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Resumen

En este trabajo se presenta un estudio tedrico de la acidez y la basicidad de Lewis,
en fase gas de una familia de boranos, R,,BH;_,,, fosfinas y aminas, R,,XH3_,, (X = P,
N). La acidez y basicidad de Lewis se estima a través de la estabilidad de los comple-
jos donador-aceptor: hidruro-borano (escala de afinidad de hidruro, AH), NH3-borano,
fosfina-protén (escala de afinidad de protén, AP), fosfina-BH3/BF3, amina-protén y
amina-BH3/BF3. Se calcula la afinidad electrénica para los boranos, y el potencial de
ionizacion para las fosfinas y aminas. También se analizan las longitudes de enlace
aceptor-donador y los angulos de enlace, de las especies aisladas y de sus aductos, para
estudiar el efecto de la interaccion acido-base en la geometria de las moléculas. El anali-
sis energético y geométrico se complementa con la identificacién de los sitios reactivos
de los acidos y las bases de Lewis, a través de indices de reactividad locales, como el
potencial electrostatico molecular (PEM) y la funcién de Fukui. Estos indices son de
utilidad para identificar el cambio en la reactividad de la molécula en funcién de sus
sustituyentes, y para evaluar la acidez y basicidad intrinsecas.

La informacién acerca de la reactividad de las moléculas mencionadas se utiliza para
evaluar la acidez y la basicidad de Lewis de una familia de moléculas bifuncionales,
RyB-G-PR,. A partir de los valores de AP y AH de las moléculas bifuncionales, se elige

un camino de reaccién para la activaciéon de una molécula de hidrégeno, en donde el
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primer paso consiste en la sustraccién de un hidruro por parte del sitio acido. Con ayu-
da de la funcién de Fukui se propone un mecanismo de reaccion para la eliminacion de
hidrégeno a partir del zwitterion. Para llevar a cabo este estudio se utiliza como modelo
el zwitterion cis-(CF3)sBH-CoHo-PH(CHj3)s. Los resultados obtenidos a partir de este
modelo permiten sugerir un mecanismo de reacciéon de la eliminaciéon de hidrégeno en

el zwitterion de la molécula de Welch, (CgF5):BH-CsFy4-PH(CgHaMes)s.

Abstract

This work concern to a theoretical analysis of the Lewis acidity and basicity, in the
gas phase of a set of boranes, R,,BH3_,,, phosphines and amines, R, XH;_,, (X =P, N).
The Lewis acidity and basicity is estimated through the stability of the donor-acceptor
complexes: hydride-borane (hydride affinity scale, HA), NHs-borane, phosphine-proton
(proton affinity scale, PA), phosphine-BH3/BF3, amine-proton and amine-BHj3/BFs.
The electron affinity is calculated for boranes, and the ionization potential for phos-
phines and amines. In order to study the effect of the interaction acid-base in the
geometry of the molecules, we analyze the change of structural parameters like the
bond length and the bond angles of the free species and their adducts. The energetic
and geometric analysis is supplemented with the identification of the reactive sites of
the Lewis acids and bases, through some local reactivity descriptors like the molecular
electrostatic potential (MEP) and the Fukui function. These descriptors are useful to
identify the change in the molecular reactivity as a function of their substituents, and
to evaluate the intrinsic acidity and basicity.

The information about the reactivity of the mentioned molecules is used to evaluate

the Lewis acidity and basicity of a set of bifunctionalized molecules, RyB-G-PRj,. From
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the values of PA and HA of the bifunctionalized molecules, we choice a reaction path
for the activation of one hydrogen molecule, where the first step consist in the hydride
abstraction for the borane. With the aid of the Fukui function we propose a mechanism
for the hydrogen release reaction from the zwitterion. In order to carry out this task we
use like a model the zwitterion cis-(CF3)sBH-CyHo-PH(CHj)s. The results get it from
this model enable us to suggest a mechanism for the hydrogen release reaction from the

zwitterion of the Welch molecule, (CgF5)sBH-CgFy4-PH(CgHyMes)s.



Capitulo 1

Introduccion

1.1. Acidez y basicidad

Un tema central en quimica es el estudio de las reacciones acido-base. Estas han
sido ampliamente estudiadas en disolucion, por otro lado el estudio de estas reacciones
en fase gas es relevante para entender adecuadamente la reactividad intrinseca de cada
una de las especies involucradas.[1, 2] La acidez de los boranos y la basicidad de las
fosfinas y aminas han sido extensamente estudiadas por métodos experimentales [3] y
tedricos. [4]

Un primer intento por establecer una teoria de las reacciones écido-base se debe a
Arrhenius, quien en 1887 clasificé a los acidos como aquellas especies que se disocian
en agua para dar lugar a iones H™ (protones), mientras que las bases son sustancias
que dan lugar a la formacién de iones OH™ (hidréxido). En esta teoria, los dcidos y las
bases se clasifican como fuertes o débiles dependiendo del grado de disociacion del acido
o de la base;[5] un acido fuerte es aquel cuyo grado de disociacién es tal que da lugar

a una elevada concentracién de iones H, mientras que una base fuerte proporciona
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una alta concentracién de iones OH™. Anos mas tarde y de manera independiente,
Brgnsted [6] y Lowry [7] definieron a los dcidos como sustancias que donan protones y
simultaneamente forman la base conjugada. A su vez, una base es una sustancia capaz
de aceptar un protén y formar el acido conjugado. Lo anterior se puede expresar en una

ecuacion quimica como la siguiente,
AH+B=BH" + A~

donde A y B representan al acido y a la base respectivamente y ambos forman un par
acido-base conjugado. Por ejemplo, cuando el amoniaco reacciona con una molécula de
agua, el acido HyO cede un protén a la base NH3 para formar el nuevo acido NHj y la

nueva base OH™,

H,O + NH; = OH™ + NH;.

En la definiciéon de Brgnsted-Lowry, la fuerza de un acido depende de su capacidad
para entregar un protén, y la de una base, de su tendencia a aceptarlo.! El ion amonio
(NH}) es un 4cido més fuerte que la molécula de agua y, necesariamente, el ion OH™
debe ser una base mas fuerte que el amoniaco, pues acepta protones facilmente. En las
reacciones acido-base, el equilibrio quimico favorece la formacién de las especies mas
débiles. 8]

El proton dificilmente se encuentra como particula libre, lo que implica que no se
dispone de una escala absoluta de la fuerza de los acidos o las bases. Se requiere de
la presencia de un medio, lo que impone una restriccion importante a las teorias de
Arrhenius y de Brgnsted-Lowry en las que el disolvente juega un papel relevante.[6] Sin

embargo, también es posible realizar reacciones de protonacién en fase gas, con lo cual

1A diferencia de la definicién de Arrhenius, la definicién de Brgnsted-Lowry no requiere que los

acidos y las bases estén en disolucion acuosa.
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el protén sigue manteniendo una posicién importante como éacido de referencia. (9]
Entre 1923 a 1938, G. N. Lewis generaliz6 la definicién de acidos y bases al identi-

ficar algunas especies que exhiben un comportamiento similar a los sistemas dcido-base

“tradicionales”.[10] Segun Lewis, este comportamiento estd dado por cuatro criterios

fenomenolégicos de reacciones llevadas a cabo en medio acuoso:

1. El proceso de neutralizacion entre un écido y una base es rapido;

2. Durante una reaccion, un acido o una base desplazan a otro acido o base mas

débil del compuesto en el que estos se encuentran;

3. Los acidos y las bases pueden identificarse con el uso de sustancias, usualmente co-
loridas, conocidas como indicadores. Cuando ocurre la reacciéon de neutralizacién
en presencia de indicadores, también ocurre un cambio de coloracién en el medio

de reaccion;

4. Ambos, acidos y bases, pueden actuar como catalizadores de una reaccion.

En relacién a su trabajo de dcidos y bases, Lewis elaboré una teoria del enlace
quimico, la cual establece que cuando A reacciona con B, la especie resultante AB
estd unida por un enlace que consta de dos electrones compartidos entre A y B. A este
tipo de enlace se le conoce como covalente y se asume que los electrones de valencia,
que se encuentran en las regiones mas externas del atomo, son los mas relevantes en
la formacién del enlace. Asi, los electrones se comparten con la finalidad de alcanzar
una configuracién electrénica mas estable, con respecto a las especies aisladas, y la
estabilidad maxima se alcanza cuando un atomo es isoelectronico con un gas noble. De

esta teoria se desprende la regla del octeto:®> un dtomo diferente del hidrégeno tiende a

2En los aductos que se forman por interacciones débiles acido-base, conocidos como complejos por

transferencia de carga,[11] en los que no hay una transferencia de ntimeros enteros de electrones la
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formar enlaces hasta que se rodea de ocho electrones de valencia.[12, 13]

Esos cuatro criterios fenomenolégicos y la regla del octeto son las bases originales
de la clasificacién de Lewis. En esta clasificacién, los acidos son sustancias capaces
de aceptar electrones, mientras que las bases son especies donadoras de electrones. La

reaccion entre un acido y una base de Lewis da lugar a la formacion de un aducto A-B,
A+B=A-B.

En este sentido, el proton es un acido de Lewis, ya que puede aceptar un par de elec-
trones en el orbital 1s. Los boranos del tipo X,BH3_,, también son acidos de Lewis
porque el atomo de boro tiene seis electrones en su capa de valencia y, para completar
su octeto, puede aceptar un par de electrones proveniente de una base de Lewis. El ion
hidréxido, el amoniaco y el agua son bases de Lewis que poseen pares de electrones
no-compartidos en su capa de valencia que pueden ceder en una reaccion con un acido
de Lewis. Cuanto méas deslocalizado esté un par de electrones en el atomo relacionado
con la basicidad, menos disponibles estaran estos electrones para ser compartidos vy,
por lo tanto, la molécula serd menos basica.[8] De manera general, un dcido de Lewis
serd mas fuerte en la medida que pueda estabilizar los electrones provenientes de una
base de Lewis.

Naturalmente, una teoria electronica de los acidos y las bases debe estar funda-
mentada en los principios de la mecanica cuantica. Una formulacion tedrica de las
reacciones acido-base proviene de un método perturbativo de la energia del enlace A-B.
La energia de un aducto puede aproximarse como la suma de un término de interaccion
electrostatica entre el acido y la base y un segundo término que involucra la transferen-
cia de carga en el complejo, y que incluye de manera implicita el reacomodo electrénico

una vez que se ha formado el aducto. Este segundo término generalmente se asocia

regla del octeto no se cumple.
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con interacciones covalentes.[14] De acuerdo con Klopman y Hudson,[15] la energia de

interaccién puede escribirse como

AE = — QC&+2§:§: ng“ (1.1)
meB nEA

en donde el primer término es la interaccion electrostatica entre los atomos sy ¢ de
la base B y el acido A, respectivamente; ¢* y ¢} son los coeficientes de los orbitales
m y n centrados en los dtomos s y t, E2 y E son energias orbitales; las integrales
Bst = <¢5|]:I |gz5t> toman en cuenta la simetria de los orbitales involucrados en la reac-
cién. La estabilidad energética del aducto AB es maxima cuando AFE es un minimo
(AE < 0). Cuando se tienen acidos y bases con carga neta opuesta, se maximiza el
término electrostatico y en el caso donde el término coulémbico es mucho mayor que
los efectos de transferencia de carga, la especie AB es esencialmente ionica. La condicion
de estabilidad energética también se puede obtener para especies neutras en donde la ley
de Coulomb no explica la estabilidad del compuesto. En ese caso, el término de energia
covalente y las correcciones a la energia de orden superior, que no estan presentes en
la ecuacién (1.1), son los mds relevantes para la estabilidad del sistema. La interaccién
entre A y B, debida al proceso de compartir electrones, es maxima cuando los orbitales
involucrados en la reaccién son de la misma simetria (hay un buen traslape entre los
orbitales ¢5 v ¢y, con lo cual s toma valores grandes), ademds las energias orbitales

del donador y del aceptor deben ser similares, con la condicién (EE — E2) < 0.
Experimentalmente, la basicidad de Lewis en fase gas se puede estimar por la es-
cala de la afinidad de protén (AP), la cual estd dada por el negativo de la entalpia de

reaccién de la protonacion de las especies basicas

B+ H" — B-HT,
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en donde el protén es el dcido de Lewis de referencia. De manera similar, una escala de

acidez de Lewis estd basada en la reaccién de la afinidad de hidruro (A H)
A+H — A-H,

en donde el ion hidruro es la base de Lewis de referencia.

La energia libre de Gibbs para la reaccién
M, H* + M, 2 M, + MyH®,
se determina a través de la relacién
AG =—-RTInK, (1.2)

en donde K es la constante de equilibrio, T" es la temperatura y R es la constante de

los gases. La entalpia se obtiene a partir de la ecuacién de van’t Hoff,[1]

dln K —-AH
d1/T) R (1)

Para formar los iones, se hace incidir un haz de electrones sobre la muestra que se desea
estudiar en fase gas.[16] Cuando el haz de electrones colisiona con la muestra pueden
ocurrir dos fenémenos que son de interés para nuestra discusion,® (i) la muestra atrapa
un electrén y da lugar a un anién, o (ii) el proceso de colisién ocasiona que la muestra
pierda un electron lo que da lugar a la formacién de un cation. Posteriormente, los iones

que se forman se detectan en una cdmara a baja presién* y se calcula la constante de

3La colisién con el haz de electrones también puede originar una excitacién de los niveles de energfa,
X — X*. Adicionalmente, el haz incidente puede sélo desviarse al chocar con una molécula sin ningin

efecto aparente sobre ésta.
4A temperatura constante, el aumento en la presién favorece la formacién de agregados (clusters)

ATnB.[17] Estos cimulos de ion-molécula interfieren en la evaluacién de las propiedades fisicoquimicas

de los aductos, en la proporcién 1:1.
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equilibrio
+
o - POIOLIE) (1.4)
P(Mz)I(M,H)

en donde P es la presion parcial del reactivo e I es la intensidad de la senal del ion.[9, 17]
En la expresién para la constante de equilibrio,® la intensidad relativa del ion corres-
pondiente (que se obtiene por espectrometria de masas) se asume que es proporcional
a su presién parcial, P(MH®), en la muestra.[17]

Se pueden obtener otras escalas si se cambia el acido o base de referencia. Por ejem-
plo, la basicidad puede estimarse utilizando diferentes acidos como BH3 o BF3, mien-
tras que la acidez puede estimarse a través de la afinidad de fluoruro [18] o mediante
la formacion de aductos con bases neutras como el amoniaco. Se han propuesto escalas
espectroscopicas basadas en el cambio de alguna propiedad fisica del acido que forma
parte del aducto para una serie de bases de Lewis, como el desplazamiento quimico de
los niicleos atémicos obtenido por resonancia magnética nuclear (e.g. RMN-H [19]) y
cambios en la frecuencia vibracional de la especie libre y en el aducto.[20] En el con-
texto de Lewis no existe una escala unica de acidez o basicidad y, de manera general,
la acidez/basicidad de Lewis se puede ver como un arreglo matricial de m filas y n
columnas, en donde cada fila corresponde a una escala de acidez con respecto a una
base de referencia B; (1 = 1, 2,..., m) y cada columna corresponde a una escala de
basicidad con respecto a un dcido de referencia A; (j =1, 2,..., n).[1] Los elementos
de la matriz son alguna propiedad fisica ya sea termodinamica o espectroscépica. Por
ejemplo la afinidad de protén y la afinidad de hidruro corresponden, respectivamente,
a una columna y a una fila de esta matriz.

En este trabajo analizamos con métodos tedricos de estructura electrénica, en fase

5Para una reaccién que ocurre en fase gas, A + B = A-B, la constante de equilibrio se escribe

K = P(A-B)/P(A)P(B).
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gas, algunos elementos de esta matriz, especificamente los correspondientes a una fa-
milia de boranos, fosfinas y aminas. Los acidos de Lewis consisten en un grupo de
boranos, X,,BHs_,,, con sustituyentes electrodonadores y electroaceptores. Algunos de
esos sustituyentes, como OH y F, presentan alta electronegatividad y ademds tienen
atomos con pares libres de electrones que pueden conjugarse con el atomo de boro, lo
que puede disminuir su acidez. También consideramos sustituyentes en donde el efecto
inductivo disminuye la acidez en el boro (electrodonadores, como el grupo metilo) y
aquellos que aumentan la acidez sin contar con la capacidad de conjugacién electrénica
(electroaceptores, como el grupo trifluorometilo). Grupos aromaticos como C¢Hs y CgF'5
proporcionan una combinacion de efectos inductivos y de resonancia; para estos susti-
tuyentes el efecto estérico también es relevante. Estimamos la acidez de Lewis de este
conjunto de boranos, mediante la afinidad de hidruro y la energia de enlace de los
aductos borano-amoniaco. Adicionalmente, evaluamos la basicidad de Lewis para un
conjunto de fosfinas y aminas, L, XH3_,,, en donde X es el atomo de nitrégeno o fésforo,
y L =H, OH, F, CHs, CF3, CsHj; y el grupo 2,4,6-trimetilfenilo, (C¢HyMes). Este con-
junto de sustituyentes cubre varias caracteristicas que pueden incrementar o disminuir
la basicidad por efectos inductivos, de resonancia y estéricos. Estos efectos se reflejan en
la estructura electrénica de las bases de Lewis y también en la energia de interaccion de
esas bases frente a acidos de Lewis cargados o neutros, como el protén, BH; y BF3. A
partir de los valores energéticos de estas reacciones obtenemos las escalas de basicidad
de la afinidad de protén, BH3 y BF3. Algunos de los aductos presentados en este trabajo
se emplean en varios procesos quimicos, e.g. los aductos amina-borano y fosfina-borano
actiian como agentes reductores, o incluso la formacion de aductos puede estabilizar de
manera importante algunas bases de Lewis como las metilfosfinas, que en forma libre

son dificiles de manejar, principalmente por su toxicidad.[21]
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Algunas reacciones como la formacién de complejos borano-Hy (seccién 4.3) se
pueden abordar desde el punto de vista de las reacciones acido-base, en donde la
acidez/basicidad intrinseca de las especies involucradas y el tamafio de los sustituyentes
juegan un papel relevante en el desarrollo de la reaccién.[22] En la formacién de estos
complejos, la molécula de hidrégeno se comporta como una base de Lewis, a pesar de
no disponer de pares de electrones no compartidos.

Tradicionalmente, la activacion del enlace H-H en la molécula de hidrégeno se lleva
a cabo en presencia de centros metdlicos como Pt, Fe o Rh;[23] sin embargo, se ha
reportado que la activacion de este enlace se puede producir por medio de sistemas que
constan de un sitio acido y un sitio bésico en ausencia de centros metélicos.[24] En el
trabajo original de Welch et al.[24] se describe la disociacién heterolitica de la molécula
de hidrégeno por medio de una molécula bifuncionalizada con un sitio acido (borano)
y un sitio bésico (fosfina) en condiciones de reaccién suaves (1 atm, 25 ° C), con lo que

se obtiene un zwitterion. De manera notable, esta reaccion es reversible a 100° C,
(CGF5)2B — C6F4 — P(CGHQMeg) + H2 <:> <C6F5>2B7H — CGF4 — P+H(06H2M63).

La reaccion de Welch es relevante porqué involucra la activacién de un enlace fuerte, el
enlace de la molécula de hidrégeno, a través de un sistema relativamente sencillo. Esta
reaccion tiene su origen en la reactividad de los acidos y las bases en la definicién de
Lewis. Con el uso de la Ley de Hess se obtiene que en este caso, la AP de la fosfina y la
AH del borano pueden compensar el gasto energético de la disociacién heterolitica de
la molécula de hidrégeno, por lo que esta reaccion es favorable termodinamicamente.
En el capitulo 2 de este trabajo se presenta la manera en la que convencionalmente
se aborda el estudio de la estructura electronica de la materia, también se describe
la metodologia utilizada. Los objetivos se plantean en el capitulo 3. En el capitulo 6

exploramos las caracteristicas que deben cumplir la molécula de Welch y algunos de
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sus analogos para que la reaccién de activacién de hidrégeno se lleve a cabo, para ello
utilizamos la informacién obtenida a partir de la acidez de los boranos (capitulo 4) y la
basicidad de las fosfinas (capitulo 5). En el capitulo 6 también se propone un mecanis-
mo de reaccién para la liberacion de hidrégeno del zwitterion.

En el apéndice se aborda un problema ntumerico en el calculo del hessiano nucle-
ar relacionado con la presencia de frecuencias vibracionales armonicas imaginarias en
algunos boranos, fosfinas y aminas; también se comenta la contribucién de estas fre-
cuencias a la estimacion de la entalpia y la energia libre de Gibbs de formacion de

aductos.



Capitulo 2

Marco teorico

2.1. Estructura electronica de la materia

Generalmente, el andlisis de la estructura electrénica de la materia se aborda desde
dos perspectivas diferentes: resolviendo directamente la ecuacién de Schrodinger para
una funcién de onda de N-electrones, que es una funcién de 4 N-variables, o utilizando la
densidad electrénica, p(7), como la cantidad fundamental del sistema. Existen métodos
aproximados para resolver la ecuacién de Schrodinger, algunos de ellos son Hartree-
Fock, ctimulos acoplados, interaccién de configuraciones y teoria de perturbaciones.|[25]
Por otro lado, el movimiento de N-cuerpos se puede describir considerando tinicamente
la densidad de particulas, que depende de cuatro variables (incluyendo a la coordenada
de espin).[26]

En este capitulo abordaremos brevemente la teorfa de la funcién de onda (4N-
variables) y la teorfa de funcionales de la densidad (4-variables) en el contexto del

estudio de la estructura electrénica de la materia.
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2.1.1. Teoria de la funcion de onda

En la mecéanica cuantica, un sistema de N cuerpos que no depende del tiempo

esta descrito por la ecuacién de Schrodinger,[27]
HYU (5, ..., 2%) = EyVi(a, ..., 2h). (2.1)

Para un sistema compuesto por N electrones y M nicleos atémicos, en la aproximacion
de Born-Oppenheimer (en la cual los nicleos estén fijos en una posicién de referencia),
el hamiltoniano electrénico no relativista, en unidades atémicas, es

:__sz ZZ sz_m T4 Vi + Ve, (2.2)

‘“ i g

en donde T es la energia cinética de los electrones, Vext es el potencial de interaccion
atractiva nicleo-electron, y \A/ee es el potencial de repulsién entre los electrones.[27]

La funcién de onda que describe el movimiento de los electrones debe ser antisimétri-
ca, de acuerdo al principio de exclusién de Pauli:! Wy (zi,...,75,..., 45, ..., 2§) =
—Wo(21,...,%5,...,T;,...,25). Una forma de generar una funcién de onda antisimétri-

ca es mediante el uso de un determinante de Slater,

(7)) x(@) o xe(@)
Bup(T1, ..., 7n) = (NI)~ 1/2 Xi(._‘2> Xj(‘q2) . Xé(.q2) = |xix; - - X£>-
Xi(Tn) xi(@n) oo xe(@N)

1 La funcion de onda de un sistema de electrones debe ser antisimétrica con respecto al intercambio
de dos electrones cualesquiera. Este principio también se puede enunciar como: En un sistema de

fermiones idénticos, dos particulas no pueden ocupar el mismo estado cudntico.[27, 28]
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en donde las funciones monoelectrénicas x;(Z) se denominan espin orbitales.? En el
modelo de Hartree-Fock (HF), la funcién de onda se aproxima por un determinante
de Slater. Con la funcién de onda de HF, la probabilidad de encontrar dos electrones
con espines opuestos, P, 5(7, ), corresponde a la de un sistema de particulas in-
dependientes,® por lo que la funcién de onda de un determinante es una funcién no
correlacionada.[25] Mdas adelante se revisardn brevemente algunos métodos que toman
en cuenta la correlacién electrénica que esta ausente en el método HF.

La energia de HF, expresada como un funcional del conjunto de espin orbitales,

esta dada por

N

El{x.}] = Z <a|ma> + % i i <<ab\ab> — <ab]ba>>. (2.3)

a

El primer término de esta ecuacion corresponde a cantidades que dependen de las
coordenadas de un electrén (energia cinética y potencial nicleo-electrén), el segundo
término contiene a las interacciones de dos cuerpos (repulsién electrén-electrén e inter-

cambio, debido a la indistinguibilidad de los electrones.). El procedimiento de minimizar

2Un espin orbital es una funcién de onda monoelectrénica, en la cual un electrén estd descrito por
tres coordenadas espaciales y una coordenada de espin, ¢;(7)a(w) 6 ¢;(7)B(w), segun sea el espin «
6 .

3Para un sistema de particulas independientes, la probabilidad de que dos electrones se encuentren
en la misma regién del espacio y que tengan espines antiparalelos es P, 5(71,71) = |¢1(71)|*|p2(71)]?.
Dos eventos, A y B, son independientes (o no correlacionados) si la probabilidad de que ocurra A no

depende de lo que ocurra con B, mateméticamente esto se expresa P(ANB) = P(A)P(B).[29]
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a la energia, con la restriccion de ortonormalidad, <Xa| Xb> = Ogp,

H{E{xaH =D ean({Xalxe) = dar) } =0, (2.4)

a=1 b=1
lleva a las ecuaciones de Hartree-Fock, f| Xa> = Z{,V:l €ab| Xb>~ Las ecuaciones de HF se

pueden diagonalizar mediante una transformacién unitaria,[25] con lo cual se obtiene

?|Xa> = 6&|Xa>- (25)

Los multiplicadores de Lagrange, €,, de (2.5) se denominan energias orbitales. El opera-

dor de Fock, f, es un operador monoelectrénico

- 1 Yz
fF) = —5Vi=> —=— 4+ 01, (2.6)
A=1 |T1 - RA|

HF

en donde el término 77" es el operador del potencial de Hartree-Fock debido a la

interaccién electron-electron,

v = 3 ([ an S ) - [ SN ) o)

- |7 — 7]

Este operador contiene a la repulsién electrostatica entre los electrones (primer térmi-
no, potencial de Coulomb), y la interaccién de intercambio entre electrones del mismo
espin, cuyo origen es cuantico y estd asociado con la antisimetria de los fermiones (se-

gundo término).

4Los espin orbitales deben ser ortonormales porqué los vectores en un sistema ortogonal, <Xa| Xb> =
0, son linealmente independientes, por lo que forman una base completa, cualquier funcién que se
encuentre en el espacio que estemos considerando puede expresarse en términos de esta base.[29] Por
otro lado, en la mecanica cudntica, una funcién de onda debe ser cuadrado integrable, es decir, debe ser
normalizable. La probabilidad de encontrar al electrén en cualquier lugar del espacio es <Xa|Xa> =1,
en este caso los orbitales estan normalizados a la unidad y se cumple la interpretacion probabilistica

de la mecédnica cudntica.[27]
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La dependencia del potencial efectivo con los orbitales hace necesario un esquema
iterativo para resolver las ecuaciones de HF. Se construye el operador ¥ a partir de un
conjunto inicial de orbitales y se resuelven las ecuaciones de Hartree-Fock para obtener
un nuevo conjunto de funciones, {xx}. Con estas funciones nuevas se construye otro
potencial efectivo. El proceso continua hasta que las funciones x; ya no cambian signi-
ficativamente. Esta técnica de solucién se denomina solucion del campo auto-consistente
(SCF).[25]

Las ecuaciones de HF son ecuaciones integro-diferenciales no lineales y son dificiles
de resolver. Una manera de simplificar este problema es mediante el uso del método
de Roothaan.[30] Este método consiste en representar a los espin orbitales molecu-
lares como una combinacién lineal de funciones atémicas centradas en los nucleos,
Y; = fo:l cui®u. De esta manera se pasa de un problema integro-diferencial a uno
algebraico. En términos matriciales las ecuaciones de Hartree-Fock-Roothaan toman la
forma FC = SCe. En donde S y C son las matrices de traslape (5, = <¢u|¢,,>) y de
coeficientes c,;, respectivamente; € es la matriz diagonal de energfas orbitales, ¢;. La
matriz de Fock, F, tiene elementos F,, = [ dF1¢Z(1)?(1)¢,,(1).[25]

Las funciones hidrégenoides son un buen punto de partida para la expansién de
los orbitales moleculares ¢;. Las funciones atémicas tipo Slater (STO) son la primera
eleccion por su semejanza con las funciones hidrogenoides, qbgﬁm('r’, 0,p) =
NY, (0, 0)r" e~ y tienen el comportamiento correcto cerca del nticleo y en el limite
asintético (r — o0). A diferencia de las funciones de Slater, las funciones gaussianas
(GTO), ¢S19,.(r,0,0) = NYiu(0,¢0)r*"2"'e="" no cumplen con la condicién de
cispide[31] (discontinuidad de la derivada en el nicleo) y, para valores grandes de r

decae mas rapido que las funciones de Slater. Sin embargo, las funciones gaussianas

presentan ventajas computacionales en la evaluacion de las integrales bielectrénicas de
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cuatro centros que aparecen en la matriz de Fock, ya que el producto de dos gaussianas
también es una funcién gaussiana.|25]

La combinacion lineal de varias funciones gaussianas trata de representar el com-
portamiento de las funciones de Slater en las regiones cercanas al nicleo y en el limite

asintético (zona de valencia).[32] Una contraccién de funciones gaussianas primitivas,

— AGTO

Gp = apu,n,l,m(f% toma la forma ngGF(F’) = 25:1 dpuGp(Qpy, T), en donde ay,, son los

exponentes y dp, los coeficientes de la contraccién, L es el tamano de la contraccién. La
calidad del conjunto de base® se puede mejorar al incluir funciones de polarizacién que
aumenten la flexibilidad direccional de los orbitales. Para aniones y moléculas con pares
de electrones no compartidos, el conjunto de base debe contener funciones difusas que
le permitan a la densidad electréonica situarse en regiones mas alejadas a los nicleos.

La energia de Hartree-Fock, en términos del conjunto de base, esta dada por

E=Y"Pas{alh|B) + % > ZPa5PV5(<m|65> - <cw|6ﬁ>). (2.8)
af

afB o

En donde P;; = Zﬁ/ CipCmp €8 la matriz de densidad.

Como se mencioné anteriormente, el modelo de Hartree-Fock es una teoria mono-
determinantal que no incluye la correlacion entre electrones con espines opuestos. Esta
deficiencia origina que la energia calculada dentro de HF no sea exacta. La diferencia
entre la energia exacta del sistema no relativista (estimada mediante métodos muy pre-
cisos de estructura electrénica, como se mencionara mas adelante) y la energia de HF
en el limite de base completa (la cual corresponde a la mejor estimacion de la ener-
gia obtenida con un determinante de Slater), se conoce como la energia de correlacion,

FEreorr = Ege — BHF [25] Aunque la energia de correlacién es muy pequefia en compara-

5El conjunto de base es el conjunto de funciones atémicas, con el que se obtienen los orbitales

moleculares. Con estos orbitales moleculares se construye la funcién de onda.
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cion con los otros términos de la energia, es importante para describir correctamente el
enlace quimico.[33]

Del conjunto de soluciones de HF, algunas corresponden a espin orbitales ocupados,
mientras que el resto estdn desocupados (espin orbitales virtuales). Por otro lado, las
excitaciones electronicas ocurren cuando uno o mas electrones de los estados ocupados
pasan a ocupar espin orbitales virtuales.[25] De esta manera se pueden construir varios
determinantes de Slater, todos diferentes entre ellos. Una forma de incluir la correlacion
consiste en expresar a la funcion de onda del sistema como una combinacién lineal de
determinantes de Slater, ¥°T = Y. ¢i®;, la funcién de onda de HF se usa como una
funcién de referencia y con sus espin orbitales se generan todas las excitaciones posibles.
Este método correlacionado se conoce como interaccién de configuraciones (CI).[34] En
este método se construye una matriz Hamiltoniana, H;; = <<I>Z|ﬁ |<I>j>, y los coeficientes
de la funcién de onda son los vectores propios de ésta.

Una alternativa al método CI para incluir la correlaciéon en la descripcion de N-
cuerpos es mediante la teoria de perturbaciones. A diferencia de HF o CI, esta teoria
no es variacional® y la energia que se obtiene puede estar por debajo de la energia
verdadera.[25] Para los sistemas electrénicos, el método perturbativo de Mgller-Plesset
es particularmente 1til. El hamiltoniano se escribe en la forma H = Hy + \7,[35] en
donde, Hy = > ]?(z) es el hamiltoniano de Hartree-Fock, y

V=> =) a0 (2.9)
i<j i
es el potencial perturbativo. La energia corregida a primer orden es la energia de HF. En

este sentido, la energia de correlacién electrénica esta contenida en las contribuciones

6E]l método variacional tiene la ventaja de proporcionar un limite superior a la energia del estado
basal, lo cual permite mejorar sistematicamente los resultados, por ejemplo, incrementando el nimero

de funciones de base.[25]
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de orden superior.

En particular, la correcciéon a segundo orden,

al N
o _ 1 (rslab)(ablrs) 1 (rslba){ablrs)
E, _2;6a+eb—er—es 2%‘;€a+€b_€7“_€s, (2.10)

es usada frecuentemente. A medida que aumenta el nimero de términos de correccién
a la energia en el método perturbativo aumenta el costo computacional, por ejemplo, la
correccién a segundo orden (MP2) escala como M?®, mientras que a sexto orden (MPG6)
escala como M?, en donde M es el nimero de funciones de base. El método MP2 in-
cluye alrededor del 80-90 % de la energia de correlacién, por lo que representa el método
perturbativo mds econémico para incluir la correlacién electrénica.[33] Por esta razén,
generalmente se trabaja en la aproximacion de Mgller-Plesset a segundo orden en la
energia, Ey = E(()O) + E(()l) + Eég).

Un método, no-variacional, altamente correlacionado es la teoria de cimulos acopla-
dos (CC).[36] En esta teoria, la funcién de onda se escribe como ¥ = T Py, en donde
T es una suma de operadores T = ﬁ —|—fg +-- -+fn. Cuando el operador ﬁ actia sobre
una funcién de onda de referencia genera todas las excitaciones de orden i-ésimo. La

inclusién de excitaciones sencillas, dobles y triples, CCSD(T), son computacionalmente

costosas y su uso generalmente se limita a moléculas relativamente pequenas.|[33]

2.1.2. Teoria de funcionales de la densidad

Una manera alternativa de abordar el estudio de un sistema de N-cuerpos es a
través de la teorfa de funcionales de la densidad (TFD). En esta teoria, la cantidad

fundamental es la densidad de electrones,

p(F):N/.../\P(fl,fg,...,fN)*\I/(fl,fQ,...,fN)dfgdfg...didO'l. (211)
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La densidad puede separarse en sus componentes por cada espin, p(r) = p4(7) +
p.(7).[37) Mientras la complejidad de la funcién de onda incrementa con el nimero
de electrones, la densidad electrénica depende sélo de las tres coordenadas espaciales y
la coordenada de espin, independientemente del tamano del sistema. El antecedente di-
recto a la TFD se debe a Thomas y Fermi, que independientemente en 1927 propusieron
una expresién para la energia de un gas de electrones en términos de la densidad,[26]

Frr[p(7)] = 130<37r J2rs / PR — 7 / A7) g L / / p_p : drdr(2.12)
Posteriormente, Dirac obtuvo el término de intercambio para este sistema, Kplp] =
(3/4)(3/7Y/3) [ p*3(7)dF. Cabe sefialar que el modelo de Thomas-Fermi-Dirac no es
adecuado para la descripcion de moléculas ya que no predice la estabilidad del enlace
quimico.[26]

En 1964, Hohenberg y Kohn (HK) enunciaron los teoremas en donde establecen
que la energia del sistema se puede expresar de manera exacta como un funcional
de la densidad, E[p|.[38] Ademas el estado basal se puede encontrar haciendo uso del
principio variacional, E[p] < E[p], en donde p es una densidad de prueba.[38] De acuerdo

con Hohenberg y Kohn, la energia electrénica se escribe como

E = Valpl + Tlpro i) + Valpro) = [ Ow(rdr + Flprp). (213)

En donde v(7) es el potencial externo generado por los nicleos, a Flpt, pi] = Tlpr, py
+ Vee[ptr, py] se le conoce como el funcional universal de HK, en donde Tlpy, p;] es el

término de energia cinética, y Vee[ps, pi| es la energia de repulsién entre los electrones,

—

p(r') -
Vaelos, 1) = J1p] — Klpr, py] = ‘//| 7<mﬁ—KmmJ 2.14)
r_

En donde J[p| es la repulsién debida a la Ley de Coulomb y el funcional K[py, p,] incluye

los efectos de intercambio y correlacién.[26]
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Las propiedades del estado basal del sistema se obtienen a partir de un principio

variacional, similar a (2.4), sujeto a la restriccion N = [ p(F)dr,

5{E[p] - u[/p(F)dF— NH —0, (2.15)

en donde p es el multiplicador de Lagrange.[26, 39] La ecuacién de Euler-Lagrange

asociada con (2.15) tiene la forma

or oF
+ JR—

. 2.1
TRART (2.16)

=

La energia del estado fundamental se obtiene al sustituir en (2.13) la densidad que
resulta de resolver (2.15) 6 (2.16). La densidad que minimiza al funcional E[p], es la
densidad del estado basal.

Dado que actualmente, no existen expresiones satisfactorias para la energia cinética
y la interaccién electrén-electrén que dependan tinicamente de la densidad,[26] Kohn y
Sham (KS) introdujeron un modelo de particula independiente para manejar la mayor

parte de la energia cinética en términos de espin orbitales, ¥*, no directamente de

p(7),[40]
Tlpr, py] = Xﬁxxkﬂﬂww (2.17)

en donde T}, es la energia cinética para un sistema de electrones no interactuantes, x**
son los orbitales de Kohn-Sham y ¢ es la componente del espin, o =71, |. En el modelo

de Kohn-Sham, la energia se escribe como

E = ‘/;lel:p] + TS[pTv pi] + J[p] + EXC[pT’ pi]' (2'18)

Eyclp] = T|p|—Ti[p]—K]|p] es la energia de intercambio y correlacion, convencionalmente

se separa como la suma de las contribuciones del intercambio y la correlacién,

Exe[p] = Ex[p] + Ec|pl, (2.19)
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en donde

E[p] = (V| O™ — J[p] (2.20)
Ec[p] = (US| T 4 Vo[ TR — (O T 4 Vo | D), (2.21)

En este caso, \Ilgli“ es la funcién de onda que minimiza el valor esperado <T + Vee>, y
@g‘in es el determinante de Slater construido con los orbitales de KS.[37] El subindice p
indica que el proceso de minimizacién involucra una bisqueda sobre todas las funciones
de onda antisimétricas compatibles con la densidad electrénica del sistema.” Ambos
componentes de la energfa siempre toman valores negativos (B, < 0,F. < 0).8 La

ecuacién de Euler-Lagrange asociada a (2.18) toma la forma,

0T [p)

W= Vet(T) + 2.22
con el potencial efectivo de Kohn-Sham, ve(7), definido por
"
Vet(T) = v(7) + / %dr’ + Ve (7), (2.23)
r—r

en donde el potencial vy, estd dado por la derivada funcional de la energia de intercambio
y correlacion, vy.(7) = dEx[p]/dp(7).[37, 26] El potencial efectivo de KS es local, a
diferencia del potencial en HF que es no-local (2.7).

Una caracteristica de los orbitales de KS, que aparecen en la expresién para la

energfa cinética (ec. 2.17), es que proporcionan la densidad exacta del sistema.[40]° El

TA este procedimiento se le conoce como la busqueda restringida de Levy, minp{minq,ﬁp<\ll|f +
Vee|[0)} = (U0 T 4 Vo [T, [41]

8Para un sistema de un electrén (Vee = 0), la energia de intercambio debe cancelar la auto-
interaccién Ey[p] = —J[p], ademds E.[p] = 0.[37] En la préctica, para los funcionales aproximados,

este término no se cancela para la densidad de un sistema monoelectronico.

9 Aunque la densidad electrénica es exacta, la funcién de onda de un determinante construida con

los orbitales x** no es la funcién verdadera.[26]
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método de KS estd construido para que ambas densidades sean iguales.[42]
Actualmente no se conoce la expresion exacta del funcional de intercambio y co-

rrelacién (2.19), por lo que se usan aproximaciones a este funcional. Para un sistema

uniforme, en donde la densidad varia lentamente de un punto a otro, la energia de

intercambio y correlacion se escribe como

Evlpr, py] = / Exc(pt, p)p(T)dT, (2.24)

en donde ex.(p1, py) es la energia de intercambio y correlacion por particula de un gas de
electrones de densidades por espin pr+ y p;.[40, 37] La expresién (2.24) es la aproximacién
local dependiente de la densidad de espin (LSD). En los 4&tomos y moléculas, la densidad
electrénica no es uniforme, por lo que la aproximacién (2.24) no es satisfactoria.[40] Una
manera de tomar en cuenta la variacion de la densidad consiste en usar la aproximacién
por gradientes, Q[p] = [ ¢(p)dr, en donde ¢(p) contiene una parte local y términos

adicionales que dependen de las derivadas de p,[39]

a(p) = a0(p) + ©1(P)Vp + @a(p) V2P + g (p)Vp - Vp+ .. .. (2.25)

En particular, en el esquema de la aproximacién generalizada de los gradientes (fun-
cionales GGA), la energia de intercambio y correlacién depende de la densidad y su

primera derivada.[37]

EGC ot py] = /f(m, p1, Vpr, Vi, )di (2.26)

Tradicionalmente, la energia de intercambio y correlacién de un funcional GGA se

escribe en la formal[37]

EcS o1, p)] =/ [p(— E)FXC(TS,C,S)}CZF, (2.27)

S
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en donde ¢ = (3/47)(97/4)1/3, la variable s es el gradiente reducido de la densidad y 7
es el radio de Seitz.[37]'° La densidad de magnetizacion de espin, ¢ = (pr—p,)/(pr+pL),
toma valores desde 0, para un sistema sin polarizar, hasta £1, para un sistema com-
pletamente polarizado.[37] Por ejemplo, tomando en consideracién el comportamiento

2v2Ir (en donde I es el potencial de ioniza-

asintotico de la densidad, lim, ,,.p = e~
ci6én), Becke propusé un funcional para la energia de intercambio de un gas de espin

polarizado,[43]

2
E,= ESP _ / 4/3 %o dr, 2.29
p Z 1 + 65z, senh ™! z, ( )
€n donae = 7T r €S la ener 1a e intercambio en la
donde ELSD = —(3/4)(3/m)Y3 X [ pa*(F)dF es 1 ofa d bi 1

aproximacion local de la densidad. La suma se extiende sobre todas las componentes
del espin (1 y |). Este funcional recupera el limite asintético de la densidad de energia
de intercambio, lim, o ex = —r ! (pero no asi para el potencial de intercambio!!). El
término z, = |Vp,|/ pi/ % es el gradiente adimensional de la densidad y el parametro
£=0.0042 a.u. fue ajustado para reproducir el intercambio de Hartree-Fock en los gases
nobles. [43]

En 1975, Colle y Salvetti propusieron una expresiéon para la energia de correlacién
en términos de la densidad y del laplaciano de la matriz reducida de segundo orden de
HF.[45] Posteriormente en 1988 Lee, Yang y Parr (LYP) modificaron el modelo de Colle-
Salvetti para expresar a la energia de correlacion como un funcional de la densidad.[46]

A continuacién se describe brevemente en que consiste el método de Colle-Salvetti y

10F] radio de Seitz, s = (3/47p)*/3, es el radio de una esfera que en promedio contiene a un electrén;

Vol 3/ 4\1/3
= S = 5 (o) IV 225)

1En el limite asintético, el potencial del intercambio de Becke decae como —7~2.[44]
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como dio lugar al funcional de LYP.
Colle-Salvetti propusieron una funcién de onda de la forma
V(T &y, ..., By) = U@, B, 2) [ [ = o7 7)), (2.30)
i>j

en donde la funcién (7}, 7;) contiene informacién de la correlacién entre los electrones.
En el limite en el que los electrones ¢ y j se encuentran muy alejados entre si se
obtiene ¥ = WHF mientras que en el limite en el que la distancia entre estos elec-
trones es cero, se obtiene ¥ = WHFO((r; 4 7;)/2).[45] A partir de (2.30) se construye
la matriz de densidad para dos electrones, Py (7, Ts; 771,7:72). Colle y Salvetti hacen la
aproximacién Py (7;r'y) = PP¥(F;r",) para la matriz de primer orden, con lo cual
obtienen [ P (71, 7o; 171, 7) (0 (71, 7)o (171, ) — (71, 73) — @(r'1, 73))diy = 0,[45] con
este resultado proponen una expresion para la energia de correlacién en términos de la
parte diagonal de la matriz de densidad reducida de segundo orden de Hartree-Fock,
Py (7, 73),

1

E. = 5 / PQHF(’Fl, FQ)(SO2(F1; FQ) - 2¢<F17F2))

La expresién final de la energia de correlacién de Colle-Salvetti incluye una serie de

1 — —
ﬁdrldm. (231)
|7 — 7%
aproximaciones que permiten obtener una expresién para la funcién (7, 7) en térmi-

nos de la densidad, ademads se hace un desarrollo en series, alrededor de 7 = 0, de la

funcién PHF (7, 7) = PEF(R+7/2, R —7/2), en donde R = 1/2(F| + %) y 7 = 7| — 7%,

S 14+ 0.173W exp(—0.58/3
F. = —0.04918/p(R) 1+08/(ﬁ /B)

con 8 = 2.29p(R)Y3: W = 0.3814p(R)8/3(VZPHF (R + 7/2, R — 7/2)). Los coeficientes

dR, (2.32)

de (2.32) se obtienen de datos relativos al atomo de helio.[45] Al aplicar el laplaciano

sobre P (7, 7%), Lee, Yang y Parr encontraron la siguiente relacién

ViR (7 R) o = p(R)[™ (R) — 26V (R)], (2.33)
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en donde t7F(R) = 3" |V p;(R)[2/8p:i(R) — (V2p) /8 es la densidad de energfa cinética de
Hartree-Fock, y tW(R) = |[Vp(R)|2/8p(R) — (V2p)/8 es la densidad de energia cinética
de Weizsacker.[46] Atin con la relacién (2.33), la energia de correlacién de Colle-Salvetti
(2.32) no es un funcional puro de la densidad, puesto que tiene una dependencia im-
plicita en los orbitales a través de tHF(f{) Lee-Yang-Parr encontraron que al hacer una
expansion en gradientes de tHF(ﬁ), se obtiene a segundo orden

t(R) =™ (R) + [%tw(é) + %V%] (2.34)
en donde tT¥(7) = (3/10)(372)%/3p°/3(7), es la densidad de energia cinética de Thomas-
Fermi (ecuacién 2.12). Con (2.34), la expresién original para E. de Colle-Salvetti es un
funcional puro de la densidad. Con la sustitucién de (2.33) y (2.34) (en la generalizacién
del espin polarizado) en la energia de Colle-Salvetti (2.32), se obtiene el funcional de

LYP [46]

_ V(7) —5/3[92/3~F 8/3 2/3F 8/3

ptV + LtV + p W) + L (pyV2ps 4 p V2, e
(2.35)
En esta ecuacion, se define la funcién v(7) = 2[1 — (p3(7) + p}(7))/p* ()]
Por otro lado, los funcionales hibridos se construyen con una fraccién del intercambio
de HF, EMP = o EMF 4 (1 — a) ESGA + ESGA [37] Uno de los funcionales més populares
es B3LYP,[47] este funcional contiene tres pardmetros en la parte del intercambio de
Becke, ajustados con datos experimentales de atomos y moléculas. Otro tipo de fun-
cionales, como los funcionales meta-GGA tienen dependencia en la densidad, su gradien-
EMGGA —

te y en el laplaciano, asi como una dependencia explicita en los orbitales,

[ dip(F)eXCCSA(p, Vp, V2p, 7).[37] Normalmente, la dependencia en los orbitales se da a

Xc

través de la densidad de energia cinética de KS, 7,(7) = —1/2 3N, x% (7) VX0 (7).[37]
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2.2. Cuantificacién de la acidez y basicidad de Lewis

La prediccién del comportamiento quimico de las moléculas considerando tnica-
mente sus propiedades intrinsecas es uno de los principales objetivos de la quimica.
La emisién y captura de electrones estimadas por el potencial de ionizacién (1) y la
afinidad electrénica (A), respectivamente, son cantidades relevantes para caracterizar
la reactividad intrinseca de una base o un acido de Lewis. Asi, un potencial de ionizacién
bajo en una base y una afinidad electrénica alta en un acido favorecen la formacién de
un aducto estable.

La identificacién de sitios deficientes y con exceso de electrones y la respuesta de
esos sitios cuando el sistema es expuesto a una perturbacién externa (usualmente esta
perturbacién proviene de la presencia de otra molécula) son factores importantes para
caracterizar la reactividad de los dcidos y las bases de Lewis. El primer factor esta dado
por el potencial electrostético molecular (PEM),[48] el cual representa la energia de in-
teraccion entre una especie quimica y una carga puntual unitaria positiva localizada en
un punto especifico del espacio, que esta dado por la Ley de Coulomb. El segundo factor
estd relacionado con la funcién de Fukui,[49, 26] una cantidad derivada de la teoria de
funcionales de la densidad, que permite identificar los sitios aceptores y donadores de

electrones.

2.2.1. Afinidad electrénica y energia de ionizacién

Las reacciones en fase gas relacionadas con procesos de captura y emision de elec-
trones se pueden describir con la afinidad electréonica y el potencial de ionizacién. En
este sentido la afinidad electronica y el potencial de ionizacién estan relacionados con

procesos de reduccién-oxidacién, en los que a diferencia de las reacciones acido-base
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las especies involucradas no comparten electrones, sin embargo como una aproximacion
estas son las cantidades mas sencillas para estimar la acidez y la basicidad, respectiva-
mente.

La estabilidad energética de una molécula debida a la adiciéon de un electréon se

define como la afinidad electrénica de esa especie,[2]
M+e — M7,
A:=—-AE=E(N)—-E(N+1). (2.36)
Asi, una afinidad electrénica positiva indica que el anion es estable.
La energia requerida para remover un electron de una especie quimica, es el potencial
de ionizacién,[2]
M —— Mt +e,
I:=AFE=F(N—-1)— E(N). (2.37)
En general, los potenciales de ionizacién son positivos.

Las energias de adicién/remocién de electrones pueden ser adiabdticas o verticales,
seglin ocurra o no una relajacién geométrica de la molécula durante el proceso.[50]
Cuando una molécula es sometida a procesos de fotoionizaciéon o por colisiones con
electrones altamente energéticos, la estructura del ion resultante es la misma que la de
la molécula precursora y las energias que se obtienen son verticales.[50]

Para un acido de Lewis (a), la afinidad de hidruro (AH), dada por el negativo de
la entalpia de formacién del aducto acido-hidruro (capitulo 1), y la afinidad electrénica

adiabdtica estan relacionadas por un ciclo termodindmico,[2]
—AH(a)

a+ H™ aH~

Ala) D(a—H)~

—e~

_ _  te” _
a +H _A(H')a + H-
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Para una base de Lewis (b), también hay una relacion entre la afinidad de protén (AP),
dada por el negativo de la entalpia de formacién del aducto base-protén (capitulo 1), y

el potencial de ionizacién adiabatico,[2]

—AP(b)

b+ H* bH™

—I(b) | +e- D(b—H)T

+ + o+ ,
bt H < b+ H

La afinidad de hidruro para el dcido de Lewis tiene la forma
AH(a) = A(a) — A(H-)+ D(a— H)~, (2.38)
mientras que para la afinidad de protéon se obtiene
AP(b)=1I(H-)—I(b)+ Db - H)". (2.39)

D(L-H)~/* es la energia de disociacién homolitica del enlace hidrégeno-sitio dcido (-
), e hidrégeno-sitio basico (+) de las especies i6nicas. De los ciclos termodindmicos
mencionados, podemos utilizar el potencial de ionizacién del anién del acido, I(a™), en
lugar de A(a); y la afinidad electrénica del catién de la base, A(b™1), en lugar de -I(b).
El empleo de las cantidades I(a~) y A(b™) es operacionalmente correcto, sin embargo
conceptualmente no reflejan las caracteristicas de un acido o de una base en la definicion
de Lewis: un acido acepta electrones (A(a)) y una base cede electrones (I(b)).

Con el funcional BLYP, las energias de ionizacién y de afinidad electrénica pueden
determinarse con un error promedio de 0.26 eV y 0.11 eV, respectivamente, con respecto

a los resultados experimentales.[51]
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2.2.2. Potencial electrostatico

El potencial electrostatico molecular (PEM) es el potencial eléctrico producido por

los electrones y los niicleos de la molécula en el punto 7,

o Za p(7") -
B() = 2,4: o / rp (2.40)

la energia potencial debida a interacciones electrostaticas entre la molécula y una carga

positiva ¢, situada en el punto 7 es ¢o(7).[52] Si la carga de prueba es atraida por la
molécula, el potencial electrostatico molecular es negativo, y cuando el PEM es positivo,
la carga q es repelida por la molécula. Valores negativos del potencial se identifican con
sitios en donde hay acumulacion de carga negativa, pares libres o electrones 7, e. g.
en el amoniaco, ¢(7) es negativo en la regién vecina del dtomo de nitrégeno. Valores
positivos del PEM indican sitios deficientes de electrones, por lo que la contribucion
nuclear es dominante. Por ejemplo, en el trifluoruro de boro, ¢(7) es positivo en la regién
vecina al atomo de boro. Para las interacciones moleculares, la magnitud del PEM es
mas relevante en una superficie molecular, pues cerca de los nicleos éste siempre es

positivo.[53]

2.2.3. Indices de reactividad derivados de la teoria de fun-

cionales de la densidad

El objetivo de la teoria de la reactividad quimica consiste en cuantificar las carac-
teristicas de las especies quimicas aisladas que le confieren una identidad a las sustancias
en una reaccién mediante un conjunto de indices. Estos indices pueden ser globales (e.g.
la electronegatividad), locales (por ejemplo, la funcién de Fukui), o no-locales como la

funcién de respuesta lineal, (62E/6v(7)ov () = (5p(7)/0v(r)) n.[26]
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Consideremos el cambio en la energia, E(N,v], debida a la variacién en Ny v,

dE — (g—ff)deJr / (%)Nau(f)dﬁ (2.41)

Cuando el potencial externo no cambia,

E
dE, = <—§N> dN = pdN. (2.42)
Por otro lado,
a5, = [ (%5 p(7)dr = pusicaN (2.43)
(Sp v

donde pp g estd dado por (2.16) 6 (2.22). Igualando las dos expresiones para el cambio
en la energia, se encuentra que el multiplicador de Lagrange en HK es igual al potencial
quimico electrénico, 1 = pp.[54]

En termodinamica el potencial quimico describe la tendencia de escape de un compo-
nente en una fase. Por analogia con esta definicién, la electronegatividad, y, se identifica

con el negativo del potencial quimico,

y en la aproximacién por diferencias finitas coincide con la electronegatividad definida

(2.44)

por Mulliken aproximada por cantidades verticales.[55, 26] La dureza, 7, definida como

la curvatura de la energia a potencial externo fijo,'?

1= (52), = (5w, (245

es la resistencia que presenta un sistema al cambio en su numero de electrones, por

diferencias finitas se obtiene n ~ I — A.[26]

La energia de un sistema es una funcién continua de N (N no necesariamente es un

12La blandura se define como el inverso de la dureza, S = n~!.
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entero), pero en los puntos en donde hay un nimero entero de electrones, la derivada de
la energia es discontinua. En un modelo de ensamble gran candénico que describe a un
sistema abierto, en el cual el nimero de electrones puede variar (y en el que esta permi-
tido tener un nimero fraccionario de electrones), la energia como funcién de N consiste

13 en donde M es un

de segmentos de lineas rectas, Fyyw = Ey + (Eye — En)w,
nimero entero y 0 < w < 1.[56, 42] Al derivar estos segmentos de recta, se obtiene la
funcién de Heaviside (funcién escalén)|[29] la cual es discontinua para valores enteros de
N. De esta manera se puede distinguir entre el proceso de ceder un electron, p= = —1,
y el proceso de aceptar un electrén, u+ = —A, por parte del sistema.

Los indices locales son propiedades dependientes de la posicion. Entre ellos se en-
cuentra la funcién de Fukui, f(7),[49, 26]

10=(5t5), = (o). (240

Esta funcion permite identificar las regiones del sistema en donde la densidad cambia
cuando se modifica el nimero de electrones, al mantener el potencial externo constante,
o bien, la forma en que se modifica el potencial quimico ante una variacién del potencial
externo, manteniendo fijo N. Si consideramos la discontinuidad de p, la funcién de Fukui
para una reaccién en la que se aceptan o ceden electrones se define por las siguientes

expresiones [49]

Y = (Z) s () — () (247

1) = (5 () ON

ON

En ausencia de relajacion electronica, se obtiene la aproximacion por orbitales molecu-

) = ( ;’;F})N = (%)~ () — o (7. (2.48)

lares de frontera, f(7) ~ prumo(T) v f~(F) = promo(r).[26] La funcién de Fukui

BPuesto que limy, 10 Fprio = limy, g Epray, la funcién Eyy o, (w) es continua Vew.
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electrofilica o aceptora, f*(7), predice los sitios reactivos del sistema frente a un nu-
cledfilo (base de Lewis), mientras que la funcién de Fukui nucleofilica o donadora, f~(7),

se aplica para la reaccién con un electréfilo (acido de Lewis).

2.3. Metodologia

Excepto donde se comente, todas las geometrias, energias e indices de reactividad
se calculan con el funcional BLYP (contribuciones del intercambio de Becke88 [43] y
correlacién de Lee-Yang-Parr [46]), implementado en el cédigo NWChem 5.1.[57] Los
indices de reactividad que se emplean son la afinidad electrénica vertical, el potencial
de ionizacion vertical, el potencial electrostatico molecular y las funciones de Fukui
aceptora y donadora. En los calcilos se utiliza una base de Pople triple-( de valencia
dividida, con funciones difusas y de polarizacién, 6-311+-+g(3df,3pd). Respecto a este
conjunto de base, se ha reportado que los funcionales GGA muestran un mejor des-
empeno con bases de Pople que con bases de Dunning, para propiedades que incluyen
energias y gradientes. Aun cuando las bases correlacionadas tienen un mayor niimero
de funciones, el desempeno de las bases de Pople es mejor porque los funcionales se cali-
bran con estas bases.[58] Para describir el efecto del tolueno como disolvente (con una
constante dieléctrica de 2.38) utilizamos el modelo de disolvente continuo COSMO,[59]
en la geometria optimizada de las especies en fase gas.

Las cantidades termodinamicas, Ei,, Eiot, Evib ¥ Str, Srot, Svib S€ calcularon con el
modelo del gas ideal en la estadistica de Boltzmann.[60] Todos los estados de transi-
cién estan caracterizados por la presencia de una frecuencia negativa en la aproxima-
ciéon armoénica. Para asegurar que los estados de transicion conectan a los respectivos

reactivos y productos, se realiza el andlisis de la Coordenada Intrinseca de Reaccién
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(IRC),[61] implementada en el programa deMon2k 2.5.5.[62]

El potencial electrostatico molecular se calcula en una malla tridimensional, con un
espaciamiento de 0.01 nm entre los puntos. El analisis grafico del potencial electrostatico
molecular se realiza sobre una isosuperficie de la densidad electrénica molecular con un
valor de 0.001 electrones/bohr?, la cual se ha observado que contiene méds del 95 % de
la carga electrénica molecular, ademas el volumen encerrado por esta superficie es con-
sistente con el radio de van der Waals de los atomos en una molécula.[63] La funcién
de Fukui se calcula por diferencias finitas a partir de las ecuaciones (2.47-2.48) y se
proyecta sobre una superficie del potencial electrostatico molecular que semeja el radio
covalente de los dtomos.[64] Esta superficie molecular corresponde a una isosuperficie
del PEM con un valor constante de 0.3 ua para las especies neutras. El analisis grafico

del PEM vy la funcién de Fukui se realizan con el programa gOpenMol 3.00.[65]



Capitulo 3
Objetivos

Debido a que no se ha esclarecido el mecanismo por el cual se libera el hidrégeno
molecular en el zwitterion de la molécula de Welch, se explora la superficie de energia
potencial (SEP) para proponer un mecanismo de reaccién utilizando métodos tedricos,
asi como identificar los factores relevantes que permiten la activacion de la molécula
de hidrégeno cuando ésta interactua con una molécula bifuncionalizada. Se espera que
este trabajo permita profundizar en el conocimiento de los mecanismos de reaccién que
involucran especies cargadas como intermediarios. Para llevar a cabo los objetivos se

plantean los siguientes puntos:

1. Proponer un mecanismo de reaccién para la liberacién de hidrégeno en el zwitter-

ion de la molécula de Welch mediante un analisis tedrico.

2. Estudiar el efecto que tienen los sustituyentes en los atomos de fésforo y boro,
asi como del anillo aromético que los conecta en la reaccion reversible de activacién

de hidrégeno.

3. Evaluar la estabilidad relativa de los intermediarios para las dos propuestas de
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mecanismo de reaccion de activacién de hidrégeno en la molécula de Welch. Esto
es, en el primer paso de la reaccién se analiza la estabilidad relativa entre la
abstraccion de un ion hidruro por parte del boro y la abstraccién de protén por

parte del fosforo.

. Seleccionar un conjunto de boranos, fosfinas y aminas sustituidos con diferentes
grupos funcionales y a través de la estabilidad de los aductos borano-H~/NHj,
fosfina-H* /BH3 /BF3 y amina-H" /BH3 /BF3, identificar la relacion entre las corres-

pondientes escalas de acidez y basicidad.

. Identificar las capacidades reactivas de las especies senaladas en el punto anterior
y analizar el efecto de los sustituyentes en la acidez y basicidad de Lewis por medio
de indices de reactividad locales y globales, como la funcién de Fukui, el potencial

electrostatico molecular, la afinidad electrénica y el potencial de ionizacién.



Capitulo 4

Acidez de Lewis en los boranos

En los boranos sustituidos, R,,BHs_,, con n =10, 1, 2, 3, el &tomo de boro es deficiente
de electrones, por lo que estas moléculas se comportan como acidos de Lewis. En un
lenguaje de orbitales, el dtomo de boro posee un orbital p vacio, que le confiere el
caracter de acido de Lewis a los boranos al aceptar los electrones provenientes de una
base de Lewis, con lo cual los boranos cambian su hibridacién de sp? a sp?.

Los efectos inductivos del sustituyente contribuyen en gran medida a las caracte-
risticas de acidez de las especies quimicas. Sustituyentes electroatractores disminuyen
la densidad electrénica en el atomo de boro y por consecuencia incrementan la acidez
de los boranos. De manera similar los sustituyentes electrodonadores disminuyen la
acidez de los boranos. Cuando estan presentes, los efectos estéricos y de resonancia del
sustituyente, también afectan la acidez de Lewis. Los sustituyentes que se muestran
en este capitulo, presentan caracteristicas electrénicas inductivas (tanto positiva como
negativa), de resonancia y estéricas, con lo cual se ilustra la manera en que estos factores

modifican la acidez de Lewis de los boranos.
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4.1. Afinidad de hidruro

La afinidad de hidruro, AH, constituye una escala de acidez en la cual el ion hidruro
es la base de Lewis de referencia, y se define como el negativo de la entalpia de formacién
de un aducto entre un acido de Lewis y un ion hidruro, A + H™ — A-H™, esta cantidad

se calcula por la diferencia de entalpia entre los productos y los reactivos
AH=—-AH=H(A)+H(H )—H(AH"). (4.1)

La afinidad de hidruro es una medida de acidez para los boranos, porqué el atomo de
boro acepta el par de electrones del ion hidruro.

Las tendencias generales en la acidez de Lewis se reflejan en los valores de la afinidad
de hidruro de los boranos (Tabla 4.1). Tomando en cuenta la diferencia de electronega-
tividades entre el &tomo de hidrégeno y el grupo CHjs,[66] el grupo metilo actia como un
electro-donador; también como una consecuencia de la electronegatividad, el grupo CF3
actiia como un electro-atractor, por lo que los metilboranos son acidos mas débiles que
el BH3, mientras que el grupo trifluorometilo induce la mayor acidez en los boranos de
este trabajo. Frente a un ion hidruro, la acidez de Lewis disminuye aproximadamente 2
kcal/mol en los fenilboranos, pero incrementa considerablemente con los sustituyentes
pentafluorofenilo (hasta 35 kcal/mol para (CgF5)3B), con respecto a BHs, debido al
efecto inductivo negativo de los atomos de flior en el anillo aromético.

El grupo hidroxilo y el 4tomo de flior son isoelectrénicos, ademas los dtomos de flior
y oxigeno son muy electronegativos de acuerdo a su posicién en la Tabla Periédica. Sin
embargo, ambos grupos difieren en el efecto electrénico que tienen sobre el atomo de
boro, aunque ambos sustituyentes disminuyen la afinidad de hidruro con respecto a
BHj;. Se ha senalado que este comportamiento se debe a un efecto de conjugacién entre

los pares libres del sustituyente y el orbital p vacio del a&tomo de boro, conocido como



38 Acidez de Lewis en los boranos

Tabla 4.1. Escala de afinidad de hidruro de boranos sustituidos R,BHs_,,, afinidad

electrénica vertical e indice de electrofilia.*

Molécula -AE(H™) -AH(H™) -AG(H™) A w
BH3 74.5 71.7 64.4 0.01 (0.31%,0.038°) 1.61
(OH)BH, 48.0 45.9 39.2 -0.98 (-1.22°, -0.89%) 1.10
(OH),BH 35.3 33.0 26.7 -1.47 (-1.93%, -0.729) 1.00
(OH)3B 34.3 31.9 25.7 -1.64 (-2.03°, -0.549) 0.91
FBH, 63.8 61.0 53.1 -0.56 (-0.73%) 1.32
F,BH 61.1 58.0 51.1 -1.02 (-1.03%, -1.119) 1.34
FsB 71.7 68.4 61.0 -1.37 (-0.78%, 2.65¢, -0.75%)  1.35
MeBH, 65.4 62.5 54.8 -0.52 (-0.52°, -0.50%) 1.23
Me,BH 58.8 56.1 47.6 -0.68 (-0.76°) 1.10
Me3B 54.7 52.1 42.3 -0.58 (-0.84%) 1.08
(CF3)BH, 100.7 97.3 89.3 0.71 1.83
(CF3),BH 122.1 118.4 110.2 1.36 2.11
(CF3)3B 138.8 134.9 125.7 2.14 2.56
(CeH5)BHy  72.1 (76.4°)  69.7 (73.3°)  63.7 (66.9°) 0.37 (0.62%) 1.30
(CeHs):BH  72.7 (77.2°)  70.4 (75.3°)  63.4 (65.4°) 0.63 (0.89%) 1.28
(CeHs5)sB  72.8 (77.2°)  70.4 (75.2°)  63.5 (65.5°) 0.71 (0.97%) 1.28
(CeF5)BHy  90.0 (94.3°)  87.0 (92.2°)  80.0 (84.4°) 1.10 (1.36%) 1.67
(CeF5)2BH  102.6 (107.7¢)  97.2 (103.7¢)  91.2 (90.4°) 1.72 (1.99%) 1.96
(CeF5)3B  110.1 (115.5¢) -1 (112.0°)  -F (104.6°) 2.13 (2.429) 2.21

*) Energias de reaccién en kcal/mol, afinidades electrénicas e indice de electrofilia en eV.

a) Peng, B.; Li, Qian-Shu; Xie, Y.; King, R. B.; Schaefer III, H. F. Chemical Physics 2009, 356, 171-
176. Valores verticales obtenidos con el método BP86/DZP++.

b) Vianello, R.; Maksic, Z. B. Inorg. Chem. 2005, 44, 1095-1102. Valores adiabdticos con el método
G2(MP2).

¢) NIST Chemistry WebBook, Linstrom, P. J., Mallard, W. G. (eds.). NIST Standard Reference
Database No. 69, March 2003, National Institute of Standars and Technology: Gaithersburg, MD
(http://webbook.nist.gov).

d) Afinidad electrénica sin inversién de los orbitales de Khon-Sham.

e) BP86/DZP + diffuse (Dunning).

f) El ciclo de las ecuaciones perturbadas-acopladas de Kohn-Sham (CPKS), en el cdlculo del hessiano

nuclear no convergen.
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retrodonacién.[23] La retrodonacién presenta una tendencia opuesta al efecto inductivo
negativo en la acidez de los boranos, de tal manera que si tenemos un sustituyente con
pares libres que puedan conjugarse con el atomo de boro, el resultado final puede ser un
acido de Lewis débil. En el caso de los fluoroboranos, el anélisis del PEM muestra que
el 4tomo de boro es mds positivo que en BH; (Figura 4.1). En esta direccién, Brinck y
colaboradores han senalado que el PEM es consistente con la electronegatividad y no
con la conjugacién de los pares libres del halégeno y el orbital desocupado del boro.[67]
En la serie de hidroxiboranos, la parte positiva del potencial electrostético disminuye
en la regién vecina al atomo de boro, lo cual es cualitativamente congruente con un
efecto de conjugacion electrénica entre los pares libres del atomo de oxigeno y el orbital
p del dtomo de boro (Figura 4.1).

En los boranos con sustituyentes fluoruro! y trifluorometilo, la funcién de Fukui
electrofilica estd localizada en el atomo de boro, en los metilboranos, esta funcién tiene
su mayor contribucién en el sustituyente (Figura 4.2). Aunque no se muestra en la
Figura 4.2, en los boranos con grupos aromaticos la funcién f*(7) tiene mayor con-
tribucién en el atomo de boro. Los hidroxiboranos tienen un comportamiento diferente.
La funcién de Fukui estd localizada principalmente en el dtomo de boro en el hidroxi-
borano, pero para el dihidroxiborano estéd distribuida sobre los atomos de oxigenos y de
boro, mientras que en el acido bérico, los sitios capaces de aceptar un electrén son los
atomos de oxigeno en los grupos OH (Figura 4.2). En esta tltima molécula, el 4tomo
de boro presenta un valor negativo de f* (), y por consecuencia la afinidad de hidruro

del &cido bérico es muy baja (31.9 kcal/mol). Los resultados obtenidos con la funcién

1Debido a la diferencia de electronegatividad entre el d&tomo de boro y el dtomo de flior, se espera
que en los boranos F,BHj3_,, el sustituyente tenga caracter de fluoruro. Lo mismo se aplica para los

hidroxiboranos.
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min (OHH,B (OH),HB (OH),B
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2
Figura 4.1. Potencial electrostético molecular para un conjunto de boranos. La grafica estd en

(CF,) B

un intervalo de -0.04 a 0.04 ua, proyectado sobre una superficie de densidad electrénica de 0.001

electrones/bohr®.
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Figura 4.2. Funcién de Fukui electrofilica, f ™ (), de un conjunto de boranos. La funcién est4 graficada

con diferentes valores para las diferentes moléculas, y proyectada sobre una superficie de 0.3 ua del

potencial electrostatico molecular, [PEM frin frmaz]-
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de Fukui concuerdan con la representacion de orbitales moleculares, en donde el orbital
desocupado del boro corresponde al LUMO+2 y LUMO+3 para (OH),BH y (OH)3B,
respectivamente.[68] Es interesante notar que la conjugacion electrénica en los hidroxi-
boranos genera un cambio mayor que el efecto inductivo positivo del grupo metilo, esto
se refleja en la mayor afinidad de hidruro de los metilboranos. En contraste, el grupo
CF3 incrementa mondtonamente la acidez, dado que en este caso la conjugacion elec-
trénica no es posible.

La distancia aceptor-donador en los aductos de borano-H™ estd en el rango de 1.21
A a1.25 A2 aunque la variacién en la distancia boro-hidruro es relativamente pequeiia,
los cambios en AH son del orden de hasta 100 kcal/mol, esto se debe a que la interac-

2 mientras que la interaccién entre un ion y un dipolo

cion dipolo-ion decae como r~
inducido decae como r~*,[70] de tal manera que una pequeiia variacién en la distancia
implica un cambio grande en la energia de interaccién. Cabe senalar que hay una buena
tendencia entre AH y la distancia B-H (Figura 4.3).

El ajuste lineal entre la afinidad de hidruro y la afinidad electrénica vertical (en

kcal/mol) de los boranos presentados en la Tabla 4.1 proporciona (Figura 4.4)
AH(B) = 0.9A(B) + 71.5. (4.2)

Como resultado de la interaccion con el ion hidruro ocurre una distorsion en la estruc-
tura electréonica y geométrica del borano, por lo que al realizar el ajuste lineal entre AH
y A es necesario considerar la afinidad electronica adiabatica para tomar en cuenta la

relajacion geométrica. En nuestra aproximacién hemos sustituido los valores adiabéaticos

2En promedio, la longitud de enlace predicha con el funcional BLYP usualmente est4 sobreestimada
por 0.02 A, para especies con elementos de la primera y segunda fila.[51] Experimentalmente la incer-
tidumbre en la longitud de enlace de equilibrio (distancia entre las posiciones nucleares en equilibrio),

estimada por métodos espectroscépicos, es alrededor de + 0.001 A.[69]
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Figura 4.3. Relacién entre AH y la distancia B-H en los aductos borano-H~. A H en kcal/mol, longitud
de enlace en A. Boranos con sustituyentes F, OH (o), CF3, CHs, H (0), C¢Hs y CeF5 (©).

de la afinidad electrénica por los correspondientes valores verticales, de tal manera que
solo consideramos la relajacion electronica del borano que resulta del proceso de acep-
tar un electrén. Esta aproximacién contribuye al error estdndar® de 12.2 kcal/mol de
esta estimacién. De la expresion que relaciona a la afinidad de hidruro y la afinidad
electrénica de un acido de Lewis, AH(a) = A(a) - A(H-) + D(a-H)~ (seccién 2.2.1),
la energia de disociacion homolitica del enlace B-H para los aductos borano-hidruro,
D(B-H)~, se encuentra entre 75 kcal/mol (Ph3B) y 122 kecal/mol (F3B). Por otro lado,
cuando pesamos la blandura con el cuadrado de la electronegatividad de Mulliken, es

decir usamos el indice de electrofilia, w = x2S/2,[71] se obtiene la relacién

AH = 2.6w — 16.2, (4.3)

3El error estandar (EE), S,,, mide la dispersién alrededor de la linea de regresién, Sy, = [(>, y7 —
bY L yi—my, xiy;)/n— 2]'/2. En donde, n es el tamafo de la muestra, by m son la ordenada al origen

y la pendiente, respectivamente, obtenidas a partir de la regresion lineal.
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con valores de R? = 0.9411 y EE = 6.8 kcal/mol. La afinidad electrénica estd relaciona-
da con la capacidad para aceptar un electrén, mientras que w refleja la capacidad para
aceptar uno o mas electrones (esto es porqué w se deriva a partir de un modelo en el
que el ambiente y el sistema interactuan hasta que los respectivos potenciales quimicos
se igualan).[71] En la formacién del aducto borano-H™ el niimero de electrones involu-
crados en la reaccién es fraccionario (con un valor méximo de AN = 1.676), por lo que
el ajuste de AH vs w es mejor que el de AH vs A (R? = 0.8082). Si en la relacién de AH
vs A vertical clasificamos a los boranos, R,,BH3_,,, de acuerdo al tipo de sustituyente
unido al 4tomo de boro obtenemos las siguientes expresiones: AH(B) = 1.3A(B) + 74.3
(R = CHj3, CF3; BH;. R? = 0.9884, EE = 3.8 kcal/mol), AH(B) = 1.04(B) 58.1 (R
= Cg¢Hs, CeF5. R? = 0.9325, EE = 3.8 kcal/mol), AH(B) = 0.94(B) + 75.3 (R = F,
OH. R? = 0.3241, EE = 14.0 kcal/mol). El ajuste lineal entre AH vs A adiabdtica de
F,BH;_, y (OH),BH;_,,[68] proporciona AH(B) = 1.1A(B) + 84.6 (R? = 0.9279, EE
= 4.5 kcal/mol), ademds para estos boranos se obtiene AH(B) = 3.3w - 39.6 (R? =
0.9390, EE = 4.2 kcal/mol). Asociado con el proceso de la relajacién geométrica, los
fluoro- e hidroxiboranos no pueden aceptar un electrén, pero si una fraccién de éste
(hasta un valor maximo de AN = 0.912).

Los boranos con sustituyentes F, OH y CHj3 dan origen a aniones inestables, con
afinidades electronicas verticales en un rango de -1.106 a -0.502 eV. Para describir co-
rrectamente a estos aniones se llevo a cabo una inversion de orbitales para obtener un
estado ligado.[72] Este procedimiento consiste en construir un nuevo determinante de
Slater con el intercambio de dos orbitales de KS, los orbitales que se invierten son el
HOMO del anién y un orbital desocupado, con la condiciéon de que la varianza del nuevo

2

orbital sea la menor, 0 = < 7?2 > - < r >2. Posteriormente la estructura electrénica

para este determinante se obtiene al alcanzar la convergencia en el procedimiento SCF.
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La estructura electronica del aniéon HoFB™ pertenece a un estado ligado, por lo que
no se realizé la inversién de orbitales en este sistema. Para el di- y trifluoroborano, la
diferencia en la afinidad electrénica (A = sin inversién - con inversién) es -0.091 y 0.623
eV, respectivamente. En la familia de los hidroxiboranos, (OH),BHs_,,, el valor de A
en la afinidad electrénica aumenta con el nimero de grupos OH unidos al boro, 0.092,
0.747 y 1.103 eV para n = 1, 2, 3 (Tabla 4.1). Para los metilboranos, la inversién de
orbitales no lleva a una diferencia significativa en los valores de la afinidad electrénica
(Hy(CH3)B, A=15 meV). La comparacién de las afinidades electrénicas y de hidruro
proporciona una mejor tendencia para los aniones inestables que provienen de la inver-

sién de orbitales.
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Figura 4.4. Comparacién entre la afinidad electrénica vertical y la afinidad de hidruro de boranos,
en kcal/mol. Boranos con sustituyentes F, OH (o), CF3, CH3, H (o), C¢Hs y CgF5 (¢). Aniones sin

inversién de los orbitales de Kohn-Sham (A).

La capacidad de carga, ks = S = (I — A)™!, esta relacionada con la habilidad de las
moléculas para distribuir la carga electrénica que resulta de una reaccién acido-base

hasta que el sistema llega a un estado de equilibrio, 1, = p.[73] Sistemas poco blandos
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estdn asociados con una pobre capacidad de carga. Para fines de comparacién, el valor
de S en BHj es de 0.078 eV~!. En los hidroxiboranos (S: 0.080, 0.076, 0.077 eV~!) y
fluoroboranos (S: 0.079, 0.068, 0.063 eV~1) la poca blandura explica la baja afinidad
de hidruro. Aunque la capacidad de carga se incrementa en los fenilboranos (k: 0.113,
0.133, 0.141 eV~1), la afinidad de hidruro permanece practicamente constante, sin em-

bargo para los pentafluorofenilboranos ambas cantidades aumentan (x: 0.120, 0.140,

0.159 eV-1).

4.2. Aductos borano-NHj;

Otra manera de estimar la acidez de los boranos consiste en evaluar la energia
de formacién de los aductos con una base de Lewis neutra como el amoniaco (Tabla
4.2). La energia de interaccién borano-NHz muestra una tendencia consistente con la
naturaleza electronica del grupo funcional unido al a&tomo de boro. De esta manera, el
grupo metilo disminuye la energia del enlace borano-NHj en 8 kcal/mol para (CH3)BH,
y alrededor de 20 kcal/mol para (CHj3)3B, con respecto a BH3. La energia de enlace del
aducto también disminuye con sustituyentes OH y F, los hidroxiboranos presentan la
menor acidez frente al amoniaco. A temperatura ambiente, la energia libre de Gibbs es
positiva para la formacion de los aductos con sustituyentes CHs, OH y F en el boro, estos
aductos no son termodinamicamente estables. El grupo CFj estabiliza a los aductos en
9 keal/mol para (CF3)BHs y en alrededor de 20 kcal/mol para (CF3)3B, con respecto a
BH3. Este aumento en la estabilidad esta asociado con la electronegatividad del grupo
CFj3, que ejerce un efecto inductivo negativo sobre el atomo de boro, lo cual aumenta la
acidez del borano. Ademés, en los boranos (CF3),BH;_,, no hay la posibilidad de una

conjugacion entre los pares de electrones libres del flior y el &tomo de boro, pues estan
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Tabla 4.2. Escala de formacién de aductos R,,BH3_,-NHj3 y distancia aceptor-donador

en el aducto.*

Molécula ~ AE(NH3) AH(NH;) AG(NHj;)  r (B-N)

BH; -27.4 (-31.6%) -23.6 -12.6 1.67 (1.657%)
(OH)BH, -6.9 -4.5 6.2 1.73
(OH),BH 3.2 4.8 14.7 1.83
(OH)3B 0.2 0.2 8.0 4.69

FBH, -17.4 -14.4 -3.4 1.69

F,BH -12.6 -10.2 0.1 1.72

F3B -16.0 (-23.0°) -14.3 2.2 1.71 (1.59°)

MeBH, -19.6 -16.1 4.4 1.69
Me,BH -13.0 -9.9 2.6 1.70

Me3B -7.9 (-12.79) -5.1 8.8 1.72 (1.70%)
(CF3)BH, -36.9 -33.1 -20.5 1.65
(CF3),BH -44.1 -40.6 -27.4 1.64
(CF3)3B -49.0 -45.6 -31.6 1.63

(CgHs)BH, -16.9 -13.7 -3.2 1.69
(CgH;),BH -10.4 -7.5 3.9 1.70
(CeHs)3B -4.5 -2.3 9.3 1.71
(CgF5)BH, -23.7 -19.2 5.7 1.66
(CgF5)oBH -22.0 -19.6 6.3 1.66
(CeF5)3B -18.0 - -€ 1.67 (1.627)

*) Energfas en kcal/mol, distancia en A.

a) Dixon, D. A.; Gutowski, M. J. Phys. Chem. A 2005, 109, 5129-5135. AE: CCSD(T)/CBS. r B-N:
CCSD(T)aug-cc-pVTZ.

b) Jonas, V.; Frenking, G.; Reetz, M. J. Am. Chem. Soc. 1994, 116, 8741-8753.

c¢) Legon, A. C.; Warner, H. E. J. Chem. Soc., Chem. Commun. 1991, 1397.

d) Bessac, F.; Frenking, G. Inorg. Chem. 2006, 45, 6956-6964. Valores con el método BP86/TZ2P.
e) El ciclo de las ecuaciones perturbadas-acopladas de Kohn-Sham (CPKS), en el cdlculo del hessiano
nuclear no convergen.

f) Mountford, A. J.; Lancaster, S. J.; Coles, S. J.; Horton, P. N.; Hughes, D. L.; Hursthouse, M. B.;
Light, M. E. Inorg. Chem. 2005, 44, 5921-5933.
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separados por un atomo de carbono saturado.

En la Figura 4.5 se muestra la relacion entre la entalpia de formacion de los aductos
borano-NHj3 y la longitud del enlace boro-nitrégeno. Ambas cantidades siguen una
buena correlacién, en la que los aductos mas estables tienen una distancia de enlace
mas corta que aquellos cuya interaccion es mas débil. La distancia del enlace aceptor-
donador aumenta en los fenilboranos (~ 0.02 a 0.04 A) con respecto al enlace B-N en
el aducto BH3NHj3, mientras que permanece practicamente constante en los aductos de
pentafluorofenilboranos (el cambio en la longitud de enlace es alrededor de 0.01 A). En
ambos casos la energfa del enlace disminuye, en 22.9 kcal /mol para (C¢Hjs)3B-NHs y en
9.4 kcal/mol para (CgF5)3B-NHjs. Este resultado sugiere que ademaés del efecto inductivo
negativo del grupo (CgF5) sobre el 4tomo de boro, las interacciones electrostaticas entre
los fluoruros de los anillos arométicos y los dtomos de hidrégeno del amoniaco (F-Hy)
contribuyen de manera significativa en la estabilidad del aducto (CgF5)3B-NHjs. El acido
de Lewis tris-(pentafluorofenil)borano, (CgF'5)3B, es un importante catalizador en varias
reacciones de sintesis orgdnica, como la polimerizacién de olefinas y condensaciones
alddlicas.[74] Esta molécula es un dcido mas fuerte que el BF3 cuando reacciona con un
ion hidruro (el valor de AH es mayor por 38 kcal/mol) o amoniaco (el aducto es mas
estable por 2 kcal/mol), contrario a lo reportado por Beckett et al. para las bases de
Lewis CH3COOEt y Et3PO.[75] Con el método BLYP/6-3114++g(3df,3pd), los aductos
F3B-CH3COOEt/EtsPO (AE = -7.0/-16.6 kcal/mol, r B-O = 1.74/1.60 A) son més
estables que los aductos (CgF5)3sB-CH;COOEt/Et;PO (AE = -1.1/-10.3 kcal/mol, r
B-O = 3.61/1.58 A). Esta inversion en la tendencia de la acidez se debe a la diferencia
en el efecto estérico entre las bases utilizadas por Beckett y las nuestras.

La geometria de un borano sustituido se puede aproximar como si fuera un cono

(Figura 4.6), en donde el dtomo de boro se encuentra en el apice y la base del cono
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Figura 4.5. Relacién entre la entalpia de formacién de los aductos borano-NHj y la longitud de enlace
B-N. Energfa en kcal/mol, longitud de enlace en A. Boranos con sustituyentes F, OH (o), CF3, CHs,
H (o), C¢Hs y CgF5 (¢). Para fines de claridad en la exposicién, en la grafica no se muestra el aducto

(OH)3B-NHj3 (r (B-N) = 4.69 A).

contiene a los tres sustituyentes. Los tres sustituyentes unidos al &tomo de boro forman
un triangulo, las rotaciones sucesivas del tridngulo alrededor del eje que pasa por el
atomo de boro, y que es normal a la superficie del plano que contiene a los sustituyentes,
forman la base del cono (Figura 4.6). En este modelo, la distancia B-R = [ es constante,
mientras que la distancia de la base al apice del cono, m, disminuye a medida que los
vertices del cono se aproximan a un plano (el cono colapsa hacia un circulo). En el
interior del cono la suma de los angulos es menor a 360° (en el limite en el que la suma
de los dngulos vale cero, se obtiene una recta), cuando el sistema se encuentra en un
plano, en el circulo que se obtiene la suma de los angulos es de 360°. En el borano libre,
los tres sustituyentes estan en un plano con dngulos de enlace RBR de 120°, la formacién

de aductos piramidaliza al borano (la suma de los tres dngulos de enlace RBR es menor
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Figura 4.6. a) Aproximacién de la geometria de un borano, con un cono. b) Vista de la base del cono

generada por rotaciones sucesivas del tridangulo formado por los tres grupos sustituyentes del borano.

a 360°).* Esta distorsién del angulo de enlace esta relacionada con la intensidad de la
interaccién y con el tamano de la base que forma el aducto, e. g., la interacciéon con el
ion hidruro piramidaliza en mayor medida al borano que la interaccién con NHj (Figura
4.7).

En la Figura 4.8 se muestra una comparacion entre las escalas de hidruro y amoniaco
Excepto para los boranos aromaéticos, ambas escalas de acidez siguen una tendencia
lineal, lo que sugiere que la reactividad de los boranos presenta poca dependencia con
la base de Lewis de referencia. De acuerdo con esta observacion, Grant et al. también

encontraron una tendencia similar entre las afinidades de hidruro y fluoruro para un

4El funcional BLYP muestra un error en los angulos de enlace alrededor de 2 grados, para molécu-
las del grupo principal.[51] Experimentalmente los dngulos de enlace para una posicién de equilibrio
presentan un rango de incertidumbre de + 1.0 © a + 0.2 ° cuando se evaluan con métodos espec-

troscépicos.[69]
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Figura 4.7. Suma de angulos de enlace R-B-R, en grados, para boranos libres (X), los aductos

borano-hidruro (V) y borano-amoniaco (<).

conjunto de compuestos de boro.[76] Para los sustituyentes arométicos, el efecto estérico
es mas relevante en la interaccion con amoniaco que la acidez intrinseca inducida en
el boro, ya que el amoniaco es més grande que el ion hidruro. Esto se refleja en una
menor energia de interaccion borano-NHj cuando el ntimero de sustituyentes fenilo y
pentafluorofenilo aumenta.

A partir de una relacién termodindmica, SgAE = AER — AER,, (en donde Ry es
un grupo de referencia, por ejemplo para nuestra referencia BHz, Ry = Hj3) se puede
analizar el efecto del sustituyente en la formacién de aductos.[77] Si sélo existe un
mecanismo de interaccién entre el sustituyente y el sitio activo de la molécula (por

ejemplo, el 4tomo central B), se obtiene

SRAE(H™) SrAE(NH3), (4.4)

~ Ipnn, — 1B
en donde AFE(H™) es la energia de formacién del aducto con el ion hidruro y AE(NH3z) es

la energfa de formacién del aducto dcido-NHg. I g = A [g, es un término de interaccién
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entre A y B. Aparentemente, en los boranos un mecanismo de interaccién entre el &tomo
de boro y el sustituyente es dominante sobre las otras interacciones posibles. Por las
caracteristicas electrénicas de los grupos presentes en los boranos, este mecanismo de
interaccién es un efecto inductivo. Dado que el efecto inductivo es dominante (excepto
para los grupos aromaticos, en donde la contribucién del efecto estérico también es
importante), el efecto del sustituyente en la afinidad de hidruro es proporcional al
efecto del sustituyente en la formacién de aductos con amoniaco (ecuacion 4.4), como

se puede apreciar en la Figura 4.8.
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Figura 4.8. Comparacién entre las escalas de acidez para boranos, tomando como bases de referencia
hidruro y amoniaco, valores en kcal/mol. Boranos con sustituyentes F, OH (e), CF3, CHs, H (o), C¢Hj

y C6F5 (<>)

4.3. Complejos borano-H,

Cuando las sales de borohidruro reaccionan con acidos de Brensted en medios no-
acuosos, se forma diborano e hidrégeno molecular, por ejemplo, NaBH, + HySO4— 1/2

ByoHg + Hy + NaHSO,.[78] En 1962 se propusé la formacién del complejo BH3-Hy como
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un intermediario en la formacién del diborano,|[79]
BHZ +H+ — BH3 — H2 — BH3 ‘I"HQ

El dltimo paso de la reaccién consiste en la dimerizacién del borano, BH3— 1/2 ByHg.
Algunos estudios tedricos [80, 81, 82] predicen la formacién de este intermediario, pero
fue hasta 1994 que se encontré evidencia experimental de su existencia en una matriz
de argén.[83] En esta seccién presentamos un analisis de la interaccion en los complejos

borano-Hs en fase gas.

Tabla 4.3. Efecto de la base en las energias de interaccién (kcal/mol) para el complejo

BHj;, no incluyen correcciones termodinamicas ni de zpe.

6-31g 6-31g** 6-31++g** 6-311++g(3df,3pd)

HF 3.8 2.6 2.9 2.5
LDA®* -19.5 -24.8 -24.8 -26.4
BLYP -0.9 -4.5 -4.5 -5.6
B3LYP -0.6 -4.4 -4.4 -5.6

MPWI1K -2.9 -7.5 -7.6 -9.0

MP2 -0.3 -2.3 -2.6 -6.5

a) Contribuciones del intercambio de Slater y correlacién de VWN.

La energia de interaccion del complejo BH3-Hs calculada con diferentes métodos
muestra una marcada dependencia con el conjunto de base (Tabla 4.3). Al comparar la
energia de interaccion calculada con una base triple zeta, se observa que MP2 propor-
ciona el valor mds cercano al valor de referencia de -6.5 kcal /mol obtenido con el método
CCSD(T)/PVQZ,[82] mientras que el método HF no predice la formacién de este com-

plejo. En cuanto a los resultados con TFD, los funcionales BLYP y B3LYP subestiman
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el valor de referencial82] en menos de 1 kcal/mol, ambos funcionales difieren en la
manera en la que incluyen el intercambio, sin embargo al parecer esta diferencia no es
crucial en la estimacion de la energia de interaccion ya que en ambos casos se obtienen
resultados similares. El funcional MPW1K se desarrollé principalmente para calcular
estados de transicién[84] en los cuales se presentan enlaces parcialmente formados y, por
lo tanto, se espera que describa correctamente interacciones no convencionales, como
las que se tienen en el complejo BH3-H,. El funcional MPW1K sobreestima la energia
de interaccién por 2.5 kcal/mol, se sabe que éste proporciona energias de reaccién con
un error de hasta 30 %[84] por lo que la descripcién del complejo BHs no es confiable.

Si asumimos que la estabilidad del complejo BH5 estd dada por la capacidad de
aceptar electrones por parte del atomo de boro, entonces podrian formarse complejos
similares si inducimos una mayor acidez por medio de sustituyentes altamente elec-
tronegativos, como es el caso de los grupos trifluorometilo. Con el funcional BLYP, la
energia de interacciéon del complejo aumenta 0.2 kcal/mol con el primer sustituyente
CF3, mientras que los complejos di- y tri-sustituidos son 1.1 y 4.1 kcal/mol menos

estables con respecto a BH; (Tabla 4.4).
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Con el método MP2, el primer sustituyente CF3 aumenta la estabilidad del com-
plejo en 2.6 kcal/mol, los complejos di- y trisustituidos son 3.6 y 4.2 més estables que
BH; (Tabla 4.4). A 298 K la formacién de los complejos (CF3),BH;_,,-Hy y BH3-H,
no es espontanea, sin embargo a la temperatura a la que se llevé a cabo la deteccion
experimental del BH5 (27 K), MP2 predice que este complejo es estable (AH = -1.2
kecal/mol, AG = -0.9 kcal/mol). Nuestros célculos sugieren que por debajo de 70 K, el
complejo BHj es estable (Figura 4.9).

1.0
0.5

0.0

05 —— AH

—M—AG
-1.0

-1.5

-2.0
0 20 40 60 80 100 120

Temperatura (K)

Figura 4.9. Efecto de la temperatura sobre la entalpfa y la energia libre de Gibbs (en kcal/mol) de
formacion del complejo BHs. Resultados con MP2/6-3114++g(3df,3pd).

Aunque la energia requerida para formar a la promolécula (borano distorsionado
geométricamente) se compensa con la energia de complejacion borano-Hy (Tablas 4.4 y
4.5), se observa un efecto estérico en el aumento de la distancia B-H,, en donde la acidez
intrinseca del borano compite con el tamano del sustituyente. Es de esperar que con

sustituyentes de mayor volumen, como los grupos aromaéticos, la interaccion borano-Hs
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Tabla 4.5. Pardmetros geométricos de complejos borano-H, y energias de distorsiéon del

borano.?
r(B-Hy) r(H-H) > ANg omplcio Edistorsién®
BLYP MP2 BLYP MP2 BLYP MP2 BLYP MP2
BH; 1.40  1.39 0.82  0.80 353.4  346.7 6.2 6.1
(CF3)BH, 1.42  1.40 0.82  0.80 348.4  349.1 7.4 7.0
(CF3),BH 1.44  1.41 0.81  0.80 347.5  347.4 8.7 8.5
(CF3)3B 1.55  1.45 0.78  0.79 349.3  346.1 7.8 8.7
FBH, 6.25  2.93 0.75 0.74 360.0  360.0 0.0 0.0
F.BH 7.25  3.03 0.75  0.74 360.0  360.0 0.0 0.0
F3B 3.38 2381 0.75  0.74 360.0  360.0 0.0 0.0
(OH)BH, 7.68  3.29 0.75  0.74 360.0  360.0 0.0 0.0
(OH),BH1 294 271 0.75  0.74 359.9  360.0 0.0 0.0
(OH);B¢ 3.65 275 0.75  0.74 360.0  360.3 0.0 0.0
H, - - 0.75  0.74 - - - -

a) Distancias de enlace en angstroms (A), 4ngulos de enlace en grados y energfas en kcal /mol.
b) En la geometria plana, la suma de los dngulos de enlace es 360°, en la estructura piramidal la suma
es menor a 360°.

c¢) La energfa de distorsién se calcula con la geometria del borano en el complejo con Ha, Edistorsion =

Een el complejo ~ Elibre-

d) 1 (O-H,).

sea aun mas débil, incluso si el borano en cuestién es muy acido. En esta direccion,
para un acido tan fuerte como el tris-pentafluorofenilborano, la prediccion tedrica indi-
ca que no forma un complejo con la molécula de hidrégeno.[85] Este resultado ha sido

corroborado experimentalmente. [86]
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Tabla 4.6. Efecto de la energia de dispersion, con el modelo de Grimme, en las energias

de formacién® (kcal/mol) de complejos borano-Hs.

BLYP sin DISPERSION  BLYP + DISPERSION

BH, 5.5 7.0
(CF5)BH, 5.6 7.9
(CF3),BH 44 7.6
(CF5)3B -0.9 5.8
FBH, 0.2 0.7
F,BH 0.3 0.6
F,B 0.2 1.2
(OH)BH, 0.3 0.3
(OH),BH 0.1 0.5
(OH);B 0.1 13

a) BLYP/6-3114+g(3df,3pd)//MP2/6-311++g(3df,3pd).

Los sistemas X,,BH3;_,, con X = F, OH, forman complejos débiles entre 1 y 2
kcal /mol. En los boranos di- y trisustituidos con grupos OH, la interaccién de la molécu-
la de hidrogeno se da con el atomo de oxigeno, no con el atomo de boro. La distancia
B-H, en los sistemas con sustituyentes F y OH es de hasta 7.7 A (3.3 A con MP2) y
el borano se mantiene plano, esto se debe a que la interaccion borano-Hy es marginal,
el andlisis geométrico y energético sugieren una interacciéon de van der Waals en estos
complejos (Tablas 4.4 y 4.5).

En los céalculos de estructura electronica, el conjunto de funciones de base que se

utiliza para representar a los orbitales moleculares es incompleto, esta deficiencia en la
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metodologia origina que la energia de interaccién de un complejo esté artificialmente
sobreestimada porqué las funciones de base de uno de los fragmentos moleculares com-
pensan la deficiencia en el nimero de funciones de otro fragmento, y viceversa. Este
error espurio en la energia de interaccién se conoce como el error por la superposi-
cién de la base (BSSE). Una manera de evaluar el BSSE es por el procedimiento de
Counterpoise (CP).[87] La correccién del BSSE por el método CP para los complejos
borano-H, es mayor con MP2 que con BLYP, el efecto del BSSE es mayor en los com-
plejos (CF3),,BH;3_,,-Hs, hasta por 2.5 kcal /mol para el borano trisustituido (Tabla 4.4);
para sistemas enlazados por puentes de hidrogeno también se ha observado que en MP2
la contribucién del BSSE es mayor que con TFD.[88] Por otro lado, los funcionales ac-
tuales no incluyen correctamente la energia de dispersion,[89] la cual es importante para
describir las interacciones débiles. La dispersion se debe a la interaccion entre el dipolo
instantaneo de una molécula y el dipolo inducido que ésta origina en otra molécula,
esta interaccién depende de la polarizabilidad molecular, por lo que a medida que los
electrones (principalmente los electrones de valencia) se puedan distorsionar mas fécil-
mente, la contribucion de la energia de dispersiéon a la estabilidad del sistema serd mas
importante. La energia de dispersion se puede incluir en los funcionales a través de
algunos pardmetros como en el esquema de Grimme,[90] por ejemplo, la energia de
dispersién entre las moléculas A y B estd dada por Ege = — Y. f(rag)Ce? /rbg, en
donde f(rap) es una funcién que corrige la divergencia cuando la distancia inter-atémi-
ca es muy pequena (rap — 0). El efecto de la dispersién en la energia de formacién
de los complejos borano-H, llega hasta 4.9 kcal/mol para el ¢ris-(trifluorometil)borano;
para los complejos X, BH3_,-Hy (X = F, OH) las energias de interaccién obtenidas
con BLYP + dispersion son similares a las energias calculadas con MP2 (Tabla 4.6).

El funcional BLYP con el término de dispersién de Grimme proporciona un error de
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0.7 keal/mol para interacciones no covalentes,[90] en particular para los complejos de

fluoro- e hidroxiboranos con la molécula de hidrégeno la correccion por dispersion se en-

cuentra en el limite de la precision del método. Con la adicién del término de dispersién

Cer~% no se recupera la tendencia en la estabilidad de los complejos (CF3),BHz_,-H,

obtenida con MP2 (Tabla 4.4), aparentemente la correccién de Grimme no incluye la

correlacion presente en MP2 que es necesaria para describir este tipo de complejos.

Tabla 4.7. Densidad electrénica en el punto critico de enlace (PCE) de los complejos

borano-H, .2

ppce(Y — Ha) ppce(H — H)
BLYP® MP2 HF¢ BLYP®> MP2 HF¢
BHj3 0.091 0.089 0.086 0.243 0.243 0.249
(CF3)BH, 0.093 0.091 0.087 0.244 0.244 0.249
(CF3),BH 0.094 0.092 0.089 0.244 0.244 0.249
(CF3)3B 0.086 0.084 0.081 0.251  0.250 0.256
FBH, 0.004 0.004 0.004 0.274 0.273 0.273
F,;BH 0.004 0.003 0.003 0.274 0.273 0.273
FsB 0.005 0.005 0.004 0.274 0.273 0.273
(OH)BH, 0.003 0.003 0.002 0.274  0.273 0.273
(OH),BH 0.005 0.005 0.005 0.273 0.273 0.273
(OH)3;B 0.007  0.007 0.006 0.273 0.273 0.272
H, - - - 0.273  0.273 0.273

a) En unidades de electrén/bohr3.

b) BLYP/6-311+-+g(3df,3pd)//MP2/6-311++g(3df,3pd).

¢) HF/6-311+-+g(3df,3pd)//MP2/6-311++g(3df,3pd).
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El modelo del enlace de dos electrones que unen a dos centros [12] no describe satis-
factoriamente enlaces multiples como los que se presentan en moléculas deficientes de
electrones. Los compuestos del boro, y los carbocationes no cldsicos como el cation nor-
bornilo son ejemplos de tales moléculas.[91, 23] La dificultad para describir el enlace en
estas moléculas consiste en que no tienen suficientes electrones en la capa de valencia
para unir a los atomos por pares de electrones. Por ejemplo, usando el modelo tradi-
cional del enlace en el diborano, BoHg, los doce electrones de valencia se utilizan para
formar enlaces covalentes B-H, por lo que no quedan electrones disponibles para un en-
lace B-B.[13] Para explicar las caracteristicas estructurales y de estabilidad de moléculas
deficientes de electrones, incluidos los complejos de borano-H,, se ha propuesto un mo-
delo de enlace en el que 3 centros estan unidos por 2 electrones (modelo 2e-3¢).[13] Una
manera de analizar el enlace quimico es a través de la teoria de Atomos en Moléculas
(AIM).[92] Esta teorfa aporta informacion sobre la distribucién de los electrones en una
molécula a través de la topologia del negativo del laplaciano de la densidad electrénica,
L(7) = -V?p(7). Un méximo en la funcién L(7) indica una concentracién de la densidad
electrénica, mientras que las regiones en donde el laplaciano es positivo (L(7) < 0),
senala los sitios en donde hay una deficiencia de electrones.[92] La curvatura de p(7)
permite identificar los sitios en donde se localizan los niicleos atémicos en una molécula,
asi como las regiones en donde es posible formar enlaces. En las posiciones nucleares,
la curvatura de la densidad es negativa en todas las direcciones, mientras que en un
punto critico® de enlace (PCE) en la regién internuclear la curvatura de la densidad es

negativa en dos direcciones y positiva en otra.[92]

5Un punto critico es una regién en donde el gradiente de la densidad es nulo, Vp(7) = 0. Los puntos
criticos estdn conectados a través de lineas conocidas como trayectorias de enlace.[92] Aunque en las
posiciones nucleares la densidad electrénica tiene el valor mas alto, el gradiente es diferente de cero

por la condicién de cispide nuclear (discontinuidad en la derivada).
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En la Figura 4.10 se muestran los puntos criticos de algunos complejos borano-
H,. Con excepcion de los hidroxiboranos, en donde la conectividad borano-H, se da a
través del grupo OH, hay un PCE entre el &tomo de boro y la molécula de hidrégeno,
la trayectorfa de enlace B-Hy recuerda la formacién de un enlace tipo 7%,[93] en el cual
el enlace H-H interactia directamente con el 4&tomo de boro. Los valores de la densidad
electronica en los puntos criticos de enlace de estos complejos se muestran en la Tabla
4.7; se asume que un aumento en la densidad electronica del PCE indica una interaccion
donador-aceptor més fuerte. En los complejos BH3-Hy y (F3C),,BH;_,-Hs, la densidad
electronica en el punto critico del enlace B-Hy es alrededor de 0.090; este valor es cer-
cano al del enlace B-N (0.108) en el aducto H3B-NHj. Para los complejos de fluoro- e
hidroxiboranos, la densidad en el PCE en la trayectoria de enlace borano-Hs tiene un
valor muy pequeno (< 0.007), mientras que ppcg en el enlace H-H es précticamente
igual al de la molécula de hidrégeno aislada. Los valores de ppcg calculados con BLYP,
MP2 y HF no difieren considerablemente entre ellos (Tabla 4.7), sin embargo para los
complejos FoBH-Hy y F3B-Hs el nimero de puntos criticos obtenidos con HF' es mayor
que con BLYP y MP2 (Figura 4.10).

En la Figura 4.11 se muestra el PEM de los boranos (CF3),BHs_,, y BHj, en su
forma libre y en su geometria distorsionada como resultado de la interaccién con la
molécula de hidrogeno, asi como el PEM de los complejos borano-Hs. Debido a la ma-
yor electronegatividad del grupo CF3 (de acuerdo a la posicién de los atomos C y F
en la Tabla Periédica) y del datomo H con respecto al dtomo B,[66] la regién vecina al
atomo de boro muestra un valor positivo del potencial electrostatico, 7. e. en esta re-
gién hay una deficiencia de electrones. Cuando el borano interactia con la molécula de
hidrégeno ocurre una distorsién geométrica (Tabla 4.5), lo cual trae como consecuencia

una redistribucion de la densidad electrénica, que se ve reflejada en una menor con-
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Figura 4.10. Puntos criticos de enlace de complejos borano-Hs, en el contexto de la teoria AIM.

BLYP/6-311+-+g(3df,3pd) //MP2/6-311++g(3df,3pd).
a) HF /6-311++g(3df,3pd)//MP2/6-311+-+g(3df,3pd).
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tribucion de la parte positiva del PEM en la region del atomo de boro. En el lenguaje
del enlace de valencia, podemos suponer que la interaccion del borano con la molécula
de hidrégeno origina un cambio en la hibridacién del 4tomo de boro que pasa de sp? a
sp3: en este modelo el 4&tomo de boro no tiene un orbital p vacio, por lo que el PEM del
borano distorsionado geométricamente muestra una disminucion de la zona positiva en
la region del atomo de boro con respecto al borano libre. En los complejos borano-Hs,
la region vecina al atomo de boro muestra una menor contribuciéon de la parte posi-
tiva del PEM, en esta region la contribucion de la densidad electronica del complejo
es mayor que la contribucién nuclear. Este comportamiento del PEM en los complejos
sugiere que la molécula de hidrogeno cede una fraccion de su densidad electrénica ha-
cia el borano. Para apoyar la hipdtesis de una transferencia de carga en los complejos
borano-H,, llevamos a cabo un analisis de poblacion electrénica con el método de Hir-
shfeld iterativo,[94]® el cual predice que alrededor del 14 % de los electrones del Hy se
transfieren hacia el borano en los sistemas (CF3),BH;_,,-Hy y BH5. Este andlisis, junto
con el PEM, las energias de interaccion y el cambio en los pardmetros geométricos de
las especies involucradas en la formacién de los complejos, confirman que la molécula

de hidrégeno se comporta como una base de Lewis débil.

5En el modelo de Hirshfeld, la densidad electrénica asignada al i-ésimo dtomo en la molécula
estd dada por p}(F) = w;(7)pm°(7), en donde w;(7) = p;(7)/ Y, pi(7); pi(F) es una densidad atémica
esféricamente simétrica. En el método iterativo se calcula la densidad de cada atomo presente en el
complejo, desde el dianién hasta el dicatién, esto es con la finalidad de obtener una mejor representacion
de las densidades atémicas en el entorno molecular; con estds densidades atémicas se definen los
fragmentos de interés, los cuales son arbitrarios. Por ejemplo, en los complejos borano-Hs se definen

dos fragmentos: el borano y la molécula de hidrégeno.
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a)
I max

b)

BH, (CF,)BH, (CF,),BH (CF)B
min
©) BH_-H
iy (CF)BH,-H, (CF),BH-H, (CF.).B-H
33 2
) 0.296 0.318 0.292

Figura 4.11. Potencial electrostatico molecular de los boranos, en el intervalo de -0.04 a 0.04 ua,
proyectado sobre una superficie de densidad electrénica de 0.001 electron/bohr3. (a) Borano libre, (b)
borano distorsionado geométricamente y (c¢) complejos borano-Hs. Las cargas de Hirshfeld de la molécu-
la de hidrégeno en el complejo estdn calculadas con el método BLYP/6-311++g(3df,3pd)//MP2/6-
311++¢(3df,3pd) y se muestran debajo de cada complejo. Para fines de comparacién, todas las molécu-
las estan en la misma orientacion. En los complejos borano-Hs, la molécula de hidrégeno se encuentra

por detrés del plano molecular del borano.
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4.4. Resumen del capitulo

En este capitulo se muestran las escalas de afinidad de hidruro y de formaciéon de
aductos borano-NHj3 para evaluar la acidez de Lewis de los boranos sustituidos en fase
gas, ambas escalas (AH y NH3) son adecuadas para evaluar la acidez de los boranos
presentados en este trabajo. También se muestran algunas cantidades globales y lo-
cales, como la funcién de Fukui electrofilica y el PEM, que permiten estimar la acidez
intrinseca de los boranos en funcion del sustituyente.

La acidez de Lewis de los boranos esta asociada con las caracteristicas electronicas y
el tamano del sustituyente. La electronegatividad es fundamental para modular la acidez
de Lewis. Sin embargo, cuando tenemos sustituyentes muy electronegativos como F y
OH, que adema&s poseen pares de electrones no compartidos que se pueden conjugar
con el atomo de boro, el resultado es una menor acidez del borano en cuestion. Este
tipo de conjugacion conocida como retrodonacién es un concepto dificil de identificar
de manera no ambigua. El efecto estérico del sustituyente es méas notable para los bo-
ranos con grupos aromaticos, (CgHs) v (CgF5), en los cuales el tamano del sustituyente
compite de manera importante con la acidez intrinseca, de tal manera que los boranos
(C¢Hs),,BH3_,, y (C6F5),BH3_,, muestran mayor dispersién entre las diferentes escalas
de acidez de Lewis.

La descripcion de los complejos borano-Hs requiere de métodos correlacionados co-
mo MP2 y CCSD(T), y de un conjunto de base grande que incluya funciones difusas y
de polarizacion. La formacién de estos complejos esta limitada por el efecto estérico del
sustituyente, de tal manera que si el borano tiene una buena capacidad para aceptar
electrones, pero estd unido a sustituyentes muy voluminosos, no se forma el complejo.

La teoria AIM sugiere un enlace n? entre el 4&tomo de boro y la molécula de hidrégeno.



Capitulo 5

Basicidad de Lewis en las fosfinas y

aminas

Los dtomos de fésforo y nitrégeno poseen un par de electrones no compartido (“par
libre”) en su capa de valencia, el cual pueden donar a un acido de Lewis. La pre-
sencia de los pares libres le confieren a los compuestos de fésforo (fosfinas, R,,PH;_,,)
y nitrégeno (aminas, R,NH3_,) un cardcter basico en el contexto de Lewis. En este
capitulo, los sustituyentes, R, en fosfinas y aminas cubren varias caracteristicas, tanto
electrénicas (inductivas y de resonancia) como de tamano. La naturaleza electrénica
de los sustituyentes afecta la tendencia en la basicidad, de tal manera que los grupos
electrodonadores incrementan la densidad electrénica en el 4tomo central (nitrégeno o
fésforo), y por consecuencia aumenta la basicidad de la molécula por un efecto inductivo
positivo; mientras que los grupos electroatractores remueven la densidad electrénica del
atomo central y disminuyen su basicidad por un efecto inductivo negativo. El aumento
de la densidad electrénica en un atomo disminuye su electronegatividad, por lo que los

electrones no compartidos de la capa de valencia estdn mas disponibles para una especie
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electroaceptora. La conjugacion electronica y los factores estéricos de los sustituyentes
aromaticos también modifican la reactividad de las fosfinas y aminas.

Los parametros de basicidad que se muestran en este capitulo son cantidades energé-
ticas y geométricas de aductos, en proporcién 1:1, fosfina/amina-protén y fosfina/amina-
BHj3/BFj3. Los pardmetros energéticos se refieren a la estabilidad de los aductos, estima-
da a través de las energias de formacién, base + acido — aducto. Los parametros geomé-
tricos se refieren a las longitudes de enlace (distancias interatomicas) fésforo/nitrégeno-
acido de Lewis, con la suposicion de que una longitud de enlace menor en el aducto
implica una interaccion mas fuerte. Como parte de los parametros geométricos, tam-
bién consideramos el grado de piramidalidad de la base de Lewis y las desviaciones
de ésta cuando se forma el aducto. El grado de piramidalidad se estima con la suma
de los dngulos de enlace de la base de Lewis, Zle a; = ag(R1XR2) + az2(R1XR3) +
a3(ReXR3) < 360° (con X = P, N). Cuando la molécula es completamente plana la

suma de los angulos de enlace es 360° (ver seccion 4.2).

5.1. Afinidad de proton

La afinidad de protén, AP, constituye una escala de basicidad en la cual el protén es
el 4cido de Lewis de referencia, y se define como el negativo de la entalpia de formacion
de un aducto entre una base de Lewis y un protén, M + HT — M-H™", esta cantidad se
calcula por la diferencia de entalpia entre los productos y los reactivos, AP = -AH =
H(M) + H(H") - HMHT). Los grupos CF3 y F reducen la afinidad de protén de las fos-
finas hasta en 30 kcal /mol, con respecto a PHj, esto se debe al efecto inductivo negativo
ocasionado por la electronegatividad del atomo de flior. En contraste, la afinidad de

protén incrementa con los grupos metilo, fenilo y 2,4,6-trimetilfenilo. La basicidad de
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Figura 5.1. Comparacién entre las afinidades de protén de fosfinas () y aminas (e), en kcal/mol.

las fosfinas aromaticas proviene de su habilidad para estabilizar la carga positiva en las
especies protonadas y al cardcter electrodonador de estos sustituyentes (Tabla 5.1).[91]
La base de Lewis tris(2,4,6-trimetilfenil)fosfina muestra una buena capacidad para es-
tabilizar la carga positiva de un protén, esta molécula exhibe una basicidad similar
a la “esponja de protones”, 1,8-bis(dimetilamino)naftaleno (DMAN), cuya afinidad de
protén es 245.7 kcal/mol.[95] Por otro lado, en las fosfinas, el grupo hidroxilo actia
como un electro-donador débil.!

La tendencia en la basicidad de las aminas (Tabla 5.2) es similar a la de las fosfinas
(Figura 5.1), excepto para las hidroxiaminas, en donde el grupo hidroxilo actia como

un electroatractor. Las fluoroaminas presentan la basicidad més baja entre las bases

'En la reaccién de isomerizacién, (OH)3P (a) = (OH);HP=0 (b), el isémero b es més estable
(AG = 6.8 kcal/mol), sin embargo en este trabajo estamos interesados principalmente en el efecto

electrénico del grupo OH sobre la basicidad del atomo de fésforo.
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Tabla 5.1. Propiedades termodindmicas de la reaccion de protonacién en fosfinas,

R,Hs;_,P + H" — R,H3;_,PH" y potencial de ionizacién de las fosfinas.*

Molécula -AE(HT) -AH(HT) -AG(HT) I
PH, 191.4 186.0 (188.0%) 178.6 (179.5)  10.45 (10.59%)
(OH)PH, 199.6 104.3 186.6 9.81
(OH),PH 206.0 200.7 192.9 9.65
(OH)3P 207.9 202.4 (196.3%) 193.4 (188.5%) 9.82
FPH, 186.0 180.4 172.8 10.46 (10.66")
FoPH 177.5 171.9 164.1 10.68 (11.0%)
FsP 160.4 154.7 (166.2%) 146.8 (158.4%)  11.92 (12.20%)
MePH, 208.8 203.4 (203.5%) 195.9 (195.4%)  9.48 (9.62%)
Me,PH 922.5 217.1 (218.0%) 209.6 (209.8%)  8.80 (9.10%)
MesP 233.3 227.7 (229.2%) 220.3 (221.4%) 8.29 (8.62%)
(CF3)PH; 181.7 176.6 169.2 10.76 (11.15%)
(CF3),PH 175.5 170.6 163.5 10.94 (11.50%)
(CF3)sP 172.1 167.2 160.5 11.01 (11.57%)
(NH;)PH, 207.4 202.1 194.7 9.54
(NH,),PH 921.0 215.6 208.3 8.95
(NH3)3P 233.8 228.0 220.2 8.14
(CoHs)PH,  214.0 (213.1°)  209.2 (208.4°) 200.4 (199.6°)  8.39 (8.88%)
(CoHs)PH  230.0 (229.6°)  224.6 (224.2°) 216.7 (216.4°)  7.69 (7.80%)
(CeHs)sP 2414 (241.0°)  235.9(232.5%, 228.5 (224.8%,  7.11 (7.80%)
235.5°) 228.4°)
(CeHoMez)PH,  220.4 (220.1°)  215.1 (214.3%) 208.8 (209.6°) 7.62
(CoHoMey),PH  230.1 (239.0°)  233.7 (233.0°) 226.6 (227.9°) 7.05
(CeHaMes)sP  255.2 (255.8%)  250.4 (250.0°) 238.0 (242.2°) 6.24

* Energfas de reaccién en kcal/mol y potenciales de ionizacién en eV.
a) NIST Chemistry WebBook, Linstrom, P. J., Mallard, W. G. (eds.). NIST Standard Reference
Database No. 69, March 2003, National Institute of Standars and Technology: Gaithersburg, MD

(http://webbook.nist.gov).
b) Maksic, Z. B.; Vianello, R. J. Phys. Chem. A 2002, 106, 6515-6520. Valor vertical con el método

G2(MP2).

c) BP86/DZP(Dunning).
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analizadas en este trabajo, asi, el efecto del 4tomo de fliior en la afinidad de protén es
mas fuerte en las aminas que en las fosfinas; la diferencia en la afinidad de protén entre
las bases F3N y F3P es de 24 kcal /mol. Por otro lado, el grupo NHj es isoelectrénico con
los grupos F y OH y también tiene pares de electrones no compartidos, sin embargo los
sistemas (NH;),,NH3_,, son ligeramente més basicos que el amoniaco, esto se debe a que
el 4tomo de hidrégeno presenta una mayor electronegatividad que el grupo NHy,[66] lo
que sugiere que un efecto inductivo positivo del sustituyente NHy sobre el datomo de

nitrégeno origina un aumento en la basicidad de los derivados de la hidrazina.

280

240 &
o0

& 200 | g P,

160 °

120 T T T T
120.0 160.0 200.0 240.0 280.0

280 +

240

AP
&
&
<
<
<&
o
e
®
®
4
S

200 - ® @]

160 - S

120 T T T T
120.0 160.0 200.0 240.0 280.0

Figura 5.2. Comparacién entre el potencial de ionizacién vertical y la afinidad de protén de fosfinas
(arriba) y aminas (abajo). Ambas cantidades en kcal/mol. Fosfinas y aminas con sustituyentes F, OH,

NH2 (0)7 CF3, CHg, H (O)7 C(;Hg, y CgHgMBS (<>)
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Tabla 5.2. Potencial de ionizaciéon y propiedades termodinamicas de la reaccién de

protonacién en aminas, R,Hs_,N + Ht — R, H;_,NH" .*

Molécula -AE(HT) -AH(HT) -AG(HT) I
NH3 209.2 201.4 (204.0%) 194.0 (195.7%)  10.92 (10.070%)
(OH)NH, 199.8 192.5 185.1 10.59 (10.00%)
(OH),NH 190.6 183.6 176.1 10.30
(OH)3N 186.5 179.2 171.4 10.16
FNH, 186.6 179.2 171.6 11.39 (11.62%)
F,NH 163.2 156.0 148.2 12.03 (12.38%)
F3N 136.9 129.5 (135.9%) 121.6 (128.7%)  13.28 (12.94%)
MeNH, 220.9 213.0 (214.9%) 205.4 (206.6%) 9.48 (8.9%)
Me,NH 228.3 220.1 (222.2%) 212.6 (214.3%)  8.66 (8.24%)
MesN 232.8 224.3 (226.8%) 216.9 (219.4%)  8.15 (7.85%)
(CF3)NH, 189.1 181.8 174.5 11.47
(CF3),NH 176.3 169.3 161.9 11.76
(CF3)3N 169.4 162.2 156.3 11.71 (12.55%)
(NH,)NH, 212.1 204.5 (203.9%) 197.1(196.6%)  9.79 (10.68%)
(NH;),NH 217.6 209.9 202.0 9.37
(NHy)3N 214.8 207.0 199.7 8.70
(CeHs)NH,  216.4 (218.1%)  208.9(210.9%, 202.6 (203.3%,  7.61 (7.720%)
211.0°) 202.9°)
(CeHs)oNH  222.1 (222.7°) 214.9 (216.4%) 207.5 (205.7°)  6.80 (7.44%)
(CgHs)3N 224.9 (224.2°)  217.6(217.2%, 210.1 (209.5%,  6.43 (7.00%)
218.3%) 205.7°)
(CeHaMez)NHy  222.5 (224.1%)  215.7 (216.6%) 208.1 (212.1%) 7.02
(CeHaMes3)oNH  231.3 (232.6°) 223.7 (225.4%) 216.5 (215.2%) 6.32
(CHyMe3)sN  228.4 (228.8%)  221.5 (222.0°) 211.8 (213.9%) 6.05

*) Energfas de reaccién en kcal/mol y potenciales de ionizacién en eV.

a) NIST Chemistry WebBook, Linstrom, P. J., Mallard, W. G. (eds.). NIST Standard Reference
Database No. 69, March 2003, National Institute of Standars and Technology: Gaithersburg, MD

(http://webbook.nist.gov).
b) BP86/DZP + diffuse (Dunning)
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De la ecuacién que relaciona la afinidad de protéon de una base de Lewis con su
potencial de ionizacién, AP(b) = I(H-) - I(b) + D(b-H)* (seccién 2.2.1), para las fosfinas
el término de disociacién homolitica D(P-H)* toma valores entre 106 y 117 kcal/mol
para los sustituyentes H, F, OH, NHy, Me y CFj3, y entre 78 y 90 kcal/mol para los
grupos aromaticos. Las variaciones en las energias de disociaciéon homoliticas son ma-
yores en el conjunto de aminas, entre 95 y 140 kcal /mol para los sustituyentes de menor
tamano, y en el rango de 48 a 72 kcal /mol para los aromaticos. La afinidad de protén de
las fosfinas muestra una buena correlacién con su potencial de ionizacién vertical (R?
= 0.947), mientras que para las aminas, la relacién entre estas dos cantidades presenta
mayor dispersién (R? = 0.774) (Figura 5.2). Para las fosfinas ciclicas (fc), la afinidad
de protén puede expresarse en términos del potencial de ionizacion adiabatico como
AP(fc) = -0.91(fc) + 391.5.]96] En nuestro caso, el ajuste lineal entre la afinidad de

protén de las fosfinas (f) y su potencial de ionizacién proporciona

AP(f) = —0.71(f) + 354.0, (5.1)
mientras que para las aminas se obtiene la relacién

AP(a) = —0.51(a) + 296.5, (5.2)

en todos los casos las cantidades estan referidas en kcal/mol. Para las fosfinas el error
estandar en la estimacién de la afinidad de proton a partir del potencial de ionizacion
vertical es de 6.5 kcal/mol, mientras que para las aminas es de 12.5 kcal /mol.

La longitud del enlace donador-aceptor en los aductos de fosfina-H" y amina-H*
muestra una variacién alrededor de 0.02 a 0.03 A, pero la tendencia entre AP y la
longitud del enlace en el aducto difiere en ambos casos (Figura 5.3). Las aminas siguen
una buena tendencia entre la estabilidad del aducto y la longitud del enlace donador-

aceptor, aun cuando la variacién del enlace es pequena, el cambio en AP es de hasta
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96 kcal/mol, esto se debe a que la interaccién entre la base de Lewis y el protén tiene
una dependencia de la forma r~2.[70] Para las fosfinas no se observa ninguna relacién
entre AP y la longitud del enlace donador-aceptor (Figura 5.3). Los cambios en la
longitud del enlace de estos aductos esta en el limite de la precisiéon del método que
hemos utilizado, por lo que es necesario explorar el comportamiento de estos sistemas
con otras metodologias como MP2, un funcional meta-GGA (por ejemplo, TPSS [97])

e incluso un funcional hibrido como B3LYP para confirmar nuestros resultados.
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5.2. Aductos base-BH;3;/BF;

Los boranos son moléculas deficientes de electrones y reaccionan como acidos de
Lewis, por lo que se pueden establecer escalas de basicidad en donde los boranos son
los acidos de referencia. El borano, BHs, es la especie mas pequena de esta familia, sin
embargo en la naturaleza se presenta como dimero (diborano, BoHg(g)) y sélo algunos
de sus aductos son lo suficientemente estables para experimentar con ellos. Para hacer
la comparacion con el experimento, la energia de interaccion de las bases de Lewis con
BHj; debe tomar en cuenta la energia de disociacién del diborano, 1/2 BoHg — BHs.
Nuestra estimacion para la entalpia de esta reaccién es similar al valor experimental (a
128 K): 17.5 kcal/mol [98]. En la discusién de resultados, estamos interesados princi-
palmente en la interaccion base-BHj, por lo que sélo consideramos la reaccion: base +
BH3 — base-BHj3. Por otro lado, el trifluoroborano es estable en su forma monomérica
y ha sido ampliamente utilizado como acido de referencia en escalas de basicidad.[1]

La energia de interaccién de los aductos fosfina-BH3 se encuentra entre -15.6 kcal /mol
a -34.3 kcal/mol para las bases (CgHaMes)3P y (CHj)3P, respectivamente (Tabla 5.3).
La mayoria de los sustituyentes incrementa la estabilidad de los aductos, excepto para
el grupo electroatractor CF3. Los aductos de fosfinas arométicas son mas estables que
H3;P-BHj3, excepto para la molécula tris-(2,4,6-trimetilfenil)fosfina, pues este aducto es
6 kcal/mol menos estable que en el aducto con PHj. El efecto estérico de los tres grupos
aromaticos en la fosfina puede ser el responsable de la baja estabilidad de este aducto,
sin embargo este factor es complicado de evaluar dado que no hay una correlacién entre

la estabilidad energética del enlace y la distancia B-P.2 Casos similares estdn reporta-

2El efecto estérico esta definido en términos de la repulsién interelectrénica cuando los orbitales de
las especies reaccionantes se traslapan (principio de exclusién de Pauli),[99] sin embargo los paramétros

geométricos como longitudes y dngulos de enlace proporcionan informacién cualitativa del efecto que
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Tabla 5.3. Energias de formacién de aductos fosfina-BH3, R,,H3_,,P + BH3; — R,,H3_,,P-
BH3, v longitudes de enlace P-B.*

Molécula AFE(BH3) AH(BH3) AG(BH3) r (P-B)
PHj3 -21.6 (-26.37, -19.0 (-24.6°) -8.1 (-13.6°) 1.94  (1.94%,
-27.4) 1.92%)
(OH)PH, -29.4 -27.3 -16.4 1.90
(OH),PH -30.9 -29.0 -17.8 1.89
(OH)3P -30.0 -27.7 -15.5 1.89
FPH; -27.7 (-35.0°)  -25.4 (-32.4%) -14.1 (-20.8%) 1.88 (1.84%)
FoPH -28.1 (-36.4%)  -26.0 (-34.1°) -14.6 (-22.8°) 1.86 (1.83")
F3P -20.9 (-30.3%) -18.8 (-28.1°) -7.3 (-16.5%) 1.87 (1.83%)
MePH, -27.0 -24.7 -13.5 1.93
MeyPH -31.3 -29.0 -17.7 1.93
Me3P -34.3 (-39.8%) -31.9 -20.5 1.93 (1.92%)
(CF3)PH, -19.3 -17.1 -6.0 1.93
(CF3)PH  -17.5 -17.0 -4.9 1.93
(CF3)3P -16.6 -16.9 -6.2 1.92
(CeHs)PHy  -25.7 -24.0 (-31.2°) -10.9 1.94
(CgHs)oPH  -28.4 -26.1 (-34.1°) -14.4 1.94
(CeHs)3P -29.9 -27.6 (-37.6°) -15.7 1.95
(CgHaMez)PHy  -25.3 -22.2 -12.3 1.95
(CgHaMe3)oPH  -25.7 -22.6 -11.9 1.96
(CgHaMe3)sP  -15.6 -13.8 3.8 2.02

*) Energfas de reaccién en keal/mol, y longitudes de enlace en angstrom.

a) Bessac, F.; Frenking, G. Inorg. Chem. 2006, 45, 6956-6964. Valores con el método BP86/TZ2P.
b) MP2/6-3114++g(3df,3pd).
c) Frisch, M. A.; Heal, H. G.; Mackle, H.; Madden, I. O. J. Chem. Soc. 1965, 899-907.

)
)
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dos en la literatura, en donde la energia de interaccién de los aductos borano/alano -
fosfina/amina, no sigue una tendencia con la longitud del enlace aceptor-donador.[100]
A pesar de que la afinidad de protén disminuye en las fluorofosfinas, la formacién de
aductos con borano es mas favorable con respecto a la base PHj3. Este comportamiento
en la estabilidad de los aductos ha sido observado experimentalmente en fase gas,[101]
en donde el aducto FoHP-BHj3 es suficientemente estable, no se disocia a 25 °C y 1
atm, mientras que los sistemas PH3-BH3; y PF3-BH3 no son estables en las mismas
condiciones. En el estado estandar en fase gaseosa, la energia libre de formacion del
aducto FoHP-BHj es -14.6 kcal/mol, para H3P-BHj3 y F3P-BHj es -8.1 y -7.3 kcal /mol,
respectivamente. La estabilidad termodinamica de FH,P-BH3 no ha sido reportada,
pero de acuerdo con nuestros calculos, su energia libre es -14.1 kecal/mol. A partir de
nuestras estimaciones de la energia libre, la constante de equilibrio para la reaccion
de intercambio de BH3 (H3P-BH; + X — X-BHj3 + PHj) revela que, en cantidades
estequiométricas de los reactivos, 66 % del aducto H3P-BH3 permanece en presencia de
la base F3P. La estabilidad inducida por la sustituciéon de uno y dos atomos de flior
en la fosfina se refleja en el porcentaje del aducto H3P-BH3 que permanece sin reac-
cionar en la presencia de FHyP y FoHP, 0.6 % y 0.4 %, respectivamente.® El método
MP2/6-311++g(3df,3pd) también predice esta tendencia en la estabilidad de los aduc-
tos F,,PH3_,,-BHj3 (Tabla 5.3), aunque las energias de interaccién donador-aceptor son
mayores (entre 7 y 9 kcal/mol) que las del método BLYP/6-311++g(3df,3pd).
Cuando el acido de referencia es BF3, los aductos de las fosfinas son aproximada-

mente 20 kcal/mol menos estables que aquellos con BH3 (Tabla 5.4). La energia de

puede tener el tamano del sustituyente en las interacciones moleculares.
3La fraccién de aducto que se disocia estd dada por a = VK /(1 4+ VK), en donde la constante de

AGULP-BHs) “AGX_BH3)] [ 5 cantidad

equilibro para la reaccién de intercambio de BH3 es K = exp [

de aducto H3P-BHj3 que permanece sin disociar en presencia de la base de Lewis X es 1 — a.
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Tabla 5.4. Energias de formacién de aductos fosfina-BF3, R,,H3_,P + BF3 — R,H3_,, P-
BF3, y longitudes de enlace P-B.*

Molécula ~ AE(BF;) AH(BF;) AG(BF;) 1 (P-B)

PH; 1.3 0.0 84  3.35(1.929)
(OH)PH, 13 0.2 10.6 2.33
(OH),PH 2.2 13 9.4 2.24

(OH)3P 2.5 12 11.5 2.14
FPH, 1.0 0.3 9.1 3.38
F,PH 0.6 0.0 8.1 3.49

FsP 0.1 0.5 10.3 3.88

MePH, 2.3 2.4 9.4 2.30

Me,PH 6.6 7.2 7.3 2.16
Me;P -10.3 -10.8 4.0 2.11

(CF3)PH, 0.6 3.1 13.4 3.52
(CF5),PH 0.2 4.0 14.8 3.65
(CFs5)3P 0.0 5.7 16.5 3.69
(CgHs)PHS, 1.9 2.5 10.8 3.16
(CgHs),PH 43 2.9 11.7 2.21
(CgHs)sP 7.1 5.7 8.9 2.17
(CgHoMe3)PH,  -2.1 4.2 12.5 2.30
(CgHoMes),PH  -4.2 5.0 10.0 2.24
(CgHaMes)3P 3.6 - - 2.33

*) Energfas de reaccién en kcal/mol, y longitudes de enlace en angstrom.

a) Odom, J. D.; Kalasinsky, V. F.; Durig, J. R. Inorg. Chem. 1975, 14, 2837-2839.
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interaccién de los aductos (OH),Hs_,,P-BF3 es ligeramente mayor que para el aducto
H3P-BF;. El grupo metilo aumenta la estabilidad de los aductos hasta en 9 kcal /mol,
mientras que los grupos electroatractores como F y CF3 disminuyen la basicidad de las
fosfinas. Asi, los aductos F,H;_,P-BF3 y (CF3),Hs_,P-BF3 son inestables. El susti-
tuyente fenilo induce mayor estabilidad a estos aductos (6 kcal/mol para la especie
(C¢Hs)3P) con respecto a PH3. Tomando en consideracion el efecto inductivo positivo
del grupo metilo, junto con la caracteristica electrodonadora de los grupos aromaticos,
podria esperarse que los aductos (CgHoMes), Hs_,P-BF3 fueran més estables que los
de las metil- y fenilfosfinas. Sin embargo, esta prediccion falla debido al factor estérico
de los sustituyentes 2,4,6-(trimetilfenilo); este efecto es tan importante que incluso el
aducto (CgHaMes)3P-BF;3 es inestable.

Una caracteristica geométrica importante de las fosfinas y aminas es la piramida-
lidad, la cual esta asociada con la disponibilidad de los pares de electrones no compar-
tidos. A mayor piramidalidad, mayor es la disponibilidad del par de electrones en la
base de Lewis.* La piramidalidad se puede estimar a partir de la suma de los d4ngulos
de enlace Rﬁ(ﬁg + @3 + R;(Eg) (para una molécula plana la suma es de 360°).
En general, las fosfinas sustituidas presentan menor piramidalidad que la molécula PHj
(Figura 5.4). Esto se debe a la repulsién entre los sustituyentes, que compite con el
efecto del par de electrones no compartido del atomo de fésforo que tiende a compri-
mir el dngulo de enlace. Los sustituyentes arométicos (C¢Hs) v (CgHaMes) inducen la
mayor planaridad. Por otro lado, la formacién de aductos fosfina-H" da lugar a una

menor longitud de enlace P-R (excepto para el sustituyente R = CF3) con respecto a

4La planaridad de la molécula también se puede estimar a partir de la distancia entre el dtomo
central y el plano que forman los sustituyentes, e. ¢. en el amoniaco esta distancia es 0.39 A, mientras

que en tris-(2,4,6-trimetilfenil)amina es 0.00 A.
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la fosfina neutra, de hasta 0.11 A; la protonacién en el dtomo de fésforo disminuye la
piramidalidad de la fosfina (Figura 5.4), tal vez como una respuesta para atenuar la
repulsion coulombica entre los nicleos atomicos una vez que se ha formado el aducto.
La formacion de aductos fosfina-BHj3 y fosfina-BF3 también origina un acortamiento
del enlace P-R, de hasta 0.05 A en ambos casos, la interaccién 4cido-base provoca
que la fosfina se aleje de la piramidalidad con respecto a la fosfina libre, sin embargo
este ultimo cambio en la geometria es de menor magnitud que en el caso de los aduc-
tos fosfina-H™. La protonacién en el dtomo N de las aminas (OH),NH;3_,, y F,NH;_,
origina un acortamiento de la longitud del enlace N-OH y N-F, con respecto a la amina
neutra, de hasta 0.07 A. En las aminas con sustituyentes CHs, CF3, (CeHs), (CeHaMes)
y NHs, la formacién de los aductos amina-H* da lugar a un aumento en la longitud
del enlace N-R de hasta 0.16 A. En general, la longitud del enlace N-R en los aductos
amina-BH3/BF; sigue la misma tendencia que en los aductos amina-H™, las variaciones
en la longitud del enlace son de hasta 0.09 A. Cabe sefialar que hay una relacién entre
la longitud del enlace X-R (X = P, N) y el grado de piramidalizacién de los aductos de
fosfinas y aminas con los dcidos de Lewis H™, BH3 y BF3, 7. e. una menor longitud de
enlace va acompanada de una menor piramidalidad de la base de Lewis, y viceversa.
Estos cambios en la geometria se deben a una respuesta del sistema para disminuir la
repulsién coulombica entre los ntcleos atomicos en el aducto.

La energia de interaccién de los aductos Me,Hs_,N-BHj3 es entre 3 y 5 kcal/mol
mayor que la del complejo con amoniaco (Tabla 5.5). La estabilidad de estos aductos
aumenta para uno y dos sustituyentes metilo, lo cual se atribuye al efecto inductivo
positivo del sustituyente. Un factor de tension estérica, opuesto a la naturaleza induc-
tiva de tres grupos metilo, origina una inestabilidad relativa del complejo MesN-BHj.

El método CCSD(T)/CBS de Grant et al.[102] también predice que la energia de for-
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Tabla 5.5. Energias de formacién de aductos amina-BHs, R,,H3_,N + BH3; — R,,H3_,,N-

BH3, v longitudes de enlace N-B.*

Molécula AFE(BH3) AH(BHj3) AG(BH3)  r (N-B)
NH; -27.4 (-31.8%, - -23.6 (-31.1¢, -28.8%) -12.6 (-17.6°) 1.67 (1.66%,
32.9%) 1.64°)
(OH)NH, -31.1 -28.0 -17.0 1.62
(OH),NH -29.3 -26.5 -14.8 1.62
(OH)3N -22.3 -19.4 7.1 1.64
FNH, -28.7 (-31.39) -26.0 -14.4 1.57 (1.59%)
FoNH -21.7 (-25.0%) -19.4 -7.6 1.56 (1.57%)
F3N -9.2 (-13.74) -6.9 5.1 1.60 (1.60%)
MeNH, -31.3 (-37.1¢, - -27.7 (-34.9%) -16.2 (-23.2%)  1.66  (1.635°,
38.7%) 1.63%)
Me,NH -32.3 (-36.0°, - -28.7 (-38.7Y) -16.8 (-26.5)  1.66  (1.630°,
42.3%) 1.62%)
Me;zN -30.9 (-32.6°, - -27.2 (-40.1%) -14.8 (-27.6°)  1.670  (1.634¢,
43.8%) 1.63%)
(CF3)NH, -15.8 -12.3 -0.2 1.72
(CF3),NH -5.2 -1.5 10.0 1.80
(CF3)3N 0.1 -3.9 12.5 7.07
(CeHs)NHy  -21.1 -18.2 -5.3 1.67
(CeHs):NH  -16.3 -13.2 -1.4 1.70
(CeHs)3N -3.7 -0.7 12.2 1.78
(CeHaMe3)NHy  -22.9 -18.8 -8.8 1.69
(CeHoMe3)oNH  -7.4 2.9 8.0 1.71
(CeHaMes)sN 0.1 -0.8 10.7 5.95

*

b) MP2/6-311++g(3df,3pd).
c) Haaland, A. Angew. Chem. 1989, 101, 1017; Angew. Chem., Int. Ed. Engl. 1989, 28, 992. Valor

estimado.

Energfas de reaccién en keal/mol, y longitudes de enlace en A.

)
a) Bessac, F.; Frenking, G. Inorg. Chem. 2006, 45, 6956-6964. BP86/TZ2P.
)

d) Skancke, A.; Skancke, P. N. J. Phys. Chem. 1996, 100, 15079-15082. BLYP/6-31G*.
e) Grant, D. J.; Matus, M. H.; Anderson, K. D.; Camaioni, D. M.; Neufeldt, S. R.; Lane, C. F.; Dixon,

D. A. J. Phys. Chem. A. 2009, 113, 6121-6132. CCSD(T)/CBS.
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Figura 5.4. Suma de los dngulos de enlace de fosfinas (arriba) y aminas (abajo) y sus aductos. Los

valores estan en grados.

macién del aducto MegN-BHj3 es menor que la del aducto MeH;N-BHj3, sin embargo el

método MP2/6-311++g(3df,3pd) predice que la amina MesN es una base de Lewis més
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fuerte que MeH,N frente a BH3 (Tabla 5.5). MP2 también predice un orden creciente
en la estabilidad de los aductos Me,H;_,N-BF; (Tabla 5.6). El efecto del volumen
del sustituyente en la formacién de aductos Me,Hs_,N-BMes ha sido observado en
fase de vapor, la estabilidad del aducto que forma la metilamina es mayor que la de
trimetilamina.[103] La estabilidad de los aductos (C¢Hs),Hs—,,N-BH3 disminuye a me-
dida que aumenta la sustitucién en el nitrégeno; el atomo de nitrégeno es de menor
tamano que el atomo de fésforo, por lo que el efecto estérico del sustituyente es mas
relevante en las aminas.

A excepcion de los sustituyentes OH y F, las aminas son menos piramidales que
la molécula NH3. Aunque las hidroxi- y fluoroaminas muestran una estructura pirami-
dal, su afinidad de protén es menor que la del amoniaco. Las aminas aromaticas di-
y tri-sustituidas son completamente planas, con una conformacién tipo propela, esta
conformacion no es favorable para la conjugacién electronica entre el par libre del ato-
mo de nitrégeno y los electrones 7 de los anillos arométicos,[91] por lo que la repulsién
entre los sustituyentes es la principal causa de la planaridad en estos sistemas (Figura
5.4). A diferencia de los aductos de fosfina-BH3/BF3 y amina-BHj3, existe una buena
correlacion entre la longitud del enlace en el aducto aceptor-donador y la energia de
interaccién en los aductos amina-BF3 (Figura 5.5). A medida que aumenta la distancia
N-B, la interaccion en el aducto es mas débil.

Excepto para (CgHs)3N-BF3 y (CgHaMes),N-BF3, los aductos de amina-BF3 son
mas estables que los correspondientes aductos de fosfina (Figura 5.6). Las fluoroaminas
presentan propiedades minimas de donador, sin embargo, experimentalmente la reac-
cién NHF»(g) + BF3(g) — HF3N-BF3(s), es exotérmica (AH = -21 kcal/mol a -63°
C),[104] probablemente las fuerzas intermoleculares presentes en el sélido estabilizan de

manera considerable el aducto HFsN-BF;(s). La interaccion intermolecular F- - - H en el



84

Basicidad de Lewis en las fosfinas y aminas

Tabla 5.6. Energias de reaccion de formacién de aductos amina-BF3, R,H3_,N 4+ BF3 —

R,H;_,N-BFj3, y longitudes de enlace N-B.*

Molécula AE(BF3) AH(BF;)  AG(BF;) r (N-B)
NH; -16.0 (-23.29) -14.3 (-20.7%)  -2.2 (-9.2%)  1.71 (1.66)
(OH)NH, -15.9 147 1.2 1.90
(OH),NH -15.0 -14.0 0.2 1.77
(OH);3N 7.0 5.4 8.1 1.85
FNH, 8.7 7.7 4.9 1.76
F,NH 1.9 0.6 9.3 2.70
F3N 0.2 1.1 10.4 3.15
MeNH, -19.9 (-29.3%) -17.6 (-27.0%) -4.9 (-14.7%) 1.70 (1.64%)
Me,NH -20.9 (-33.19) -18.5 (-30.9%) -5.3 (-17.9%) 1.70 (1.64%)
Me;N -19.7 (-35.2) -17.3 -3.6 1.72 (1.65%)
(CF5)NH, 238 21 8.9 2.54
(CF5),NH 0.6 3.1 13.7 3.27
(CF5)3N 0.1 3.7 16.9 4.50
(CgHs)NH, 8.9 6.6 7.7 1.72
(CgHs)oNH 45 2.7 12.2 1.77
(CgHs)3N 0.2 - - 455
(CgHoMes)NH, -11.9 9.9 2.3 1.74
(CgHyMes),NH 5.1 8.0 20.5 1.79
(CgHaMes)3N 0.1 - - 7.30

*) Energfas de reaccién en kcal/mol, y longitudes de enlace en A.

a) MP2/6-311+-+g(3df,3pd).
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Figura 5.5. Relacién entre la entalpia de formacién del aducto amina-BF3 y la longitud del enlace
donador-aceptor. Energias en kcal/mol, longitudes de enlace en A. Aminas con sustituyentes F, OH

(.)7 CF&7 CHs, H (O), C6H5 y CgHgMeg (<>)

dimero del aducto HF3;N-BF3 es de hasta -21 kcal/mol con cdlculos cudnticos, en fase
gas (Figura 5.7). Por comparacién, la interaccién en el dimero del aducto HF,P-BF;
es de hasta -4.4 kcal/mol (Figura 5.8). A una distancia de 2.55 A (igual a la suma de
los radios de van der Waals de los atomos de hidrégeno y de flior), la estimacién de la
energia de interaccién en el dimero del aducto HFsN-BF3 es -15.7 kcal /mol, mientras
que en el aducto HFyP-BF3 es -15.2 kcal /mol.’ Nuestra estimacion clésica de la energfa
de dispersién en el aducto HFyN-BF3 es -7.0 kcal/mol, mientras que para el aducto
HF,P-BF3 es -11.7 keal /mol, los otros dos términos de la energia de interaccién (Vaq y

Va.ai) son menores en el aducto de la fosfina.

5La energia es la suma de las interacciones dipolo-dipolo, dipolo-dipolo inducido y la energia de
dispersion, Va.q + Va.ai + Vaisp = —2u%/r —2p2a/r% — (3/4)Ia?/rS. En donde p, a e I son el momento

dipolar, la polarizabilidad y el potencial de ionizacién del aducto, respectivamente.[70]
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Figura 5.6. Comparacién de las energia de disociacién de aductos fosfina-BX3/amina-BX3. BHj
(arriba) y BF3 (abajo) como &cidos de referencia. Las fosfinas estdn representadas por cuadros (O) y

las aminas por circulos (e). Energias en kcal/mol.

El efecto del sustituyente en la basicidad de Lewis de las fosfinas y aminas es dife-
rente en la afinidad de protén y en la formacién de aductos con BHs y BF3 (Figuras 5.9

y 5.10), por lo que una relacién termodindmica andloga al caso de los boranos (ecuacién
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Figura 5.7. Energfas de interaccién en el dimero del aducto HFaN-BF3 con el método MP2/6-
311++g(3df,3pd)//BLYP/6-311++g(3df,3pd). Entre paréntesis se muestra la energia de BLYP/6-

311++g(3df,3pd). Los aductos se encuentran en conformacién alternada.
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Figura 5.8. Energfas de interaccién en el dimero del aducto HFP-BF3 con el método MP2/6-
311++g(3df,3pd)//BLYP/6-311++g(3df,3pd). Entre paréntesis se muestra la energia de BLYP/6-

311++g(3df,3pd). Los aductos se encuentran en conformacién alternada.

4.4) no se cumple. En las bases de Lewis existe mas de un mecanismo de interaccién

entre el sustituyente y el dtomo central.® Se ha observado que cuando operan varios

5Por ejemplo, si estdn presentes dos mecanismos de interaccién entre el sustituyente y el
dtomo central, la relacién entre las tres escalas de basicidad estd dada por dRAE(HT) =

PRI Pyt PrgPut 5. ANF(BHs) 4 S2Hlmt ZPPsPut 5. AF(BF;), en donde pr, = (Ix — Ix ) para la

7 7
PpH3PBF3 —PppsPBH3 PpH3PBF3 ~PppsPBH3
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Figura 5.9. Comparacién entre la afinidad de protén y la estabilidad del aducto con los dcidos de
Lewis BH3 (arriba) y BF3 (abajo) de fosfinas sustituidas. Ambas cantidades en kcal/mol. Fosfinas con
sustituyentes F, OH (o), CF3, CH3, H (o), C¢Hs y CgHaMes (¢). Las lineas de tendencia son sélo para

ayuda visual.

mecanismos de interaccion se obtiene dispersion al graficar los datos que se utilizan para
estudiar la reaccién.[77, 105] Sin embargo, la dispersién no es completamente al azar.
Las bases de Lewis F,,XH3_,, y (OH),XH;_,, (X = P, N) siguen una tendencia diferente
a la de las bases con sustituyentes arométicos y a la de las moléculas (CHj),XH;_,, y

(CF3),XHs_,,. En las fosfinas y aminas, ademds del efecto inductivo originado por el

reaccién con el dcido de Lewis de referencia (L), y X es el d4tomo de fésforo o nitrégeno.[77]
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sustituyente, la conjugacion electrénica entre los pares de electrones no-compartidos de
los grupos F y OH con el 4tomo central, y el tamano de los grupos aromaticos, son

mecanismos de interaccion que modifican de manera notable la basicidad.
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Figura 5.10. Comparacién entre la afinidad de protén y la estabilidad del aducto con los acidos de
Lewis BHj (arriba) y BF3 (abajo) de aminas sustituidas. Ambas cantidades en kcal/mol. Aminas con
sustituyentes F, OH (o), CF3, CH3, H (o), C¢Hs y CgHaMes (¢). Las lineas de tendencia son sélo para

ayuda visual.
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5.3. Basicidad del sustituyente

Para las aminas y fosfinas del tipo F,,XH;_,,, (OH),XH;_,, y (NH,),XH;s_,, (X =P,
N; n =1, 2, 3), tanto el d4tomo X como el sustituyente son suceptibles de protonarse.
Por esta razon es importante evaluar la estabilidad relativa de las especies protonadas
en los diferentes sitios basicos de la molécula e identificar los factores que determinan
su estabilidad.

En las fluorofosfinas e hidroxifosfinas, la protonacion es mas favorable en el atomo de
fésforo (Figura 5.15, Tabla 5.8).” Atin cuando los sitios con mayor acumulacién de carga
negativa se encuentran en el sustituyente (Figura 5.11), la funcién de Fukui tiene mayor
contribucién en el dtomo de fésforo (Figura 5.12). Por esta razén, la polarizabilidad es
el factor dominante en la reaccién de protonacion de las fluoro- e hidroxifosfinas. Para
las bases de Lewis (NHs),PHs_,, la protonacién es igualmente favorable en el susti-
tuyente y en el dtomo central (P). En esta familia, la carga negativa estd localizada
principalmente en el atomo de fésforo, pero la funcién f~(7) tiene mayor contribucién
en el atomo de nitrogeno del sustituyente, a excepcion del sistema trisustituido, lo que
sugiere que ambos factores son igualmente importantes en la basicidad de la molécula.

En las fluoro- e hidroxiaminas, la afinidad de protén es mayor en el atomo de ni-
trégeno para las especies mono y disustituidas, pero en las aminas trisustituidas la
basicidad del sustituyente es mayor que la del dtomo central (N) (Figura 5.15, Tabla
5.8). Para estas aminas la mayor contribucién de la funcién de Fukui nucleofilica esta so-
bre el atomo central (Figura 5.14), mientras que el minimo del PEM se encuentra sobre
los atomos de oxigeno y flior (Figura 5.13). Al parecer, la electrostatica domina so-
bre la polarizabilidad en la reaccion de protonacién de las aminas trisustituidas. La

hidrazina, HoN-NHy, y sus derivados (HoN)oHN y (HaN)3N son bases mas fuertes que

"Experimentalmente, el fésforo de la trifluorofosfina es el sitio favorable para la protonacién.[106]
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Figura 5.11. Potencial electrostatico molecular de un conjunto de fosfinas. El potencial estd proyec-

tado sobre una superficie de densidad electrénica de 0.001 electrones/bohr?, los valores del PEM que

se muestran en la figura se encuentran en el intervalo de -0.02 a 0.02 ua.
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Figura 5.12. Funcién de Fukui nucleofilica, f~(7) de fosfinas. La funcién de Fukui estd proyectada
sobre una isosuperficie 0.3 ua del potencial electrostatico molecular. El rango de valores de la funcién

se encuentra entre -0.015 y 0.015 ua.
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Figura 5.13. Potencial electrostético molecular de un conjunto de aminas. El potencial est4 proyec-
tado sobre una superficie de densidad electrénica de 0.001 electrones/bohr?, los valores del PEM que

se muestran en la figura se encuentran en el intervalo de -0.06 a 0.06 ua.
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Figura 5.14. Funcién de Fukui nucleofilica, f~(7) de aminas. La funcién de Fukui est4 proyectada
sobre una isosuperficie 0.3 ua del potencial electrostatico molecular. El rango de valores de la funcién

se encuentra entre -0.025 y 0.025 ua.
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el amoniaco, ya sea que la protonacién ocurra en el sustituyente o en el a&tomo central.
Los dos atomos de nitrégeno de la hidrazina son equivalentes respecto a la protonacion,
pero en las especies di- y trisustituidas los atomos de nitréogeno dejan de ser equiva-
lentes, en ese caso el atomo de nitrégeno del sustituyente es el sitio méas favorable para
la protonacién. En el conjunto (NHs),NH;_,,, la funcién f~(7) y el negativo del PEM
tienen mayor contribucion en el atomo de nitrégeno del sustituyente.

Por otro lado, la protonacion del sustituyente da como resultado la formacién de
complejos i6n-dipolo, [L,Hs ,X-LH|*, entre un fragmento de la amina o fosfina que
estamos considerando y la molécula HF, HoO o NHj cuando el sustituyente es F, OH
o NH, respectivamente, (Figura 5.16).% Los aductos [HoN-LH]" son mds estables que
los correspondientes [HoP-LH]™, y la distancia N-L es menor que la distancia P-L, lo
cual sugiere que el fragmento LH interacciona de manera més eficaz con el catién HoNT
que con HoP*. A medida que aumenta la sustitucién en el 4tomo central, aumenta la
distancia ion-dipolo (P-L y N-L) en los complejos, con lo que disminuye la energia de
interaccion de estos sistemas. En la Tabla 5.10 se muestran las distancias de enlace y
las energias de interaccién cation-dipolo. La energia de interaccién esta calculada con
la ecuacién Viatisn—dipoto = —qpt/ r?, en donde p es el momento dipolar de H,O, HF o
NH;, segtin sea el caso, y ¢ es la carga de un ion monopositivo, ¢ = 4.8 x 10~ Y%esu.? En
general, se observa una buena tendencia en la energia de interaccién de los complejos,
calculada con BLYP/6-3114++g(3df,3pd) y la estimacion de la interaccion catién-dipolo.

Dado que nuestra aproximacion no considera la dependencia angular de la interaccion

8La evidencia experimental por espectroscopia de masas indica la formacién de un complejo [FoN-

FH|" cuando se protona un dtomo de fltior de la molécula F3N.[107].

9La expresién general para la energfa de interaccién de un catién con un dipolo que forma un dngulo
0 con la linea que une los centros del dipolo y del ion, es Vcﬁfénidipolo = —qpucos/r?.[70] Puesto que

ang
cosf < 1, tenemos que V, 5. givoto < Veation—dipolo-
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Figura 5.15. Comparacién entre las afinidades de protén en el 4&tomo central (o), y en el sustituyente

(O) de fosfinas (Figura superior) y aminas (Figura inferior). Valores en kcal/mol.

y tampoco contiene el término de repulsién debido al traslape de los orbitales entre las
moléculas, para algunos aductos la interaccién cation-dipolo esta sobreestimada hasta
por 7 keal/mol.

La electronegatividad de Mulliken (x = (I + A)/2) de los fragmentos catiénicos de
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Rkl

[H,N-OH J* [(OH),N-OH I
[H,P-OH J* [(OH),P-OH ]"
[H,P-FH]* [F,P-FH]" [H,N-FH]* [F ,N-FH]*
[H,P-NH_J* [(NH,),P-NH ]* [H,N-NH ]J* [(NH ) N-NH ]*

Figura 5.16. Estructuras de complejos ion-dipolo de fosfinas y aminas. Los complejos se forman como
resultado de la reaccién de protonacion en el sustituyente,

L,XH;s_, + H* — [L,Hy_,X-LH]*.

aminas y fosfinas es aproximadamente 3 veces mayor que la de sus andlogos neutros
(Tabla 5.7), aunque la tendencia se mantiene en ambos casos. En particular, la electro-

negatividad de los fragmentos cationicos disminuye con el nimero de sustituyentes OH,
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Figura 5.17. Energfas de interaccién de complejos ion-dipolo de cationes fosfina (O) y amina () con

H>0, HF y NHj3 segin sea el tipo de sustituyente (ver texto para més detalles). Valores en kcal/mol.

Tabla 5.7. Electronegatividad de Mulliken® (en eV).

L = OH L=F L = NH,
X=P X=N X=P X=N X=P X=N
[LXH]* 13.2 15.1 14.4 174 12.6 13.6
[LoX]* 12.7 14.3 15.0 17.8 11.0 11.5
LXH, 4.6 4.9 5.0 5.4 4.5 4.5
L, XH 4.6 4.8 5.0 5.6 4.2 4.4

a) La electronegatividad de [PHa|™, [NHo|T, PH; y NH3 es 14.8, 18.6, 4.9 y 5.1 eV, respectivamente.

F y NHs, lo cual coincide con una menor energia de interaccién catién-dipolo de estos
sistemas (Tabla 5.10). El potencial de ionizacién y la afinidad electrénica de los frag-
mentos cationicos disminuyen hasta por 6.8 eV y 7.3 eV, respectivamente, con respecto

a HoX' (X = P, N); excepto para FoP, en el que I aumenta por 1.6 eV. Contrario a
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Tabla 5.8. Propiedades termodinamicas de la reaccién de protonacién en el sitio basico
del sustituyente de fosfinas y aminas (X = N, P), L,XH;_,, + H" — [HL,XHs3_,]". En
kcal /mol.

L=0H L=F L = NH,
-AE  -AH -AG -AE  -AH -AG -AE  -AH -AG

LPH, 181.4 1754 168.3 148.6 143.8 1374 212.1 204.8 197.5
L,PH 187.1 181.1 1744 143.6 138.9 133.0 223.2 216.0 209.2
LsP 194.5 188.5 181.7 142.4 138.1 131.8 230.8 224.3 218.7
LNH, 174.3 168.2 160.9 143.0 138.2 131.2 212.1 204.5 197.1
LoNH 189.5 184.0 177.7 1429 138.3 131.9 229.7 223.6 217.6
LsN 210.6 204.5 198.8 1472 142.0 136.6 267.4 262.0 235.5

lo esperado con base en un efecto inductivo negativo originado por la electronegativi-
dad de estos sustituyentes, la acidez de Lewis de los fragmentos catiénicos disminuye a

medida que aumenta la sustitucion en el atomo central.

5.4. Resumen del capitulo

En este capitulo se muestran las escalas de afinidad de protén y de formacion de
aductos fosfina-BH3/BF3 y amina-BH3/BF3 para evaluar la basicidad de Lewis de las
fosfinas y aminas sustituidas en fase gas. Cuando el efecto estérico del dcido de Lewis
es despreciable, como en el caso del protén, la basicidad intrinseca de Lewis evaluada a
través del potencial de ionizacion sigue una buena tendencia con la afinidad de protén.

Las interacciones adicionales, inter- o intramoleculares, entre los sustituyentes de la
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Tabla 5.9. Energfas de formacién de complejos catién-dipolo, [L,XH, |7 + LH —
[L,XH,_, - LH]*. En kcal/mol.

L = OH L=F L = NH,
AE AH AG AE AH AG AFE AH AG

LPH, -09.7 -56.3 -46.0 -32.5 -30.2 -21.5 -87.1 -82.6 -T71.7
L,PH -36.3 -34.0 -23.7 -24.8 -234 -14.9 -39.9 373 -26.9
LsP -21.4  -19.8 -10.5 -19.8 -19.5 -10.2 -187  -17.0  -7.6
LNH, -99.3 -93.2 -82.7 -58.7 -54.2 -45.1 -148.1 -140.5 -129.4
LoNH -30.3 -28.0 -18.3 -31.3 -29.3 -204 -25.7  -23.8 -144
LsN -14.4 -13.0 -44 -20.5 -19.6 -11.5 -21.3 -209 -10.9

base y el acido influyen de manera importante en la estabilidad de los productos de la
reaccién acido-base. Por ejemplo, el dimero del aducto HF;N-BF3 es estable, mientras
que el monémero no lo es.

En moléculas con varios sitio basicos, los parametros locales de reactividad como la
funciéon de Fukui nucleofilica y el PEM, permiten identificar los sitios més favorables
para la protonacién. Como resultado de la protonacion en el sustituyente de fosfinas
y aminas, se forman complejos ion-dipolo. Los sustituyentes electronegativos y que
ademas poseen pares de electrones no compartidos, inducen una menor energia de in-
teraccion ion-dipolo a medida que aumenta la sustitucién en el fragmento cationico de
la fosfina o de la amina. Quiza un efecto de retrodonacion, similar al que ocurre en
los boranos, es el responsable de la menor interaccion en los fragmentos cationicos mas

sustituidos.
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Tabla 5.10. Distancias de enlace y energias de interaccién ién-dipolo de los complejos

catién-dipolo, [L,XHs_,, - LH]T, de fosfinas y aminas.* L. = OH, F, NH,.

complejo b
Ix.L, Ary Ecatién-dipolo

X=P X=N X=P X=N Fosfinas Aminas

H,X-OH, 1.89  1.53 020  0.05 357 -5AT
(OH)HX-OH, 1.99  2.03 032  0.57 323 -31.2
(OH),X-OH, 221 243 0.55 0.9 262  -21.6

H,X-FH 200  1.64 0.35  0.18 311 -46.1

FHX-FH 207  1.89 045 046 290 -34.8

F,X-FH 220 211 0.59  0.70 258  -27.9

H,X-NH; 1.92 147 0.19  0.01 280  -47.9
(NH,)HX-NH, 2.07  2.19 034  0.75 242  -215
(NH,)oX-NH; 228  1.69 0.55 - 199 73

a) Longitudes de enlace en A y energias de interaccién en kcal/mol.

b) Los cambios en las longitudes de enlace se reportan como Arx. 1, = complejo - libre.

¢) En el complejo [(NHy)oN - NH3| ™ la interaccién se da a través de un puente de hidrégeno entre la
molécula de amoniaco y el fragmento catiénico (ver Fig. 5.16). Este complejo muestra una frecuencia

1

imaginaria de i25 cm™" asociada principalmente con los dtomo de hidrégeno de NHs.



Capitulo 6

Activacion de hidrégeno por

moléculas bifuncionales

La activacién del enlace H-H en la molécula de hidréogeno por medio de sistemas
quimicos es importante tanto desde el punto de vista de la ciencia basica como de la
ciencia aplicada.[108, 109] Por un lado, las reacciones de ruptura de enlace proporcionan
informacion sobre la reactividad del sistema, por ejemplo, la facilidad para romper y
formar enlaces por parte de las especies involucradas en la reaccién. Por otro lado, el
hidrégeno se utiliza ampliamente en sintesis organica como agente reductor de halo-
genuros de alquilo, epoxidos, carbonilos, iminas, aziridinas y alquenos.[91] Ademads, se
ha propuesto el uso del hidrégeno como una fuente de energia alterna a los combustibles
fosiles, ya que la energfa liberada por unidad de masa de hidrégeno (39.4 kWh kg™!)
es 3 veces més grande que la gasolina (13.1 kWh kg™1).[109]

La naturaleza de la disociacion del enlace H-H varia en los diferentes sistemas de
reaccién. En los metales de transicién, la disociacién es homolitica;[108, 110] mientras

que en los complejos de metales de transicién con un ligando bésico (como las aminas
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R3N), la disociacion es heterolitica.[108] La activacién del enlace de hidrégeno por com-
puestos no-metélicos es un fenémeno poco conocido, ejemplos de este tipo de sistemas
son el digermano Ar' GeGeAr' (Ar" = CgHs-2,6(CgHs-2,6-'Pry),),[111] el amino-carbeno
R,N-C-R'[112] y la molécula bifuncional reportada por Welch et al.[24] En estos sis-

F
CHj

CHg &

el 359

Figura 6.1. Molécula bifuncional reportada por Welch et al. (Adaptado de [24]).

temas, la ruptura del enlace H-H se da en condiciones suaves de reaccion.

La molécula bifuncional de Welch presenta un sitio dcido (borano) y un sitio bésico
(fosfina); en su conjunto, estas caracteristicas dcido-bdsicas correctamente moduladas
inducen la disociacién del enlace H-H con la consecuente formacion de un zwitterion.
En la molécula de Welch, la adicién de hidrégeno es heterolitica y se lleva a cabo en una
disolucion de tolueno y en condiciones suaves de reacciéon (25° C y 1 atm). De manera
notable, la reaccién es reversible a 100° C y 1 atm (Figura 6.2).[24] Estudios posteriores,
tanto tedricos [113, 114, 85, 115] y experimentales [116], han ampliado el uso de sistemas
bifuncionales a reacciones de activacién de aldehidos, alquenos, alquinos, dienos, agua
y dioxido de carbono, ademas de la activacién de la molécula de hidrégeno en diferentes
condiciones de temperatura y presion.[117]

Se ha sugerido que la habilidad de los sistemas bifuncionales para activar a la
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Figura 6.2. Adicién reversible de hidrégeno en la molécula de Welch. (Adaptado de [24].)

molécula de hidrogeno se debe principalmente a la accién de los pares frustrados de
Lewis (FLP),! originados por el efecto estérico de los sustituyentes en los sitios acidos
y bésicos de la molécula.[117] En este caso, el volumen de los sustituyentes evita la
formacién de un aducto, por lo que las caracteristicas acido-basicas de la molécula bi-
funcional se conservan. Las escalas de afinidad de hidruro de los boranos (capitulo 4) y
de afinidad de protén de las fosfinas (capitulo 5), permiten evaluar el efecto del susti-
tuyente en la acidez y basicidad de Lewis en una familia de moléculas bifuncionales,
incluyendo a la molécula de Welch.

Es claro que se requieren sustituyentes con un efecto estérico importante, como los
grupos aromaticos, para sintetizar moléculas bifuncionales, sin embargo es posible que
la activacién de hidrogeno dependa en mayor medida de la reactividad intrinseca de la
molécula bifuncional que del volumen de sus sustituyentes. En los capitulos previos, se
muestra que los grupos CF3 y CHg, son los de menor tamano que a su vez inducen la

mayor acidez y basicidad en los boranos y fosfinas, respectivamente. Con la finalidad de

IE] término de “pares frustrados de Lewis” se refiere a la disponibilidad de los pares de electrones
no compartidos en una base de Lewis una vez que se ha llevado a cabo la reaccién acido-base. En esta
reaccion no se forma un aducto, y la base de Lewis conserva sus electrones no compartidos, como en

la molécula de Welch.
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explorar el efecto de la acidez y la basicidad de Lewis en la activacién de la molécula de
hidrégeno, en este capitulo se analiza una familia de moléculas bifuncionales con diferen-
tes sustituyentes. Para llevar a cabo el estudio del efecto del sustituyente, escogimos
dos conjuntos de moléculas bifuncionales (ReB-G-PRj). El conjunto I incluye grupos
fenilo y pentafluorofenilo como sustituyentes en el atomo de boro, sustituyentes fenilo y
2,4,6-trimetilfenilo en el atomo de fésforo. El grupo conector, G, también es aromaético.
El conjunto IT consiste de R = CF3, R’ = CH3 y G = CH,, CFy, HC=CH (isémeros cis
y trans) y FC=CF (isémero cis). Las moléculas cis-(CF3)oBHC=CHN(CHj),, trans-
(CF3)eBC(CH3)=CHP(CHj),, trans-(CF3):BHC=CHP(OCHj;), y el aleno
(CF3)2:BHC=C=CHP(CHj;), también forman parte del conjunto II.

Se ha propuesto un mecanismo de reaccién para la adicién de hidrégeno, en el
que dos moléculas bifuncionales disocian a una molécula de hidrégeno para formar
un zwitterion, el cual posteriormente disocia a una segunda molécula de Hy (Figura
6.3).[113] El estudio cinético permite identificar un comportamiento de primer orden en
la reaccién de eliminacién de hidrégeno.[24] En la seccién 6.2 exploramos la superficie
de energia potencial de la molécula cis-(CF3)oHB-CyHo-PH(CHjy),. Para el zwitterion
de la molécula de Welch, (Cg¢F5)oHB-CgF4-PH(CgHsMes)s, se proponen algunos inter-
mediarios en la reaccién de eliminacion de hidrégeno. Para ambas moléculas, el efecto
del tolueno como disolvente es analizado a través de un modelo continuo. A partir del
analisis de la funcién de Fukui electrofilica, se propone un mecanismo para la reaccién
de eliminacién de hidrégeno en moléculas bifuncionales. Este mecanismo consiste en
migraciones sucesivas del ion hidruro a lo largo del grupo conector, G, desde el atomo
de boro hasta un carbono cercano a la fosfina protonada; las regiones en donde la fun-
cién f*(7) tiene mayor contribucién son los sitios en donde se forman los intermediarios

mas estables.
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Figura 6.3. Mecanismo de adicién de hidrégeno en la molécula de Welch, propuesto por Guo y Li.

(Adaptado de [113]).

6.1. Activaciéon de hidrégeno molecular

La reaccién de eliminacion de hidrégeno a partir del zwitterion puede ocurrir por dos
caminos diferentes (Esquema 1). Camino A. En el primer paso ocurre una migracién
de hidruro del borano (reaccién 1), posteriormente se desprende un protén de la fos-
fina (reaccién 2). Camino B. El protén migra desde la fosfina (reaccién 3), seguido
por una eliminacién de hidruro del borano (reaccién 4). En ambos casos los produc-

tos de la reacciéon son una molécula de hidrégeno y la molécula bifuncional neutra.
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Camino A
[HB-P]~ + H* 1)  HBPH
2)  [BPH|"+H~
AFE, = AH(BPH™)
AE, = AP(BP) — D(H,)

[BPH|* + H™
BP + H,

Camino B

3)  HBPH [HBP]~ + H*
4)  [HBP]” +H" BP + H,
AE; = AP(HBP™)

HB-PH B-P 4+ H, AFEs=AH(BP)-D(H,)

Esquema 1. Dos caminos para la liberacién de hidrégeno en moléculas bifuncionales.

El analisis de estos caminos de reacciéon muestra que la liberacién de un protén
(reaccién 3, camino B) es menos favorable que la liberacién de un hidruro (reaccién
1, camino A). La energia de la reaccién 3 es mayor que la energia de la reaccién 1,
entre 166 y 125 kcal /mol para el conjunto I, y entre 114 a 85 kcal /mol para el conjunto
II. En las moléculas bifuncionales, la afinidad de protén de las fosfinas es mayor que
la afinidad de hidruro de los boranos. Esta tendencia también se observa en los dcidos
y bases discutidos en los capitulos 4 y 5. Las energias de reacciéon reportadas en las
Tablas 6.1 y 6.2 son muy grandes y sélo proporcionan un limite superior a las barreras
de migracién de los iones. Los pasos de reaccion descritos en el Esquema 1 involucran
la liberacion completa ya sea del protén o del hidruro del entorno molecular. Dado que
la reaccién se da en una disolucién de tolueno, un disolvente no-polar, se espera que
el disolvente no estabilice de manera apreciable el par iénico, por lo que la interaccién
cation-anioén es importante en el transcurso de la reaccion.

Para la molécula de Welch en fase gas, la liberacién de hidrégeno es una reac-
cién exotérmica (AES* = -1.1 kcal/mol), mientras que, en presencia de tolueno como

disolvente, la reaccién es endotérmica (AE®! = 7.8 kcal/mol). Este cambio, se debe
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principalmente a la diferencia en los momentos dipolares entre el zwitterion (26.3 De-
bye) y la molécula neutra (5.6 Debye). De esta manera, el disolvente estabiliza en mayor
medida al zwitterion, la especie mas polar.

La energia de reaccién a partir del camino A tiene la forma
AE = AE, + AE, = AP(BP) + AH(BPH") — D(H,). (6.1)

Nuestra estimacién para la energia de disociacién heterolitica de la molécula de hidrégeno,
D(H;), es 403.4 kcal /mol.

La reversibilidad en la activacion de hidrégeno implica que la energia de reaccion es
una cantidad cercana a cero, es decir, los reactivos y productos deben ser energética-
mente equivalentes, de la ec. 6.1 se sigue que AH(BPH") ~ D(Hy) — AP(BP) es un
criterio de reversibilidad. Para todas las bases de Lewis analizadas en este trabajo en-
contramos que AP < D(H;). Dado que la afinidad de hidruro de la especie protonada
es un limite superior para el proceso de ruptura heterolitica del enlace B-H (reaccién
1), es deseable que AH(BPH™) tenga el menor valor posible. En el caso ideal, la ac-
tivacion reversible de hidrégeno corresponde a una molécula con el valor minimo de
AH(BPHT) y un valor grande de AP(BP), pero restringido a la condicién de la ec. 6.1,
AH(BPH") pin ~ [D(Hy) — AP(BP)]min = D(Hy) — AP(BP)pax. De las Tablas 6.1 y 6.2
puede observarse que solo tres moléculas presentan una energia de reaccién por debajo
de 10 kcal/mol, y la molécula de Welch muestra el valor mas bajo de la afinidad de
hidruro para las especies protonadas.

Las correcciones termodinamicas disminuyen la energia requerida para la reaccion
HBPH — BP + Hs.

Esto se debe a que el zwitterion tiene un menor nimero de grados de libertad que los

productos de la reaccion (BP + H,). Asi, la entropia de reaccién es una cantidad po-



6.1 Activacion de hidrégeno molecular 109

Tabla 6.1. Energia de reacciéon® en fase gas, para la liberacién de hidrégeno en moléculas

bifuncionales del conjunto I, en kcal /mol.

AE, AE, AEs AE, AEp AE$®

(CHs)oB-CgH,-P(CgHs), 1323 -159.9 299.1 -326.8 -27.7 -25.5
(CgHs)aB-CeF4-P(CeHs),  137.8 -164.1 2923 -318.7 -264 -22.5
(CF3)oB-CeF4-P(CgHs)s 1617 -169.3 286.9 -2045 -7.6  -4.1
(C6F3)oB-CeF4-P(CgHoMes),  159.2 -160.3 2950 -296.1 -1.1 4.1

a) Los datos no incluyen correcciones termodindmicas, ni de energfa de punto cero (zpe). Ver el texto

y el Esquema 1 para més detalles.

sitiva y contribuye de manera importante a disminuir la energia libre de Gibbs (Tabla
6.3).

La liberacion de hidrégeno es una reaccién exotérmica para todas las moléculas del
conjunto I. Las moléculas (CgF35)oB-CgF4-P(CgHs)o v (CeF5)2B-CgF4-P(CgHaMegs) son
las més cercanas a la condicién isoenergética, 7.6 y 1.1 kcal/mol, respectivamente, ver
la Tabla 6.1. De la Figura 6.4 se puede notar que el PEM toma valores positivos en los
atomos de carbono de los grupos (CgFs), i.e., los anillos arométicos estan desactivados
por la alta electronegatividad de los atomos de flior. El efecto inductivo negativo de
los grupos aromaticos fluorados reduce la poblacién electréonica sobre el atomo de boro,
lo cual aumenta su acidez de Lewis. En la molécula (CgHjy)2B-CgHy-P(CgHs)o, el PEM
muestra valores negativos en los atomos de carbono de los sustituyentes fenilo, por lo
que la acidez de esta molécula es menor que la de (CgF5)oB-CgF4-P(CgHoMes)s.

La condicién isoenergética no se cumple para ninguna de las moléculas del conjunto
I1, sin embargo el sistema cis-(CF3)sB-CH=CH-N(CH3), presenta la menor desviacion.

La Tabla 6.2 muestra que la adiciéon de hidrégeno es endotérmica dentro de este con-
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Tabla 6.2. Energia de reaccion,® en fase gas, para la liberacién de hidréogeno en moléculas

bifuncionales del conjunto II, en kcal /mol.

AEl AEQ AEg AE4 AET

(CF5),B-CH,-P(CH;), 208.6 -183.6 323.5 -208.5 24.9
(CF3),B-CFy-P(CHs)s 2239 -195.3 309.7 -281.0 28.7
trans-(CF3);B-CH=CH-P(CH;),  200.4 -190.4 308.4 -208.5 10.0

cis-(CF3),B-CH=CH-P(CH3); 2052 -184.4 317.8 -297.0 20.8
cis-(CF5)3B-CF=CF-P(CHs), 213.9 -192.9 3044 -2834 21.0
trans-(CF3)sB-CH=CH-P(OCHj),  205.2 -188.6 306.4 -289.8 16.6
cis-(CF3),B-CH=CH-N(CH3),  207.0 -201.3 321.8 -316.0 5.8
trans-(CF3),B-C(CH3)=CH-P(CH;), 198.1 -183.6 308.8 -204.3 14.5
(CF3)B-CH=C=CH-P(CH;), 1968 -182.5 309.5 -295.3 14.2

a) Los datos no incluyen correcciones termodindmicas, ni de energia de punto cero (zpe). Ver el texto

y el Esquema 1 para mas detalles.

junto de moléculas. La acidez de la mayoria de las moléculas del conjunto II es mayor
que la de (CgF5)oB-CgF4-P(CgHaMes)s, pero su basicidad es significativamente menor.

Por otro lado, los isémeros cis y trans de (CF3)sB-CH=CH-P(CHj), muestran una
diferencia significativa en su AP. En el isomero cis, un sustituyente CF3 del boro se en-
cuentra relativamente cerca al atomo de fésforo. La alta densidad electréonica asociada al
grupo CFj es la responsable de la mayor basicidad de este isémero debido a una mayor
contribucién de la interaccién electrostatica entre la fosfina y el protén (Figura 6.5). El
atomo de nitrégeno en el isémero cis-(CF3),B-CH=CH-N(CHj), tiene una estructura
plana, como consecuencia de la conjugacién electrénica con el enlace doble. La conju-

gacién disminuye la basicidad de esta molécula pues el par de electrones no compartidos
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Tabla 6.3. Energia, entalpia y energia libre de Gibbs para la reaccién de liberacion de

hidrégeno en moléculas bifuncionales. En kcal /mol.

AE AH AG

(CF3)oB-CH,-P(CHs)s 24.9 20.8 9.8
(CF3),B-CFy-P(CHy), 28.7 248 15.0
trans-(CF3);B-CH=CH-P(CHj), 100 51 -5.6
cis-(CF3)oB-CH=CH-P(CHy)s 208 16.7 5.7
¢is-(CF3)oB-CF=CF-P(CH), 21.0 167 6.7
trans-(CF3)oB-CH=CH-P(OCH3);  16.6 10.2 1.5
cis-(CF3)sB-CH=CH-N(CH)s 58 0.7 -8.0
trans-(CF3)9B-C(CH3)=CH-P(CHs), 14.5 9.6 0.0
(CF3);B-CH=C=CH-P(CH;), 142 83 -25
(CeHs)2B-CoH4-P(CoHs ) 277 -30.5 -39.3
(CeHs)2B-CoF4-P(CsHs s 264 -29.7 -39.0

del atomo de nitrégeno no esta disponible para reaccionar con un acido de Lewis. La

Figura 6.5 muestra que el PEM es positivo en la region de la amina, y la conjugacién

electrénica polariza completamente a la molécula. Dado que el &tomo de boro también

forma parte del sistema conjugado, la molécula cis-(CF3)2B-CH=CH-N(CHjs), presen-

ta la menor acidez del conjunto II. Adn cuando se observa un cambio importante en

el PEM de las especies cis-(CF3)eB-CH=CH-N(CHj), y cis-/trans-(CF3),B-CH=CH-

P(CHj)a, las funciones de Fukui f*(7) y f~ () no muestran un cambio cualitativo en la

localizacién de los sitios reactivos de estas moléculas (Figura 6.6). Los sitios més favora-

bles para aceptar un electréon son el a&tomo de boro y el carbono instaurado en posicién
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i S

(CHMe ) P-CF -B(CF), (CH,)P-CH-B(CH,),

Imax

Figura 6.4. Potencial electrostdtico de dos moléculas arométicas bifuncionales, en un intervalo de

-0.03 a 0.03 ua, proyectado sobre una superficie de densidad electrénica de 0.001 electrones/bohr?.

Imax CF_.,
Ha
(X=P/N)

trans-(CF ) B-CH=CHP(CH),  ¢is-(CF) B-CH=CH-P(CH), cis{CF,),B-CH=CH-N(CH),

Figura 6.5. Potencial electrostatico molecular, de moléculas del conjunto II, en un intervalo de -0.04

a 0.04 ua, proyectado sobre una superficie de densidad electrénica de 0.001 electrones/bohr?.

ipso al fésforo o al nitrégeno, mientras que la funcién f~ () muestra valores grandes en
los atomos de fésforo y nitrégeno, y también en el dtomo de carbono insaturado vecino
al boro (Figura 6.6).

La protonacién en el d&tomo de fésforo (o nitrégeno) aumenta la acidez de Lewis en
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()

I max

ERps{EF )8 CI-CH-FICR); cis-(CF,),B-CH=CH-P(CH,), cis-(CF ) B-CH=CH-N(CH,),

£(r)

trans-(CFa)zB-CH=CH-P(CHS)Z CI’S-(CFS)ZB-CH=CH-P(CH3)2 CiS-(CFS)zB-CH=CH-N(CH3)2

Figura 6.6. Funcién de Fukui aceptora (primera fila) y donadora (segunda fila) de moléculas bifun-
cionales del conjunto II. Ambas funciénes se encuentran en un rango de -0.008 a 0.008 ua. Las funciones

fT v f~ estdn proyectadas sobre una superficie de 0.3 ua del PEM.

el borano con respecto a la molécula bifuncional neutra, esto se debe a que el atomo
de boro se encuentra mas deficiente en electrones en el catién. Sin embargo existe una
buena relacion entre la afinidad de hidruro de las moléculas bifuncionales neutras y el
valor de AH de estas moléculas cuando se protona el sitio basico, aunque las moléculas
del conjunto I siguen una tendencia diferente a las del conjunto II (Figura 6.7). Las
moléculas del conjunto II muestran un mayor cambio en la acidez del borano cuando
se protona el sitio bésico, que las moléculas del conjunto I (Figura 6.7). Probablemente

este efecto se debe a que la conjugacién electrénica® de los grupos arométicos (conjun-

2La conjugacién electrénica se puede estimar a través de los cambios en la aromaticidad cuantifica-
dos por criterios de susceptibilidad magnética, tales como el “desplazamiento quimico independiente
de los nticleos” (NICS),[118] o por criterios basados en la densidad electrénica como la contribucién

de los electrones 7 a la funcién de localizacién electrénica (ELF).[119]
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130
(CEF5EB—CBF4—P(Q3H2MG3)2
110 3
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90 | Och—(CFS)zB—CH:CH—N(CHsjz
70 T T T
100 140 180 220 260

AH (bph+)

Figura 6.7. Relacién entre AH de las moléculas bifuncionales neutras y la afinidad de hidruro de las
moléculas protonadas. En kcal/mol. Moléculas del conjunto I (e), moléculas del conjunto II (o). Las

lineas de tendencia sélo son para ayuda visual.

to I) no solamente estabiliza el catién, sino que también disminuye la deficiencia de
densidad electronica en el atomo de boro con respecto a las moléculas del conjunto II
en donde la conjugacion electronica esta limitada por el tipo de sustituyentes y por el
grupo conector.

En la liberacién de un ion hidruro a partir del zwitterion
HBPH — [BPH|" +H™,

la acidez del intermediario protonado depende de la capacidad que tiene la molécula
bifuncional para estabilizar a la carga positiva. La estabilidad de las especies protonadas
depende de la naturaleza electronica de los grupos sustituyentes; los grupos electro-
atractores desestabilizan el catién, mientras que los sustituyentes electrodonadores lo
estabilizan. Los sustituyentes que desestabilizan el catién fosfonio-borano contribuyen
a aumentar su afinidad de hidruro. Esta relacion inversa entre la estabilidad y la acidez

de los cationes también se encuentra en los carbocationes clasicos,[91, 120] e. g., el
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ion (CH3)3C™ es més estable y tiene una menor AH que el carbocatién menos estable
H3C*. En las moléculas del conjunto I, los dtomos de flior desestabilizan al sistema al
desactivar a los anillos aroméaticos, con lo cual la afinidad de hidruro del intermediario
protonado aumenta con respecto a los sistemas con sustituyentes (CgHs). Por otro
lado, los grupos (CgHaMes) son mejores donadores que los grupos fenilo, e inducen
una mayor estabilidad al intermediario protonado, asi la acidez del [(CgF5)2B-CgF4-
PH(CgHyMes)s]t es menor que la de [(CgF5)oB-CeFy-PH(CgHs)o]™ (Tabla 6.1). En
el conjunto II se observa que la presencia del flior en el grupo conector aumenta la
acidez del intermediario, mientras que el sustituyente metoxilo en el atomo de fésforo
induce una mayor acidez en el intermediario protonado que el sustituyente metilo.
Ambas observaciones son consistentes con la estabilidad de la especie protonada debido
a efectos inductivos; la presencia del grupo metilo en el conector y la mayor conjugacién
electronica asociada a un aleno, con respecto a un enlace doble, estabilizan en mayor
medida al intermediario protonado, de aqui que su afinidad de hidruro sea menor.
Por consecuencia, las moléculas del conjunto I presentan una energia de reacciéon ne-
gativa, en otras palabras, en el estado neutro estos sistemas son bases fuertes, pero
en los intermediarios cationicos la carga positiva esta altamente deslocalizada debido
al tipo de sustituyentes (grupos aroméaticos) y por lo tanto la energia debida a la
estabilizacién de la carga negativa del ion hidruro (AE;, = AH(BPH')) es menor,
y en el mejor de los casos, del mismo orden de magnitud que la energia de la reaccién
2 (AE, = AP(BP) — D(H,)).

Al igual que los boranos, fosfinas y aminas de los capitulos 4 y 5, los sitios acidos
y basicos de las moléculas bifuncionales, también presentan cambios geométricos en la
planaridad de la molécula como respuesta a la modificacién del grupo sustituyente y

a la formacién de aductos con los iones hidruro y protén (Figura 6.8). La planaridad
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suma de angulos de enlace

CH-P(CH3)2
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(CF3)2B-CH2-P(CH3)2
(CF3)2B-CF2-P(CH3)2

(CBF5)2B-C6F 4-P(CEH2MES)2
(CBF5)2B-C6F 4-P(CEHS)2
(C6HS)2B-CEF 4-P(CEHS)2
(C6HE)2B-CEH4-P(CEHS)2

trans (CF3)2B-C2H2-P(CH3)2

tis (CF3)2B-C2H2-P(CH3)2

cis (CF3)2B-C2F2-P(CH3)2

trans (CF3)2B-C2H2-P(OCH3)2

cis (CF3)2B-C2H2-N(CH3)2

trans (CF3)2B-C2(CH3)H-P(CH3)2
(CF3)2B-CH

Figura 6.8. Cambio en la suma de los 4ngulos de enlace de moléculas bifuncionales en funcién del
sustituyente y como resultado de la formacién de aductos con los iones protén (H*) e hidruro (H™).

Los valores estdn en grados.

del borano no se modifica cuando la fosfina (o amina) reacciona con un protén. Sin
embargo, en las moléculas del conjunto II, el fragmento de la fosfina se piramidaliza
cuando el borano reacciona con un ion hidruro. Como consecuencia de la formacién del
aducto borano-hidruro, aumenta la densidad electrénica sobre el dtomo de fésforo (o
nitrégeno) lo cual incrementa la repulsién entre el par de electrones no compartidos del
fésforo (o nitrégeno) y los sustituyentes. En consecuencia, ocurre la piramidalizacién
del sitio basico; esto no ocurre en las moléculas del conjunto I, probablemente porque el
par de electrones provenientes del ion hidruro se conjuga con los grupos aromaticos de
la molécula, de tal manera que la densidad electrénica no aumenta significativamente
en el atomo de fésforo.

Del potencial de ionizacion y la afinidad electronica de las moléculas bifuncionales

(bp) (Tabla 6.4) obtenemos las relaciones correspondientes con la afinidad de protén y
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Tabla 6.4. Parametros energéticos de la basicidad y acidez de Lewis de moléculas

bifuncionales.?

AEHY) -AEH-) 1 A w

(CF3),B-CH,-P(CHj), 219.8 1049 875 0.97 1.52
(CF3)2B-CFy-P(CHj)s 208.2 1224 912 160 1.91
trans-(CF3)sB-CH=CH-P(CHj3), 213.1 1050 866 1.56 1.84
cis-(CF3),B-CH=CH-P(CHs), 219.0 1064 850 1.65 1.88
cis-(CF3),B-CF=CF-P(CHs), 210.6 1200 930 1.87 210
trans-(CF3);B-CH=CH-P(OCHj3), 214.9 1136 893 192 210
cis-(CF3),B-CH=CH-N(CHjs), 202.2 874 859 0.59 1.32
trans-(CF3),B-C(CH3)=CH-P(CHg),  219.8 109.2 836 143 1.73
(CF3),B-CH=C=CH-P(CHj), 220.9 1082 849 154 181
(CHs)9B-CgHy-P(CgHs )a 2435 76.6 6.89 094 1.29
(CHs)2B-C6F4-P(CgHs)s 239.3 84.7 712 120 1.46
(CgF5)2B-CgF4-P(CgHs), 234.2 1089 743 210 213
(CgF5)2B-CF4-P(CgHyMes)s 243.1 1073 6.86 206 2.07

a) Afinidad de protén y afinidad de hidruro en kcal/mol; potencial de ionizacién, afinidad electrénica

y energias orbitales en eV.

la afinidad de hidruro (Figura 6.9).® La afinidad de protén estd dada por
AP(bp) = —0.61(bp) + 344.7, (6.2)

mientras que

AH (bp) = 0.9A(bp) + 73.1 (6.3)

es la expresion para la afinidad de hidruro. La relacién entre AP(bp) e I(bp) muestra

poca correlacién, R? = (0.871, con un error estdndar de 5.1 kcal/mol. Por otro lado, la

3En este caso, la afinidad de protén y la afinidad de hidruro estdn aproximadas por -AE, no por

-AH.
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afinidad de hidruro y el indice de electrofilia,

AH (bp) = 1.6w + 36.8, (6.4)

muestran una mayor correlacién (R* = 0.706) que en el caso de AH(bp) vs A (R* =
0.503). El error estandar en la estimacién de AH(bp) a partir de A(bp) es 9.9 kcal/mol,
mientras que el error en la relacion AH(bp) vs w(bp) es 1.9 kcal/mol. La relacién de
APy AH de las moléculas bifuncionales, con sus respectivos valores de Iy A, muestra

menor correlacion que las fosfinas y boranos de los capitulos 5 y 4, respectivamente.

250
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®
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{CeFsbB-CoF rPICH Mes),

AP (bp)
o]
®
O
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180 T T T
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AH (bp)

90 A (CaFﬁ)zB'CﬁFa'P(cﬁHzMea)z
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Figura 6.9. Comparacién entre el potencial de ionizacién vertical y la afinidad de protén (arriba),
y entre la afinidad electrénica vertical y la afinidad de hidruro (abajo) de moléculas bifuncionales.

Ambas cantidades en kcal/mol. Moléculas del conjunto I (e), moléculas del conjunto II (o).
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6.2. Eliminaciéon intramolecular de hidrégeno

Del analisis energético presentado en la seccién anterior, asumimos que el primer
paso de la reaccion de eliminacion de hidrégeno del zwitterion consiste en la disociacion
del enlace B-H para formar un ion hidruro y un intermediario protonado, [B-PH|T,
posteriormente el hidruro abstrae el proton del fésforo, lo que da lugar a la formacion
de una molécula de hidrégeno y a la molécula bifuncional neutra. La eliminaciéon de
hidrégeno puede involucrar intermediarios de reaccion.

Un modelo sencillo para estudiar el mecanismo de reaccion, es el zwitterion (z)
cis -(CF3),BHHC=CHPH(CHj),. Por las caracteristicas estructurales de esta molécu-
la, los atomos de hidrogeno que se liberan para formar Hs estan confinados en una
pequena region, este confinamiento permite estudiar el mecanismo de eliminacién in-
tramolecular de hidrégeno en fase gas. El andlisis de la funcién de Fukui aceptora del
[cis -(CF3)2B-CH=CH-PH(CHj3)]* muestra que el &tomo de boro y, en menor medida,
el atomo de carbono C2 son los sitios més acidos de la molécula (Figura 6.10). Por lo
tanto, se espera la formacion de complejos estables cuando el ion hidruro interactiie con
estos sitios. De hecho, un intento por formar un intermediario en el carbono C1, el cual
no muestra valores grandes de f*(7), resulté en el desplazamiento del hidruro hacia el
atomo de boro. En la superficie de energia potencial de la Figura 6.11 se muestran dos
posibles mecanismos para la reaccion de liberacion de hidrégeno. El primer mecanismo
consiste en la migracion del ion hidruro, del 4tomo de boro hacia el carbono del doble
enlace vecino al fésforo (desplazamiento de hidruro 1,3) para formar el intermediario
I-C. Posteriormente, el ion hidruro abstrae un protén de la fosfina, lo que da origen a
una molécula de hidrégeno y a la molécula bifuncional neutra (n). En el zwitterion, la
distancia H-H es 2.31 A, mientras que en el intermediario I-C esta distancia aumenta

a 2.85 A. La distancia H-H en los estados de transicién TS1 y TS2, que conectan al
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I max

F F

cis (CH,),HP*-CH=CH-B(CF ), (C,H,Me,) HP*-C F -B(C F),

Figura 6.10. Funcién de Fukui electrofilica f () de moléculas bifuncionales protonadas. La funcién
se encuentra en un rango de -0.004 a 0.004 ua para la molécula [(CsF5)2B-CsF4-PH(CsHoMes)a]t, v
de -0.008 a 0.008 para la molécula [cis -(CF3)2BHC=CHP(CHj3)2]*. La funcién f*(7) estd proyectada

sobre una superficie de 0.4 ua del potencial electrostatico molecular de la molécula protonada.

zwitterion con el intermediario y a éste con la molécula bifuncional neutra, son de 2.28
y 1.06 A, respectivamente. El segundo mecanismo de reaccién involucra tnicamente a
un estado de transicién (TS3), el cual conecta a los reactivos y productos, sin la pre-
sencia de un intermediario. En la estructura TS3, la distancia H-H es 1.29 A, la cual
es mayor que la distancia de enlace en la molécula de hidrégeno (0.75 A). En fase gas,
la energia de activacién del segundo mecanismo de reaccién es 8 kcal/mol més alta que

la del estado de transicién TS1, mientras que en presencia de tolueno como disolvente,
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esta diferencia es mayor por 12 kcal/mol. A temperatura ambiente (298 K), en fase gas,
ambos caminos de reaccion son competitivos (Figura 6.11).

El tamano relativamente pequeno de los sustituyentes en la molécula cis-(CF3)yB-
HC=CH-P(CHj)s, permite la formacién de un aducto intramolecular. La distancia P-B
en el isémero abierto es 3.74 A, mientras que en el aducto intramolecular es 2.04 A.
Por comparacién, la distancia P-B en el aducto (CHs),HP-B(CF3); es 2.01 A, con una
energfa de interaccién de -26.2 kcal/mol. El aducto intramolecular es energéticamente
més estable que la forma abierta (AG = -15.4 kcal/mol), ain cuando la desviacién en
los dngulos de enlace P-C=C en el aducto (97.0°) origina una mayor tensién angular
que en la forma abierta (135.4°). La barrera que separa el aducto de la forma abierta
es AE* = 26.7 keal/mol (AG* = 28.0 kcal/mol).

En el zwitterion (CgF5)oHB-CsF4-PH(CgHyMes)s, un mecanismo de liberacién de
hidrégeno que proceda en un solo paso no es viable, ya que la distancia que separa al
borano y a la fosfina es mas grande que en cis-(CF3),BHHC=CHPH(CH3),, por lo que
se propone un mecanismo que involucra la migracion del hidruro del borano a través
de intermediarios de reacciéon en los atomos de carbono del grupo conector -CgFy-.
Debido a la naturaleza electro-atractora de los atomos de fliior presentes en el grupo
conector, el anillo arématico esta activado para un ataque nucleofilico del ion hidruro.
De la funcién de Fukui electrofilica de la molécula [(CgF5)2B-CsF4-PH(CgHoMes)o] ™,
se puede identificar que, ademas del atomo de boro, los atomos de carbono en posi-
cién para, orto y meta, relativos al borano, también son sitios dcidos (Figura 6.10).
En los sitios mas acidos de la molécula, se forman los correspondientes aductos como
posibles intermediarios de reaccion. A partir de este procedimiento, se encuentran tres
estructuras estables, en donde el ion hidruro forma un enlace con los carbonos C1, C2

y C3; las energias relativas de estas especies se muestran en la Figura 6.12. De acuerdo
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Avance de la reaccién

Figura 6.11. Propuesta de mecanismos de reaccién para la eliminacién de hidrégeno del zwitterion
cis-(CF3)eBHHC=CHPH(CHj3)2. Se comprobé la conexién entre reactivos y productos a través del
estudio de la coordenada intrinseca de reaccién (IRC).[61] Los nimeros entre paréntesis corresponden
a la energia libre de Gibbs en fase gas, mientras que los nimeros en italicas corresponden a energias
relativas en presencia de tolueno como disolvente. a) Energfa de reaccién en fase gas, AFE, con el
método m06-2x/6-3114++g(3df,3pd); b) energfa libre de Gibbs en fase gas con el método m06-2x/6-
3114++g(3df,3pd). Las energias estdn reportadas en kcal/mol.

con la contribuciéon marginal de la funcion de Fukui electrofilica en el carbono C1, el
aducto presenta una energia relativamente alta en esta posicion. Los aductos en los

carbonos C2 y C3, son energéticamente cercanos al zwitterion, en concordancia con la
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contribucién de la funcién f(7) en esos sitios de la molécula. El ataque del ion hidruro
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Figura 6.12. Reaccién de eliminacién de hidrégeno del zwitterion de la molécula de Welch,
(C6F5)2HB-CgF4-PH(CgHsMes)2. El primer ntimero corresponde a la energia relativa en fase gas,

y los nimeros en cursivas corresponden a la energia relativa en presencia de tolueno como disolvente.
Energfas en kcal/mol.

en el carbono para (C4) origina una sustitucién nucleofilica (AE = -22.8 kcal/mol), se
rompe el enlace P-C, lo que da lugar a la formacién de dos fragmentos, (C¢HaMes ), PH
y (CeF4H)B(CgF5)2. Estos fragmentos forman un complejo aceptor-donador, en donde

el aceptor es el dtomo de hidrégeno del fragmento (CsF4H)B(CgF5)2. La energia de
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interaccién en el complejo es de -1.3 kcal/mol y presenta una distancia aceptor-donador
de 3.02 A.

Se ha propuesto un mecanismo de reaccion para la eliminaciéon de Hy del zwitterion
(CF3).HB-CgF4-PH(CHj)2, con la presencia de intermediarios similares a los presenta-
dos en este trabajo.[115] Los autores muestran que el ataque nucleofilico del ion hidruro
sobre el atomo de carbono para no ocasiona la disociacion de la molécula, y se forma
un intermediario en esa posicién. Sin embargo, con nuestra metodologia, esta interac-
cién también produce una reaccién de sustitucién nucleofilica (AE = -3.7 kcal/mol),
la energia de interaccion entre los dos fragmentos, (CF3)2B(CgF4H) y (CHj)oPH es
-2.0 keal/mol, y la distancia aceptor-donador (r P-H) es 2.97 A. Al igual que Rajeev y
Sunoj,[115] nuestra metodologia predice que la eliminacién de hidrégeno del zwitterion
(CF3).HB-CgF4-PH(CHj)s es una reaccién endotérmica (AE = 10.8 kcal/mol).

Los intermediarios que se forman durante la migracién de hidruro en la molécula
de Welch pueden considerarse como complejos tipo Meisenheimer.[121] El mecanismo
de adicién en un sistema aromatico, hace uso de un orbital de antienlace 7* [91] para
formar una interaccion con el nucleofilo. Esto permite la adicién de un nucleofilo al
anillo aromatico sin desplazamiento del sustituyente, es decir permite la formacion de
un intermediario. Las reacciones aromaticas frente a un nucleofilo son energéticamente
demandantes, incluso cuando estan presentes grupos electroatractores. Sin la presencia
de estos grupos las reacciones nucleofilicas aromaticas ocurren sélo bajo condiciones de
reaccion extremas.[91]

De acuerdo con el andlisis previo, la liberacion de hidrégeno del zwitterion (CgF'5),HB-
CeF4-PH(CgHzMes)s puede ocurrir a través de una eliminacién intramolecular de hidré-
geno 1,3 en el ultimo paso de la reaccion. Esta hipotesis esta apoyada por la observacién

de que los hidrogenos salientes del intermediario en C3, estan lo suficientemente cerca
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Figura 6.13. Intermediario en C3 de la reaccién de eliminacién de hidrégeno en la molécula de Welch.

Los dtomos de hidrégeno que se liberan para formar Hs se encuentran encerrados en el circulo rojo.

uno del otro (2.40 A)7 ademds, estos hidrégenos presentan una conformacién eclipsada,
la cual es estructuralmente favorable para el proceso de eliminacién (Figura 6.13). De-
bido a un problema numérico en el cdlculo del hessiano nuclear, en el cual aparecen fre-
cuencias imaginarias en algunas moléculas con sustituyentes aromaticos (ver Apéndice),
no fue posible obtener las energias de activacién para la eliminacién de hidrégeno del

zwitterion en la molécula de Welch.

6.3. Resumen del capitulo

En este capitulo se mostraron energias de reaccion para la activacién de hidrégeno
por parte de moléculas bifuncionales que constan de un sitio dcido y un sitio basico,
también se exploraron algunos parametros de reactividad como la funcién de Fukui, la
cual es de utilidad para identificar los sitios de la molécula en donde se pueden formar
intermediarios de reacciéon durante la liberacién de hidréogeno a partir del zwitterion.

De acuerdo a sus afinidades de protén y de hidruro, las moléculas bifuncionales son
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bases y acidos fuertes. Las caracteristicas de acidez y basicidad de estas moléculas
permiten la activacién del enlace en la molécula de hidrégeno, sin embargo la condicion
de reversibilidad no se cumple para las moléculas bifuncionales que se muestran en este

trabajo, excepto para la molécula de Welch, (CgF'5)9B-CsF4-P(CgHaMes)s.



Capitulo 7

Conclusiones

En este trabajo se comparan con métodos tedricos de estructura electronica, en par-
ticular de TFD, las escalas de acidez y basicidad de Lewis en fase gas. La acidez de los
boranos se evalua con el ion hidruro y el amoniaco como bases de Lewis de referencia;
mientras que la basicidad de las fosfinas y aminas se estima con tres acidos de Lewis:
protén, borano y trifluoroborano. Las escalas representan la estabilidad termodindmica
de los complejos acido-base a través de la energia de enlace del aducto correspondiente.

La energfa de formacién de los aductos borano-H~ /NH3 muestra una buena relacién
con los valores de A, lo cual sugiere que la tendencia en la reactividad de los boranos
depende en mayor medida de su acidez intrinseca. Por otro lado, la energia de forma-
ci6én de los aductos fosfina/amina-H* muestra una buena tendencia con los respectivos
valores de [, sin embargo cuando utilizamos a los boranos BH; y BF3 como los acidos
de Lewis de referencia, la basicidad de las fosfinas y aminas se modifica notablemente,
por lo que la reactividad de estos sistemas depende tanto de la basicidad intrinseca
como de las caracteristicas del acido de Lewis con el cual reaccionan.

La descripciéon global de la reactividad se complementa con una descripcion local
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a través del PEM y la funcién de Fukui. En la reacciéon de protonacién, el término
electrostatico domina las interacciones de largo alcance, pero a distancias mas cortas
la polarizacion electronica compite con la electrostatica, por lo que la distorsién de la
densidad, estimada con la funciéon de Fukui, adquiere mayor importancia en el curso de
la reaccién. La contribucién relativa de cada uno de estos factores varia de un caso a
otro. En la interaccion de un proton frente a una molécula con varios sitios reactivos, la
especie protonada maés estable no necesariamente corresponde al sitio con el valor mas
negativo del PEM.

Tomando en consideracion la reactividad de los boranos y fosfinas en funcion del
tipo de sustituyente, analizamos las caracteristicas energéticas, mecanisticas y de reac-
tividad local de algunas moléculas bifuncionalizadas con un sitio dcido y un sitio bésico.
Estas moléculas activan el enlace H-H. Para que la activacién del enlace H-H se lleve a
cabo facilmente se requiere de una base de Lewis fuerte (AP ~ 220 kcal/mol o més). Por
otro lado, la condicion de reversibilidad requiere que se cumpla la relacion AH(BPH™)
= D(Hy) - AP(BP). De esta relacién podemos inferir que entre mayor sea la basicidad
de la molécula bifuncional, la acidez de la especie protonada debe disminuir, lo que im-
plica que debe aumentar la estabilidad de la especie BPH™. Se sabe de manera empirica,
que la estabilidad de un cation depende de la capacidad que se tenga para deslocalizar
la carga positiva. En esta direccion, los grupos electrodonadores o con caracteristicas
de hiperconjugacién (por ejemplo, los grupos alquilo) o de resonancia electrénica, con-
tribuyen a estabilizar a los cationes, mientras que los grupos electroatractores tienden a
desestabilizarlos. Curiosamente, los grupos cuyo ambiente electronico favorece la esta-
bilidad de los cationes, también presentan un efecto estérico importante, por ejemplo,
los grupos fenilo o los alcanos de cadena ramificada tienden a estabilizar en mayor me-

dida a un carbocatién que los sustituyentes de menor tamano. Lo anterior sugiere que
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la activacion reversible de hidrégeno estd limitada a moléculas bifuncionales sustituidas
con grupos voluminosos. Esto concuerda con los datos experimentales para la activacion
de hidrégeno por parte de moléculas bifuncionales, en donde los sustituyentes en el sitio
acido y el sitio bdsico son grupos aromadticos o cadenas alifaticas ramificadas.[117]

En la reaccion de eliminacién de hidrégeno a partir del zwitterion se propone un
mecanismo en donde un ion hidruro, proveniente de la ruptura heterolitica del enlace
B-H, migra a lo largo del grupo conector de la molécula bifuncional. La funcién de
Fukui electrofilica de la especie protonada permite identificar los sitios més acidos de

la molécula, en estos sitios se forman los intermediarios de reaccién mas estables.



Capitulo 8

Perspectivas

. el nimero de fibulas o de metaforas de que es capaz la imaginacién de los
hombres es limitado, pero [que] esas contadas invenciones pueden ser todo para
todos ...

J. L. Borges, 1952.

La afinidad electronica y el potencial de ionizacion, son cantidades fundamentales para
describir la acidez y la basicidad intrinseca de las moléculas, por lo que surge la pre-
gunta acerca de cuales son los valores limite de estas cantidades, con las que podriamos
obtener los acidos y bases mas fuertes.

Podemos suponer que en el limite donde el potencial de ionizacion vale cero, la basi-
cidad de Lewis es maxima. En esta direccion las especies didlcali-monohalogenuros como
FNay presentan potenciales de ionizacién muy bajos (I = 4.0 eV).[122] Tedricamente,
el potencial de ionizacién de atomos, tiene un limite inferior alrededor de 2.56 eV.[123]
Seria interesante explorar la posibilidad de encontrar un limite a la basicidad de Lewis
de fosfinas y aminas sustituidas, similares a las que se presentaron en este trabajo.

Para llevar a cabo esta tarea se pueden probar diferentes sustituyentes, principalmente
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aromaticos, y analizar el efecto que tienen sobre los valores de AP y el potencial de
ionizacion, y la relacion entre estas dos cantidades.

Por otro lado, se conocen algunas especies con valores grandes de la afinidad elec-
trénica, por ejemplo, el compuesto Au(BOs)s es un oxidante poderoso con una afinidad
electrénica de 5.54 eV,[124] por comparacion el dcido de Lewis més fuerte que se mues-
tra en este trabajo es B(CF3)3, con una afinidad electrénica de 2.140 eV (capitulo 4). La
modificacién de la acidez de Lewis en funcién del tipo de sustituyente, sugiere la posi-
bilidad de encontrar boranos con mayor acidez que las especies B(CgF5)3 y B(CF3)s.

Al obtener acidos y bases de Lewis, con diversos sustituyentes, mas fuertes de los
que se conocen en la actualidad, permitiria disenar reacciones de activacién de enlace
en diferentes moléculas, lo cual seria de mucha utilidad para obtener reactivos y catali-
zadores que puedan emplearse en reacciones de sintesis. Se puede analizar el efecto en
la activacion del enlace H-H al cambiar el atomo de fésforo por un atomo de azufre o
un atomo de oxigeno en el sitio basico de la molécula bifuncional. Estos dtomos son
mas electronegativos que el atomo de fésforo, por lo que posiblemente le confieran una
menor basicidad a la molécula bifuncional, pero habra que averiguar de que orden de
magnitud es este cambio en la basicidad de Lewis de la molécula.

Una de las limitaciones de la metodologia propuesta en este trabajo es el costo com-
putacional en el calculo de las frecuencias vibracionales, en particular, la solucion de las
ecuaciones perturbadas acopladas de Kohn-Sham (CPKS) es el paso més complicado
para el calculo del hessiano analitico, el costo computacional aumenta con el conjunto
de base utilizado.[125] Por ejemplo, para el aducto (C¢HaMes)3P-BHj3 la solucién de las

ecuaciones CPKS toma 21 horas con 400 procesadores, y en algunos casos como el del
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aducto (CgF5)3BH™ el ciclo de las ecuaciones CPKS no converge! (71 iteraciones en 27
horas con 320 procesadores, con el método BLYP/6-311++g(3df,3pd)). Sin embargo,
el principal problema es la presencia de frecuencias imaginarias en los boranos, fosfinas
y aminas con sustituyentes arométicos (ver Apéndice). Dados estos inconvenientes, es
necesario evaluar la dependencia en el conjunto de base y el funcional en las carac-
teristicas geométricas y energéticas de los boranos, fosfinas y aminas con sustituyentes
aromaticos, que a su vez puedan incrementar la acidez y basicidad de Lewis de estas
moléculas.

En nuestro modelo de la activacién de hidrégeno hemos omitido algunos factores que
son de importancia en las observaciones experimentales, tales como la temperatura y la
presién. Por ejemplo, el par ionico [tBusPH|T[HB(CgF5)3]™ no libera hidrégeno cuando
se calienta a 150° C en contraste con la molécula de Welch,[117] por lo que resulta
importante analizar la relevancia del término TAS en la activaciéon de hidrégeno por
sistemas bifuncionales. Sin embargo para evaluar el efecto de la entropia en este tipo
de reacciones es necesario disponer de una metodologia que permita identificar de ma-
nera sistematica el efecto de las frecuencias imaginarias en el calculo de las propiedades

termodindmicas.

1Usualmente estas ecuaciones convergen en pocos pasos de iteracién, 8 é 10, en la mayorfa de
las moléculas presentadas en este trabajo. Estos resultados se obtienen con procesadores Intel Xedn

Quad-Core a 3 Ghz.
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Frecuencias imaginarias

El material del apéndice concierne a la presencia de frecuencias imaginarias en al-
gunos boranos, fosfinas y aminas con grupos aroméaticos como sustituyentes, y su im-
pacto en la entalpia y la energia libre de Gibbs de formacion de aductos con el ion
hidruro o con el proton, segiin sea el caso. Las frecuencias imaginarias no estan rela-
cionadas con caracteristicas estructurales como longitudes o angulos de enlace. En par-
ticular, se analiza el efecto del funcional y del conjunto de base en la termodinamica
y en las frecuencias vibracionales armoénicas de las especies involucradas en la reaccién
(CGF5)2BH + H — (CGF5)2BH2_

La energia potencial, en funcién de las coordenadas nucleares, se puede expresar

como una serie de Taylor

3N 1 3N
V({ar}) =Vo+Zf%qi+§ > hiwa+ - (1)

ij=1
A segundo orden, para un estado de equilibrio en donde el gradiente vale cero (Z?ivl fiqi =

0), se tiene

V({a}) = Z Fiti, (2)

1,j=1

2 . . . .
en donde f;; = (%) son los elementos de la matriz Hessiana. Las frecuencias vibra-
45 /0

. .. . C141/2 :
cionales armonicas estan dadas por v; = (27) 1)\/ , en donde \; son los eigenvalores
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Tabla 1. Comparacion de métodos en la evaluacién de las propiedades termodinamicas
(en kcal /mol) de la reaccién de afinidad de hidruro de los boranos sustituidos con grupos

aromaticos, R,BH3_,,.

BLYP/6-311-++g(3df,3pd) BP86/DZP+diffuse(Dunning)
AE AH AG AE AH AG
(CoH;)BH, 72.1 69.7 63.7 76.4 73.3 66.9
(CgHs)2BH 72.7 70.4 63.4 77.2 75.3 65.4
(CgHs)sB 72.8 70.4 63.5 77.2 75.2 65.5
(C6F5)BH, 90.0 87.0 80.0 94.3 92.2 84.4
(C4Fs5).BH 102.6 97.2 91.2 107.7 103.7 90.4
(C6F5)3B 110.1 o L 115.5 112.0 104.6

a) El ciclo de las ecuaciones perturbadas acopladas de Kohn-Sham (CPKS), en el cdlculo del hessiano

nuclear, no convergen.

del Hessiano pesado por la masa (fw = f;;/(m;mj)¥/?). Cuando se tienen eigenvalores
negativos de la matriz Hessiana, las frecuencias vibracionales correspondientes a esos
eigenvalores son cantidades imaginarias. La presencia de una frecuencia imaginaria co-
rresponde a una estructura molecular en donde la curvatura de la energia es negativa,
1. e. la molécula se encuentra en un estado de transicién; por otro lado, cuando la
estructura molecular se encuentra en un minimo en la superficie de energia potencial
(la curvatura de la energia es positiva) todos los eigenvalores de la matriz hessiana son
positivos y las frecuencias vibracionales son nimeros reales. La presencia de dos o mas

frecuencias imaginarias no tiene un significado fisico.
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Tabla 2. Comparacion de métodos en la evaluacién de las propiedades termodinamicas
(en kcal/mol) de la reaccion de afinidad de protén de las fosfinas sustituidas con grupos

aromaticos, R,PHs_,,.

BLYP/6-311++g(3df,3pd) BP86/dzp(dunning)

-AE -AH -AG -AE -AH -AG
(CeHs)PH, 214.0 209.2 200.4 213.1 208.4 199.6
(C¢Hs)oPH 230.0 224.6 216.7 229.6 224.2 216.4
(CgHs)3P 241.4 235.9 228.5 241.0 235.5 2284

(CgHaoMes)PH, 2204 215.1 208.8 220.1 214.3 209.6
(C¢HoMes).PH 239.1 233.7 226.6 239.0 233.0 227.9
(C¢HoMeg)sP 255.2 250.4 238.0 255.8 250.0 242.2

Para los boranos (C¢Hs),BH;3_,, tanto la especie libre como sus aductos con el ion
hidruro o con el amoniaco son estables en la superficie de energia potencial (SEP). Sin
embargo, los boranos sustituidos con el grupo CgF5 presentan frecuencias imaginarias,
y el nimero de estas frecuencias aumenta con la sustitucion en el atomo de boro, tanto
en el borano libre como en sus aductos. Este problema se mantiene incluso cuando se
incrementa la precision en la integracién numerica del intercambio y correlaciéon. Por
comparacion, calculamos las frecuencias vibracionales de estos boranos con el funcional
BP86 (intercambio de Becke88 [43] y correlacién de Perdew86 [126]) y el conjunto de
base DZP+diffuse(Dunning), una metodologia similar ha mostrado un buen desempenio
en el cdlculo de las frecuencias de (CgHs),BH;_,, v (C6F5),BH3_,,.[127] Con el método
BP86/DZP+diffuse(Dunning), todas las frecuencias son reales, excepto para (CgF5)BHy

y su aducto con el ion hidruro (2 frecuencias imaginarias en el borano libre, 1110, 145
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Tabla 3. Comparacion de métodos en la evaluacién de las propiedades termodinamicas

(en kcal/mol) de la reaccién de afinidad de protén de las aminas sustituidas con grupos

aromaticos, R,PHs_,,.

BLYP/6-311++g(3df,3pd)

BP86/dzp-+diffuse(dunning)

-AE -AH -AG -AE -AH -AG

(C¢Hs)NH, 216.4 208.9 202.6 218.1 211.0 202.9
(CeHs)2NH 222.1 214.9 207.5 222.7 216.4 205.7
(CgHs)3N 224.9 217.6 210.1 224.2 218.3 205.7
(C¢HaMez)NH, 222.5 215.7 208.1 224.1 216.6 212.1
(C¢HoMes)oNH 231.3 223.7 216.5 232.6 2254 215.2
(CgHaoMeg)sN 2284 221.5 211.8 228.8 222.0 213.9

cm™! y 3 frecuencias imaginarias en el aducto, 1175, i114, i44 cm™'.). Las energfas de

reacciéon obtenidas con el método BP86/DZP+-diffuse(Dunning) son hasta 5 kcal/mol

mayores que las obtenidas con BLYP /6-3114+g(3df,3pd), sin embargo la tendencia en

la acidez de Lewis de los boranos se mantiene con ambos métodos (Tabla 1).

Con ambas metodologias, BLYP/6-311++g(3df,3pd) y BP86/DZP(Dunning), las

fosfinas (CgHs),PHs_,, y sus aductos con el protén, son minimos en la SEP. Estas fos-

finas también forman aductos estables con BH3 y BF3, excepto para (CgHs)PHo-BHj

(una frecuencia imaginaria, i18 cm™!) y (C¢H;)PHy-BF3 (3 frecuencias imaginarias,

139, 133, 125 cm™!). El método BP86/DZP(Dunning) muestra un mejor desempernio que

el método BLYP/6-311++g(3df,3pd) en el cdlculo de las frecuencias de las fosfinas

2,4,6-(C¢HoMes),,PH3_,, ¥ sus aductos con el protén, por ejemplo, la especie 2,4,6-
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Tabla 4. Propiedades termodinamicas de reaccion y frecuencias imaginarias® en las
especies involucradas en la reaccién (CgF5)oBH + H™ — (CgF5)2BH; . Las propiedades

estdn calculadas con el funcional BLYP y diferentes conjuntos de base.

-AE -AH -AG Dborano neutro borano aducto

6-31g 144.8 1415 134.7 - -
6-31++¢g 112.6 110.6 100.9 i107, i106, il00, i127, i123, i115,
i56, 46 196, 174, i55, i52
6-31++g** 103.8 101.9 92.3 106, 1105, il00, i125, i122, i114,
i52, i44 195, 167, i45, i42
6-311 124.1 1215 1156 - i5
6-311++g** 105.3 100.0 94.0 il15, il14, i109, i33, 132, i22
i70, 163, 130
6-311++g(3df,3pd) 102.6 97.2 91.2 ill4, ill4, i109, i33,i30, i22
i69, 162, i23

a) Energfas en kcal/mol, y frecuencias en cm™—!.

(CgHaMe3)3PHT presenta 9 frecuencias imaginarias con BLYP (167, 166, 159, 157, 156, 141,
130, 129, 126 cm™!) mientras que con el funcional BP86 se obtienen 3 frecuencias imagi-
narias (i25, 124, 123 cm™!). Los resultados termodindmicos obtenidos con ambos métodos
computacionales son muy cercanos entre si y la reactividad quimica estimada con las
propiedades energéticas se preserva (Tabla 2). Los aductos 2,4,6-(CsHoMes),,PHs_ .-
BHj3/BF3 muestran hasta nueve frecuencias imaginarias, con un valor méximo de 1194
cm™

Las aminas (CgHs),NH;_,,, neutras y protonadas, son estables con BLYP y la base
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Tabla 5. Propiedades termodinamicas de reacciéon y frecuencias imaginarias® en las
especies involucradas en la reaccién (CgF5)oBH + H™ — (CgF5)2BH; . Las propiedades

estdn calculadas con el funcional BP86 y diferentes conjuntos de base.

-AE -AH -AG borano neutro borano aducto

6-31g 148.5 1452 138.2 - _
6-31++¢g 1155 1122 105.6 124, i123, i117, il41, il35, i127,
i83, 177, 162, i26 1112, 192, i79, i75
6-31++g** 106.4 104.0 95.2 122, 122, il116, i139, il36, i128,
i80, 176, 50 i111, i88, i74, i72
6-311 127.3 1240 116.8 - -
6-311++g** 107.9 100.2 94.6 i112, 112, i107, -
i66, 160, 117

dzp+diffuse(dunning) 107.7 103.7 90.4 - -

a) Energias en kcal /mol, y frecuencias en cm™1.

6-311++g(3df,3pd). Para las mismas especies, el método BP86/DZP+diffuse(Dunning)
arroja frecuencias imaginarias para las moléculas protonadas (dos frecuencias imagina-
rias, de hasta i23cm™'). Dentro de la metodologia de BLYP, en las aminas 2,4,6-
(C¢HaoMes),,NH;_,,, neutras y protonadas, el niimero de frecuencias imaginarias aumen-
ta con el nimero de sustituyentes en el atomo de nitrégeno, en el peor caso hay ocho
frecuencias imaginarias con un valor méximo de i57 cm ™!, correspondiente a la molécula
2,4,6-(CgHaMe3)3sNHT. Para estas moléculas, el niimero y magnitud de los eigenvalores
negativos de la matriz hessiana decrecen con el método BP86/DZP+diffuse(Dunning),

por ejemplo, la amina 2,4,6-(C¢HyMes)sNH™ presenta dos frecuencias imaginarias de
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i28 y i24 cm~!. La diferencia en las propiedades energéticas con ambos métodos es de
hasta 4 kcal/mol (Tabla 3). La molécula bifuncional (CgHj)oB-CgFy4-P(CgHs)2 muestra
7 frecuencias imaginarias (1205, 1175, 169, 1160, i157, 1117, 192 cm™!), el zwitterion
también presenta 7 frecuencias imaginarias (1204, 1176, 1171, i159, i151, 1111, i92 cm™1).

Evaluamos el efecto del conjunto de base en las frecuencias armoénicas y en las

Tabla 6. Termodindmica y presencia de frecuencias imaginarias® en las especies in-
volucradas en la reaccién (CgF5)eBH + H™ — (CgF5)2BH; . Las propiedades estan

calculadas con el funcional LDAP y diferentes conjuntos de base.

-AE -AH -AG Dborano neutro borano aducto

6-31g 158.6 155.3 148.6 - -
6-31++g 123.0 119.9 113.6 - -
6-31++g** 113.5 1104 104.2 - -
6-311 137.0 133.8 1285 - -
6-311-++g** 115.3 112.0 105.1 i56, i49, 143 i64, 163, i53
6-311++g(3df,3pd) 112.4 109.4 102.7 i54, 148, i43 i68, 65, 153

a) Energias en kcal/mol, y frecuencias en cm™1.

b) Contribuciones del intercambio de Slater y correlacion de VWN.

propiedades termodindmicas de la reaccion (Cg¢F5).BH + H™ — (CgF5)2BH;, con
los funcionales BLYP, BP86 y LDA, con cinco conjuntos de base: 6-31g, 6-31++g,
6-31++g**, 6-311g y 6-3114+g** (Tablas 4, 5 y 6). Con las bases 6-31g y 6-311g, y
con los tres funcionales, se obtienen frecuencias reales. Con la adicion de funciones di-
1

fusas y de polarizacion se obtienen varias frecuencias imaginarias, de hasta i141 cm™

para los funcionales GGA, mientras que se obtienen frecuencias reales con LDA.
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