado mas importante encontrado en este trabajo es la conexidn entre las
funciones ALIE y ALEP con la KS-KED, ya que relaciones similares fueron
encontradas en otro contexto cuando las ecuaciones de Euler de la densidad de
energia cinética de HF fue analizada.®

Evidentemente la KS-KED da informacion acerca de la localizacion electrénica y
su aplicacion a sistemas moleculares es un tema que se va a desarrollar.
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Tabla 3.2. Carga, Qj, obtenida por integracion de la densidad electrénica de 0 a r, donde j

representa las capas K, L, M, N y O para varios atomo de la Tabla Periédica. El r' fue obtenido
usando t_Orb (primera columna), f | (segunda columna) y st (tercera columna). Todas las

cantidades estan en u.a.

cou

A’tomo rK QK rL QL rM QM rN QN rO QO
3L 149 2.0
1.55 2.0
1.47 2.0
(2.0)
“Be 0.95 2.0
1.04 2.0
093 20
(2.0)
Ne 025 1.9
028 2.1
024 1.8
(2.0)

“Na 023 19 211 100
025 2.1 215 10.0
021 1.8 207 10.0

(2.0) (10.0)

“Mg 020 19 161 10.0
023 21 173 101
018 1.8 1.54 9.9

(2.0) (10.0)

¥Ar 012 19 0.69 9.8
014 21 073 10.0
011 17 0.66 9.7

(2.0) (10.0)

B 012 19 0.63 9.8 3.05 18.0
013 21 067 101 3.01 180
010 1.7 0.60 9.7 299 18.0

(2.0) (10.0) (18.0)

%ca 011 19 0.58 9.8 243 18.0
012 21 062 101 251 181
010 1.7 0.56 9.7 233 179

(2.0) (10.0) (18.0)

'S¢ 010 19 054 9.8 220 187
012 22 057 101 2.28 188
0.09 1.7 0.51 9.6 2.08 185

(2.0) (10.0) (19.0)

27j 010 19 0.50 9.8 2.07 195
011 22 053 101 213 196
009 17 047 9.6 1.92  19.2

(2.0) (10.0) (20.0)

By 009 19 047 9.8 197 204

011 22 050 101 2.01 204
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2cr

ZSMn

%°Fe

27CO

2N

29
Cu

3OZn

Ky

B¢

47Ag

48Cd

0.08

0.09
0.10
0.08

0.08
0.10
0.07

0.08
0.09
0.07

0.08
0.09
0.07

0.07
0.09
0.07

0.07
0.08
0.06

0.07
0.08
0.06

0.06
0.07
0.05

0.06
0.06
0.05

0.05
0.06
0.05

0.04
0.05
0.04

0.04

16
(2.0)
1.9
2.2
16
(2.0)
1.9
2.2
16
(2.0)
1.9
2.2
16
(2.0)
19
2.2
16
(2.0)
19
2.2
16
(2.0)
1.9
2.2
16
(2.0)
1.9
2.2
16
(2.0)
1.9
2.2
16
(2.0)
1.9
2.2
16
(2.0)
1.9
2.2
16
(2.0)
1.9
2.2
16
(2.0)
1.9

0.44

0.43
0.46
0.41

0.41
0.44
0.38

0.38
0.41
0.36

0.36
0.39
0.24

0.34
0.37
0.32

0.32
0.35
0.30

0.31
0.33
0.29

0.24
0.26
0.22

0.23
0.25
0.21

0.22
0.24
0.20

0.17
0.18
0.15

0.17

9.6
(10.0)
9.8
10.2
9.6
(10.0)
9.9
10.2
9.5
(10.0)
9.9
10.2
9.5
(10.0)
9.9
10.2
9.5
(10.0)
9.9
10.3
9.4
(10.0)
9.8
10.3
9.4
(10.0)
9.8
10.3
9.3
(10.0)
9.9
10.4
9.2
(10.0)
9.9
10.4
9.2
(10.0)
9.9
10.5
9.2
(10.0)
10.0
10.6
9.1
(10.0)
10.0

1.80

1.92
1.90
1.70

1.82
1.84
1.60

1.77
1.77
1.53

1.73
1.72
1.46

1.70
1.70
1.40

1.71
1.60
1.31

1.58
1.30

0.97
1.01
0.91

0.91
0.96
0.86

0.86
0.92
0.81
0.57
0.59
0.54

0.55
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20.0
(21.0)
21.7
21.6
21.1
(22.0)
222
223
21.6
(23.0)
23.2
23.2
225
(24.0)
24.2
24.2
23.3
(25.0)
25.2
25.1
24.2
(26.0)
26.7
26.4
25.1
(27.0)

27.1
25.9
(28.0)
27.5
27.8
27.0
(28.0)
27.5
27.9
27.0
(28.0)
27.5
28.0
27.0
(28.0)
27.5
28.0
27.0
(28.0)
27.5

3.46
3.35
3.39

2.83
2.86
2.70

1.74
1.92

36.0
36.0
36.0

(36.0)
36.0
36.0
35.9

(36.0)

42.9
43.7
(45.0)
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SSCS

SSBa

79Au

80Hg

86Rn

0.05
0.04

0.04
0.04
0.03

0.04
0.04
0.03

0.04
0.04
0.03

0.02
0.03
0.02

0.02
0.03
0.02

0.02
0.03
0.02

2.2
16
(2.0)
19
2.2
16
(2.0)
19
2.2
16
(2.0)
1.9
2.2
16
(2.0)
19
2.2
15
(2.0)
19
2.2
15
(2.0)
19
2.2
15
(2.0)

0.18
0.15

0.14
0.15
0.13

0.14
0.15
0.13

0.14
0.15
0.12

0.09
0.10
0.08

0.09
0.10
0.08

0.08
0.09
0.07

10.7
9.1
(10.0)
10.1
10.8
9.1
(10.0)
10.1
10.8
9.1
(10.0)
10.1
10.9
9.1
(10.0)
10.3
11.1
9.1
(10.0)
10.3
11.1
9.1
(10.0)
10.4
11.2
9.1
(10.0)

0.57
0.52

0.45
0.47
0.42

0.43
0.45
0.41

0.42
0.44
0.40

0.25
0.26
0.23

0.24
0.25
0.22

0.22
0.23
0.20

28.0
27.0
(28.0)
27.6
28.1
26.9
(28.0)
27.6
28.1
26.9
(28.0)
27.6
28.2
26.9
(28.0)
27.9
28.9
26.3
(28.0)
28.0
28.9
26.6
(28.0)
28.1
29.1
26.3
(28.0)

1.75

1.31
1.32
1.25

1.25
1.28
1.18

1.19
1.23
1.12

0.71
0.74
0.64

0.70
0.72
0.63

0.60
0.63
0.55

44.2

(46.0)
45.4
45.5
44.9

(46.0)
45.4
45.7
44.8

(46.0)
45.5
45.9
44.8

(46.0)
58.1
59.0
55.9

(60.0)
58.2
59.0
56.1

(60.0)
58.6
59.6
56.7

(60.0)

3.33
3.23
3.19

1.49
1.46
1.43
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Capitulo 4
ESTUDIO DE PUENTES DE
HIDROGENO INTERMOLECULARES

Los puentes de hidrégeno mas estudiados son los intermoleculares, muchos de
ellos han sido totalmente caracterizados y el conocimiento que se tiene ha servido
como referencia para otros. Asi, en este capitulo presentamos el estudio de una
serie de aductos que presentan puentes de hidrogeno intermoleculares que nos
marcan la pauta para el estudio de puentes de hidrogeno intramoleculares.

Con el fin de familiarizarnos con la constante de RMN, o, el uso, aplicacién e
interpretacion de las teorias AIM y ELF, se aplicaron estos conceptos a un
conjunto de once aductos que presentan interacciones de puentes de hidrégeno
intermoleculares.

4.1. GEOMETRIAS Y ENERGIA

Los aductos de estudio se muestran en la Figura 4.1. En este conjunto, los
puentes de hidrégeno presentan diferentes grados de fuerza y distintos grupos
funcionales que participan en la interaccion. Los sistemas de estudio son:
FH---OH; (1a), HCONH,:-:OCHNH> (1b), HCONHa:--NHj3 (1c), OHz---OCHCHj, (1d),
HCONH,:-:OCHCH; (1e), NCH---OH, (1f), CIH-“NCH (1g), OH.-OH, (1h),
CF3Hy:--OH; (1i), CF3H2:--OH; (1)), HOCH,CHg3::-OH; (1Kk).

El procedimiento que se llevo a cabo fue la optimizacién de las geometrias con el
funcional hibrido B3LYP**%"° y e| método MP2*>#. Usando los conjuntos de base
6-311++G*** TZVP, cc-pVTZ y aug-cc-pVTZ® con el programa NWChem®. Se
realizé el analisis de frecuencias para asegurarnos que se trataban de estructuras
gue se encontraran en un minimo de energia. La correccién del BSSE a la energia
de interaccion también se estimo.

53



j

Figura 4.1. Geometrias de los once conférmeros ligados por puente de hidrégeno y optimizados
con el método MP2/aug-cc-pVTZ. Circulos negros, Carbdn. Circulos grandes blancos, Oxigeno.
Circulos grises, Nitrégeno. Circulos pequefios blancos, Hidrogeno. Circulos rayados, Flaor. Circulo

cuadriculado, Cloro.

4.1.1. ENERGIAS DE INTERACCION.

Las energias de interaccion para los sistemas de estudio usando los conjuntos de
base TZVP, cc-pVTZ, 6-311++G** y aug-cc-pVTZ se muestran en la Tabla 4.1
junto con la correccion del BSSE. La energia de interaccion del puente de
hidrogeno se calcul6 tomando la diferencia de energia del aducto formado y de las

moléculas aisladas.

AEinteracci on
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El ordenamiento de estos sistemas es de acuerdo a las energias de interaccion
obtenidas por MP2/aug-cc-pVTZ, de esta manera el contacto mas fuerte esta
presente en el aducto F—H:--:O y el mas débil es el C-H:--:O. Como ya ha sido
reportado previamente, el BSSE tiene un mayor impacto en el método de MP2 que
en el B3LYP®. Claramente el BSSE no afecta el ordenamiento de las energias de
interaccion. Sin  embargo, B3LYP, predice diferentes ordenamientos,
principalmente para los puentes de hidrogeno débiles, como en los sistemas
OHa:--OH,y CIH---NCH.

Tabla 4.1. Energias de interaccién (kcal/mol) obtenidas con los conjuntos de base aug-cc-pVTZ,6-

311++G**,cc-pVTZ y TZVP,con BSSE (¢/BSSE) y sin BSSE (s/BSSE). Error es el error absoluto
entre B3LYP y MP2 sin BSSE. El error relativo porcentual esta reportado entre paréntesis.

Sistema B3LYP MP2 Error
c/BSSE s/BSSE c/BSSE s/BSSE
aug —cc—pVTZ

1la -8.8 -8.8 -8.9 -8.3 0.5 (6.0)
1b -6.0 -5.9 7.4 -6.6 0.7 (10.6)
1c 5.8 5.7 -6.9 -6.3 0.6 (9.5)
1d -4.9 -4.9 -6.1 5.7 0.8 (14.0)
1le -4.6 -4.5 5.7 5.1 0.6 (11.8)
1f -4.8 -4.7 5.4 -4.9 0.2 (4.1)
1g 4.1 -4.0 5.4 -4.9 0.9 (18.4)
1h -4.6 -4.5 5.2 4.7 0.2 (4.3)
1i -3.0 -2.9 -3.7 -3.3 0.4(12.1)
1 2.1 -2.0 2.7 2.4 0.4(16.7)
1k 1.5 1.4 -1.5 -1.2 0.2 (16.7)
6 — 311++G**
1la -10.1 -9.0 9.7 7.6 1.4(18.4)
1b 5.1 -4.8 -6.9 5.6 0.8(14.3)
1c -6.8 -6.1 7.5 5.9 0.2(3.4)
1d 5.5 5.1 -5.8 -4.6 0.5(10.9)
1le -4.9 -4.7 -5.8 -4.6 0.1(2.2)
1f 5.4 -4.8 -6.0 -4.8 0.0(0.0)
1g 4.7 -4.2 -5.0 -4.0 0.2(5.0)
1h 5.8 -5.0 -6.1 4.5 0.5(11.1)
1i -4.2 -3.6 -4.6 -3.0 0.6(20.0)
1 -3.0 2.5 -3.5 2.7 0.2(7.4)
1k -1.0 -0.6 -1.8 -0.8 0.2(25.0)
cc - pVTZ
1la -10.5 8.7 -10.0 -8.0 0.7(8.8)
1b 9.7 -8.7 -7.8 -6.1 2.6(42.6)
1c 7.2 -5.9 7.7 -6.2 0.3(4.8)
1d 7.1 5.5 7.7 -6.8 1.3(19.1)
1le -8.1 7.2 5.8 -4.7 2.5(53.1)
1f 5.3 4.2 5.1 -3.9 0.3(7.7)
1g -4.3 -4.0 5.1 -4.5 0.5(11.1)
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1lh -6.1 -4.5 -6.1 -4.4 0.1(2.3)

1i -3.9 2.9 4.2 3.1 0.2(6.5)
1 3.1 -2.0 4.2 2.9 0.9(31.0)
1k 1.7 -0.3 -1.9 -0.5 0.2(40.0)
TZVP
1la -10.3 9.5 -10.0 8.5 1.0(11.8)
1b 6.5 6.2 7.1 -6.0 0.2(3.3)
1c 7.0 6.3 7.7 6.1 0.2(3.3)
1d 6.8 6.5 7.3 7.0 0.5(7.1)
1le 5.2 -4.9 5.8 4.7 0.2(4.3)
1f 5.7 5.3 5.8 -5.0 0.3(6.0)
1g 4.5 4.2 4.7 4.1 0.1(2.4)
1h 5.7 5.2 5.8 -4.8 0.4(8.3)
1i -3.9 -3.6 4.2 -3.5 0.1(2.9)
1 2.8 2.5 3.1 2.5 0.0(0.0)
1k -0.8 0.6 -1.5 -0.9 0.3(33.3)

Considerando las energias de interaccion corregidas por el BSSE, podemos ver
que las diferencias entre B3LYP y MP2 no exceden de 2.6 kcal/mol, sin embargo
si calculamos el error relativo porcentual podemos obtener una diferencia que
representa hasta el 50% en algunos sistemas. Entre las dos bases que contienen
funciones difusas, observamos que casi conservan el mismo orden, salvo por el
dimero de formamida y el de agua.

Comparando la base 6-311++G** con la cc-pVTZ encontramos que coinciden
entre ellas en una parte, pero la base cc-pVTZ es la que mayores errores
presenta, mientras que la base TZVP es la que muestra mas diferencias en cuanto
al orden. Es importante sefialar que a mayor tamario de la base la diferencia entre
la energia sin corregir y la corregida se hace menor, pues en la base aug-cc-pVTZ
las diferencias mas grandes son de tan sélo 0.6 kcal/mol. Sin embargo, para
bases mas pequefias la diferencia puede llegar a superar 1 kcal/mol.

En cuanto a los métodos empleados, nuevamente con la base mas grande las
diferencias entre las geometrias B3LYP y MP2 son minimas, siendo la mayor de
0.9 kcal/mol para la energia de interaccidbn mas débil. La base cc-pVTZP es la que
muestra diferencias mas apreciables entre los métodos al reportar diferencias de
hasta 1.3 kcal/mol. En general, para las dos bases 6-311++G** y aug-cc-pVTZ no
son importantes las diferencias entre los métodos B3LYP y MP2, por lo que
podemos concluir que las funciones difusas son necesarias para la descripcion de
sistemas unidos por puentes de hidrégeno.

4.1.2. COMPARACION DE GEOMETRIAS

Las distancias H---B, d(H:--B), A-B, d(A-B) y el &ngulo A-H:--B, a(A—H:--B), estan
reportados en la Tabla 4.2.
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Tabla 4.2. Parametros geométricos relacionados con el contacto de puente de hidrogeno, A—H--
B. Todas las distancias se reportan en angstroms y los angulos en grados.

ADUCTO

aug-cc-pvTZ

Método 1la 1b 1c 1d le 1f 1g 1h 1i 1j 1k

d(H-B)

B3LYP 170 198 210 194 205 206 201 195 224 238 277
MP2 170 193 206 193 201 205 200 195 212 233 277

d(A—B)

B3LYP 264 299 311 287 306 313 331 292 333 347 3.85
MP2 264 292 307 283 301 312 329 291 329 342 352

a(A-H---B)

B3LYP 176.9 177.2 178.4 159.7 1754 1793 179.6 1721 176.2 179.2 175.8
MP2 1769 1643 176.2 153.1 170.2 179.2 179.6 171.7 1751 179.6 126.2

6-311++G**

d(H-B)

B3LYP 171 198 207 194 205 202 206 193 227 217 255
MP2 173 198 207 197 203 207 210 195 204 196 271

d(A-B)

B3LYP 265 300 309 287 306 310 336 290 336 325 3.63
MP2 266 299 309 287 302 314 339 291 314 3.07 348

a(A-H---B)

B3LYP 177.1 176.6 1v8.0 158.1 1753 180.0 1795 1745 1784 1758 167.0
MP2  177.8 168.7 177.0 154.8 164.0 180.0 179.3 176.6 168.9 175.8 127.6

cc-pvTZ

d(H-B)

B3LYP 170 196 210 197 207 202 207 19 235 221 277
MP2 171 193 205 192 195 202 204 193 243 199 277

d(A—B)

B3LYP 264 296 310 290 308 310 337 293 343 330 3.85
MP2 264 291 310 282 305 310 332 289 285 3.09 352

o(A-H---B)

B3LYP 176.6 168.4 177.7 155.2 1744 180.0 179.7 172.8 1765 1759 1758
MP2 176.8 161.7 1759 156.3 178.5 180.0 179.7 179.3 101.0 1756 126.2

TZVP

d(H--B)

B3LYP 168 197 210 193 207 203 210 194 230 218 261
MP2 169 196 210 194 204 205 212 194 245 197 286

d(A-B)

B3LYP 262 299 310 295 308 310 337 291 339 327 3.69
MP2 262 295 310 29 305 313 340 290 288 3.08 3.63

o(D-H--B)

B3LYP 177.4 179.2 178.3 1585 1744 180.0 180.0 1752 179.7 178.6 1744
MP2 1775 1741 1770 1546 173.6 180.0 180.0 174.6 101.6 1756 99.5
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De la Tabla 4.2 podemos ver que la mas corta d(H---B) esta presente en el aducto
con el puente de hidrégeno mas fuerte y la més larga d(H---B) corresponde al mas
débil. Hay que notar que las distancias d(H---B) predichas por B3LYP y MP2 son
muy cercanas entre si, puesto que la mayor diferencia es de 0.23 A (para el
aducto 1li,con la base 6-311++G**). Las mayores diferencias son encontradas para
la distancia d(A-B), en particular para el aducto 1k correspondiente al contacto C—
H---O, en este aducto encontramos que el valor de MP2 es considerablemente
menor al que reporta B3LYP, con diferencias hasta de 0.33 A.

La geometria encontrada para el aducto 1k es muy diferente cuando el angulo
o(A-H---B) es comparado, pues el método B3LYP predice un contacto casi lineal y
MP2 predice un aducto con una conformacion casi de apilamiento. En la Figura
4.2 presentamos la geometria del aducto 1k obtenida con ambos métodos con la
base aug-cc-pVTZ, el resto de las bases reportan una geometria similar, que se ve
reflejada en las notorias diferencias que muestran los angulos, o(D-H---B). Por la
figura podemos sospechar que existen contactos adicionales cuando MP2 es
usado, aunque los contactos posibles C—H---:O exhiben distancias H:--O muy
grandes (3.01 A). Esto puede ser una consecuencia de las fuerzas de dispersion
que son mas pronunciadas en el método MP2%>%. Pero aln asi, este método da
una energia de enlace menor que la predicha por B3LYP.

P
J

(@)

oég
% o
(b)

Figura 4.2. Geometrias para el aducto etanol — agua optimizadas con (a) B3LYP y (b) MP2. En
ambos casos la base usada fue aug-cc-pVTZ.

La interaccion de puente de hidrégeno a menudo causa cambios en la estructura
de las moléculas que la presentan, uno de estos cambios es precisamente las
diferencias en la longitud de enlace del donador y el hidrégeno participante (A —
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H), este enlace se alarga cuando se encuentra interactuando con un aceptor, es
decir, cuando se forma un puente de hidrégeno.

Para verificar este cambio, en los aductos que presentan puente de hidrégeno
intermolecular se midio el enlace (A—H) y se compar6 con la longitud de éste
cuando la molécula que contiene al donador se encuentra aislada, las distancias
se muestran en la Tabla 4.3.

Tabla 4.3. Longitud del enlace A—H (A) en el aducto y en la molécula aislada. Cambio y porcentaje
de cambio entre las longitudes.

Aducto A-H Molécula aislada A-H Cambio (%)
la FH ---OH, 0.945 FH 0.924 0.021 (2.27%)
1b  HCONH,:-*OCHNH, 1.028 HCONH, 1.004  0.024(2.39%)
1lc HCONH,---NH; 1.017 HCONH; 1.004  0.013(1.29%)
1d  OHy:-OCHCH, 0.971 H,O 0.962  0.009(0.94%)
le HCONH,:-OCHCH, 1.010 HCONH, 1.004  0.006(0.60%)
1f NCH---OH, 1.074 HCN 1.066  0.008(0.75%)
19 CIH---NCH 1.297 HCI 1.284 0.013(1.01%)
1h OH, ---OH, 0.970 H,O 0.962 0.008 (0.77%)
1i F3CH---OH, 1.088 FsCH 1.089 -0.001 (0.09%)
1j F,CH,++-OH, 1.088 F,CH, 1.090 -0.002 (0.18%)

1k HOCH,CHs---OH, 1.090  HOCH,CH;  1.091 -0.001 (0.09%)

Encontramos que cuando se encuentra participando en un puente de hidrégeno la
longitud del enlace A—H se alarga con respecto a cuando la molécula esta aislada,
pero esto no sucede cuando la interaccion es muy débil, en estos casos incluso
puede contraerse el enlace o bien no presentar cambios. El maximo alargamiento
que encontramos fue de 0.024 A, que corresponde a un cambio del 2.39%,
mientras que para una interaccién débil el cambio que reporta por el acortamiento
de la longitud de enlace es menor del 1%, siendo en uno de ellos de apenas el
0.09%. Evidentemente, los conjuntos de base sin funciones difusas predicen
geometrias distintas a las obtenidas con las que si las contienen.

4.2. CONSTANTE DE APANTALLAMIENTO DE RMN

El entorno quimico de las moléculas cambia al encontrarse formando un puente de
hidrogeno, por lo que se puede conocer la variacion de ¢ cuando ocurre la
formacion de éste. Para verificar dicho cambio se evalué la diferencia de la
constante o, cuando se encuentra en las moléculas aisladas y cuando se
encuentra en la interaccion de puente de hidrégeno, de la siguiente manera:

a;olo ___aducto
atomo

%cambio o = T:atw x 100% (4.2)

atomo
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Para poder estudiar el efecto del método o bien del funcional sobre el calculo de o,
se incluyo el funcional BLYP y el método de HF, este ultimo para incluir un método
que no contiene correlacion electronica y observar cual es el efecto sobre 0. Se
uso la geometria obtenida con el método MP2 optimizada con la base aug-cc-
pVTZ, la constante o se calculé usando el programa Gaussian 98%" y el método
GIAO. La Tabla 4.4 contiene el porcentaje de cambio de la constante ¢ para el
donador, aceptor e H participante de los once aductos de estudio.

Tabla 4.4.Cambios de o calculados sobre la geometria MP2/aug-cc-pVTZ y ¢ con el respectivo
método y la base aug-cc-pVTZ.
Aducto  BLYP B3LYP HF MP2
Donador
la 13.86 1293 9.33 10.96
1b 5.08 3.10 1.97 143
1c 8.63 7.77 5.26 6.31
1d 0.15 0.01 0.76 0.29
le 3.58 3.16 193 0.77
1f 7.40 7.28 6.77 5.63
1g 0.64 0.47 144 0.12
1h 1.49 1.28 021 1.38

1i 1.82 1.68 1.15 1.78

1j 2.40 1.98 1.10 2.03

1k 0.13 0.02 0.32 0.18
Aceptor

la 3.86 3.23 142 2.87
1b 1880 398 47.31 7.69
1c 4.02 3.49 213 245
1d 12.47 13.11 15.73 8.20
le 7.69 8.58 11.99 28.82
1f 2.94 2.58 1.74 2.13
1g 34.18 36.32 32.60 57.56
1h 3.17 2.85 210 225
i 0.29 1.30 399 201
1j 0.25 1.32 392 253
1k 1.20 1.03 0.72 0.72
H participante
la 34.33 35.65 40.19 36.66
1b 15.29 15.25 15.22 14.62
1lc 16.10 15.96 15.60 15.37
1d 1192 1194 1254 11.54
le 12.14 12.08 11.82 12.19
1f 7.63 7.52 722 7.18
1g 10.08 10.00 10.33 9.99
1h 10.18 10.11 10.30 9.65
i 3.82 3.78 3.63 3.53
1j 452 4.53 443 4.28
1k 1.52 1.47 141 142

Es evidente que el hidrogeno participante presenta, en promedio, los mayores
cambios, le sigue el &atomo aceptor y finalmente el atomo donador.
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Concentrandonos en el hidrégeno participante, de la Tabla 4.4, es claro que los
métodos correlacionados dan una respuesta similar entre si y las diferencias entre
los funcionales BLYP y B3LYP son pequefias. También podemos ver que los
cambios en ¢ calculados con el funcional B3LYP son similares a los que predice
MP2.

Vemos que en general a mayor energia de interaccion mayor cambio en o, lo que
es un indicio de que los cambios en o pueden ser capaces de reflejar la fuerza de
un puente de hidrégeno. En particular, el hidrogeno participante es el que sufre
mayores cambios y estos mantienen el orden en cuanto a la fuerza de la
interaccion, de aqui se observé que la tendencia de cambio en o marca una
relacion con respecto a la energia de interaccién del aducto. En las Figura 4.3 y
4.4 se muestra dicha correlacion para el funcional B3LYP y el método MP2 a
geometria fija.
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Figura 4.3. Cambio en o, (B3LYP/aug-cc-pVTZ) VS. AEinteraccion (B3LYP/aug-cc-pVTZ) para los
aductos con geometria MP2/aug-cc-pVTZ. Cambio oy = —4.31AE i eracei 6n — 7-63, R* = 0.89.
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Figura 4.4. Cambio de 6, (MP2/aug-cc-pVTZ) VS. AEineraccion (MP2/aug-cc-pVTZ) para los aductos
con geometria MP2/aug-cc-pVTZ. Cambio oy = —4.16AE peracei 6n — 8-72, R? = 0.76.
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De las Figuras 4.3 y 4.4, podemos decir que esperamos que en el hidrogeno
participante los cambios en o seran mayores del 17% o mas, debido a una
interaccion de fuerza alta, para los de fuerza media entre 9 y 15% y finalmente
para los débiles menores al 5%.

Es importante sefialar que los aductos que no siguen la tendencia son aquellos
gue contienen fllor, para poder explicar éste fenGmeno seria necesario hacer un
analisis enfocado en el comportamiento de esas especies, lo cual no se hara en
este trabajo. Por otro lado, de las figuras es claro que hay una zona de energia
gue no esta siendo tomada en cuenta, por lo que se debe contemplar incluir
aductos que caigan en ese rango de energia para tener una mejor descripcién de
la relacion entre o del hidrégeno participante y la energia de interaccion.

Por la cantidad de aductos estudiados y la naturaleza quimica del donador y del
aceptor, no ha sido posible comparar entre ellos los cambios de la constante. Es
por esto que es necesario contar con un conjunto de aductos mas amplio y
variado, por lo que se propone para un futuro incluir interacciones de pares de
bases nitrogenadas.

En la Tabla 4.5 se muestran los cambios en ¢ para el hidrégeno sin geometria fija,
es decir, las geometrias se obtuvieron con los métodos de HF, MP2 y los
funcionales BLYP y B3LYP usando los conjuntos de base 6-311++G** TZVP y cc-
pVTZ, con ese mismo nivel de teoria se calcul6 o.

Observamos que los métodos BLYP, B3LYP y MP2 dan cambios en ¢ parecidos
entre si cuando se usa el mismo conjunto de base. Entre ellos existen diferencias
mas apreciables sobre todo en las interacciones méas débiles, por lo que podemos
decir que la constante o es sensible al conjunto de base que se use para su
calculo.

Tanto en el analisis geométrico y energético, asi como en éste, vemos que el uso
de funciones difusas en la base, como ocurre en los conjuntos 6-311++G** y aug-
cc-pVTZ es importante para una buena descripcién de los puentes de hidrégeno
intermoleculares.
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Tabla 4.5. Comparacion de ¢ para el H participante, calculado sobre las geometrias
(B3LYP,BLYP,HF,MP2)/6-311++G** TZVP, cc-pVTZ,y ¢ 6-311++G** TZVP, cc-pVTZ.
TZVP
Aducto BLYP B3LYP HF MP2

la 16.89 17.02 12.84 16.40
1b 12.32 12.50 9.14 12.89

1c 15.72 15.42 10.42 15.27
1d 11.04 11.23 8.66 12.80

le 9.31 9.51 7.87 10.39

1f 7.45 7.78 6.02 4.38

19 8.01 8.02 542 7.02

1h 10.11 9.95 7.38 9.68

1k 2.94 3.04 079 130
cc-pVvVTZ

la 15.52 15.38 11.57 14.54
1b 13.13 13.39 9.22 1381

1c 15.49 15.23 9.70 15.42
1d 10.84 10.96 7.65 10.76
le 8.71 8.76 6.20 9.34
1f 7.80 8.02 5.72 7.36
19 8.59 8.51 5.23 4.30
1h 9.42 9.51 6.67 9.08
1k 1.44 4.06 1.06  1.29
6-311++G**

la 16.22 16.00 12.09 14.77
1b 11.94 12.21 9.20 11.69
1c 16.02 15.76 10.62 14.83
1d 10.63 10.72 8.02 9.55
le 10.56 10.81 8.68 10.46

1f 8.32 8.59 6.77 7.61
19 7.88 7.87 545 545
1h 10.37 10.40 7.70  9.65
1k 3.46 3.66 222 215

4.2.1. CONSTANTE o CON RESPECTO A LA DISTANCIA

Para los aductos 1a, 1h y 1k, que corresponden a una interaccién fuerte, media y
débil respectivamente, estudiamos la dependencia de los cambios relativos en la
constante ¢ con respecto a la distancia. A partir de las geometrias (B3LYP y
MP2)/6-311++G**, la distancia del puente de hidrégeno se fue variando y se
llevaron a cabo calculos de un solo punto con B3LYP y MP2 usando la base 6-
311++G**, Para poder variar las distancias de la interaccibn de puente de
hidrogeno, trasladamos a los aductos a un plano de conveniencia, es decir,
colocamos el hidrogeno participante sobre el origen, el donador sobre el plano xz y
al aceptor sobre el eje z, por lo tanto se cambi6 la distancia H---B sin variar el
angulo de la interaccion.
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En las Figuras 4.5, 4.6 y 4.7 se muestra el comportamiento de la energia de los
aductos con respecto a la distancia.
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Figura 4.5. Variacion de la energia del aducto FH---OH, con respecto a la distancia H---O.
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Figura 4.7. Variacion de la energia del aducto HOCH,CHas::-OH, con respecto a la distancia H---O.
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De las figuras anteriores, vemos que la distancia a la cual comienza a
interaccionar el H,O con las respectivas moléculas para formar el aducto es
alrededor de 4 A. Las diferencias en las energias de interaccion son
evidentemente diferentes de acuerdo con la fuerza del puente de hidrégeno que
presenta cada uno de los aductos. Es importante observar que ambos métodos
dan resultados similares a lo largo de toda la curva de interaccion y en el minimo.

De la Figura 4.8 a la 4.13 se muestran los cambios relativos en ¢ con la distancia,
para los atomos aceptores (Oxigeno, en todos los casos) y los donadores
(Flaor,Oxigeno y Carbono) respectivamente.
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Figura 4.8.0 relativa del aceptor O en el aducto FH---OH,.
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Figura 4.9. o relativa del aceptor O en el aducto H,O-:-OH,.
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Figura 4.10. o relativa del aceptor O en el aducto HOCH,CHj::-OH..
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Figura 4.11. o relativa del donador de hidrégeno, F en el aducto FH---OH,.
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Figura 4.12. o relativa del donador de hidrégeno, O en el aducto H,O---OH,.
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Figura 4.13. o relativa del donador de hidrégeno, C en el aducto HOCH,CHs:--OHs.

De las Figuras 4.8 a 4.13 que corresponden a los nucleos aceptores y donadores
respectivamente, vemos que ¢ aumenta al estar presente el puente de hidrogeno,
pero este aumento se encuentra en relacion con la fuerza de la interaccion, pues
vemos que para el FH---H,O los cambios en ¢ son mayores que para el aducto
CH3CH,0OH---H,O. Los cambios en o para el puente de hidrogeno fuerte
comienzan desde una distancia mas grande que para las otras interacciones, lo
qgque nos habla de que antes de que se llegue a la distancia de puente de
hidrégeno la estructura electrénica comienza a sufrir cambios que pueden verse
reflejados en o. Para los tres aductos, en la distancia 6ptima de interaccion, su
densidad electronica sufre una disminucion y por lo tanto o disminuye.

El comportamiento que exhibe el hidrégeno participante se muestra en las Figuras
4.14, 415 y 4.16. Este comportamiento es distinto al de los aceptores y
donadores, para el aducto FH---H,O el aumento en o es menor y a una distancia
de interaccion mas larga comienza a disminuir. Para los otros dos aductos o
disminuye a lo largo de toda la curva de interaccion. Lo que fisicamente podria
sugerirnos que la densidad electrénica del hidrogeno disminuye al participar en un
puente de hidrégeno.
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Figura 4.16. o relativa del hidrogeno participante en el aducto HOCH,CHs:--OHs,.

Nuevamente ambos métodos, MP2 y B3LYP, reportan un comportamiento similar
entre si, tanto en la energia de interaccion como en los cambios de o, en éstos las
diferencias que se observan son menores al 1% de cambio en o entre ambos

métodos.
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4.3. DISTRIBUCION DE LA DIFERENCIA DE DENSIDAD

Del conjunto de aductos de estudio, se tomaron los aductos 1a, 1h y 1k por las
caracteristicas de la fuerza de su puente de hidrégeno, para estudiar la
distribucion de la diferencia de densidad.
Para verificar el reacomodo de la densidad electronica en este tipo de
interacciones débiles, llevamos a cabo una distribucion de la diferencia de la
densidad. Para esto, se calculd la densidad de cada una de las moléculas
estudiadas y de los aductos, a los niveles del funcional B3LYP y MP2, ambos con
el conjunto de base 6-311++G**. La diferencia de la densidad se obtuvo como

Ap = pProtar — Pa — PB (4.2)
Donde pioar COrresponde a la densidad del aducto y los subindices A y B
corresponden a los fragmentos del donador y aceptor del hidrégeno
respectivamente. Esta distribucion nos indica el aumento o bien la disminucion de
la densidad alrededor de los nucleos involucrados en la interaccion con respecto a
su estado sin interaccion de puente de hidrégeno.
En la Figura 4.17, se muestra la distribucion de la diferencia de densidad para el
aducto 1a a la distancia de 1.70 A, que corresponde a la geometria mas estable.
Estos mapas indican los cambios de la densidad molecular por la interaccion de
puente de hidrogeno. Los puntos que aparecen son el donador, hidrogeno
participante y aceptor, cada uno esté etiquetado en la figura.
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Figura 4.17. Distribucién de la diferencia de densidad para el aducto 1a. Las lineas punteadas
corresponden a la diferencia negativa, las sélidas a la positiva.

Observamos en la Figura 4.17, un aumento en la densidad cerca del nucleo de
oxigeno, mientras que para el hidrogeno participante se ve una disminucion en la
region de interaccion. En cuanto al flior que actia como donador, también tiene
una region con acumulacion de densidad, lo que parece que tanto éste como el
oxigeno estdn compitiendo por la carga electronica, dejando al hidrogeno
deficiente en ella.
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Al comparar los mapas dados por el funcional B3LYP y el método MP2, se
observa una descripcibn muy similar entre si, aunque es importante sefialar que
en el mapa dado por MP2 hay mas contornos en la regién de la interaccion.

En la Figura 4.18, se presentan los correspondientes mapas de densidad de
interaccion para el aducto de fuerza media 1h a la distancia de 1.93 A.
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Figura 4.18. Distribucién de la diferencia de densidad para el aducto 1h.Las lineas punteadas
corresponden a la diferencia negativa, las sélidas a la positiva.

Los mapas de la Figura 4.18, muestran una acumulacién de la densidad en la
region del enlace, pero menor a la mostrada por una interaccion fuerte como la
mostrada en la Figura 4.17. Observamos que la disminucién de la densidad cerca
del hidrégeno participante es mayor a la acumulacion en el oxigeno aceptor.

Para una interaccion débil, aducto 1k, se muestran sus mapas de densidad en la
Figura 4.19 a una distancia de interaccion de 2.58 A.
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Figura 4.19. Distribucion de la diferencia de densidad para el aducto 1k.Las lineas punteadas
corresponden a la diferencia negativa, las sélidas a la positiva.

En la Figura 4.19, es apreciable la diferencia con respecto a los mapas de las
figuras anteriores. Hay un aumento muy pequefio en la densidad sobre el area de
interaccién, pero la disminucién sobre el hidrégeno participante es clara.

En cuanto a los métodos empleados, la descripcién coincide con ambos métodos,
ya que muestran en las mismas regiones la acumulacién o deficiencia de densidad
electronica.
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Con este estudio, podemos decir que hemos verificado el cambio en la densidad
electronica cuando se presenta una interaccion de puente de hidrégeno,
confirmando que los cambios mostrados por la constante de apantallamiento en
los diferentes aductos son un reflejo de la redistribucion originada por dicha
interaccion.

4.4. APLICACION DE AIM Y ELF EN PUENTES DE HIDROGENO
INTERMOLECULARES.

Cuando comenzamos el estudio de los métodos de AIM y ELF sobre el conjunto
de aductos, decidimos que con las evidencias que ya teniamos de que el funcional
B3LYP y el método de MP2 dan resultados muy similares entre si por lo que
trabajaremos s6lo con ellos. Las densidades necesarias se obtuvieron con
B3LYP/aug-cc-pVTZ y MP2/aug-cc-pVTZ en Gaussian98%’. Usamos el programa
ToPMoD®® para el andlisis topolégico a lo largo de la trayectoria del puente de
hidrogeno sobre el eje z.

4.4.1. ANALISIS TOPOLOGICO.

Usando el analisis AIM, en la Tabla 4.6 reportamos la distancia del punto critico de
enlace, bcp, encontrado entre el &tomo de hidrégeno y el aceptor correspondiente.
En este caso estamos reportando la distancia entre el bcp y el atomo de H, d(H--

bcp), en la misma tabla se incluye la densidad electronica y su laplaciano
evaluados en el bcp. Claramente, los métodos considerados dan posiciones del
bcp muy similares, con la distancia d(H---bcp) méas corta para el aducto FH---OH, y

la mas larga para el HOCH,CHg;:--OH,. Este comportamiento ha motivado trabajos
donde la posicién del bcp estd correlacionada con la fuerza del puente de
hidrégeno.®®%? vale la pena notar que el valor de la densidad electrénica en el bcp
es muy similar entre ambos métodos, a pesar de que predicen diferentes energias
de enlace para los aductos 1f, 1g, 1h y 1i, por lo que podriamos concluir que la
densidad B3LYP en nuestros sistemas interactuando por un puente de hidrégeno,
es similar a la obtenida por el método MP2. Sin embargo, hay diferencias
apreciables entre ambos métodos cuando las segundas derivadas de la densidad
electrénica son consideradas, como puede verse en la Tabla 4.6.
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Tabla 4.6. Analisis AIM para los aductos considerados en este trabajo. La distancia d(H::-bcp) es
reportada en angstroms y la densidad electrénica y su laplaciano en unidades atdbmicas.

d(H---bcp) p(bcp) V*p(bcp)
Aducto B3LYP MP2 B3LYP MP2 B3LYP MP2
la 0.54 0.54 0.045 0.043 -0.097 -0.103
1b 0.71 0.68 0.023 0.027 -0.079 -0.088
1c 0.73 0.71 0.023 0.025 -0.060 -0.065
1d 0.76 0.73 0.019 0.020 -0.071 -0.078
le 0.68 0.67 0.026 0.027 -0.082 -0.087
1f 0.76 0.75 0.019 0.019 -0.072 -0.075
19 0.71 0.70 0.025 0.025 -0.070 -0.071
1h 0.69 0.68 0.025 0.025 -0.079 -0.082
1k 1.14 1.18 0.005 0.005 -0.016 -0.019

De acuerdo a nuestros resultados, independientemente del método usado, los
criterios de Popelier y Koch se satisfacen para establecer la presencia de un
puente de hidrégeno.

Para el aducto 1i llevamos a cabo el analisis AIM igualmente con las densidades
electronicas MP2 y B3LYP, encontramos para la geometria MP2 tres bcps
correspondientes al contacto C—H---O con el grupo metil y dos contactos C—H:--O
correspondientes al grupo CH,. Para estos ultimos dos puntos criticos la distancia
entre el bcp y el H es de 1.54 A y la densidad electronica en cada bep es de 0.004
a.u. Para el método B3LYP encontramos soOlo un contacto C-H---O
correspondiente al grupo metil. Este resultado confirma que mientras B3LYP
predice un aducto con un puente de hidrégeno, MP2 predice un aducto con tres.
Sin embargo, el contacto adicional encontrado por MP2 no contribuye a la energia
de enlace puesto que es menos estable al predicho por el método B3LYP.

El comportamiento de la ELF a lo largo del contacto de puente de hidrégeno para
tres sistemas, donde el contacto A-H---O esta presente es mostrado en la Figura
4.20. En esta figura los puntos soélidos en los extremos de cada grafica
representan las posiciones de los atomos de hidrégeno y oxigeno. La ELF puede
darnos las zonas de core en un &tomo de acuerdo a las cuencas encontradas® .
Podemos ver en esta figura la region de core del atomo de oxigeno, por lo tanto
entre H---O y fuera de la region de core existe claramente un punto, X,, donde esta
funcién exhibe un minimo, ELF(X); y precisamente este punto puede ser asociado
con la presencia de un puente de hidrégeno.>®94%
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(c)
Figura 4.20. ELF a lo largo del contacto H...O para los aductos 1a, 1h y 1k. X, representa la
posicion del minimo de la ELF.
Evidentemente, la Figura 4.20 sugiere una dependencia de Xy y ELF(Xp), con la
fuerza de la interaccion, pues para un puente de hidrégeno fuerte el ELF(Xo)
muestra un valor grande (y un X pequefio), y por el contrario el ELF(Xo) exhibe un
valor pequefio (Xp grande) en una interaccion débil.

En la Tabla 4.7 reportamos la distancia entre el punto critico X, encontrado para la
ELF y el atomo de H. Estos puntos no necesariamente corresponden con los
graficados en la Figura 4.20, puesto que muchos bcps correspondientes a los
puentes de hidrogeno no caen en la linea H---A. Podemos ver que los Xq predichos
por B3LYP y MP2 son muy cercanos entre Si.
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Tabla 4.7. Punto critico, Xy, encontrado entre el hidrégeno y su respectivo atomo aceptor. La
funcion ELF esta evaluada en Xq. X, esta reportado en angstroms y ELF en unidades atémicas.

Xo ELF
Aducto B3LYP MP2 B3LYP MP2
la 0.52 0.52 0.182 0.152
1b 0.72 0.68 0.074 0.089
1c 0.71 0.69 0.109 0.104
1d 0.76 0.74 0.054 0.054
le 0.68 0.67 0.094 0.088
1f 0.76 0.75 0.056 0.051
19 0.70 0.69 0.106 0.095
1h 0.69 0.68 0.086 0.077
1i 0.87 0.86 0.039 0.036
1 0.95 0.92 0.032 0.032
1k 1.14 1.17 0.015 0.014

La observaciébn mas importante que queremos remarcar, es el comportamiento
similar mostrado por X y la distancia d(H:--bcp). Por esta razén correlacionamos
ambas cantidades, Xy y d(H---bcp), y encontramos una relacién lineal con ambos
métodos, tal relacion estad mostrada en la Figura 4.21. Es una sorpresa ver como
el ajuste lineal da una pendiente cercana a uno y la ordenada al origen es cercana
a cero. Estos pardmetros de ajuste muestran que las posiciones de los puntos
criticos con AIM y ELF en los puentes de hidrégeno son muy similares entre si.
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Figura 4.21. Relacion entre los puntos criticos de la densidad electrénica y la ELF en el puente de
hidrogeno.

(a) Para B3LYP d(H---bcp) = 0.9935 Xo+ 0.0111 con R*=0.9976.
(b) Para MP2 d(H:*bcp)=0.9803 X, + 0.0187 con R?=0.9975.
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Esta relacion lineal es interesante puesto que el contexto de cada método es
diferente. Usando la definicion de la ELF obtenemos su gradiente, la expresion
resultante fue evaluada en el punto donde Vp =0, usando este procedimiento no

pudimos encontrar la razén por la cual VELF=0. Sin embargo podemos
racionalizar esta relacion en términos de la densidad de energia cinética, KED. Es
sabido que la KED exhibe un minimo cercano a los bcps obtenidos en la
aproximacion AIM, y también es sabido que la ELF tiene una dependencia en la
KED, de hecho esta funcion esta construida en términos de ella. Entonces la
relacién empirica obtenida para la AIM y KED esta mapeada a la ELF.%*
Debemos mencionar que la relacion lineal reportada en este trabajo, no puede ser
aplicada a enlaces donde el hidrogeno esté enlazado covalentemente, para tal
caso VELF #0 cuando Vp = 0. Esta aseveracion puede ser confirmada en
trabajos donde los puentes de hidrogeno han sido estudiados. Por ejemplo, en la
referencia 56 el sistema F—H---‘N—N ha sido estudiado con la ELF, en ese trabajo
un minimo a lo largo de la linea de contacto H---N es observado, mientras que en
la misma grafica podemos ver que no hay un minimo en el enlace F-H, de
acuerdo a la teoria AIM deberiamos encontrar un minimo en la densidad.
Entonces, mientras la densidad electrénica muestra un minimo la ELF no muestra
el mismo comportamiento.

4.5. ANALISIS DE POBLACION DE HIRSHFELD EN PUENTES DE
HIDROGENO INTERMOLECULARES

El analisis de poblacién de Hirshfeld se realizé6 con el programa NWChem?®® en los
aductos de estudio sobre las geometrias B3LYP/6-311++G**.

La carga en los aductos que presentan puentes de hidrégeno y en las moléculas
aisladas, se reportan en la Tabla 4.8. Asi como los cambios en los atomos
involucrados en la interaccién, es decir, el donador, hidrégeno y aceptor. Los
resultados se expresan en términos de pérdida o ganancia de carga con respecto
a las moléculas aisladas.

De la Tabla 4.8, vemos que en los puentes de hidrégeno intermoleculares el
donador y el hidrégeno participante siempre ganan carga con respecto a la
situacion en gue no estan interactuando en un puente de hidrégeno. En cuanto a
los aceptores, presentan pérdida de carga.

La ganancia de carga en el donador y el hidrégeno participante no es la pérdida de
carga en el aceptor, es decir lo que se gana no es lo que se pierde. La carga que
gana el hidrogeno participante es mayor a la que gana el donador y la que pierde
el aceptor es mayor a la que ganan el hidrégeno y el donador.
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Tabla 4.8.Cargas de Hirshfeld de los &tomos participantes en los puentes de hidrégeno
intermoleculares y en las moléculas aisladas, asi como los cambios.

Aducto M(_)Iecula Cambio
aislada
la
F -0.276 -0.219 -0.057
H 0.126 0.219 -0.093
0] -0.211 -0.307 0.096
1b
N -0.138 -0.131 -0.007
H 0.094 0.129 -0.035
0 -0.272 -0.309 0.037
1c
N -0.144 -0.131 -0.013
H 0.08 0.129 -0.049
N -0.205 -0.274 0.069
1d
(0] -0.334 -0.307 -0.027
H 0.106 0.154 -0.048
0] -0.21 -0.247 0.037
le
N -0.138 -0.131 -0.007
H 0.096 0.129 -0.033
0] -0.214 -0.247 0.033
1f
C 0.033 0.053 -0.02
H 0.089 0.127 -0.038
0 -0.253 -0.307 0.054
1g
Cl -0.176 -0.123 -0.053
H 0.084 0.123 -0.039
N -0.13 -0.18 0.05
1h
0] -0.339 -0.307 -0.032
H 0.1 0.154 -0.054
0] -0.242 -0.307 0.065
1i
C 0.257 0.268 -0.011
H 0.047 0.07 -0.023
0] -0.266 -0.307 0.041
1j
C 0.15 0.16 -0.01
H 0.04 0.057 -0.017
0] -0.271 -0.307 0.036
1k
C -0.096 -0.09 -0.006
H 0.028 0.027 0.001
0] -0.281 -0.307 0.026

Encontramos que existe una correlacion entre la ganancia de carga del hidrégeno
y la fuerza del puente de hidrogeno intermolecular, el cual mostramos en la Figura
4.22.
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Figura 4.22. Correlacion entre la cantidad de carga ganada por el hidrégeno en el puente de
hidrégeno y la fuerza de la interaccién. R°=0.9373

Esta relacion nos sugiere que la distribucién de carga depende de la fuerza de la
interaccion, es decir, a mayor fuerza del puente de hidrégeno la ganancia de carga
por parte del hidrogeno participante serd mayor. Por lo que la ganancia de carga
en el hidrogeno podria ser un parametro para determinar la fuerza del puente de
hidrogeno.

4.6. CONCLUSIONES

Los once aductos interactuando por medio de puentes de hidrogeno fueron
caracterizados tedricamente. La geometria, energias de enlace y densidades
electrénicas fueron obtenidas por los métodos B3LYP y MP2. Encontramos que
incluso cuando estos aductos muestran diferentes energias de enlace, B3LYP da
informacion geométrica similar a MP2. Para el aducto de etanol-agua, B3LYP
predice un aducto con un solo puente de hidrégeno y MP2 predice la estabilizacion
con tres puentes de hidrégeno. Con estas diferencias encontramos que la posiciéon
de los puntos criticos encontrados por la ELF es muy similar a la obtenida por el
analisis de la AIM independientemente del nivel de teoria usado, B3ALYP o MP2.
Este hecho es interesante, porque ambos métodos tienen diferente argumento en
su construccion.

A partir de los resultados de estudiar la constante ¢ en aductos que presentan
interacciones tipo puente de hidrégeno, se puede concluir que la constante o del
hidrogeno participante en los aductos es la que mayores cambios presenta. El
porcentaje de cambio de o del hidrégeno participante es una buena estimacion
para poder clasificar a los aductos de acuerdo a la interaccidon que presentan ya
que tiene una relacion directa con la fuerza que presenta un puente de hidrégeno.

77



Esto tiene una aplicacion directa sobre la caracterizacion de los puentes de
hidrégeno.

Los métodos correlacionados como BLYP, B3LYP y MP2, predicen cambios
similares de o en el atomo del hidrégeno participante si se usa la misma
geometria.

Del estudio comparativo de geometrias, se observdé que la descripcion de la
interaccion tipo puente de hidrégeno es diferente dependiendo del método
empleado, por lo tanto es de suma importancia elegir aquel funcional o método
que lo describa de la mejor manera, puesto que la constante de apantallamiento
es altamente sensible a la geometria.

De estudios anteriores® se ha encontrado que el método MP2 es capaz de
describir las interacciones débiles de mejor manera con respecto métodos
basados en la Teoria de Funcionales de la Densidad. Sin embargo, en los aductos
estudiados en este capitulo, se observa que una geometria obtenida por B3LYP
es muy similar a la obtenida por el método MP2 si se usan funciones difusas.

Una conclusién importante que se debe mencionar es que a una geometria fija los
cambios en la constante de apantallamiento calculados con el funcional B3LYP
son similares a los que predice MP2. Asi, a una geometria fija la prediccion en los
cambios de o pueden ser estudiados con el funcional de intercambio y correlacion
B3LYP o con MP2, usando un conjunto de base que contenga funciones difusas.

Los cambios que presentan las cargas de Hirshfeld en el hidrégeno participante en
el puente de hidrégeno intermolecular son un indicativo de la existencia de la
interaccién y ademas correlaciona con la energia de interaccién del puente de
hidrogeno.
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Capitulo 5
PUENTES DE HIDROGENO
INTRAMOLECULARES

En este capitulo el conjunto de estudio esta constituido por una serie de oxamidas
que presentan puentes de hidrogeno intramoleculares. Algunas de ellas han sido
analizadas por 'H, *C y ®™N RMN a temperatura variable en solucién’®. Del
estudio experimental se concluyé que las interacciones de puente de hidrégeno
intramoleculares y en especial los bifurcados son los responsables de la
estabilidad de dicha familia de oxamidas.

La importancia de esta familia es que pueden servir como modelos simples de
moléculas mas complejas, como péptidos y en particular, las oxamidas, las cuales
se encuentran formadas por amidas que tienen una significativa importancia en
sistemas biolégicos, por ejemplo contribuyen a darle estructura a las proteinas.®’
Las amidas son particularmente importantes en este sentido puesto que el grupo
NH es un buen donador de hidrégeno con propiedades acidas débiles. Un dato
importante es que el grupo amino secundario NHCO generalmente adopta una
configuracion trans, la cual facilita una conveniente cadena lineal para la formacién
de importantes estructuras supramoleculares.®%°

Las moléculas de estudio se muestran en la Figura 5.1. Estan divididas en tres
subconjuntos Moll, Mol2 y Mol3, dentro de cada subconjunto se etiquetaran con
@, a, b, c y d cuando el sustituyente, R, sea H, OMe, CH,O-Me, NO, y CHO,
respectivamente. Las interacciones de puente de hidrégeno las nombraremos de
la siguiente manera. Para la interaccion C-H---O, donde el carbono forma parte del
anillo, asignamos la letra a. La letra § para N-H---O, donde el aceptor es del grupo
carbonilo y y denota la interaccion N—H---O, donde el aceptor es del sustituyente,
ya sea a,b,c o d, como se muestra en la Figura 5.1 sobre el sistema Mol2a. En
Mol2a de la Figura 5.1 se encuentran etiquetadas las interacciones, al observar las
demas estructuras podremos ver que el subconjunto Moll, no presenta
interacciones B y el Mol3 presenta un par de cada interaccion o, By v.

Debemos mencionar que las moléculas Mol1@ y Mol3@d no se encontraban en el
conjunto de estudio experimental , pero los incluimos para tener un estudio teorico
completo.
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Figura 5.1. Moléculas de estudio que presentan puentes de hidrégeno intramoleculares.

Todas las moléculas se optimizaron con el programa NWChem5.1%%, usando el
método B3LYP y el conjunto de base 6-311++G**. Sélo las moléculas Molla,
Mollb, Mollc Molld y Mol2@ se optimizaron con el método MP2 y el conjunto de
base ya mencionado. Por su tamafio el resto de las moléculas no se optimizaron
con el método MP2.

Para estudiar los cambios de o en los a&tomos de hidrogeno, que participan en los
puentes de hidrégeno, el calculo de la constante de apantallamiento de RMN se
realiz con Gaussian03® a través del método GIAO.

En el andlisis topolégico se usaron las densidades obtenidas con Gaussian03®"y
el método B3LYP/6-311++G**. El analisis de la densidad electrénica y la ELF se
llevaron a cabo con el programa ToPMoD®8,

5.1. ESTUDIO CONFORMACIONAL DE LA FAMILIA DE OXAMIDAS

De las estructuras optimizadas con B3LYP y MP2 encontramos que ambos
métodos predicen, en la mayoria de los casos, estructuras planas. Solamente en
las estructuras Mollb, Mol2b y Mol3b, se predicen estructuras no planas, esto nos
indica que el sustituyente b tiene un comportamiento diferente al resto, siendo el
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sustituyente mas grande parece ser que el impedimento estérico es importante
para la estructura y la formacion del puente de hidrogeno. Para Mollb el angulo
con que sale el sustituyente b del plano es de aproximadamente 60 grados,
(tomando al anillo de benceno como referencia). Otro caso donde la estructura no
es plana, es la molécula Mol2@, donde se exhibe una pequefia piramidalizacion
con el método MP2%* alrededor del nitrégeno. Es importante mencionar que la
piramidalizacion encontrada no es importante energéticamente ya que la
diferencia entre la estructura plana y piramidal es de 0.19 kcal/mol.

Para las moléculas Mol2@ y Mol2a se tienen las estructuras experimentales de
rayos X*'% las distancias de puente de hidrégeno, las distancias interatémicas y
los &ngulos de enlace y de torsién se muestran en la Tabla 5.1 junto con los datos
teoricos.

Tabla 5.1. Parametros geométricos experimentales y tedricos,
B3LYP/6-311++G** para las moléculas Mol2@ y Mol2a.

Mol2g Mol2a
Exp. B3LYP Exp. B3LYP
Distancias de la interaccion de puente de hidrogeno (A)
o (C-H - 0) 2.32 2.26 2.35 2.26

B (N-H---0O) 2.24 2.16 2.22 2.20
¥ (N=H---O) - - 2.15 2.15
Distancias interatémicas (A)
C-N 1.4173 1.409 1.411 1.404
C2-C3 - 1.401 1.379 1.395
C3-c4 - 1.394 1.387 1.396
C4-C5 - 1.393 1.362 1.388
C5-C6 - 1.395 1.385 1.398
C6-C1 - 1.389 1.384 1.390
Ci1-C2 - 1.402 1.403 1.414
N-C 1.3470 1.362 1.348 1.360
C-C 1.5421 1.550 1.541 1.549
C=0 (o/B) 1.2165/ 1.213/ 1.213/ 1.215/
1.2063 1.212 1.195 1.211
C-O0 1.3209 1.322 1.316 1.324
Angulo de enlace y de torsion (grados)
N-H:--O 109 109.9 - -
C-H---O 120 119.8 - -
C-C-N-H - - -7.6 0.0
N-C-C-O - - 8.7 0.0
C-N—C-O - - 1.7 0.0
N-C-C-H - - 2.0 0.0
0O-C-C-O -173.3 -180.0 -170.2 -179.8
C-C-N-C 15.0 0.0 - -
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De la Tabla 5.1, vemos que las distancias de interaccién de puente de hidrégeno
estan descritas tedricamente de manera muy cercana a la experimental, la
méxima diferencia es de tan sélo 0.09 A, en cuanto a los angulos de enlace y de
torsibn la mayor diferencia es de 8.5°, mostrada en Mol2a. Las distancias
interatdbmicas calculadas tedricamente son mayores a las experimentales, la
mayor diferencia es de 0.026 A.

Con estos parametros podriamos decir que la descripcion tedrica de las moléculas
de estudio es adecuada, la desviacion de las distancias y dngulos con respecto al
analisis de rayos X es pequefio.

En la Tabla 5.2, se reportan las distancias H---B obtenidas teéricamente para las
moléculas de estudio. Entre paréntesis aparecen las distancias obtenidas con
MP2/6-311++G**, Para la molécula Mollb vemos que son muy diferentes las
distancias H---B obtenidas entre los dos métodos, esto es debido a que la
estructura encontrada por B3LYP aunque no es plana, no se encuentra tan fuera
del plano como la MP2, no ocurre lo mismo para Molla porque el sustituyente que
tiene es mas pequefio y el oxigeno estd mas restringido en movimiento,
igualmente para los sustituyentes ¢ y d no hay grandes cambios entre las
distancias de H---B de B3LYP y MP2, incluso para la molécula Mol2@ en la
interaccion p ambos métodos reportan la misma distancia.

Tabla 5.2. Distancias de puente de hidrégeno (A) de las moléculas de estudio.

Interaccién Mol1@ Molla Mollb Mollc Molld
a 2.23(2.31) 2.24(2.22) 2.17(2.36) 2.13(2.12) 2.18(2.18)
5 - 2.11(2.10) 1.44(2.04) 1.81(1.83) 1.87(1.88)
Mol2g Mol2a Mol2b Mol2c Mol2d
o 2.26(2.24) 2.26 2.27 2.14 2.18
B 2.16(2.16) 2.20 2.22 2.21 2.24
Y - 2.15 2.01 1.85 1.91
Mol3g Mol3a Mol3b Mol3c Mol3d
a 2.2712.27 2.26/2.26 2.28/2.25 2.14/2.14 2.18/2.18
B 2.14/2.14 2.18/2.18 2.19/2.19 2.19/2.19 2.21/2.21
Y - 2.17/2.17 2.09/2.03 1.85/1.85 1.92/1.92
Para las moléculas del conjunto Mol3, se muestran los resultados

correspondientes a ambas interacciones de puente de hidrégeno, es decir, por ser
una molécula “simétrica”, tiene dos puentes de hidrogeno a, dos  y dos y. En este
caso, vemos que ambas distancias son iguales, es decir la estructura obtenida
por el método B3LYP es simétrica, aun cuando no se impuso alguna restriccion de
simetria.
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Comparando las distancias H---B de la interaccion o entre el conjunto de
moléculas Moll, vemos que la distancia de esta interaccion varia a lo mas por 0.11
A, lo que representa el 4.9% de diferencia. Haciendo la misma comparacion para
los otros dos conjuntos de moléculas encontramos que la mayor diferencia es del
6.14% y corresponde al conjunto Mol3. Mol3b, presenta un comportamiento
diferente al resto de las moléculas de su conjunto al reportar pequefias diferencias
entre las distancias de las interacciones o Yy y con sus correspondientes
interacciones simétricas.

La distancia de la interaccion 3 practicamente se conserva invariante tanto dentro
del mismo grupo como en relacion con los otros grupos de moléculas, esto es de
esperarse ya que es la interaccion que tiene mas restricciones de movimiento,
debido a la preferencia de la configuraciéon trans entre O—C—C-0O. En cuanto a la
interaccion vy, es la que presenta las menores distancias, en particular cuando esta
formada por los sustituyentes c y d.

El impacto de la formacion de puentes de hidrogeno bifurcados sobre la longitud
de la interaccion a parece no ser relevante, hay un pequefio aumento en la
distancia del puente de hidrogeno con la participacion de éste en una interaccion
bifurcada, pero el mayor cambio es de solo 0.02 A, exceptuando al sustituyente b.
Para la interaccion 3, en la Unica molécula en que no participa en una bifurcacion
es en Mol2@, teniendo esto como referencia observamos un alargamiento de la
distancia de interaccion de 0.08 A, mientras que para el puente de hidrégeno vy si
se presenta un alargamiento de la distancia, que se va incrementando al aumentar
el nimero de interacciones bifurcadas, esto es, en las moléculas 1, no hay
bifurcacién, en el subconjunto 2 tenemos un donador bifurcado, o sea, un
hidrogeno y dos aceptores. En las moléculas del subconjunto 3, esta la presencia
del donador bifurcado pero también la de un aceptor bifurcado (dos hidrégenos y
un aceptor). Asi el mayor aumento para esta interaccibn y en presencia de
bifurcacion es de 0.5 A.

5.1.1. MOLECULAS BLANCO Y REFERENCIAS

5.1.1.1. MOLECULA ESTABLE vs BLANCOS

Para poder estudiar los efectos del puente de hidrogeno intramolecular
proponemos una serie de moléculas “blanco” en las cuales no existen puentes de
hidrégeno y tratan de reproducir un ambiente quimico similar al de las moléculas
de estudio, Figura 5.2.
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Figura 5.2. Moléculas blanco.

La comparaciéon de la molécula méas estable que presenta los puentes de
hidrogeno con respecto a blancos que no presentan las interacciones, nos indican
los cambios que se originan en las distancias de enlace debido a la formacion de
los puentes de hidrogeno, en la Tabla 5.3 estan reportadas las distancias
interatomicas.

De la Tabla 5.3 vemos que la distancia de enlace C—H (A—H) con respecto del
benceno, siempre la distancia es mas corta en las moléculas de estudio, lo mismo
ocurre si comparamos con el CgHsNH,.

La distancia Caniloy—N, se ve afectada por el sustituyente en orto del benceno, es
decir, cuando el sustituyente es a o b, este enlace se alarga, cuando es c o d se
acorta con respecto al CgHsNH,. El otro donador, N-H, presenta un alargamiento
con respecto a las moléculas sin puente.

Los enlaces Caniio)~Cuanillo), varian alargandose o acortandose. El Ccagena €S €l
carbono enlazado a la cadena que contiene al grupo oxamida, Cy es el donador
de hidrégeno en la interaccion o y Csusituyente €Sta enlazado con alguno de los
cuatro sustituyentes. La tendencia que siguen las distancias de enlace entre
Ccadena—CH Y Cecadena—Cosustituyentes €S que en general se alargan y por consiguiente
las demas distancias se llegan a acortar. Los C implicados son precisamente los
gue contienen al hidrégeno participante, y los que contienen a los sustituyentes.

Cada subconjunto de moléculas esta formada por una amida diferente, por lo que
las distancias N-C, C—C, C=0 y C-0 son comparados precisamente con una de
las 3 amidas blanco. Asi, la distancia del enlace N — C para las Moll, se alarga
con respecto al blanco, para las Mol2 se acorta para los sustituyentes H, a y b,
mientras se alarga para los c y d. Esta distancia siempre se alarga para las Mol3.
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Tabla 5.3. Distancias (A) de diferentes enlaces de interés en las moléculas blanco y las moléculas
de estudio que presentan los puentes de hidrégeno intramoleculares.

Co—H Ca-N N-H C-C Anillo N-C C-C €0 C-0
(A-H) a/B
B1 1.084 1.395
B2  1.086/ 1398 1.009 1.403/1.391/1.395
1.085/
1.083
B3 0.985 1.375 1.508 1.248
Molla 1.079 1.407 1.010 1.395/1.397/1.388/ 1.377 1.521 1.219
1.398/1.389/1.414
Mollb 1.079 1411 1.014 1.400/1.392/1.392/ 1.378 1.522 1.218
1.393/1.395/1.412
Mollc 1.078 1.390 1.015 1.410/1.385/1.397/ 1.390 1.517 1.215
1.381/1.400/1.424
Molld 1.079 1.393  1.019 1.404/1.390/1.397/ 1.386 1.518 1.217
1.384/1.405/1.425
B4 0.989 1.367 1.520 1.232/ 1.354
1.241
Mol2 1.079 1.409 1.013 1.401/1.394/1.393/ 1.362 1.550 1.213/ 1.322
1.395/1.389/1.402 1.212
Mol2a 1.079 1.404 1.014 1.395/1.396/1.388/ 1.360 1.549 1.215/ 1.324
1.398/1.390/1.414 1.211
Mol2b 1.079 1.410 1.018 1.400/1.392/1.391/ 1.361 1.551 1.214/ 1.325
1.393/1.394/1.412 1.211
Mol2c 1.078 1.393  1.020 1.408/1.386/1.395/ 1.372 1.550 1.211/ 1.323
1.383/1.397/1.421 1.209
Mol2d 1.078 1.397 1.023 1.403/1.391/1.395/ 1.369 1.550 1.213/ 1.325
1.386/1.402/1.423 1.208
B5 0.991 1.362 1.540 1.248/
1.248
Mol3a 1.080 1.404 1.016/ 1.395(1.395)/1.396(1.396)/ 1.352/ 1.548 1.224/
1.016  1.389(1.389)/1.398(1.398)/ 1.352 1.224

1.390(1.390)/1.414(1.414)

Mol3b 1.080/ 1.410/ 1.020/ 1.400(1.400)/1.392(1.392)/ 1.354/ 1.551 1.222/
1.079 1412 1.021 1.391(1.391)/1.393(1.393)/ 1.355 1.224
1.394(1.394)/1.412(1.413)

Mol3c 1.078 1.395 1.021/ 1.407(1.407)/1.387(1.387)/ 1.363/ 1.551 1.218/
1.021 1.395(1.395)/1.384(1.384)/ 1.363 1.218
1.397(1.397)/1.421(1.421)

Mol3d 1.079 1.398 1.024/ 1.403(1.403)/1.391(1.391)/ 1.362/ 1.549 1.219/
1.024  1.395(1.395)/1.386(1.386)/ 1.362 1.219
1.402(1.402)/1.422(1.422)

Para todo el grupo de moléculas, las distancias de enlace C—C siempre se alargan
con respecto a sus blancos.

El enlace C=0, que participa en «a, se acorta al participar el O como aceptor en el
puente de hidrégeno, al igual que el C=0 que participa en el puente de hidrégeno
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B. La distancia del enlace C-O que solo se presenta en el subconjunto Mol2,
presenta acortamientos.

5.1.1.2. MOLECULA ESTABLE vs. MOLECULA ROTADA

Para estudiar el efecto del puente de hidrégeno sobre las distancias interatdmicas
es necesario comparar con la molécula cuando no presenta la interaccion, es
decir, usar referencias internas. Para ello, construimos las moléculas “rotadas”, en
las cuales se fijan los angulos diedros apropiados para “romper” o “desaparecer” la
o las interacciones de puente de hidrégeno, dejando sin restricciones al resto de la
molécula. La optimizacion de las moléculas rotadas se llevé a cabo con el
funcional B3LYP y la base 6-311++G**. En la Tabla 5.4 se muestran los cambios
en las distancias interatdmicas de los enlaces de interés en términos cualitativos.

Tabla 5.4. Cambios en las distancias interatémicas debidas a la rotacion de los angulos diedros
gue implican a los puentes de hidrégeno.
Ca—H Cw—-N N-H C-C Anillo N-C c-C C=0(at)
(A—H) (A—H)

Sin interaccién o
Subconjunto Moll
Alargamiento  Alargamiento  Alargamiento  Alargamiento/ Alargamiento Acortamiento  Acortamiento
(ayb) Acortamiento
Acortamiento
(cyd)

Sin interaccion B
Subconjunto Mol2
Sin cambios  Alargamiento Sin cambios  Alargamiento  Sin cambios  Alargamiento
Sin interaccion y
Subconjunto Moll
Sin cambios Acortamiento  Alargamiento/ Alargamiento  Acortamiento  Sin cambios
Acortamiento
Subconjunto Mol2
Sin cambios ~ Alargamiento  Acortamiento  Acortamiento  Acortamiento  Sin cambios  Sin cambios
(cyd)
Alargamiento
(ayh)
Sin interacciones a y B
Subconjunto Mol2
Alargamiento  Alargamiento  Alargamiento  Sin cambios  Alargamiento  Sin cambios
Subconjunto Mol3
Alargamiento  Acortamiento  Acortamiento  Alargamiento  Alargamiento  Alargamiento  Acortamiento
Sin interacciones ay y
Subconjunto Moll
Alargamiento Acortamiento  Acortamiento  Alargamiento  Acortamiento  Acortamiento
Subconjunto Mol2
Alargamiento  Alargamiento  Acortamiento  Acortamiento  Acortamiento  Sin cambios
(cyd)
Alargamiento
(ayh)

Subconjunto Mol3
Alargamiento  Alargamiento  Acortamiento  Acortamiento  Alargamiento  Alargamiento  Acortamiento
Sin interacciones By B
Subconjunto Mol3
Sin cambios  Alargamiento  Acortamiento  Sin cambios  Alargamiento  Acortamiento  Acortamiento
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Una generalidad que encontramos es el comportamiento del enlace C»—H que al
igual que un puente de hidrogeno intermolecular la distancia del enlace se acorta
al estar participando en la interaccion de puente de hidrogeno. Un comportamiento
asi de claro no se muestra en el enlace N-H, pues este muestra acortamientos y
alargamientos, dependiendo de la rotacion, aqui cabe recordar que en los
subconjuntos Mol2 y Mol3 participa el enlace N-H en puentes de hidrégeno
bifurcados, por lo que al romperse un puente de hidrégeno sigue participando en
otra interaccion, ya sea 3 o y. En el subconjunto Moll, no ocurre esto y se acorta
cuando se rompe la interaccion vy, lo cual es consistente con el alargamiento que
presenta con respecto a las moléculas blanco. Este comportamiento presentan los
puentes de hidrogeno de fuerza media, por lo que se podria decir que la
interaccion y, B o bien la interaccion bifurcada es mas fuerte que el puente de
hidrogeno a.

Mientras que los cambios que se presentan en las longitudes de enlace tanto del
anillo como en el sustituyente se pueden deber a la deslocalizacion electronica,
pues al desaparecer el puente de hidrégeno se necesita un nuevo arreglo
electronico y de ahi su variacién. Otro punto podria ser al revés, que gracias a la
deslocalizacion electronica se den las interacciones de puente de hidrégeno, los
llamados puentes de hidrogeno de resonancia asistida.

5.2. CONFORMEROS CIS Y TRANS

Las moléculas que contienen un grupo oxamida, R;.—NHCO-CONH-R, en general
prefieren la configuracion anti *. Para comprobar que efectivamente las moléculas
de estudio cumplen con esto, calculamos las estructuras en las conformaciones
sin y anti, en la Tabla 5.5 se muestran las diferencias de energia encontradas para
ambos conférmeros.

Tabla 5.5. Diferencias de energia entre los conférmeros cis y trans para las moléculas de estudio,
usando geometrias B3LYP/6-311++G**

AE Mol2 Mol2a Mol2b Mol2c Mol2d Mol3a Mol3b Mol3c  Mol3d
(Kcal/mol)
Eyans- Ecis  -2.73 3.41 -2.94 -1.25 -1.09 -11.85 - -14.40 -14.40

Observamos que unicamente para Mol2a, el conférmero sin es mas estable que el
anti, en la Figura 5.3 mostramos ambos conformeros.
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Conférmero anti Conférmero sin
Figura 5.3. Conférmeros trans y cis de la molécula Mol3a.

En ambos conférmeros se forman la misma cantidad de interacciones de puente
de hidrégeno, las distancias no cambian de manera importante. Comparando las
respectivas distancias de puente de hidrégeno, la mayor diferencia se da
precisamente en la interaccion 3, donde el oxigeno aceptor es el que cambia, la
distancia se reduce en 0.07 A, al ser el aceptor el oxigeno del grupo funcional éter.
Aln cuando hay una diferencia de energia de 3.41 kcal/mol entre ambos
conférmeros seguiremos tomando a la conformacién anti como la geometria de
trabajo. Para el resto de las moléculas es claro de la Tabla 5.5 que la
conformacion més estable es la anti.

La conformacion sin de Mol3b no fue posible obtenerla, el impedimento estérico es
muy grande, pues los dos sustituyentes b quedan frente a frente sin el suficiente
espacio.

5.3. ENERGIA DE INTERACCION

Una de las formas que existen para estimar la energia de puentes de hidrégeno
intramoleculares es obteniendo la diferencia de las energias de los conférmeros
sin y anti'®. En el caso de las moléculas de estudio no aplicamos este hecho, ya
que al pasar a la conformacién sin se forman nuevamente interacciones de
puentes de hidrogeno, es decir no podemos conocer de manera explicita la
contribucion energética de las interacciones en la estabilidad de la molécula y
mucho menos podemos asignar a cada puente de hidrégeno su energia de
interaccion. Por lo que para analizar la contribucion energética de los puentes de
hidrogeno, se realizaron torsiones sobre los angulos diedros correspondientes a
los puentes de hidrégeno, lo que nos dara una idea de la energia de interaccion.
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Esta energia de interaccion se estimd como la diferencia entre las energias de las
moléculas rotadas y la molécula mas estable (la que presenta los puentes de
hidroégeno).

Para la molécula Mol2@ se realizaron dichas torsiones con los métodos B3LYP y
MP2 y el conjunto de base 6-311++G**. En la Figura 5.4 se muestra el perfil de
energia de torsion para el puente de hidrégeno a, la rotacion es simétrica, a 180°
volvemos a tener a la molécula con la interaccion a.

De la figura es evidente que MP2 predice a una estructura fuera del plano,
mientras que B3LYP la conserva plana, esto ya lo habiamos comentado en la
optimizacién de las moléculas. Otro punto importante es la diferencia que existe
entre ambos perfiles, esto es, para MP2 la barrera energética que se debe vencer
para romper el puente de hidrégeno a, es aproximadamente de 2.64 kcal/mol, 1.63
kcal/mol menos que para B3LYP.

*
4 4 L J
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Ll 2
>3
*
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*
0% = L
0 20 40 60 80 100

Angulo de torsién (grados)

Figura 5.4. Grafica de la torsion para romper la interaccion o en Mol2@. B3LYP(rombos),
MP2(cuadros).

Para el puente de hidrogeno B, la diferencia energética entre ambos métodos es
pequefias, tan solo es de 0.35 kcal/mol para romper la interaccion. En la Figura
5.5. se muestra la curva.
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Figura 5.5. Grafica de la torsion para romper la interaccion  en Mol2@. B3LYP(rombos),
MP2(cuadros).

La Figura 5.6 muestra el perfil energético de la ruptura de las interacciones a vy .
Esto es, en el &ngulo de torsién de 90°, en la molécula no existe ningun puente de
hidrogeno, las distancia a las cuales se encuentran los atomos participantes son
muy grandes como para que exista una interaccién, para llegar a esta
configuracion la barrera energética que se debe de vencer es de 18.91 kcal/mol y
15.92 kcal/mol para B3LYP y MP2 respectivamente. En la Figura 5.6, so6lo se
muestran tres puntos debido a que en el resto de los angulos de torsién la
molécula se encuentra en algunos casos con impedimentos estéricos y en otros la
imposicion del angulo diedro y la relajacion del resto de la molécula llevan a una
conformacion en la cual sigue existiendo el puente de hidrégeno . Los puntos que
se muestran aseguran que no existe ninguna de las interacciones y no existen
problemas estéricos.
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Figura 5.6. Grafica de la torsion para romper las dos interacciones a y  en Mol2. B3LYP(rombos),
MP2(cuadros).
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Es importante decir que la suma de las energias individuales de torsion de las
interacciones o y B, no es igual a la energia de torsion de romper las dos
interacciones a la vez. La diferencia entre ambos métodos es de 2.99 kcal/mol, la
cual es pequeia. Por lo que decidimos hacer uso del método B3LYP de menor
costo computacional con respecto a MP2 y con resultados similares.

En la Tabla 5.6, se muestra la energia necesaria para el rompimiento de las
interacciones de puente de hidrégeno intramoleculares para cada una de las
moléculas de estudio.

El puente de hidrogeno o sélo puede romperse individualmente en Mol2 y las
moléculas del subconjunto 1, vemos que para éstas, la energia de torsion es
aproximadamente tres veces mas grande que para la molécula Mol2. Esta
importante diferencia podriamos atribuirsela al sustituyente. ElI rompimiento
individual de B sélo se da en el subconjunto 2 y parece que la presencia del
sustituyente no le afecta, las energias son del mismo orden. La interaccion vy, en
los subconjuntos 1 y 2 es posible rotarla individualmente, comparando con el
mismo sustituyente, la energia es del mismo orden, o sea que la longitud de la
cadena que contiene a la amida no impacta en su energia.

Tabla 5.6.Energia de las torsiones (B3LYP/6-311++G**) para el rompimiento de los puentes de
hidrégeno intramoleculares en las moléculas de estudio.

Mol1d Molla Mollb Mollc Mol1ld
o 13.85 15.20(12.32)* 13.49 15.57 16.43
5 - - 3.92 7.98 14.72
a,y - 5.00 4.83 7.15 10.60
Mol2@ Mol2a Mol2b Mol2¢c Mol2d
o 4.27(2.64) - - - -
B 5.87(5.33) 5.20 4.84 3.82 3.25
Y - - 2.99 6.72 5.55
a,f 18.91(15.92) 22.31 18.49 16.98 17.46
o,y 5.62 5.48 7.30 9.28
Mol3@ Mol3a Mol3b Mol3c Mol3d
o - - - - -
B - - - - -
¥ - - - - -
a,p - 27.08 - 21.14 -
o,y - 5.53 - - 9.37
B.B - 11.42 9.83 8.52 7.35

*MP2/6-311++G** entre paréntesis.

La energia del rompimiento doble oy y en el subconjunto 1, no corresponden a la
suma de las energias de torsién individuales como ocurre en la Mol2. El
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rompimiento a y B es el que muestra mayores energias de torsion, mientras que
para el a y y son menores de 11 kcal/mol. Solamente en el subconjunto 3 se da el
rompimiento de dos puentes de hidrégeno B, permaneciendo la energia de torsion
casi del mismo orden.

En general, observamos que dar una estimacion de la energia de interaccion de
los puentes de hidrogeno que se encuentran en las moléculas de estudio no es
facil, pero a partir de la Tabla 5.6, podriamos decir que las interacciones o son las
mas fuertes, y dependiendo del sustituyente siguen las vy, si el sustituyente es c o d
y las B con el sustituyente b.

Esta ultima observacion va en contra de las clasificaciones ya expuestas en el
Capitulo 1'°, pues la interaccion del tipo C—H---O, es considerada dentro de los
puentes de hidrogeno no convencionales y por lo tanto débiles, mientras que el
puente de hidrogeno N-H---O=C es convencional y por lo tanto fuerte. Este
comportamiento fuera de lo comun nos lleva a pensar que hay otros factores que
interviene en la fuerza de estos puentes de hidrégeno intramoleculares, tales
como los geométricos, pues tan sélo de la Tabla 5.1 podemos ver que la
interaccion C—-H:--O se ve mas favorecida que la N-H:--O=C, al presentar un
angulo de 120° y formar un anillo de seis lados, mientras que el segundo puente
de hidrogeno, presenta un angulo de 109° y la formacion de un anillo de cinco.
Otro factor que no esta medido explicitamente por la energia de torsion puede ser
la deslocalizacion electronica, que tal vez contribuir en este comportamiento no
esperado.

Tratando de indagar mas sobre la energia involucrada en las rotaciones,
construimos un modelo sencillo que nos permitira observar el costo energético de
rotar un enlace C-C, que es precisamente el que se rota para eliminar la
interaccion B. En la Figura 5.7 mostramos el modelo, la optimizacion se realiz6 con
el funcional B3LYP y el método MP2, ambos con el conjunto de base 6-311++G**,
en este modelo se tratd de representar el entorno quimico de las oxamidas de
estudio pero sin que se formara ninguna interaccion de puente de hidrégeno. En la
Figura 5.8 se encuentra la curva del costo energético de la rotacion del enlace.
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Figura 5.7. Molécula modelo para la rotacién de Figura 5.8. Energia necesaria para rotar un
un enlace C-C enlace C — C. B3LYP(rombos), MP2(cuadros).
Conjunto de base 6-311++G**

La energia necesaria para la rotacion del enlace C-C es de 6.08 kcal/mol con el
método MP2, comparando esta energia con la necesaria para la rotacion del
puente de hidrégeno B de la molécula Mol2 que es de 5.33 kcal/mol con el mismo
meétodo, observamos que ésta ultima es incluso mas pequefia que la de la rotacion
de un enlace C-C. Lo que sugiere que el costo energético de la torsion del puente
de hidrégeno 3 es puramente la energia de rotacion del enlace C—-C.

Para B3LYP, las energias son practicamente iguales, 5.99 kcal/mol para el enlace
C-C y 5.87 para la torsién de B.

Para el enlace C-N (C del anillo), involucrado en la torsion de los enlaces a y y se
propusieron los modelos mostrados en la Figura 5.9, ambos optimizados con el
funcional B3LYP y el método MP2 con el conjunto de base 6-311++G**.

™
L

O

Modelo | Modelo 11
Figura 5.9. Modelos para la rotacién de los puentes de hidrégeno a. y y
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Para los Modelos 1y II, tenemos el perfil de energia en la Figura 5.10. Los cambios
bruscos en la energia del Modelo I, estan relacionados a la posicion del hidrogeno
de la amina con respecto del hidrégeno del benceno, para 130° la distancia entre
ellos es de 3.11A y a 135° de 2.28 A. Para MP2 esto no sucede y se aprecia una
curva mas suave.

Los modelos propuestos, | y Il, muestran que si crece el tamafio del sustituyente
crece la energia necesaria para rotar el enlace C—N, para el Modelo | se necesitan
5.53 kcal/mol y para el 1l, 6.17.

Las torsiones que involucran a este enlace, son las interacciones o y a las
rotaciones de los dos puentes de hidrogeno, o y y. La rotacion de estos ultimos
juntos involucra energias en el rango de 4.83 a 10.60 kcal/mol y parece que
depende del sustituyente, pues para el sustituyente a se observa que es el que
requiere de menos energia y asi sucesivamente hasta el d que presenta la mayor
energia de torsion.
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0 20 g\nggl% de8t00r3|100r?(g%§8osl)4o 160 Angulo de torsion (grados)
Modelo | Modelo 11
Figura 5.10.Perfil energético de los modelos | y Il. B3LYP(rombos), MP2(cuadros), base 6-
311++G**

La energia de rotacion del enlace C—N se encuentra dentro del intervalo de
energia, considerando las limitaciones de los modelos podemos hacer algunas
aproximaciones, es decir, para los sustituyentes a y b, en los tres subconjuntos de
moléculas podemos decir que la energia de torsion para las interacciones a y y es
puramente la energia de rotaciéon del enlace C-N, mientras que para el
sustituyente c, la energia de romper ambas interacciones de puente de hidrégeno
es de aproximadamente 2 kcal y para el sustituyente d de 4.2.

Comparando las energias de torsion de los enlaces C—C y C-N y las barreras
energéticas de las torsiones de las moléculas de estudio, se puede ver que los
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puentes de hidrégeno intramoleculares de la familia de oxamidas de estudio
presentan energias de interaccion débiles.

5.4. CAMBIOS EN LA CONSTANTE DE APANTALLAMIENTO DE RMN

En la Tabla 5.7 se presentan los cambios porcentuales de o del hidrégeno
participante cuando esta presente la interaccidon y cuando se ha rotado para
desaparecerla.

% cambio ¢ = Jretade “Tepmente ) o 10000 (5.1)

Orotada

Tabla 5.7. Cambios porcentuales de ¢ en el hidrégeno participante en el puente de hidrégeno,
B3LYP/6-311++G**

Mol1l Mol2 Mol3
Molld Mol2g Mol3g

o - 17.77 -
B - 10.15 -
v - - -
Molla Mol2a  Mol3a
o 10.32 7.50 9.40
B - 9.39 10.33
Y 6.33 7.76 4.00
Mollb  Mol2b  Mol3b
o 7.93 7.52 7.02
B - 7.68 8.40
Y 33.27 10.83 10.12
Mollc Mol2c  Mol3c
o 8.50 9.21 9.42
B - 7.01 7.02
y 16.52 19.17  20.19
Molld Mol2d  Mol3d
o 11.47 8.33 8.63
B - 5.69 6.08
y 20.92 20.02 19.86

En general observamos que los cambios son grandes, el menor es de 4% vy el
mayor de 33.3%. En el conjunto de aductos que hemos estudiado que presentan
puentes de hidrégeno intermoleculares, el mayor cambio que presento el
hidrogeno participante fue de alrededor de 15%, lo que correspondia a una
energia de interaccibn de aproximadamente de 10 kcal/mol. Nuevamente,
recordemos que en los puentes de hidrogeno intramoleculares esta involucrada
posiblemente la conjugacion.
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Analizando el comportamiento del hidrogeno participante, vemos que cuando se
forma un puente de hidrogeno a, el efecto del sustituyente es evidente aunque no
participe en esta interaccion. Para Mol2 que no contiene a ningun sustituyente,
vemos que el cambio en o para el hidrogeno participante es mucho mayor con
respecto a los hidrégenos de las moléculas que contienen sustituyentes. Por otra
parte, el efecto de participar en una interaccion bifurcada no tiene un efecto en los
cambios de o, pues en el subconjunto 3, el puente de hidrégeno a esta en esta
situacién y el porcentaje de cambio es muy similar a los de los subconjuntos 1y 2.
Lo mismo sucede para los puentes de hidrégeno B y vy, los cambios en ésta Ultima
interacciéon son mas pronunciado para los sustituyentes c y d.

Para observar los cambios de ¢ del hidrogeno participante sin los efectos de la
torsion y de la posible deslocalizacibn, comparamos los cambios entre el
hidrogeno participante en el puente de hidrogeno y moléculas “blanco”, estas no
presentan interacciones pero tratan de simular el ambiente quimico del hidrogeno,
Figura 5.11. El blanco B6, es para comparar con el hidrégeno participante de la
interaccion o, B7 con el hidréogeno de la interaccion y en el subconjunto Moll, B8
con el hidrégeno participante en las interacciones B y y del subconjunto Mol2 y
finalmente B9 es para el hidrégeno participante en las interacciones B y y del
subconjunto Mol3.

> ¢ bd
é e ) " (9] \'0 C . Q @
B6 B7 B8 B9
Figura 5.11. Moléculas “blanco”
Los cambios de o se calcularon a partir de
Yocambio g = Zelpuente Zbianco ) g 000/ (5.2)

O ¢ /puente

En la Tabla 5.8 se pueden ver los resultados de los cambios de 0. Observamos
que los cambios son negativos, esto significa que ¢ es mas pequefia cuando el
hidrogeno esta participando en el puente de hidrogeno que cuando se encuentra
sin ninguna interaccion de este tipo. El hidrogeno de la interaccion a es el que
menor cambio muestra, viéndose afectado en mayor proporcion por el sustituyente
C.
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Tabla 5.8. Cambios de o del hidrégeno participante con respecto a las moléculas blanco.

Mol1l Mol2 Mol3
Molld Mol2d Mol3d

o - -6.37 -
B - -16.71 -
y - - -
Molla Mol2a Mol3a
o -6.58 -6.98 -6.81
B - -21.4 -19.19
y -14.1 -21.4 -19.19
Mollb  Mol2b  Mol3b
o -7.61 -6.08 -7.14
B - -26.04 -23.84
y -63.5 -26.04 -23.84
Mollc Mol2c  Mol3c
o -9.24 -9.37 -9.76
B - -41.97 -38.88
y -36.16 -41.97 -38.88
Molld Mol2d  Mol3d
o -7.88 -8.41 -9.08
B - -42.15 -38.67
y -37.0 -42.15 -38.67

Podemos decir que cuando el hidrégeno participa en un puente de hidrégeno,
disminuye o, es decir el apantallamiento se ve disminuido como consecuencia de
un rearreglo electrénico, por lo que los cambios en la constante ¢ nos ayudan a
determinar la presencia de interacciones débiles.

Por otra parte al tomar los valores absolutos de los cambios en ¢ y compararlos
con los cambios que presenta en los puentes de hidrégeno intermoleculares, los
cambios en 0 que se da en los intramoleculares corresponderian a interacciones
de puente de hidrogeno de fuerza media y fuertes.

5.5. APLICACION DE AIM Y ELF EN LA FAMILIA DE OXAMIDAS

Para llevar a cabo el analisis topoldgico de las moléculas, fue necesario obtener
las densidades B3LYP/6-311++G**. Los puntos criticos se evaluaron con el
programa ToPMoD®.

Las interacciones que se forman en las moléculas de estudio presentan un punto
critico de enlace, bcp en el contexto de AIM, mientras que muestran un minimo,
Xo, €n el perfil de la ELF, lo que demuestra nuevamente su existencia. En la Tabla
5.9 se presentan los datos de la densidad en el bcp y L(r)=-V?p(bcp), asi como el
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valor de la ELF en el punto Xo, para el puente de hidrégeno o (por razones de
espacio solo se reporta esta interaccion).

Tabla 5.9. Valores de la ELF(X,), de p y L(r) en el bcp de la interaccion a, (u.a.)
Moll Mol2 Mol3

Mol1@ Mol2@ Mol3@

ELF(Xo) - 0.051 -
p(bcp) - 0.016 -
L(r) - -0.057 -

Molla Mol2a Mol3a

ELF(Xo) 0.054 0.051 0.050
p(bcp) 0.017 0.016 0.016
L(r) -0.060 -0.057 -0.056
Mollb Mol2b Mol3b

ELF(Xo) 0.063 0.049 0.048
p(bcp) 0.020 0.016 0.016
L(r) -0.068 -0.057 -0.056
Mollc Mol2c Mol3c

ELF(Xo) 0.066 0.065 0.064
p(bcp) 0.021 0.020 0.020
L(r) -0.072 -0.071 -0.071
Molld Mol2d Mol3d

ELF(Xo) 0.016 0.061 0.060
p(bcp) 0.012 0.019 0.019
L(r) -0.067 -0.067 -0.067

De los criterios de Popelier®, vemos que se cumple la existencia de un bcp
asociado a un puente de hidrégeno, el valor de la densidad en el bcp esta dentro
del intervalo [0.002,0.040] u.a. asi como los valores del laplaciano de la densidad
en el bcp se encuentran entre [-0.15, -0.02] u.a.

En la Figura 5.12, mostramos la relacion entre la densidad evaluada en el bcp y el
valor de la ELF en Xy, la correlacién es de 0.957, lo que implica que la densidad
electrénica tiene correspondencia en la ELF.

De la Figura 5.12, vemos que la parte superior contiene menor cantidad de puntos,
ésta corresponde a las moléculas que contienen a los sustituyentes ¢ y d, donde el
bcp es el asociado al puente de hidrogeno 1.
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Figura 5.12. Relacion entre p(bcp) y ELF(Xo). p(bcp)=0.2395ELF(X,) + 0.0052
R2 = 0.9568

La relacién encontrada entre las distancias del hidrégeno al bcp con respecto al
hidrogeno y el punto Xp, no solo se cumple para los puentes de hidrogeno
intermoleculares sino también para los intramoleculares. En la Figura 5.13
mostramos la correlacion encontrada para los tres tipos de puentes de hidrogeno
que presentan las moléculas de estudio.

Las tres interacciones muestran una buena correlacion, mayor a 0.90.
Nuevamente, la presencia de interacciones bifurcadas no cambia la relacion de las
distancias.

25 4

15 4

d(H-bcp) A

0.5 ~

0 0.5 1 15 2
dH- X A

Figura 5.13. Relacion entre d(H — Xo) y d(H - bcp). Puentes de hidrégeno o (rombos), y= 0.8651x +
0.1304, R* = 0.9608. Puentes de hidrégeno B (cuadros), y = 0.8411x + 0.1513, R? = 0.933. Puentes
de hidrégeno y (triangulos), y = 0.9564x + 0.0563, R* = 0.914
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Comparando con la Figura 4.20 de los puentes de hidrogeno intermoleculares
podemos ver que estos valores se encuentran en el rango de los presentados por
las interacciones F—H---:O y N—H:--O, es decir, son comparables con interacciones
de puente de hidrogeno consideradas como fuertes.

Mientras que el resto de los puntos corresponden a interacciones de fuerza media,
con energias entre 4 y 5 kcal/mol.

La existencia de los puentes de hidrégeno intramoleculares en las moléculas de
estudio es mas que evidente, pues exhiben comportamientos similares a los
intermoleculares. El impacto que tienen sobre la energética y estabilidad de la
molécula aun no es del todo claro, pues recordemos que no es una interaccion
que pueda aislarse de los demas pardmetros que estdn presentes en cada
estructura molecular, tales como la deslocalizacion electrénica.

5.6. ANALISIS DE POBLACION DE HIRSHFELD EN LA FAMILIA DE
OXAMIDAS.

El analisis de poblacion de Hirshfeld se realizé con el programa NWChem® en la
familia de moléculas de estudio.

Para estudiar el comportamiento de la distribucion de las cargas debido a la
presencia de puentes de hidrogeno se construyeron moléculas blanco, Figura
5.14, que nos sirvieron como puntos de referencia. Las moléculas blanco se
dividen en el grupo llamado “Blanco1”, que no presentan ninguna interaccion vy
representan al benceno con los cuatro diferentes sustituyentes, este grupo sirve
de referencia para los oxigenos aceptores del puente de hidrégeno y y el
hidrégeno participante en o.

El grupo “Blanco 2”, no contiene a los sustituyentes pero si a la cadena que
contienen a la amida, en este conjunto se presentan las interacciones de puente
de hidrégeno a y B. Por lo que sirve de referencia para el hidrogeno participante
en la interaccion y.

También se compararon con las estructuras rotadas, es decir, sobre las
estructuras donde se aplico6 una rotacion sobre los angulos diedros pertinentes
para romper geométricamente la interaccion de puente de hidrégeno.

Los cambios en la carga se calcularon de la siguiente manera,

AC, = cargQysinal x — €argQipicial x (5.3)
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Con respecto de los blancos tomamos a la molécula que presenta a los puentes
de hidrégeno como el estado final, mientras que las moléculas rotadas se tomaron
como la molécula final y la inicial es la que presenta los puentes de hidrogeno.

Blanco 1c Blahcold

Blanco2_1 Blanco2_2 Blanco2_3

Figura 5.14. Moléculas blanco. A) Blanco 1, B) Blanco 2

Los atomos de interés estudiados fueron, el carbono donador en «, (Tabla 5.10), el
H de esta interaccion (Tabla 5.11) y el oxigeno aceptor (Tabla 5.12). También el
nitrégeno donador en las interacciones de B y vy,(Tabla 5.13), el hidrogeno (Tabla
5.14) y los oxigenos aceptores para el puente de hidrogeno By el y, (Tabla 5.15y
Tabla 5.16).
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Tabla 5.10. Cambios en la carga del carbono donador de hidrégeno en el puente de hidrégeno o.

Molécula Blancol Blanco2 sla. s/B sly
Molla -0.012 0.002  0.001 - 0.000"
Mollb -0.010 0.002  -0.008 - -0.002/0.013"
Mollc -0.017 0.009 -0.014 - 0.008/0.018"
Molld -0.015 0.006  -0.016 - 0.005/0.015"
Mol2@ 0.010 0.002 -0.010(c.y B)

Mol2a -0.007 0.002  -0.008* 0.001 0.011"
Mol2b -0.005 0.002 -0.012* 0.003 -0.005/0.005"
Mol2c -0.015 0.006 -0.009* 0.002 0.005/0.016"
Mol2d -0.012 0.004 -0.010* 0.002 -0.003/0.014"
Mol3a -0.008 0.002 -0.018* 0.001 0.000"
Mol3b -0.006 0.002 - 0.002 -
Mol3c -0.015 0.007  -0.013* 0.001 -
Mol3d -0.013 0.004 - 0.000 0.014"

* Implica la ruptura de a. y p. © Implica la ruptura de a. y y

De la Tabla 5.10 observamos que el carbono donador de hidrégeno, se comporta
de la misma manera que los donadores en los puentes de hidrogeno
intermoleculares, es decir, gana carga con respecto del Blancol, donde no hay
puente de hidroégeno a, cuando se encuentra participando en la interaccion. Este
mismo carbono, gana carga cuando las interacciones o y [ desaparecen, esto
podria suceder por un nuevo arreglo que se dé en la deslocalizacion electronica.
En cuanto al Blanco2, recordemos que estos poseen a esta interaccion por lo que
los cambios son muy pequefios y nos indican una ligera pérdida de carga. El
mismo comportamiento se observa cuando se rompe la interaccion B y la ruptura
conjunta de los puentes de hidrogeno y y a.

El hidrégeno participante en la interaccion de puente de hidrégeno o, gana carga
con respecto al Blancol, con respecto a Blanco2 pierde. El efecto sobre él, de la
rotacion de los angulos diedros para eliminar a o, parece no afectarle, es decir, no
hay cambios. Pero si se rompe junto con By y en general pierde carga.

Tabla 5.11. Cambios en la carga del H participante en el puente de hidrégeno a.

Molécula Blancol Blanco2 slo s/B sly
Molla -0.001  0.008  0.000 - 0.007"
Mol1lb -0.002  0.006  0.001 - -0.001/0.006"
Mollc -0.008 0.011  0.000 - 0.004/0.0117
Mol1d -0.005 0.10 -0.002 0.002/0.007"

Mol2@ - - 0.005 0.001 -0.003 (ay p)
Mol2a ~ 0.000  0.001 -0.002* 0.001 0.006"
Mol2b  0.001  0.001 -0.002* 0.002 -0.003/0.003"
Mol2c ~ -0.007  0.004 0.002* 0.002 0.002/0.010"
Mol2d ~ -0.005  0.002  0.002* 0.002 -0.001/0.009"
Mol3a  -0.001  0.007 -0.005* 0.002 0.007"
Mol3b  -0.006  0.001 - 0.003 -
Mol3c ~ -0.014  0.004  0.005 0.002 -
Moldd ~ -0.012  0.002 - 0.003 0.015"

* Implica la ruptura de oy p. " Implica la ruptura de oy y

103



El aceptor de la interaccion, pierde carga con respecto al Blanco2, a la ruptura
s6lo de a y a la desaparicion de ésta junto con el puente de hidrégeno 3, pero
gana carga cuando a Yy y son rotados.

Tabla 5.12. Cambios en la carga del oxigeno aceptor de hidrégeno en el puente de hidrégeno a.

Molécula Blanco2 slo. s/B sly
Molla 0.016 0.000 - 0.007"
Mol1lb 0.006 0.038 - 0.013/-0.014"
Mollc 0.035 0.040 - -0.010/-0.028"
Mol1d 0.027 0.040 - -0.005/-0.023"
Mol2@ - -0.021 0.002 0.023 (o y P)
Mol2a  -0.004 0.037* 0.001 -0.016"
Mol2b -0.006 0.044* -0.001 0.009/-0.014"
M ol2c 0.016 0.041* -0.002 -0.003/-0.031"
Mol2d 0.008 0.043 -0.001 0.003/-0.030"
Mol3a 0.016  0.064/0.009 0.002/0.002 -0.018"

Mol3b 0.017 - 0.006/0.037 -
Mol3c 0.032  0.071/0.014 0.023/0.029 -
Mol3d 0.030 - -0.017/0.046  0.026/0.050"

* |Implica la ruptura de o y p. " Implica la ruptura de a. y y

El donador de hidrégeno para los puentes de hidrégeno B vy vy, presenta ganancia
de carga en general, incluso cuando se rompe la interaccion o, en la cual no
participa.

Tabla 5.13. Cambios en la carga del nitrdgeno donador de hidrégeno en los puentes de hidrégeno

Byy
Molécula Blanco2 sla s/B sly
Molla -0.006 -0.012 - -0.019"
Mol1b -0.034 -0.020 - 0.031/0.014"
Mollc -0.007 -0.022 - 0.002/-0.028"
Mol1d -0.003 -0.025 - -0.005/-0.029"
Mol2@ - -0.017 0.001 -0.040 (o y P)
Mol2a 0.000 -0.046* -0.001 -0.018"
Mol2b -0.003 -0.048* -0.003 0.002/-0.010"
Mol2c -0.004 -0.039* -0.001 0.003/-0.016"
Mol2d 0.001 -0.041* -0.002 -0.001/-0.0177

Mol3a  -0.005/-0.004 -0.050/-0.006 -0.009/-0.010 0.0017/-0.017"
Mol3b  -0.004/-0.003 - -0.006/-0.022 -
Mol3c  -0.003/-0.003 -0.038/-0.010 -0.010/-0.011 -
Mol3d  -0.001/-0.001 - -0.005/-0.015 -0.021%/-0.008"

* Implica la ruptura de oy B. © Implica la ruptura de a. y y

El hidrogeno que participa en las interacciones B y v, e incluso en ambas al mismo
tiempo, gana carga con respecto al Blanco2, pero pierde en las otras situaciones.
Vale la pena recordar que dejar a este hidrogeno sin participar en una interaccion
no siempre se cumple, pues participa en puentes de hidrogeno bifurcados, por lo
que al girar un angulo diedro y quitar un puente de hidrogeno, el hidrogeno adn
interacciona en el otro puente.
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Tabla 5.14. Cambios en la carga del hidrogeno participante en los puentes de hidrogeno By y.

Molécula Blanco2 sla, s/B sly
Molla -0.011 0.008 - 0.004"
Mol1b -0.051 0.030 - 0.039/0.048"
Mollc -0.029 0.009 - 0.021/0.017"
Mol1d -0.025 0.007 - 0.021/0.020"
Mol2@ - 0.001 0.011 0.005(ac y B)
Mol2a -0.009 0.008* 0.008 0.008"
Mol2b -0.020 -0.006* 0.006 0.009/0.020"
Mol2c -0.025 -0.002* 0.005 0.019/0.030"
Mol2d -0.020 -0.003* 0.004 0.009/0.025"
Mol3a  -0.006/-0.006 0.010*-0.002* 0.006/0.006  0.001%/0.009"
Mol3b  -0.009/-0.007 - 0.006/-0.014 -
Mol3c  -0.017/-0.017 0.007*/-0.006* -0.001/-0.002 -
Mol3d  -0.015/-0.014 - 0.004/-0.008 0.0187/-0.013"

* Implica la ruptura de a y p. © Implica la ruptura de a. y y

El oxigeno aceptor en B pierde carga con respecto al Blanco2, nuevamente este
aceptor en el subconjunto Mol3, participa como aceptor de dos hidrégenos, en
donde en general pierde carga, lo mismo que cuando se quita el puente de
hidrégeno o, mientras gana carga cuando y desaparece, pues no tiene que
“‘competir’ con el oxigeno aceptor de vy, en el puente de hidrogeno bifurcado que
forman.

Tabla 5.15. Cambios en la carga del oxigeno aceptor de hidrégeno en el puente de hidrégeno .

Blanco2 slo s/p sly

Molécula

Molla - - - -

Mollb - - - -

Mollc - - - -

Molld - - - -

Mol2@ - -0.001 0.002 0.013 (o y P)

Mol2a 0.001 0.011 0.001 -0.001"

Mol2b 0.002 0.013* -0.001 -0.003/-0.003"

Mol2c 0.016 0.001* -0.008 -0.004/-0.010"

Mol2d 0.014 0.002* -0.008 -0.009/-0.010"

Mol3a  0.016/0.016 0.064*/0.009* 0.002/0.002 -0.002/-0.018"

Mol3b  0.017/0.016 - 0.006/0.037 -

Mol3c  0.032/0.032 0.071/0.014  0.023/0.024 -

Mol3d  0.030/0.030 - -0.017/0.046  0.026'/0.050

* |Implica la ruptura de o y p. " Implica la ruptura de a. y y

El aceptor en y de igual manera pierde carga con respecto al blanco, ganando

carga en todas las rotaciones.
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Tabla 5.16. Cambios en la carga del oxigeno aceptor de hidrogeno en el puente de hidrégeno y

Molécula Blancol sla s/ sly
Molla 0.005 0.003 - -0.003"
Mol1lb 0.062 -0.062 - -0.055/-0.079"
Mollc 0.002 -0.007 - -0.002/-0.004"
Mol1d 0.007 -0.005 - 0.008/-0.005"
Mol2@ - - - -

Mol2a 0.012 -0.004 -0.004 -0.006"
Mol2b 0.007 -0.001* 0.000 -0.002/-0.006"
Mol2c 0.018 -0.003* -0.008 -0.009/-0.016"
Mol2d 0.023 -0.005* -0.007 -0.016/-0.016"
Mol3a  0.013/0.013 -0.006*-0.001* -0.004/-0.004 0.000/-0.006"
Mol3b  0.040/0.025 - 0.000/-0.004 -

Mol3c  0.036/0.036 -0.033/-0.019  0.003/0.005 -

Mol3d  0.055/0.054 - -0.010/0.002  -0.013/0.019

* Implica la ruptura de a y p. © Implica la ruptura de a. y y

En los puentes de hidrégeno intermoleculares el donador y el hidrogeno
participante siempre ganan carga, lo mismo ocurre en los intramoleculares, los
donadores C y N ganan carga con respecto a los blancos. Lo mismo ocurre para
los hidrégenos participantes, aun cuando participen en puentes de hidrégeno
bifurcados. En cuanto a los aceptores, al igual que en los intermoleculares
pierden carga en general.

Para los intermoleculares encontramos una correlacion entre la ganancia de carga
del hidrégeno participante y la fuerza del puente de hidrogeno. Si comparamos las
ganancias de carga de los hidrogenos participantes en los puentes de hidrégeno
intramoleculares, encontramos que estos cambios corresponden a magnitudes
gue presentan las interacciones de puente de hidrogeno débiles, en especial el
puente de hidrégeno o, que presenta ganancia de carga muy pequefia. Por lo que
podriamos decir que los puentes de hidrogeno que se encuentran presentes en las
moléculas de estudio el mas débil es el a.

Por otra parte, el hecho de que un donador, hidrégeno o aceptor perciban cambios
en su carga aun cuando no participan en el puente de hidrégeno que se elimina,
podria estarnos indicando deslocalizacion electronica.

5.7. CONCLUSIONES

Las estructuras de las moléculas de estudio que presentan puente de hidrégeno
intramoleculares estan bien descritas por el funcional B3LYP y la base 6-
311++G**, pues al comparar a dos de ellas con los datos obtenidos
experimentalmente por rayos X, los angulos de enlace y de torsion son muy
cercanos, mientras que las distancias de puente de hidrégeno en algunos casos
incluso son iguales.
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Se pudo verificar que la presencia del puente de hidrégeno produce cambios en
las distancias interatdmicas, este efecto lo comprobamos al comparar con
diferentes blancos y las moléculas rotadas.

El célculo de la energia de interaccion del puente de hidrogeno intramolecular es
uno de los retos aun no superados, en la familia de oxamidas la rotacion de los
angulos diedros no ha sido suficiente para estimarla de manera correcta, pues
implica a la energia necesaria para la rotacion de enlaces y probablemente
también este involucrada la deslocalizacion.

Los cambios en o en los puentes de hidrégeno intramoleculares son grandes en
comparacién a los mostrados por los intermoleculares. Este pardmetro no
podemos asociarlo a la energia de la interaccién para los puentes de hidrogeno
intramoleculares.

El comportamiento de los puentes de hidrogeno intramoleculares en el contexto de
AIM y ELF se comportan de la misma manera que los intermoleculares, lo que
indica la existencia de la interaccion. La interpretacion fisica de la correlacion entre
d(H - Xo) y d(H - bcp) aun esté en estudio.

El cambio en la carga de Hirshfeld es consistente entre los puentes de hidrégeno
inter e intramoleculares, lo que ademas de confirmar la presencia de la interaccion
también puede ser asociado con una estimacion de la energia de interaccion.
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CONCLUSIONES Y PERSPECTIVAS

Del estudio de la KS-KED, es evidente que da informacion acerca de la
localizacion electronica y su aplicacion a sistemas moleculares es un tema que
puede seguirse desarrollando.

En cuanto a los puentes de hidrégeno intermoleculares, a partir de los resultados
del estudio de la constante o en aductos que presentan tal interaccion, se puede
concluir que la constante o del hidrégeno participante en los aductos es la que
mayores cambios presenta. El porcentaje de cambio del hidrégeno participante es
una buena estimacién para poder clasificar a los aductos de acuerdo a la
interacciébn que presentan ya que tiene una relacion directa con la fuerza que
presenta un puente de hidrogeno. Esto tiene una aplicacion directa sobre la
caracterizacion de los puentes de hidrogeno.

Los métodos BLYP, B3LYP y MP2 muestran la misma tendencia en la prediccion
del cambio de ¢ en el atomo de H participante si se usa la misma geometria.

Del estudio comparativo de geometrias, se observdé que la descripcion de la
interaccion tipo puente de hidrégeno es diferente dependiendo del método
empleado, por lo tanto es de suma importancia elegir aquel funcional o método
que lo describa de la mejor manera. De estudios anteriores® se ha encontrado
que el método MP2 es capaz de describir las interacciones débiles de mejor
manera con respecto meétodos basados en la Teoria de Funcionales de la
Densidad. Sin embargo en los aductos modelo estudiados en este trabajo, se
observa que una geometria obtenida por B3LYP esta descrita en muchos casos,
de igual manera que la del método MP2 si se usan funciones difusas en la base.
Una conclusién importante que se debe mencionar es que a una geometria fija los
cambios en ¢ calculados con el funcional B3LYP son similares a los que predice
MP2. Asi, si la geometria a usar es fija, digamos la experimental, la prediccion en
los cambios de o pueden ser estudiados con el funcional de intercambio y
correlacion B3LYP o con MP2.

Los aductos modelo no sélo sirven para plantear una metodologia adecuada para
los puentes de hidrogeno intramoleculares, sino también como modelos que
puedan simular los sitios donde se especula existe la interaccién de puentes de
hidrogeno. Esto en relacién con poder extender el estudio a moléculas de mayor
tamafio, tales como proteinas, pues sabemos que el costo computacional que
requiere la optimizacion de macromoléculas con niveles de teoria y conjuntos de
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base adecuados es muy alto, por lo que se podrian construir modelos que nos
permitan simular el sitio donde se espera tener puentes de hidrégeno.

La relacion encontrada entre la distancia (H...bcp) de AIM y X, de la ELF es un
tema abierto, pues aun no es clara la conexion entre ellos. Es importante recordar
que cada uno parte de fundamentos distintos. Los puntos criticos hallados con la
ELF y AIM no solo se relacionan en puentes de hidrégeno intermoleculares sino
también en los intramoleculares, hecho que puede seguir siendo analizado.

Los cambios de las cargas de Hirshfeld en el hidrogeno participante en el puente
de hidrogeno, es un parametro que puede ser aplicado para la caracterizacion de
la interaccion.

En cuanto a los puentes de hidrogeno intramoleculares, es posible estudiarlos con
las herramientas planteadas con los intermoleculares, mostrando correlaciones
similares a las encontradas en los aductos.

En la familia de oxamidas estudiada fue posible establecer la existencia de los
puentes de hidrogeno intramoleculares y bifurcados, también pudimos analizar el
papel de éstos ultimos en la geometria.

Establecer un procedimiento para calcular de manera precisa la energia de
interaccion de puentes de hidrégeno intramoleculares sigue siendo un reto,
aunque el planteamiento de usar moléculas modelo y blancos nos han dado una
aproximacion de la energia de interaccion presente en las moléculas. Por lo que
podemos decir que energéticamente son de fuerza media a débil los puentes de
hidrogeno que se forman en las oxamidas de estudio. Probablemente la
deslocalizacion electrénica sea un factor extra a estudiar para seguir
caracterizando a esta familia. Cabe mencionar que comenzamos el estudio de la
deslocalizacion a través de la covarianza de la poblacion en ELF, pero no
encontramos cambios que nos sugirieran deslocalizacién en las moléculas. Por lo
tanto, no presentamos el estudio realizado para no desviar la atencion del lector.
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