UNIVERSIDAD COMPLUTENSE DE MADRID

FACULTAD DE CC. QUIMICAS
Departamento de Quimica Fisica |

ESTUDIO DE LA FORMACION DE DIMEROS CON
ENLACE DE HIDROGENO A TRAVES DE LA DENSIDAD
ELECTRONICA

MEMORIA PRESENTADA PARA OPTAR AL GRADO DE
DOCTOR POR Oscar Galvez Gonzalez

Bajo la direccion de los Doctores:
Pedro C. Gomez Calzada
Luis Fernandez Pacios

Madrid, 2002

ISBN: 84-669-1856-6



Wrriersiited ///f/rﬂ/ﬁfé//fg & Maatrid’
Vacalbad db 8 Gunibas
Lepartanents de Quiia /iria /

Estudio de la formacion de dimeros con
enlace de hidrogeno a través de la densidad
electronica

Oscar Galvez Gonzalez






Wrriersiited ///f/rﬂ/ﬁfé//fg & Maatrid’
Vacalbad db 8 Gunibas
Lepartanents de Quiia /iria /

Estudio de la formacion de dimeros con
enlace de hidrogeno a través de la densidad
electronica

Directores:
Dr. Pedro C. Gomez Calzada Dr. Luis Fernandez Pacios
U. Complutense de Madnd U. Politécnica de Madnd
Facultad de C.C. Quimicas E. T.S.I. Montes

Departamento Quimica Fisica I Departamento de Quimica y Bioquimica






A mis padres






AGRADECIMIENTOS

Quiero dar las gracias mas sinceras a mis directores de tesis, Pedro y Luis, por
su predisposicion, su amistad, su comprension y su impecable direccion. Ha sido un
auténtico placer estar con ellos estos afios, aprender y sobre todo conocerlos. Espero
que ellos hayan sacado de todo esto, al menos la mitad de lo que yo me llevo.

No menos prioritario es el agradecimiento a mis padres, Julidn y Pilar, a los que
dedico esta memoria y sin los que no hubiera podido nunca realizar mi carrera y mi
tesis. Y por supuesto dar las gracias a mi hermana, Marta, por ser como ella es y por
dar tanto sentido a mi vida.

Agradezco al Ministerio de Educacion y Ciencia, y al Ministerio de Ciencia y
Tecnologia la beca concedida para la realizacion de mi tesis doctoral.

Quiero agradecer al Dr. Javier Aoiz Moleres que me iniciara en el mundo de la
investigacion, que me diera la oportunidad de solicitar la beca para la realizacion de la
tesis con mis actuales directores y que siempre tuviera la puerta abierta para cualquier
asunto que me llevase hasta ¢l. También agradecer a todo su equipo la ayuda prestada
en todo momento.

Quiero dar las gracias a los doctores: José Carlos Conesa, Marcos Fernandez y
Arturo Martinez, por los meses que pasé en el Instituto de Catalisis del CSIC, que
fueron unos de los mas bonitos que recuerdo. También dar las gracias a todo el
laboratorio por los buenos momentos que hemos pasado y por los buenos momentos
que nos quedan por pasar.

También quiero agradecer al Dr. Peter Politzer, Dra. Jane S. Murray y todo su
equipo de trabajo de la Universidad de New Orleans, por los dos meses tan agradables
que me hicieron pasar en su compafiia y por los conocimientos que me aportaron.

Quiero dar las gracias a todos los profesores de la quinta planta del edificio
antiguo de la facultad de C.C. Quimicas, en especial a Pepe, Emilia y Miguel, por su
colaboracion en todo momento y por su compafierismo.

Doy las gracias a todos mis amigos que a través de la "red" han hecho mi
estancia aqui mas amena. A mis amigas mas especiales como Vera y a los que de otra
manera también son especiales para mi.

Quiero agradecer de todo corazén al Club Amigos (chavales, voluntarios y todo
lo que la asociacion conlleva) el periodo de vida que hemos compartido y que ni

mucho menos ha terminado. Lo que he aprendido como voluntario en esta asociacion



me ha servido para madurar como persona y me ha ayudado a enfrentar de mejor
manera los problemas que en una tesis siempre se dan.

Y por ultimo agradecer a todos mis compafieros de universidad, mis amigos y
mi grupo de teatro las ayudas prestadas, los buenos momentos y la amistad recibida.
Espero que todos ellos tengan una brillante carrera.

Y para el lector de esta tesis, &nimo en su tarea.



INDICE

Introduccion A%
I. Teorias de la densidad electronica 3
I.1. Teoria de Funcionales de la Densidad 3
1.2. Teoria de Atomos en Moléculas 9
II. Revision del enlace de hidrogeno 25
I1.1. Historia y definicion 25
I1.2. Caracteristicas generales 28
I1.3. Clasificacion de los enlaces de hidrogeno 35
I1.4. Naturaleza del enlace de hidrogeno 38
IL.5. Relevancia quimica del enlace de hidrogeno 42
I1.6. Métodos experimentales de estudio del enlace de hidrogeno 53
I1.7. Tratamientos tedéricos del enlace de hidrogeno 59
III. Sistemas en el equilibrio 69
III.1. Metodologia 70
II1.2. Geometria de equilibrio 71
I11.3. Energia de disociacion 78
I11.4. Frecuencias de vibracion 80
II1.5. Analisis de los criterios de Popelier 86
IV. Variacion de las propiedades del enlace de hidrogeno con la distancia
intermonomérica 105
IV.1. Metodologia 105
IV.2. Geometria 106
IV.3. Energia de disociacion. Error de superposicion de base 119
IV.4. Anélisis de los criterios de Popelier 120
V. Caracteristicas del enlace de hidrogeno en dimeros 151
V.1. Andlisis de las propiedades en el equilibrio 151
V.2. Variacion con la distancia H---B de las longitudes de los
enlaces involucrados en la formacion del enlace de hidrogeno_ 157
V.3. Variacion con la distancia H--'B de las propiedades en el punto
critico del enlace de hidrogeno 159
V.4. Variacion con la distancia H--B de las propiedades integradas_ 168

Conclusiones 175




Apéndices

II

Apéndice I: Teoremas de Hohenberg-Kohn

Apéndice II: Formas analiticas de algunos funcionales ampliamente

usados en calculo DFT

Apéndice III: Densidad de energia cinética

Apéndice IV: Geometria de equilibrio

Apéndice V: Frecuencias vibracionales

Apéndice VI: Analisis de las propiedades topologicas integradas

para el complejo acido formico/formamida

Bibliografia

181

183
185
187
195

201
209



Introduccion







Dutroduccion

INTRODUCCION

Dentro de las diferentes interacciones moleculares que se producen en la
naturaleza, el enlace de hidrogeno es una de las mas comunes. Es el responsable de la
estructura y propiedades de especies quimicas tan esenciales para la vida como el agua,
el ADN, las proteinas, etc. Desde los primeros indicios de la formacion de este tipo de
enlaces se ha intentado plantear modelos y teorias para comprender su naturaleza. A
pesar de las numerosas tentativas en explicar esta interaccion, hoy en dia todavia existe
un debate abierto en torno a su naturaleza. Aparte del interés académico del estudio
teorico del enlace de hidrégeno, un buen entendimiento del mismo es clave para la
comprension y prediccion de las propiedades de estos sistemas.

En este contexto, la presente tesis pretende ser una contribucion en el intento de
comprender la naturaleza del enlace de hidrogeno. Para este proposito se ha realizado
un estudio de la densidad electronica de diferentes dimeros, de pequefio y mediano
tamano, que se unen por medio de esta interaccion. La principal novedad de este
estudio es que no sélo se ha limitado a la estructura de equilibrio de los dimeros, sino
que se ha realizado un andlisis de la variacion de las propiedades con la distancia
intermonomérica. Los dimeros escogidos son ejemplos representativos de los enlaces
de hidrégeno que aparecen mas frecuentemente en la naturaleza: O—H--O—,
O—H---O=, N—H:-O=. Por otra parte, se ha intentado elegir sistemas para los que
exista informacion muy precisa tanto experimental como tedrica con objeto de calibrar
la metodologia de estudio que se va a utilizar. Finalmente, la eleccion de estos dimeros
se ha planteado como un primer paso para futuros estudios de sistemas mas complejos
con enlaces de hidrogeno.

Para el célculo de las geometrias, frecuencias y densidades electronicas de los
sistemas se ha empleado la Teoria de Funcionales de la Densidad y més concretamente
del método B3LYP. En acuerdo con estudios anteriores llevados a cabo usando esta
misma metodologia, se ha comprobado que dan una buena estimacion del canje y
correlacion electronica en este tipo de sistemas, efectos claves para una buena
descripcion de la interaccion por enlace de hidrogeno. La base elegida para el célculo
quimicocuantico es una de las conocidas bases de Pople, cuya notacion es 6-
311G++(d,p). La eleccion de esta base se debe a que presenta un equilibrio entre
fiabilidad y flexibilidad por una parte, y posibilidad practica de realizar un niimero

muy elevado de célculos, por otra. Para el tratamiento de la informacion contenida en
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la densidad electrénica de estos sistemas se ha hecho uso de la Teoria de Atomos en
Moléculas. Por medio de esta teoria se realiza un estudio topologico de la densidad
junto con el calculo de propiedades atdmicas que proporcionan la informacion
necesaria que nos ha permitido dar una vision de la naturaleza de este enlace en los
dimeros estudiados.

La presente memoria estd estructurada en cinco capitulos como se explica a
continuacion. En el capitulo I se presenta una breve introduccion a los aspectos mas
relevantes para este trabajo de la Teoria de Funcionales de la Densidad y de la Teoria
de Atomos en Moléculas. En el capitulo II se expone una revisién actualizada del
enlace de hidrogeno analizando las diferentes teorias que se han propuesto para
explicar su naturaleza, los métodos tedricos y experimentales mas empleados para su
estudio asi como las propiedades mas relevantes de esta interaccion. En el capitulo III
se presenta una caracterizacion de los sistemas estudiados en el equilibrio con un doble
objetivo: por un lado calibrar la metodologia empleada y por otro describir las
propiedades mas interesantes para el estudio de la interaccion por enlace de hidrogeno.
En el capitulo IV se analiza como varian las propiedades consideradas en el capitulo
anterior cuando los mondémeros se aproximan en el espacio disminuyendo su distancia
intermolecular. Finalmente, el capitulo V muestra el resumen de los rasgos mas
relevantes encontrados en los dos capitulos anteriores, y en funcidon de estos se
pretende dar una vision de la naturaleza de la interaccidbn consecuente con los
resultados mostrados. Por ultimo, la memoria se completa con las conclusiones
fundamentales, unos apéndices en los que se ha reunido informacion complementaria

sobre algunos de los aspectos tratados en los capitulos anteriores y la bibliografia.

VI
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I. TEORIAS DE LA DENSIDAD ELECTRONICA

En este capitulo se presenta una breve introduccion sobre las propiedades y
métodos tedricos para la determinacion de la densidad electronica por medio de la
Teoria de Funcionales de la Densidad. Posteriormente se introducird una breve
descripcion de la Teoria de Atomos en Moléculas mediante la que se puede realizar un
estudio topoldgico de la densidad electronica. Ambas teorias son las empleadas para la

obtencion de los resultados de esta tesis.

I.1. Teoria de Funcionales de la Densidad

En 1964 P. Hohenberg y W. Kohn [1] publican dos teoremas que convierten a
la densidad electronica en un objeto esencial sobre el que construir nuevos desarrollos
teoricos dentro de la Mecanica Cudntica. Su enunciado es el siguiente:

1. Salvo por una constante aditiva trivial, el potencial externo de un sistema V(7) y el
numero de electrones N, que fijan todas las propiedades del estado fundamental,

vienen determinados completamente por la densidad electronica p(7).

2. Para una densidad de prueba p(7), definida positiva, p(F)=o0, y normalizada al
niimero de electrones del sistema, .[ p(F) di =N, se obtiene una energia total E,,

que depende solo del potencial externo V(F), y que es siempre mayor que la energia
total exacta, E,<FE, (7] La iqualdad implica que P(F) es la verdadera densidad

electronica del estado fundamental.

Estos dos teoremas dan a la Teoria de Funcionales de la Densidad [2-6] (DFT?)
un soporte riguroso esencial que le convierten en alternativa a los métodos tedricos que
utilizan la funcion de onda como objeto central. La demostracion de estos dos
teoremas se expone en el apéndice 1.

La densidad electronica a primer orden se define como:
p(?):NI‘P*(ﬁ,FZ,...,FN W (7, 7y 7y ) dF (L.1)

En esta forma compacta de escribir la p(7) se supone implicita la suma sobre todas las

a . . g .y . , .« qe . , , .

Debido a la extendida utilizacion del inglés como idioma cientifico, hemos creido conveniente en este
trabajo, salvo algunas excepciones, usar todos los acrénimos originales, con el fin de que puedan
resultar mas facilmente reconocidos en libros de texto o en articulos escritos en inglés.
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coordenadas de espin. La integracion sobre 7' denota coordenadas de espin y
espaciales de todos los electrones menos uno. Esta expresion es s6lo funcion de las
coordenadas espaciales, mientras que la funcion de onda, ¥, es una funcién 4N
dimensional (3 coordenadas espaciales mas una de espin), donde N denota el nimero
de electrones del sistema. Asi pues al utilizar la densidad electronica en vez de la
funcidn de onda, se reduce de una manera considerable el nimero de variables del
sistema.

La densidad electronica es no negativa por definicion y da la probabilidad de
encontrar electrones en un elemento diferencial de volumen en torno a 7. Su

integracion sobre todo el espacio debe ser igual al numero total de electrones en el

sistema, J. p(F) dF = N . Las unidades de p(7) son por tanto electrones/volumen, y es

usual dar sus valores numéricos en unidades atomicas: e/bohr’ ¢ e/A>.

A diferencia de ¥, la densidad es una magnitud observable del sistema
determinable experimentalmente a partir de medidas de difraccion de rayos X o de
difraccion de neutrones. Tanto si procede de un calculo tedrico como si se ha
determinado experimentalmente, la p proporciona de forma directa e inmediata
informacidn sobre la estructura espacial del sistema. A modo de ilustracion la figura
I.1 muestra dos mapas de densidad electronica de la molécula Ni(C4sN4H;),, uno

obtenido experimentalmente por difraccion de rayos X, y el otro calculado de forma

tedrica con un método ab initio.

(&=
K —

W

(b)

Figura 1.1. Densidad electrénica (rojo), estructura molecular (negro) y dominios atémicos
separados por lineas verdes, para la molécula de Ni(C4N4H>),, (a) determinada a través de
difraccion de rayos X, y (b) calculada. El patron de las lineas de contorno es 2x10", 4x10" y
8x10", donde n varia desde -3 a 0 en u.a. Figura extraida de la referencia [7].
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Con el animo de plasmar el formalismo de Hohenberg y Kohn en calculos
practicos de sistemas reales, descomponemos la energia total en distintas

contribuciones:
Epl=Tlpl+ V. [pl+ V. [pl= [ p(F) V (7) dF + F[p] (1.2)

La practica habitual en DFT es escribir corchetes para sefialar la dependencia

funcional. T[p] es el funcional de energia cinética, V.. [p] es el funcional de la energia
potencial correspondiente a la interaccion interelectronica, y V,, [p] es el funcional de

energia potencial correspondiente a la interaccion de los nicleos con los electrones, y
que es el llamado potencial externo del sistema, V(7). F,.[p] es el funcional de

Hohenberg y Kohn que se escribe como:

Fx [p] = T[p]+ Vee [p] (1.3)

mientras que el término interelectronico se puede expresar como:

Velpl=Jlpl+ 7V, lp]

donde J[p] representa el funcional del potencial culombiano, y Velpl las

interacciones interelectronicas no clasicas que agrupan los efectos de canje y
correlacion. Notese que el funcional de Hohenberg y Kohn no depende del potencial
externo, se trata por tanto de un funcional universal aunque su forma es desconocida.

Las ecuaciones (1.2) y (I.3) permiten obtener las propiedades electronicas del
sistema de un modo tan riguroso como el dado por la funcion de onda. Para poder
aplicar este formalismo a la realizacion de célculos practicos, Kohn y Sham [8] (KS)
elaboran un procedimiento basado en la siguiente estrategia:

Propusieron plantear el calculo de la energia cinética bajo la suposicion de un
sistema ficticio en el que los electrones no interaccionan. En ese sistema el funcional

de la energia cinética exacto es por definicion:

N NO VZ NO
TS [pexacm]:zni<lﬂi ‘ - 2 ‘Wz >
i=1

P = 21| | (L4)

i=1

siendo "’ los espinorbitales naturales y 7; sus nimeros de ocupacion, 0<n, <1, es

decir, los autovectores y autovalores de la matriz densidad final correspondiente a la ‘¥
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exacta. Puesto que la matriz densidad exacta no es conocida, la densidad electronica

se representa usando un conjunto de funciones monoelectronicas auxiliares (orbitales):

)= 3 ) 0s)

La energia cinética asi calculada es andloga a la dada por la teoria Hartree-Fock (HF).

En este sistema de referencia, el funcional de la energia viene dado por:

Elpl=T[pl+V, [pl+ Jlpl+V  [p] (L6)

donde el término V,.[p] se puede descomponer en:

Vielel=(Tlp]-Tslp)+ (V.. [p]- 71p)) (L.7)

Asi escrito, este funcional agrupa todas las interacciones interelectronicas no clésicas
(canje y correlacion), asi como la diferencia entre la energia cinética exacta y la dada
por el sistema no interaccionante. Esta ultima diferencia suele ser pequena: por
ejemplo en un calculo HF la energia cinética del sistema no interaccionante es
aproximadamente el 99% de la energia cinética real. En la expresion (I.7) el término
dominante es la energia de canje. Para el atomo de neon por ejemplo, la energia de
canje es -12 u.a. mientras que la energia de correlacion es tan s6lo de -0.39 u.a. [9].

La forma exacta del funcional de canje-correlacién V,.[p] no es conocida, lo

que da lugar a la existencia de diferentes aproximaciones dentro de la DFT para definir
los términos de canje y correlacion. Una practica habitual en casi todos los métodos es

dividir ese funcional en dos contribuciones separadas de canje y correlacion:

Vielpl=v,lpl+ v, lp] (L8)

la justificacion de esta practica es obvia, pues como se dijo antes, de estos dos
términos, el de canje es, con diferencia, el dominante.

De una forma general se denomina con el término "local" a aquellas
aproximaciones a ¥,.[p] que dependen solo de la densidad o de potencias de ésta,
pero no de sus derivadas, que son denominadas como términos "no locales". En la
aproximacion de densidad local (LDA) se supone que la densidad electronica puede
deducirse a partir de un modelo de gas uniforme. La energia potencial de canje para
un gas electronico uniforme fue encontrada por Dirac [10]:

V" ==c.p"(F) (1.9)

Slater [11] propuso en 1951 un método, llamado X¢, para simplificar el
calculo (implicitamente no local) del canje en el método HF. En ¢l introducia una

aproximacion LDA para el célculo del canje, similar al funcional de Dirac:

6
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Vi) == c.p" () (1.10)

Cuando o =2/3 esta expresion coincide con (1.9). El método X« original usaba o =1
pero se ha comprobado que el valor de 3/4 proporciona mejores resultados en sistemas
atdmicos y moleculares.

El término de correlacion en la LDA fue estudiado en 1980 por Vosko, Wilk y
Nusair [12], VWN, quienes determinaron una forma analitica del funcional de
correlacion LDA, que se tiene hoy dia por una de las mas fiables entre las disponibles
para la correlaciéon de un gas electronico. La forma analitica de este funcional de
correlacion se da en el apéndice 11, y a pesar de su complicada forma se trata de una
aproximacion local a la correlacion electronica, es decir, no aparecen derivadas de la
densidad.

Para mejorar las aproximaciones LDA, un paso logico es hacer que las energias
de canje y correlacion dependan no solamente de la densidad electronica sino también
de sus derivadas. Estos métodos son conocidos como Correcciones de Gradiente o
Aproximaciones de Gradiente Generalizado (GGA), y la presencia del gradiente de la
densidad, Vp, los convierte en aproximaciones no locales. El procedimiento para
introducir correcciones en términos de Vp se puede expresar por medio de ciertas

funciones F(s) que contienen las correcciones de canje y correlacion,

vetlol=-e, [ o ) . 5= Y20 @
2p72)"
donde hemos supuesto solo el ejemplo de canje. La forma que tome la funcion F(s)
dependera de la distinta correccion empleada. Como ejemplo trivial, el funcional de
canje LDA, funcional de Dirac (1.9), corresponde al caso F(s)=1.

El funcional de canje que incorpora una correccion de gradiente mas extendido
en la actualidad es el de Becke [13] cuya forma analitica se da en el apéndice II. Esta
correccion presenta términos de inhomogeneidad hasta productos de gradientes. El
funcional de correlacion no local con correcciones de gradiente mas empleado en
aplicaciones de la DFT es el de Lee-Yang-Parr [14], LYP, (dado en el apéndice II) y al
igual que en el funcional de Becke, las correcciones de inhomogeneidad incluyen

términos s6lo hasta producto de gradientes. Se ha comprobado reiteradamente en los

Gltimos afios la alta fiabilidad de la combinacién BLYP, V2 [p]+ V" [p], en la

inclusion de correcciones de gradiente al calculo de V,.[p].
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Puesto que en la practica los calculos DFT autoconsistentes basados en el
esquema KS se realizan de forma equivalente a los célculos autoconsistentes
convencionales basados en la funcién de onda, se pueden implementar de modo directo
en paquetes de calculo estandar. Es lo que se hizo con el conocido programa de calculo
ab initio GAUSSIAN [15], primero como una adicion aparte a G92, después, ya
completamente integrado en el propio paquete, con G94 y G98.

Dentro de los procedimientos generales de calculo ab initio, pueden incluirse
efectos de canje y correlacion en la aproximacidon LDA o con correcciones de

gradiente, segun el siguiente esquema:

corr. Vp 1 B——» B-VWN——>» B-LYP
Canje
LDA 0 S—» S-VWN —» S-LYP
NO 0 1
LDA ) corr. Vp
Correlacion

Figura 1.2. Esquema de métodos de calculo en DFT. S, representa la aproximacion de Slater
[11] al término de canje. B representa la aproximacién de Becke [13] al canje. LYP hace
relacion a la aproximacion de Lee-Yang-Parr [14] al funcional de correlacion, y VWN a la
aproximacién LDA del término de correlacién de Vosko, Wilk y Nusair [12].

Como en la formulacion de KS, en principio, el funcional de canje puede
expresarse en términos de los espinorbitales del sistema, se pueden calcular efectos de
canje exactamente a través del método de Hartree-Fock, dejando s6lo la tarea de
aproximar el término de correlacion. Esta idea fue apuntada ya en el trabajo de KS de
1965 pero como los orbitales KS no son los mismos que los orbitales HF, su puesta en
practica requirié un estudio cuidadoso posterior. En los tltimos afios se ha empezado a
usar esta idea, asi en 1993, Becke [16] basdndose en la sugerencia de Kohn y Sham
propuso una nueva estrategia para el calculo DFT de los efectos de canje y correlacion:
los llamados funcionales hibridos, que incluyen una mezcla de canje HF y DFT junto

con la correlacion DFT:
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Vi = Vit + cpmV e (1.12)
En esta expresion general los ¢; son constantes numéricas para las que existen valores
prefijados o que pueden ser modificados por el usuario.

Un ejemplo particularmente afortunado por su enorme éxito en los resultados
es el funcional hibrido con 3 pardmetros propuesto por Becke, y conocido como
funcional B3LYP, que mezcla canje HF y LDA, incluye correcciones de gradiente al
término de canje y trata la correlacion con el funcional LDA de VWN vy la correccion
de gradiente de LYP. Su expresion es:

EBPP Y e (EMF —EP ) e EE+EP +c (EXT —EPY)  (L13)
donde ¢y=0.20 cx=0.72 cc=0.81, valores numéricos obtenidos por Becke mediante
ajustes de minimos cuadrados a resultados experimentales de energias de atomizacion,
potenciales de ionizacion, afinidades proténicas y energia atomicas en un conjunto
elegido de moléculas [16].

El método B3LYP es el empleado en este trabajo, tanto para calcular la
densidad electronica de los sistemas, como para determinar geometrias, frecuencias,
energias de disociacion y otras propiedades, tal como se discuten en los capitulos III,
IV y V. Aunque existe una abundante literatura sobre la alta fiabilidad de los
resultados B3LYP, su aplicacion en sistemas con enlaces de hidrogeno es mucho mas
reciente. Estas primeras aplicaciones sugieren también un excelente comportamiento
del método [17-19]. Los buenos resultados encontrados en esta tesis, expuestos en los
capitulos citados, refuerzan la idea de usar este método DFT como herramienta de

estudio teodrico de sistemas con enlaces de hidrégeno.

I.2. Teoria de Atomos en Moléculas

Si buscamos en un libro de Quimica General la definicion precisa de enlace
quimico, muy probablemente no la encontraremos, aunque quizas si encontremos
largas explicaciones con gran cantidad de ejemplos. Sin embargo el concepto de enlace
es una de las ideas fundamentales de la Quimica tradicional. Algo parecido ocurre con
la idea de 4tomo cuando éste forma parte de una molécula. La Teoria de Atomos en
Moléculas (AIM) [20, 21] proporciona una definicidon rigurosa de ambos, que se
anticipa aqui aunque mas adelante se explicaran los conceptos que aparecen en las dos

definiciones:
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Atomo: Un dtomo, libre o enlazado, es definido como la union de un atractor y su
cuenca asociada [22].

Enlace quimico: Se produce un enlace quimico entre dtomos cuando existe una
linea de interaccion atomica entre ellos [23].

AIM es una teoria interpretativa que ayuda a recobrar conceptos quimicos a
través de un estudio topoldgico y riguroso de la densidad electrénica. La teoria no es
dependiente de ningin método de calculo ni experimental, y como punto de partida
solo necesita la densidad electronica del sistema, que ha podido ser obtenida por
calculos cuanticos o por técnicas de difraccion.

En todo este trabajo hemos hecho uso de la teoria AIM para caracterizar los
sistemas estudiados y calcular ciertas propiedades que permiten entender parte de la
quimica subyacente al enlace de hidrogeno. Introduciremos a continuacion los

conceptos esenciales de la teoria AIM que serdn empleados posteriormente.
Puntos criticos de la densidad. Clasificacion y propiedades

En matematicas un punto critico, CP, se define como cualquier punto asociado
a una funcién matematica donde el gradiente de dicha funcion se anula (V£ =0). Sila
funcion es la densidad electronica, que depende de las tres variables espaciales, el

vector gradiente de la densidad, Vp , se define como:

vp(x’y’z):ﬁx ap(x’y’2)+ﬁ ap(xayaz)_i_ﬁz ap(xayaz) (114)
ox Yoy oz

El vector gradiente es siempre perpendicular a una superficie de densidad
constante y apunta hacia el valor mas alto de la funcion. Cada vez que este vector se
anula tenemos un punto critico de la densidad electronica. En un mapa de p aparecen
puntos criticos en zonas interatémicas y en las posiciones de los nicleos’.

Para clasificar topologicamente los puntos criticos, se debe calcular la matriz de

derivadas segundas de la densidad electrénica o matriz hessiana:

® En realidad no se puede considerar de manera rigurosa que haya un CP en los nicleos, pues debido a la
condicion de cuspide el gradiente de p presenta una discontinuidad en el nucleo. A efectos practicos
esta diferencia no causa ningun problema y ese maximo de la densidad en los niicleos se asemeja a un
verdadero CP [24].
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2 2 2
vwp=| 2L 9P Ip (L15)

La diagonalizacion de esta matriz da sus autovalores y autovectores a través del

sistema de ecuaciones:

(VVp) ii, = Aii,, (i=1,2,3)
donde 4; es el iésimo autovalor, y u, el correspondiente autovector columna de tres
componentes (vamos a adoptar la convenciéon de que A <A, <A,). Los tres

autovectores son mutuamente ortogonales y coinciden con los llamados ejes
principales de curvatura. Puesto que se trata de la matriz de derivadas segundas, un
autovalor positivo representa un minimo en esa direccion, y un autovalor negativo un

maximo.

Tabla I.1. Resumen de los distintos tipos de puntos criticos de |la densidad electrénica.

Nombre Abreviatura M s A3 (r, s)

Punto critico de jaula ~ CCP + + + (3, +3)
Punto critico de anillo  RCP - + + 3, +1)
Punto critico de enlace BCP - - + 3,-1
Atractor (no) nuclear (N)NA - - - (3,-3)

Para establecer la clasificacion de los puntos criticos se define el rango, r, de un
punto critico como el nimero de autovalores no nulos. Cuando un autovalor es
positivo se le asigna un valor +1, y cuando es negativo -1; se define la signatura, s,
como la suma de estos numeros. Los puntos criticos vienen caracterizados por su rango
y signatura expresados por el par (7, s). Se tiene asi la tabla 1.1 de caracterizacion
topologica de los diferentes puntos criticos. EI nombre que recibe cada CP hace
referencia a la topologia de la densidad electronica donde aparece. Un CP (3, -3) es un
maximo en todas las direcciones y al coincidir habitualmente con la posicion del

nicleo se denomina atractor nuclear®. Un punto critico (3, -1) es un maximo en 2
9

¢ Existen CP (3, -3) que son maximos en todas las direcciones y no coinciden con los ntcleos, son los
denominados atractores no nucleares [21].

11
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direcciones y un minimo en una y aparece en un punto intermedio ente dos atomos
enlazados; si ademas el sistema esta en su configuracion de equilibrio, se le denomina
punto critico de enlace BCP. Un punto critico de anillo es un maximo en una direccion
y un minimo en dos direcciones y aparece en moléculas que contiene estructuras tipo
anillo (como el benceno por ejemplo). Por ultimo, el punto critico de jaula es un
minimo en todas las direcciones y aparece en estructuras tridimensionales cerradas
como el C4Hy. En la figura 1.3 se presenta un mapa de relieve y un mapa de contorno
de la densidad electronica del dimero de acido férmico, estudiado en esta tesis (ver

capitulos III-V), donde se presentan distintas clases de puntos criticos.
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Figura 1.3. Mapa de relieve y de contorno de la densidad electrénica del dimero de acido
formico, calculado en el presente trabajo. Las flechas sefialan distintos CP: roja sefiala CP
(3, -1), verde CP (3, +1) y negra CP (3, -3). Con lineas azules se representan los contornos de
la densidad electronica.

Los puntos criticos en la tabla I.1 guardan una relacion entre si conocida como
regla de Poincaré-Hopf [25]. Esta expresion es valida en cualquier funcion escalar no
periddica en 3 dimensiones, aunque aqui la empleamos para tratar la densidad
electronica, en cuyo caso presenta la siguiente forma:

n—-b+r—c=1 (I.16)
donde 7 es el nimero de (N)NAs, b el nuimero de BCPs, r el nimero de RCPs y ¢ el
numero de CCPs.

La suma de los autovalores de la matriz hessiana es la laplaciana de la densidad

en el CP;
Vip=2A +4, + 4, (1.17)
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Puesto que la derivada segunda de una funcién mide su curvatura local, cuando
tenemos valores de la laplaciana de p mayores que cero podemos decir que existe una
depresion local de la densidad, es decir, en una esfera de radio infinitesimal centrada
en el punto objeto de estudio, los valores de p en los puntos dentro de la esfera son
mayores que en el punto en cuestion. Andlogamente, cuando la laplaciana presenta
valores negativos, la densidad electronica presentard una concentracion local.

Teniendo en cuenta esta interpretacion, inherente a una derivada segunda, si el
valor de la laplaciana en un BCP es menor que cero, se tendrd una mayor
concentracion de carga electronica en un entorno infinitesimal. Esta carga es aportada
de una manera compartida por los dos ntcleos, y por ello a este tipo de interaccion,
dentro de la teoria AIM, se le denomina interaccion compartida. Si por el contrario el
valor de la laplaciana en un BCP es positivo entonces habrd una menor carga en una
zona infinitesimal en torno a ese BCP, lo que en teoria AIM se denomina interaccion
de capa cerrada. Normalmente los enlaces idnicos, enlaces de hidrogeno (HB) e
interacciones de van der Waals en general, son interacciones de capa cerrada, y a
menudo tienen valores de la densidad del BCP, p, del orden de 107 v.a. y valores de
la laplaciana positivos, mientras que los enlaces covalentes y polares son interacciones
compartidas que presentan valores de p, alrededor de 10" u.a., un orden de magnitud
mayor que las anteriores, y laplacianas negativas.

En la figura [.4 se muestra un mapa de contorno de la laplaciana para el dimero
de fluoruro de hidrogeno, estudiado en este trabajo (ver capitulos III-V). Con cruces se
seflalan las posiciones de los puntos criticos de enlace: los pertenecientes al enlace
H—F caen en una zona de valores negativos, caracteristica del enlace covalente,
mientras que el BCP asociado al enlace de hidrdgeno tiene un valor de laplaciana
positivo, propio de una interaccion de capa cerrada. Las flechas indican minimos
locales de la laplaciana, asociados a zonas de concentracién de carga y que por su
posicion pueden relacionarse con los pares electronicos sin compartir del atomo de
fluor.

Debido a que valores negativos de la laplaciana se corresponden con zonas de
concentracion de carga y viceversa, es Util trabajar con la negativa de ésta, ya que
intuitivamente se tiende a relacionar valores positivos con concentraciones de carga y

negativos con depresiones de carga. Asi, se define:

L(F)=-V?p(7) (1.18)

13
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Figura 1.4. Mapa de contorno de la laplaciana para el dimero de fluoruro de hidrégeno,
calculado en este trabajo. Las lineas negras representan valores positivos de la laplaciana y
las rojas valores negativos. Las lineas de contorno corresponden a valores incrementados de
acuerdo el patron 2x10", 4x10" y 8x10", donde n varia desde -2 a 2 u.a., tanto para los valores
positivos como para los negativos. Con cruces verdes se indican los CP (3, -1). Las flechas
negras sefialan minimos locales de la laplaciana.

La aplicacion del teorema del virial local [20, 21] a cualquier punto del

dominio molecular, conduce a:
26(7)+ /"(F):%Vz p(7) (L.19)

donde 7 (¥) es la densidad de energia potencial, y G(7) es la densidad de energia

cinética definida por la expresion:
G(F):%N [vw*.vwar (1.20)

detalles sobre la definicion de la densidad de energia cinética dentro de la teoria AIM

se dan en el apéndice I11.
La ecuacion (I.19) establece un balance entre la densidad de energia cinética y

la potencial corregido por el valor de la laplaciana en el punto. Puesto que G(#) es una
magnitud definida positiva'y 7 (7) es siempre negativa, la laplaciana de p sera positiva
cuando 2 G(7)>7(¥) y negativa en el caso contrario.

Se define la densidad de energia total en un punto como:

14
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H(7)=GF)+ 7 (7) 1.21)
La densidad de energia total en un BCP, H¢, permite caracterizar el tipo de interaccion
[26, 27]. Un valor negativo de H¢ indica que la energia potencial predomina sobre la
cinética, y teniendo en cuenta la ecuacion (I.19), puede interpretarse como una

consecuencia de la acumulacion de carga en el BCP, indicado por la laplaciana

negativa. Al existir una acumulacion de carga, interacciones donde > G, y H<0,

e

se dice que tienen caracter covalente. Una situacion interesante se presenta cuando

H<0 pero

7¢1<2G. (la laplaciana por tanto es positiva), se ha comprobado en
algunos sistemas que en esa situacion la interaccion presenta un cardcter parcialmente
covalente [26, 27], mientras que una Hc>0 siempre es indicativo de interacciones de

capa cerrada.

Campo vectorial del gradiente de p. Cuencas atomicas

El campo vectorial del gradiente de la densidad electronica se representa
mostrando las trayectorias trazadas por el gradiente de la densidad electronica. Una
trayectoria del gradiente, también llamada camino del gradiente, empieza en un punto
arbitrario 79, donde se calcula el vector gradiente de la densidad, Vp(ry). A
continuacion un desplazamiento infinitesimal dr en la direccion del gradiente V p(ry)
lleva a un nuevo punto r;. La repeticion sucesiva de esta operacion determina el

camino del gradiente que presenta las siguientes propiedades:

1. Es siempre ortogonal a superficies de valor constante en la funcion escalar (p
en nuestro caso).

2. A través de un punto dado s6lo pasa un camino de gradiente, suponiendo que
Vp#0.

3. Todas las trayectorias se deben originar en un punto donde Vp se anula, es
decir en un punto critico de p.

4. Elvector Vp es tangente a su trayectoria en cada punto de 7.

En la figura 1.5 se representa el campo vectorial del gradiente de la densidad

para la molécula de agua.

15
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Figura 1.5. Campo vectorial del gradiente superpuesto con la densidad electronica para la
molécula de H,O, calculado en el presente trabajo. Los circulos representan atractores
nucleares, CP (3, -3), mientras que los cuadrados representan BCP (3, -1).

Como vemos, las trayectorias del gradiente parecen delimitar regiones
atdmicas, denominadas cuencas y designadas con el simbolo Q. Cada una de estas
trayectorias terminan en los nicleos de los atomos, o més formalmente, todas las
trayectorias terminan en CP (3, -3) que coinciden con los nticleos atomicos. Es por
tanto esta propiedad topoldgica de la densidad electronica de una molécula, la que
permite dar la definicion de dtomo que mostramos al principio del capitulo, y que
ahora puede entenderse con propiedad:

Atomo: Un datomo, libre o enlazado, es definido como la union de un atractor y su
cuenca asociada.

La cuenca de un atomo aislado se extiende por todo el espacio R?, pero para
una molécula los 4&tomos vecinos estan separados por una superficie interatomica, 1AS,
que siempre engloba un punto critico. Una IAS esta formada por infinitos caminos del
gradiente que surgen en el infinito y terminan en el CP, que resulta asi ser un maximo.

La figura 1.6 muestra la representacion tridimensional de las superficies
interatdmicas, que separan las cuencas atdmicas, en la molécula de agua, indicadas

mediante trazo grueso en la figura 1.5.
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Figura 1.6. Representacion tridimensional de las dos IAS de la molécula de agua, elaborada
en el presente trabajo. En color rojo se representa el atomo de oxigeno y en verde los
hidrégenos. El color magenta indica los CP (3, -1).

Figura 1.7. Representacion del campo vectorial del gradiente para la molécula de mondxido
de carbono. Se representa la diferencia entre la IAS (1) y otra superficie arbitraria (2). En
cualquier punto de la IAS, la normal a la superficie es perpendicular a Vp. Esta propiedad en
cambio, no la tiene la superficie arbitraria (2). Figura extraida de la referencia [21].
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Del propio concepto de superficie interatomica se sigue que en todos sus puntos

el gradiente de la densidad es ortogonal al vector normal a la superficie,

Vp(#)-ii(F)=0 (1.22)
como se representa en la figura 1.7, donde puede apreciarse que esta propiedad no se
cumple en otra superficie distinta a la IAS. Esta cualidad de las IAS serd utilizada en
posteriores aplicaciones dentro de la teoria AIM, y se conoce como "condicion de flujo
cero".

En la figura 1.5 se aprecian dos pares de caminos del gradiente (dibujados con
trazo grueso) que nacen en cada uno de los dos puntos criticos (3, -1) y terminan en los
atractores nucleares. Cada uno de estos dos caminos del gradiente definen una linea
que une atomos vecinos. En todos los puntos de tales lineas, la p es méxima respecto a
cualquier otra linea que pueda trazarse en la vecindad. Entre cualquier par de nucleos
cuyas cuencas atdmicas tengan una superficie de interaccién atomica comun, aparecen
siempre esas lineas, que no tienen por qué ser rectas. Este nuevo objeto topologico se
denomina linea de interaccion atomica, AIL, y siempre aparece asociado con su
correspondiente CP (3, -1). Si ademas el sistema se encuentra en su posicion de
equilibrio, la linea de interaccién atdmica se denomina camino de enlace, BP, y su

punto critico es el BCP.

H3 H4

01 H1

02

H2

Figura 1.8. Grafico molecular para el dimero de agua en el plano formado por los atomos O1,
H1y 02, elaborado en el presente trabajo. Con circulos negros se representa los nucleos y con
cuadrados los CP (3, -1). Los hidrégenos H3 y H4 estan superpuestos al representarse la
molécula en su plano de simetria.
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Con esta ultima propiedad topologica de la densidad electronica puede definirse
de una manera rigurosa el enlace quimico, tal como se present6 al principio de este
apartado y que repetimos aqui después de haber introducido la terminologia que en ella
aparecian.

Enlace quimico: Se produce un enlace quimico entre dtomos cuando existe una linea
de interaccion atomica entre cada uno de ellos.

Se puede decir que aparece un enlace quimico cuando tenemos un camino de
enlace. La representacion pictorica de los nicleos atdomicos y caminos de enlace junto
con los BCP asociados se denomina grdfico molecular. Un ejemplo para el dimero de
agua se muestra en la figura 1.8.

Introduciendo la definicion de densidad electronica, ecuacion (I.1), una
propiedad atémica vendra determinada por la integral sobre la cuenca atémica del

operador que define la propiedad aplicado a la densidad:

AQ)= j A, p(F) dr (1.23)

Una importante consecuencia de esta definicion es que el valor medio de un observable

en el sistema total <21> se puede expresar como la suma de sus contribuciones
atomicas A(Q):
()=, 4@) (1.24)

Esta propiedad es importantisima dentro de la teoria AIM ya que permite reconocer las
contribuciones de los 4tomos o grupos funcionales a una determinada propiedad global
de un sistema molecular.

Las propiedades atomicas que se han calculado en este trabajo, para estudiar los
sistemas propuestos son las siguientes:

o Volumen atomico, M(Q):

V(Q)= j dr (1.25)
o Carga atémica, g(€2):
9(Q)=2, - [ p(7) dz (1.26)

donde Z es la carga nuclear.

o Momento dipolar atémico, £(€2):

uQ)=—[#, pF) dr (127)
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siendo 7, la distancia de un electron desde el nucleo.
o Energia cinética atomica, 7(€2):

T(Q)= j G(7) dr (1.28)

donde G(7) es densidad de Energia cinética (I.20).
o Energia atémica, E(£2):

E(Q)=T(Q)+ 7 (Q)=-T(Q) (1.29)
siendo 7 (Q) la energia potencial atomica.

La ultima igualdad de la ecuacion (1.29) viene dada por aplicacion del teorema
del virial atdmico. Se puede probar que el teorema del virial se cumple en una cuenca
atomica, de igual modo que en la molécula global. Su expresion es:

-2T7(Q)=7(Q) (1.30)
Por aplicacion inmediata de la ecuacion (I.30) se obtiene la contribucién energética de
cada atomo a la molécula global, E£(€2). En realidad existe un problema practico en la
aplicacion de esta teoria, y es que no pueden usarse conjuntos de funciones de base de
tamafio infinito, y la densidad de carga viene dada por la optimizacién de conjuntos de
funciones de base de tamafio finito. La incompletitud de los conjuntos de base
ocasiona que las fuerzas no se anulen en la configuracion de equilibrio y por tanto la

relacion y = </'> /< f> = -2 no se satisfaga exactamente. Para corregir este problema los
valores de <f> y </> son multiplicados por unos factores de correccion que dependen

de y. La energia cinética T(C2) calculada desde la funcion de onda, se multiplica
entonces por (1+y) para que la suma de las energias atomicas sea igual a la de la

molécula global.
Aplicacion de la teoria AIM al enlace de hidrogeno

Entre las multiples aplicaciones de la teoria AIM, una particularmente
interesante para los objetivos de esta tesis, es el estudio de la densidad electronica en
sistemas con enlaces de hidrogeno. En este contexto Koch y Popelier [29]
establecieron en 1995 ocho criterios que debe cumplir una interaccion interatdmica
para ser considerada enlace de hidrogeno. La posible interdependencia de estos
criterios es todavia una cuestion abierta [21]. Dado que su andlisis es una de las lineas

de trabajo que seguiremos para investigar la naturaleza del enlace de hidrogeno,
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simplemente se enumeran aqui estos criterios, demorando su consideracion detallada a

posteriores capitulos de esta memoria. Los ocho criterios son los siguientes:

© N kWD

. Topologia consistente para cada enlace de hidrégeno (que exista un CP, BP

y IAS).

Un valor de p en el BCP que esté dentro de un rango de [0.002, 0.04] u.a.
Un valor de L(r) en el BCP dentro del rango de [-0.15, -0.02] u.a.
Penetracion mutua del hidrégeno y el atomo aceptor.

Pérdida de carga del 4&tomo de H

Desestabilizacion energética del &tomo de H.

Descenso del momento dipolar del &tomo de H.

Descenso del volumen del atomo de H.
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Revisisn del enlace de lidrigeno

II. REVISION DEL ENLACE DE HIDROGENO

II.1. Historia v definicion

Historia

Debido a que el enlace de hidrégeno aparece en estado sélido, liquido y
gaseoso, los efectos de esta interaccion fueron observados ya a finales del siglo XIX y
principios del XX. Resulta dificil dar una fecha exacta del descubrimiento del enlace
de hidrégeno. Los primeros indicios empezaron con la observacion del gas de cloro
hidratado por Faraday [30] en 1823. Los gases hidratados fueron extensamente
estudiados en el siglo XIX, y 125 afios después reconocidos como compuestos de
inclusion, que dependen principalmente de las propiedades de enlace de hidrogeno del
agua. A principios del siglo XX, los quimicos alemanes Werner (1902) [31], Hantzsch
(1910) [32] y Pfeiffer (1914) [33], usaron los términos nebenvalenz e innere
komplexsalzbildung para describir interacciones de enlace de hidrégeno intra e
intermoleculares. En 1912 Moore y Winmill [34] denominaron uniones débiles a
ciertas interacciones de aminas en fase acuosa.

El concepto de enlace de hidrégeno como tal es atribuido a Huggins (1919) e
independientemente a Latimer y Rodebush (1920) [35]. Si bien no ha quedado
registrada la referencia bibliografica de 1919, Huggins afirm6 en un articulo publicado
en 1971 [36] que ¢l habia sido el primer autor que introdujo el concepto de enlace de
hidrogeno. De cualquier manera, estos primeros trabajos destacaron el papel esencial
del atomo de hidrogeno en la interaccion y curiosamente citaron el ejemplo de la
interaccion de aminas en agua de Moore y Winmill. En 1933 Astbury y Woods [37]
estudiando la estructura del cabello, la seda y la lana, explicaron el plegamiento y
desplegamiento de las cadenas polipeptidicas (observados por los cambios en el patron
de difraccion de rayos X) mediante ciertos puentes atomicos que claramente indicaban
enlaces de hidrogeno, aunque nunca emplearon este término.

En 1931 Pauling [38] en un articulo general sobre la naturaleza del enlace
quimico (precursor de su famoso libro The Nature of the Chemical Bond [39]), discutid
la naturaleza del i6n [H:F:H] usando la terminologia de "enlace de hidrogeno",
posiblemente por primera vez. En 1935 Pauling [40] publico6 un trabajo sobre la

naturaleza del enlace de hidrogeno en agua y hielo. Bernal y Megaw [41] en el mismo
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afio, introdujeron el concepto de enlace hidroxilo en hidroxidos metalicos, minerales y
agua. La terminologia de enlace hidroxilo corresponde a un esquema del tipo
O—H---O—H, y fue usada para distinguirla del enlace de hidrogeno O—H:--O=C. Un afo
después, Huggins publicé dos articulos sobre puente de hidrégeno®: en agua y hielo
por un lado [42a], y en compuestos organicos por otro [42b], donde se describieron
una gran variedad de enlaces inter e intramoleculares, con grupos O—H y N—H como
dadores protonicos y dtomos de O y N como aceptores. En 1936 muchas propiedades
fisicas andmalas y medidas termodinamicas sugerian la existencia de enlaces de
hidrogeno.

A pesar de que el concepto de enlace de hidrégeno se usaba ya en algunas
publicaciones, fue el capitulo del libro de Pauling [39] sobre enlace de hidrégeno lo
que realmente introdujo este concepto en el mundo de la quimica. En 1943 Huggins
[43], estudiando la estructura de ciertas proteinas, propuso la existencia de enlaces de
hidrégeno en estructuras helicoidales y laminares para cadenas polipeptidicas. A partir
de esos aflos, comienzan a aparecer de manera habitual en la literatura trabajos sobre
sistemas con enlaces de hidrogeno estudiando sus propiedades y su naturaleza. En esa
época era comun referirse a los enlaces de hidrogenos intermoleculares como
asociaciones 'y a los intramoleculares, quelatos. La importancia del enlace de
hidrégeno en la estructura y funcidon de biomoléculas se puso de relieve con el trabajo
de Watson y Crick [44] (1953) sobre la estructura del ADN, e independientemente, con
los estudios de las hélices y el plegamiento en estructuras laminares en proteinas
propuesto por Pauling et al. [45] (1951).

En 1960 aparece el primer libro enteramente dedicado al enlace de hidrdgeno,
escrito por Pimentel y McClellan [46]. Contiene una tabla de aproximadamente 300
datos termodindmicos sobre la formacion de enlaces de hidrogeno en sistemas de uno,
dos y tres componentes, usando una amplia variedad de métodos. El siguiente libro
dedicado al enlace de hidrogeno, en estado solido, aparece en 1968 (Hamilton e
Ibers [47]) y presenta numerosas estructuras de compuestos con enlaces de
hidrogeno. Como las posiciones de los 4atomos de hidrégeno no podian ser
determinadas por técnicas de difraccion de rayos X en estos afos, Hamilton e Ibers
propusieron una comparaciéon con los radios de van der Waals, que resulté tener una

transcendencia mayor que la deseada. En su propuesta, los autores indicaban con

¢ Huggins no us6 la palabra enlace y la sustituyé por la terminologia puente de hidrégeno, proveniente
de la palabra alemana Wasserstoffenbriichenbildung.
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cautela que [48]: "Una distancia del dtomo pesado menor que la distancia de van der Waals
es quizds una condicién suficiente, pero no necesaria para la presencia de enlace de hidrogeno".
De manera erronea, esta condicién se tomd a veces como criterio para determinar la
existencia de enlaces de hidrégeno, pero como se comprob6 después, esta propiedad la
cumplen los enlaces de hidrogeno considerados fuertes, pero no los de caracter mas
débil.

Las publicaciones sobre enlaces de hidrogeno siguieron sucediéndose en afios
posteriores actualizandose datos experimentales. En la década de los 70 aparecieron
los primeros datos teoricos correspondientes a célculos semiempiricos y ab initio. En
1976 se publicoé una compilacion en tres volumenes [49] donde se intenta cubrir todos
los aspectos teoricos y experimentales del enlace de hidrogeno. Desde entonces, las
publicaciones sobre enlace de hidrégeno han ido apareciendo de manera constante. En
1991 ya se disponia de una extensa informacion de estructuras moleculares a través de
difraccion de rayos X y neutrones. En ese ano Jeffrey y Saenger [50] publican un libro
sobre enlace de hidrégeno en moléculas con claro interés biologico.

Con el desarrollo de las técnicas experimentales y de la potencia de los
ordenadores, durante la ultima década del siglo XX se han sucedido continuos avances
en el campo del enlace de hidrogeno. En las referencias [51-55] se puede encontrar una
panordmica sobre el estado actual de los estudios sobre enlace de hidrogeno, desde
introducciones generales [51], hasta la identificacién de nuevos sistemas con enlaces

de hidrogeno [53].

Algunas definiciones del enlace de hidrogeno

A continuacion presentamos algunas definiciones del enlace de hidrogeno que
se han utilizado histéricamente junto con otras mas actuales que engloban mejor a las
estructuras de enlace de hidrogeno hoy conocidas. En lo que sigue representamos un
enlace de hidrégeno como A—H---B, donde A es el dador protonico y B el aceptor
protonico.

La primera definicion explicita de enlace de hidrogeno se debe a Pauling
(1939) [56]: "Bajo ciertas condiciones, un dtomo de hidrogeno es atraido por una interaccion
mds bien fuerte a dos dtomos en vez de solo a uno, por lo que puede considerarse que actiia
como un enlace entre ellos. Esta situacion se denominard enlace de hidrogeno". Pauling

sefialo también: "Un dtomo de hidrogeno, que solamente tiene un orbital estable, no puede
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formar mds que un enlace puramente covalente, por lo que la atraccion de dos dtomos
observada en la formacion del enlace de hidrogeno debe ser debida principalmente a fuerzas
ionicas.". Con este ultimo parrafo hacia una referencia clara a la naturaleza
electrostatica de la interaccion.

Pero en determinados sistemas el enlace de hidrogeno puede tener
caracteristicas claramente covalentes, por ello Pimentel y McClellan (1960) [57]
dieron una definicidn mas general: "Existe un enlace de hidrogeno entre el grupo funcional
A-H y un atomo o grupo de dtomos B en la misma o diferentes moléculas cuando: (a) hay una
evidencia de la formacion del enlace (asociacion o quelatacion), (b) hay evidencia de que el
nuevo enlace une A-H y B, involucrando de manera especifica un dtomo de H enlazado
previamente al dtomo A". En esta nueva definicion, no se dice nada sobre la naturaleza
del atomo A y B.

La Real Academia de las Ciencias Exactas, Fisicas y Naturales de Espafia [58]
define enlace de hidrégeno como: "La interaccion entre un dtomo de hidrogeno unido
covalentemente a un dtomo electronegativo (O, N, S, halogenos, etc.) y pares electronicos libres
de dtomos electronegativos (los del O de un carbonilo, el del N de una amina, etc.) u orbitales «
de un sistema insaturado. Fisicamente el enlace de hidrdogeno se caracteriza por su acusado
cardcter direccional, por un acortamiento de la distancia entre los dtomos respecto a la suma de
sus radios de van der Waals y por la energia relativamente débil de la interaccion (1 a 10
Kcal/mol)". Aunque se trata de una definicion mas completa y rigurosa que las
anteriores, la lista de caracteristicas en este enunciado no recoge todos los tipos de
enlaces de hidrogeno identificados hasta ahora.

Si bien la naturaleza del enlace de hidrogeno sera objeto de estudio en el resto
de esta memoria, podemos resumir aqui de un modo general que un enlace de
hidrégeno se caracteriza por ser una interaccion atractiva entre un grupo A—H tal que,
independientemente de la naturaleza del atomo A, el atomo de H debe tener un cierto
caracter positivo, y un grupo B que posee una densidad electronica que compartir con

el &tomo de hidrogeno (pares de electrones libres, un sistema 7, etc.).

II.2. Caracteristicas generales

Dentro de la gran diversidad de sistemas con enlaces de hidrogeno que
aparecen en la naturaleza, tanto intermoleculares como intramoleculares, se pueden

establecer una serie de rasgos generales que analizamos a continuacion:
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Geometria

Para definir la geometria de un enlace de hidrogeno Uinicamente se necesitan
tres variables: la longitud del enlace covalente A—H, la longitud del enlace de
hidrogeno H:---B y el angulo formado por A—H:--B. Algunas veces, y en sustitucion de
esta ultima variable se mide la distancia A---B.

Al margen de configuraciones forzadas (donde debido a la geometria que
adopta el sistema aparecen distancias de enlaces de hidrogeno menores que las
esperadas), la distancia del enlace de hidrogeno va a depender de la naturaleza del
atomo A y del 4&tomo o grupo B. Esta distancia esta relacionada, como veremos, con la
fortaleza del enlace.

Enlaces de hidrégeno fuertes, con distancias entre 1.2 y 1.5 A, aparecen entre
grupos dadores con deficiencia de carga electrénica, lo que da lugar a una menor
densidad de carga en el proton: >N+—H , 0 por un exceso de densidad electronica en
el grupo aceptor, lo que incrementa la carga negativa disponible para la interaccion:
O—H , O—P ,0—C . Algunas veces se denominan enlaces de hidrogeno
ionicos, aunque no siempre estos enlaces fuertes tienen por qué ser idnicos.

Enlaces de hidrogeno de fuerza moderada, con distancias entre 1.5y 2.2 A se
producen normalmente entre grupos dadores y aceptores neutros en los que el &tomo A
es mas electronegativo que el hidrogeno, y el &tomo B tiene un par de electrones sin
comparti: _N—H , —N(H)—H ,—O0—H , 0=C o< NZ

b b

Este tipo de interacciones es el mas abundante por lo que a veces se denominan
enlaces de hidrogeno normales.

Por tltimo, los enlaces de hidrogeno denominados débiles tienen mayores
distancias de enlace, desde 2.2 hasta 3.2 A, y se forman cuando el 4tomo A es muy
poco electronegativo comparado con el hidrogeno:C—H, S—H | o bien cuando el
grupo aceptor no tiene pares de electrones sin compartir, pero si una nube
electronica tipo t: C==C, o estructuras aromaticas.

Una caracteristica general de todos los enlaces de hidrogeno es que produce un
alargamiento de la distancia del enlace covalente A—H, més pronunciado cuanto mas
fuerte es el enlace de hidrogeno formado. El enlace de hidrogeno posee, ademas, un
alto caracter direccional, lo que en gran parte se debe a la interaccion producida entre

los momentos dipolares del dador y el aceptor. El angulo A-H---B tiende a la
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linealidad para enlaces de hidrogeno fuertes, pero no para moderados y débiles, como

se puede ver en la figura I1.1.

H0 < 16A } Fuertes
o

1.6-1.8 A Moderados

Débiles

AAB-20 A

nimero de enlaces estudiados

180 150 120 90
O_H,O (F'J)

Figura Il.1. Distribucion del angulo O—H---O para diferentes longitudes del enlace de hidrégeno
observada en estructuras cristalinas de carbohidratos. Figura extraida de la referencia [51].

Los enlaces de hidrogeno fuertes tienen geometrias muy cercanas a 180° lo que
cabria esperar de una interaccion pura dipolo-dipolo. A medida que la fuerza del
enlace es menor, y por lo tanto la distancia de enlace del mismo, el &ngulo A—H---B se
aleja mas de la linealidad. Debido a esta correlacion existente entre el dngulo y la
distancia, no aparecen estructuras con enlaces de hidrégeno cortos y dngulos mucho
menores de 180°. Estas hipotéticas estructuras constituyen una zona excluida en la

distribucion geométrica del enlace de hidrdgeno.

Energia

Dentro del enlace de hidroégeno existe un amplio intervalo de energias de
interaccion, desde varias decenas de kcal/mol préximas a las de enlaces covalentes
tipicos, hasta unas pocas unidades de kcal/mol o incluso menos, tipicas de algunas
interacciones electrostaticas. Los enlaces de hidrégeno de fortaleza intermedia, de 4 a
15 kcal/mol, pueden asi ser considerados como enlaces intermedios.

La energia de interaccion de un enlace de hidrégeno puede ser tomada como la

suma de diferentes contribuciones, que pueden ser electrostaticas, de induccion, de
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canje, etc. En la figura I1.2 se muestra la descomposicion de la energia de interaccion
para el dimero de agua [59] mediante el esquema de Morokuma [60] (en el apartado
I1.7 se trata con mas extension éste y otros esquemas de particion de la energia). La
suma de la repulsion (interaccion desestabilizadora) y la energia electrostética
(estabilizadora), dan el habito total de la curva. A medida que se acercan los
monomeros, la repulsion se hace mayor y a distancias menores que 3 A la energia de
repulsion crece fuertemente. Los efectos de polarizacion, dispersion y transferencia de
carga se hacen mas intensos al acercar los mondmeros, siendo los responsables de la
estabilizacion del sistema a una distancia de 2.5 A, mientras que a 3.2 A representan
solo un pequeio porcentaje de la energia total. Otros esquemas de particion de la

energia de interaccion como el de Jeziorski et al. [61] dan resultados similares.

Energia (Kcal/mol)

9._
8-
7 —X-X— Repulsién electrénica: e, + Energia electrostatica: r’'
6
g —C-C— Transferencia de carga: ™"
4 —p-p- Energia de polarizacion: r*
3 _D-D— Dispersion: r® +r®+ "
2_
—T-T- Energia total
1
0
-1
-2
-3
_alP
-5
_6 q 5
SR (S N NS (S (N N (NS (N U AN (Y (N N NN SN (S A
2,50 2.75 3.00 3.25 3.50 3.75 4.00 4.25 4.50 4.75 5.00 5.25 550 5.75 6.00 6.25 6.50 6.75 7.00 7.25 7.50
Distancia (A)

Figura I.2. Descomposicién de Morokuma de la energia de interaccién calculada ab initio
para el dimero de agua. Figura extraida de la refencia [59].

Dependiendo del tipo de interaccion, cada una de las distintas contribuciones a
la energia tienen mas o menos peso. En enlaces de hidrogeno fuertes, como el que se

da en el sistema [F-H—F], la transferencia de carga es muy importante [62], mientras
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que en enlaces de hidrogeno débiles, como el formado en el complejo H;C—H:--OH,,
las distintas componentes atractivas contribuyen casi por igual [63].

El estudio de la formacién de un enlace de hidrogeno revela rasgos
interesantes. Como se puede apreciar en la figura I1.3 (a), cuando se forma un enlace
de hidrégeno, la curva de energia potencial se ensancha apareciendo un segundo
minimo, y los niveles vibrorotacionales de la tension A—H se acercan mas. En los
enlaces débiles y moderados, representados en la figura I1.3 (b), la barrera energética
que hay que vencer para formar el enlace H-B es grande, bastante mas que la mostrada
en la figura, debido a la fuerte asimetria de los dos minimos formados. En enlaces de
hidrogeno fuertes, figura I1.3 (c) y I1.3 (d), estos minimos se hacen mas simétricos, y la
barrera se reduce, dando lugar a enlaces de hidrogeno de barrera baja, figura 11.3 (c).
En estos enlaces el minimo de la superficie de energia potencial es bastante plano, e
incluso se puede dar la situacion en la que el hidrogeno se sitie justo en medio de A 'y
B, y se tenga un s6lo minimo, como se observa en la figura I1.3 (d) (este ultimo caso

corresponde, por ejemplo, al del i6n [F-H-F]").

Propiedades vibracionales

Otra caracteristica general de la formacion del enlace de hidrogeno es la
disminucion de la frecuencia de vibracion del modo correspondiente a la tension A—H,
vs. Este hecho fue ya observado a principios del siglo XX y se ha convertido en una
huella caracteristica de esta interaccion. Este corrimiento hacia el rojo en la frecuencia
Vs viene acompafiado de un aumento en la intensidad de la banda como se explica mas
adelante.

Existe una correlacion entre la frecuencia de la tension A—H y la distancia del
enlace de hidrogeno. Por ejemplo, Bellamy y Pace [64] observaron una relacion lineal
entre los cambios sufridos en la frecuencia de la tension A—H y la distancia del enlace
de hidrogeno para diferentes combinaciones dador-aceptor, con una pendiente distinta
para cada una de las rectas. Los corrimientos al rojo también se observan en las
frecuencias de tension del grupo aceptor, como por ejemplo en los grupos carbonilo,
aunque son mucho menos acusados que para el enlace A—H. Como se mostrara en esta

tesis, la formacion del enlace de hidrogeno da una mayor rigidez a la estructura, y este
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hecho se observa en el cambio a frecuencias mayores (corrimiento al azul) del

movimiento de flexion R—A—H (cuando existe el grupo R).

doble minimo asimétrico
T (b)
= =
= =
o o
= =
[wi [wi
-z =
(7] (7]
T T
fan = \ ' 4
L L V= 2
=1
v=0
Distancia A B
R(A-B) —
. s minimo simétrico
doble minimo simétrico
(c) (d)

Energia Potencial —p
A
I
I

Energia Potencial —

% P 7
VV==21\ " “ j V= 1\ /
e N/ v=0
A B A B
R(A-B) —» R(A-B) —

Figura I.3. Representacion cualitativa de la curva de potencial en distintos enlaces de
hidrégeno (A-H--B). (a) Proceso de formacién de un enlace de hidrégeno, (b) Enlace de
hidrégeno moderado 6 débil, (c) Enlace de hidrégeno fuerte, (d) Enlace de hidrogeno fuerte en
el que el H se situa justo en medio del atomo A y B, Figuras extraidas de la referencia [51].

Propiedades de resonancia magnética nuclear

La espectroscopia de resonancia de proton se ha convertido en una sonda muy
sensible de la formacion de enlaces de hidrogeno. Cuando sometemos a un campo
magnético un sistema en la que estan presentes niicleos con momento magnético, como

el proton 'H, se produce un desdoblamiento de los niveles de energia correspondientes
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a las distintas orientaciones del momento magnético nuclear. Los nucleos a su vez
estan apantallados por la densidad electronica que les rodea, por lo que el mayor o
menor desdoblamiento de estos niveles depende de este apantallamiento, que sera
distinto en diferentes entornos quimicos, por lo que ese desdoblamiento sera diferente
para cada uno de los nicleos que estén en un entorno quimico distinto. Cuando un
enlace de hidrogeno se forma se produce un cambio muy considerable en el entorno
quimico alrededor del proton. Esto hace que la sefial producida por 'H se desplace de
manera apreciable (desplazamientos quimicos del proton), y dependiendo de la
naturaleza del enlace de hidrégeno, este desplazamiento serd mayor o menor, pudiendo

llegar a exceder de las 20 ppm para enlaces de hidrogeno muy fuertes.

Propiedades de la densidad electronica

Una manera de estudiar los cambios sufridos en la densidad electronica por la
formacion del enlace de hidrogeno es calcular la densidad electronica de deformacion.
Esta densidad se calcula restando la densidad electronica total de la molécula de una
densidad electronica de referencia, que suele ser la densidad de cada uno de los 4tomos
aislados en las posiciones de equilibrio que ocupan en la molécula. La densidad
electronica de deformacion determinada para enlaces de hidrogeno normales revela
que no existe ninguna acumulacién de carga en la zona del enlace H---B, aunque si se
produce en gran parte de la zona del enlace A—H. También se observa un descenso de
la densidad electronica en las proximidades del proton.

La densidad electronica de deformacion tiene el problema de necesitar una
densidad electronica de referencia con la que comparar. La teoria de Atomos en
Moléculas (AIM) [20] proporciona un estudio topoldgico de la densidad sin necesidad
de una referencia externa. Las caracteristicas dadas por la densidad de deformacion
aparecen también en el estudio topologico realizado con la teoria AIM, ademas de
obtenerse una valiosisima informacion adicional del enlace de hidrogeno formado. Es
precisamente el andlisis de las propiedades de la densidad electronica en el enlace de
hidrégeno lo que constituye el objetivo central de esta tesis, como se muestra en los
capitulos IIl, IV y V, por lo que se tratard en extension, en dichos capitulos, las

caracteristicas de la densidad electronica en el entorno de los d&tomos A, H y B.

34



Revisisn del enlace de lidrigeno

I1.3. Clasificacion de los enlaces de hidrogeno

La manera mas habitual de clasificar los enlaces de hidrogeno es dividirlos en
fuertes, moderados y débiles, basandose en una serie de propiedades tipicas. Los
limites entre estas categorias son difusos, pero si hay claras diferencias entre enlaces

prototipo de cada una. Un resumen de esta clasificacion se presenta en la tabla II.1.

Tabla Il.1. Propiedades de los enlaces de hidrogeno, fuertes, moderados y débiles

Propiedad Fuertes Moderados Débiles
Longitud de enlace A-H=H-B A-H <H--B A-H <<H--B
H-B (A) ~1.2-1.5 ~1.5-2.2 ~2.2-3.2
A--B (A) 2.2-2.5 2.5-3.2 3.2-4.0
Angulo A-H-B (°) 175-180 130-180 90-150
Energia de enlace

- - <

(Kcal/mol) 14-40 4-15 4

Cambioenla 25% 10-25% <10%

vibracion vs (cm™)

De,sp!azamllento 14-22 <14 _

quimico H' (ppm)

Ejemplos - Dimeros en fase gas - Acidos - Dimeros en fase gas
de acidos fuertes con - Alcoholes de acidos débiles con
bases fuertes - Fenoles bases débiles
- Sales acidas - Hidratos - El componente menor
- Pseudohidratos - La mayor parte de las  de enlaces de 3 centros
- Complejos de HF moléculas bioldgicas - enlaces C-H---O/N

- enlaces O/N-H:---t

Existe ademas una variedad de enlaces de hidrogeno considerados como no
convencionales y que aparecen en una gran diversidad de sistemas [53]. Enumeramos a

continuacion algunos de estos sistemas que han sido y son objeto de estudio:

Enlaces tipo C—H---B

Seglin las electronegatividades de Pauling, el carbono es un elemento algo mas
electronegativo que el hidrégeno, por lo que podria esperarse que el grupo C-H se
comporte como un dador protonico, aunque muy débil. Sistemas de éste tipo se

conocen desde hace mucho tiempo [65, 66], ya en 1947 se publico un trabajo sobre
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enlace de hidrogeno en grupos C—H con O y N [65]. Ejemplo tipico de esta interaccion

es el sistema metano-agua.
Sistemas A—H---aceptor

Es ya una evidencia generalizada [51] que el grupo aceptor protonico puede
estar formado por un sistema electronico tipo 1, como el que existe en acetileno o en
estructuras tipo benceno. La mayoria de estos sistemas estudiados entran dentro del
grupo de enlaces de hidrogeno débiles y suelen tener estructuras tipo "T" como la

mostrada en la figura I1.4 para el complejo HF:--benceno.

O

Benceno---HF

Figura Il.4. Esquema de la interaccion entre el benceno y el HF.

Enlaces de dihidrogeno

Los enlaces de dihidrogeno corresponden a sistemas del tipo A-H*.. H*-B.
Su principal caracteristica es que B es un metal alcalino, o de transicion, o un atomo de
boro, y A un atomo o grupo electronegativo. La distancia entre los dtomos de H se
encuentra entre 1.75 y 1.9 A, y presentan unas energias de interaccion en el intervalo
de moderados y débiles [53, 67]. Trabajos recientes [68] demuestran que estos
sistemas presentan geometrias y valores de la densidad de carga en el punto critico del
enlace H---H consistentes con las de los enlaces de hidrégeno convencionales.

Ejemplos de estos enlaces son los sistemas: BeH,---HCN, LiH---HF, AlH3---H,O.
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Enlaces de hidrdogeno inversos

Se conocen también como enlaces de antihidrogeno y tienen configuraciones
del tipo A—HQ-B&, donde el 4tomo de H tiene un exceso de carga negativa, y el
atomo B un déficit electronico. Investigaciones recientes [69, 70] han puesto de
manifiesto la distinta naturaleza de estos enlaces, donde se tiene una situacién inversa
a la de un enlace de hidrégeno habitual, con acortamientos de la distancia A—H y
corrimientos hacia el azul en la tension vs. A menudo estos complejos presentan
energias de interaccion desde 2 hasta mas de 20 Kcal/mol. Ejemplos representativos de
enlaces de antihidrégeno son los sistemas Li-H--Li-H, H-Be-H--Li-H y
CeHsF---H-CCl;.

Enlaces de tres centros

En 1939 Albretch y Corey [71] propusieron por primera vez el concepto de
enlace bifurcado para justificar la disposicion geométrica de los grupos NH y C=0O en
la estructura cristalina de la o-glicina. Por enlace bifurcado se entiende la
configuracion 1 de la figura I1.5, aunque este término se ha usado también para la
configuracion 2, que aparece, por ejemplo, en ciertas estructuras de dimeros y trimeros
de agua. Para evitar esta ambigiiedad se hace uso del término tres centros para indicar
unicamente la configuracion 1, que corresponde a una situacion en la que el atomo de
H esta rodeado por tres atomos electronegativos, todos aproximadamente en el mismo

plano, y unido covalentemente a uno de estos atomos y por enlace de hidrégeno a los

otros dos.
B H..
A-H - —-A B
1 2

Figura II.5. Configuraciones para las que se ha usado la denominacion de "bifurcado".
Solamente recibe la denominacién de "enlace de tres centros" la configuracion 1.

Un estudio reciente [72] del enlace de tres centros usando la teoria AIM revela

que estos enlaces pueden ser considerados como verdaderos enlaces de hidrogeno
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donde la densidad electronica del H se divide entre dos atomos o grupos aceptores.
Aparecen dos puntos criticos en la densidad de similares caracteristicas a los que
aparecen en enlaces de hidrégeno convencionales, aunque energéticamente son
interacciones mas débiles que éstos. Se pueden presentar diferentes situaciones: una
configuracion simétrica en la que los dos enlaces de hidrogeno son idénticos, o bien
una situacion en la que hay un enlace de hidrégeno mas débil que otro con diferentes

valores de la densidad en los puntos criticos de enlace.

II.4. Naturaleza del enlace de hidrogeno

Desde que se encontraron los primeros indicios de la formacion de enlaces de
hidrégenos se han propuesto diferentes teorias para explicar sus propiedades y
geometrias. En la discusion de la naturaleza del enlace de hidrogeno han aparecido
descripciones puramente electrostaticas y modelos en los que la interaccion se describe
por medio de efectos tipicos de enlaces covalentes. Aun hoy en dia sigue abierto el
debate sobre la naturaleza del enlace de hidrogeno y el diferente papel desempenado
por efectos fundamentalmente electrostaticos y por caracteristicas propias de los
enlaces covalentes [73-76]. Exponemos a continuacion algunas consideraciones sobre

ambos extremos.

Extremo puramente electrostatico

En la definiciéon de Pauling dada anteriormente se hace un planteamiento
puramente electrostatico de la interaccién. En un trabajo anterior, Pauling [77] habia
asignado cargas puntuales a los atomos que participan en la interaccion (A, H y B)
para describir con un punto de vista puramente electrostatico el enlace de hidrogeno,
descripcion que permanecid durante mucho tiempo a pesar de que los modelos
electrostaticos simples fracasaban en la prediccion de ciertas estructuras. Asi, una
interaccion electrostatica descrita simplemente por términos dipolares predecia para el
dimero de HF una estructura lineal, en desacuerdo con la estructura encontrada
experimentalmente (ver capitulo III).

En 1982 Legon y Millen [78] basandose en observaciones de espectroscopia de

microondas enunciaron una regla para determinar estructuras de enlaces de hidrogeno:
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"La geometria en fase gas de A—H ---B puede ser obtenida de la siguiente manera: El eje

de la molécula A—H coincide con el supuesto eje de un par no enlazante, de la molécula

B, como convencionalmente se imagina, o si no tiene un par no enlazante pero tiene un

par menlazante, entonces el eje de la molécula A—H intersecta el eje intermolecular de

los dtomos que forma el enlace 'y que es perpendicular al plano nodal del orbital 7"

Los modelos electrostaticos simplificados suelen obviar la transferencia de
carga y la induccion. Por induccion se entiende la perturbacion que sufren los
electrones (permaneciendo siempre dentro de la misma molécula) por efecto de la
polarizacion de la otra molécula. Cuando estos efectos involucran transferencia de
electrones entre una molécula y otra se habla de transferencia de carga. Por otra parte,
la evidencia acumulada apunta a que un modelo puramente electrostatico es
inadecuado para describir completamente la naturaleza de la interaccion.
Evidentemente todos estos efectos, ademas de la dispersion, influyen en la formacion
del enlace de hidrogeno.

Buckingham y Fowler [79] en 1983 formularon un modelo simple pero muy
util para predecir estructuras de pequefios complejos moleculares. Este modelo
presenta dos elementos:

o Una descripcion precisa de la interaccion electrostatica haciendo uso de un
desarrollo en multipolos distribuidos [80].

o Una descripcion muy simplificada de la repulsion por medio de un modelo
de esferas rigidas para los 4tomos pesados (excepto hidrégeno), con
valores estandar de radios de van der Waals.

El modelo predice de una manera muy razonable la orientaciéon de las
moléculas, aunque no la distancia correcta del enlace de hidrogeno debido a que el
modelo de esferas rigidas no da buena cuenta de la repulsion del sistema. A la vista de
estos resultados parece que la interaccion electrostatica por si misma podria dar una
buena representacion de la orientacidn del enlace de hidrégeno. Sin embargo, el
modelo fracasa a la hora de elegir entre diferentes conformaciones dentro de un mismo
sistema, debido a que se ignoran términos importantes como la transferencia de carga,
dispersion e induccion.

Millot y Stone [81] calcularon los valores de las distintas componentes de la
energia de interaccion para el dimero de agua, obteniendo el siguiente resultado en

kcal/mol;
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Electrostatica -6.17
Repulsion 5.09
Dispersion -2.20
Induccion -1.08
Transferencia de carga -0.88
Total -5.24

En su calculo mostraron que la transferencia de carga era bastante sensible a la
orientacion relativa de las moléculas, por lo que podia determinar la geometria del
enlace. Ademas, como muestran estos resultados, la estabilizacion dada por la
componente electrostatica queda casi compensada por la repulsion, siendo los otros
efectos los que pueden favorecer mas o menos la interaccion.

Cuando se considera grandes agregados de enlaces de hidrogeno, o fases
condensadas, hay que tener en cuenta que la induccion es una cantidad no aditiva y
que actia de manera cooperativa en los enlaces de hidrogeno, por lo que se puede tener
ademas otro efecto que influye en las propiedades del sistema.

En resumen, parece razonable pensar que un planteamiento puramente
electrostatico del enlace de hidrogeno no puede explicar de manera adecuada todas las

geometrias y propiedades que estos sistemas presentan.

Importancia de los efectos covalentes

Para intentar entender la naturaleza del enlace de hidrégeno es fundamental un
tratamiento tedrico que vaya mas alld de una formulacion puramente electrostatica. Un
punto de vista mas amplio que incluya una descripcidon mecanocuantica de la
interaccién es absolutamente necesario. A este respecto, es interesante resaltar un
animado debate suscitado muy recientemente por un trabajo experimental sobre la
estructura del hielo ordinario [73]. En este articulo, Isaacs et al. proponen una
explicacion de la anisotropia observada en los perfiles Compton del hielo Th (hielo
ordinario) en la que ven un rasgo evidente de covalencia del enlace de hidrogeno en el
solido. Puesto que el perfil Compton de un sistema da informacion sobre la fase de la
funcion de onda electronica, los autores de este trabajo interpretan esta medida como
una evidencia experimental directa de la naturaleza covalente del enlace de hidrogeno.

Esta interpretacion ha sido ampliamente tratada en publicaciones de divulgacion [82],

40



Revisisn del enlace de lidrigeno

y ha provocado varios articulos de respuesta [74, 83]. La interpretacion covalente de
Isaacs et al. estd basada en el buen acuerdo entre los perfiles Compton medidos (que
muestran un comportamiento oscilatorio) y los resultados de un calculo totalmente
mecanocudntico. Por el contrario, si los perfiles se calculan con un modelo puramente
electrostatico, se pierden las oscilaciones de estos perfiles, lo que para los autores es
prueba inequivoca de la "covalencia" que se manifiesta en la funcion de onda
electronica del sistema.

Sin embargo, Ghanty et al. [74] han calculado los perfiles Compton para el
enlace de hidrogeno del dimero de agua, encontrando el mismo comportamiento
oscilatorio que para el hielo. Estos autores concluyen que el comportamiento
oscilatorio de los perfiles Compton aparece como consecuencia de antisimetrizar el
producto de la funcién de onda de los mondmeros no perturbados para construir un
determinante de Slater del dimero, y por lo tanto es independiente del caracter
pretendidamente covalente del enlace de hidrégeno. Parece que buena parte de este
debate obedece solamente a la interpretacion dada al término "covalencia" en
contextos experimentales de Fisica del Estado Sélido.

Por otra parte, la importancia de los efectos cooperativos en la formacion de
agregados ciclicos de fluoruros de hidrégeno ha sido puesta de manifiesto
recientemente por Rincon ef al. [84]. En este se hace uso de la definicion de orden de
enlace covalente dada por Cioslowski [85] y se comprueba que este orden de enlace
crece a medida que aumenta el nimero de mondmeros del sistema, concluyendo que la
cooperatividad del enlace de hidrégeno se puede achacar a la deslocalizacion
electronica del sistema.

Dentro de la atencion prestada en fechas recientes a la importancia de efectos
colvalentes en el enlace de hidrégeno, Gilli y Gilli [55] han presentado el Modelo de
Enlace de Hidrogeno Electrostatico-Covalente, basado en un andlisis sistematico de
estructuras y datos espectroscopicos de un gran numero de enlaces O—H:--O. A través
de este modelo han establecido que los enlaces de hidrogeno débiles tienen una
naturaleza principalmente electrostdtica, mientras que el cardcter covalente va
haciéndose mayor a medida que aumenta la fuerza del mismo, pudiendo considerarse
los enlaces de hidrogeno muy fuertes esencialmente como enlaces covalentes de cuatro

electrones a tres centros.
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II.5. Relevancia quimica del enlace de hidrogeno

Dentro del amplio espectro de interacciones intermoleculares, el enlace de
hidrogeno es sin duda la mds importante. Es la responsable directa de numerosas
propiedades, muchas de ellas con una gran trascendencia biologica. Existe una gran
cantidad de ejemplos sobre la influencia del enlace de hidrogeno en sistemas quimicos.
En este apartado se comentan s6lo algunos que a nuestro juicio pueden ser mas

representativos de la relevancia quimica de esta interaccion.

Influencia del enlace de hidrogeno en propiedades termodinamicas

El enlace de hidrégeno afecta las propiedades fisicas de gases, liquidos y
solidos. En ausencia de enlaces de hidrogeno, las propiedades termodinamicas de las
sustancias pueden ser explicadas por leyes que s6lo dependen de la composicion
quimica del sistema. En gases, las desviaciones de la ecuacion de estado para los gases
ideales; en disoluciones, desviaciones de la ley de Raoult, y en sistemas liquidos las
desviaciones de la regla de Trouton pueden aportar informacién sobre la presencia de
enlaces de hidrogeno. En compuestos hidratados en fase cristalina, el enlace de
hidrégeno incrementa el volumen molar, debido a la baja coordinacion de las
moléculas de agua. En cambio en compuestos orgédnicos, tiende normalmente a reducir
el volumen molar debido a que las uniones por enlace de hidrégeno son mas fuertes
que las otras interacciones intermoleculares.

Cuando en una sustancia existen interacciones de enlace de hidrogeno, se
presentan unos comportamientos andmalos como los anteriormente citados. Por
ejemplo, los puntos de fusion y ebullicién siguen una tendencia diferente cuando en las
fases condensadas se forman enlaces de hidrogeno. La figura I1.6 muestra la variacion
de estas temperaturas para los hidruros de los grupos del C, N, O y F. Es evidente la
diferencia mostrada por NH3, H,O y HF, y en menor medida CH,4 cuando se comparan
con el resto de hidruros en sus grupos, debido a la presencia de enlaces de hidrogeno

en estos compuestos.
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Figura 11.6. Efecto del enlace de hidrégeno en los puntos de fusion y ebullicion de los
hidruros de los grupos 14 al 17 de la tabla periddica. Figura extraida de la referencia [39]

Como ya se indicd anteriormente, aparecen efectos de cooperatividad en
sistemas con enlaces de hidrogeno, afectando a propiedades termodindmicas como la
entalpia de formacion. Estos efectos se pueden dar cuando grupos tanto aceptores
como dadores de enlace de hidrégeno forman cadenas o ciclos, como ocurria en los
agregados de fluoruro de hidrogeno [84]. En este caso se denomina cooperatividad de
enlace-o, y otros ejemplos analogos aparecen en ciclodextrinas [86]. También se
pueden dar efectos cooperativos cuando se tienen sistemas con enlaces de hidrogeno y
enlaces conjugados de tipo m. Este efecto se conoce como resonancia asistida en
enlace de hidrégeno, y fue descrito por primera vez en sistemas de B-dicetonas por

Gilli et al. [87] en 1989.
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Influencia del enlace de hidrogeno en propiedades derivadas de la

estructura

El enlace de hidrogeno determina también la estructura de diferentes fases de
muchos compuestos. Un ejemplo de particular importancia lo constituyen los tres
estados del agua. Es conocida desde hace tiempo la desviacion de la idealidad del agua
en fase gas, motivada en gran medida por la formacion de dimeros en esta fase, lo que
se confirma por el alto valor del segundo coeficiente del virial, responsable de la
interaccion de pares. La geometria del dimero de agua fue determinada
experimentalmente hace tiempo (aunque continuamente han aparecido nuevas medidas
mas precisas [88]), y debido tanto a la importancia del sistema como a su tamafio, ha
sido extensamente estudiado por multitud de métodos teoricos. En los capitulos III y
IV se presenta un detenido andlisis de la geometria y caracteristicas de este dimero.

El agua liquida presenta ciertas anomalias de dificil comprension alin en
nuestros dias. Presenta un maximo de la densidad a 4°C, y aunque tltimamente se ha
propuesto alguna interpretacion a este fendmeno [89], no existe todavia una
explicacion definitiva del mismo. El agua presenta una elevada constante dieléctrica,
asociada con la distorsion y ruptura de enlaces de hidrogeno y una andmala
conductividad relacionada con la transferencia de iones H;O" y OH". Por otra parte, la
disociacion de una molécula en el agua liquida es el proceso fundamental en las
reacciones acido-base. Debido a que este proceso tiene lugar en escalas de tiempo del
fs e implica longitudes microscépicas, la dindmica de la autoionizacion del agua no se
ha podido observar experimentalmente todavia. Sin embargo un estudio de dindmica
molecular ab initio con precision sin precedentes, aparecido en marzo de 2001 en
Science [90], podria cambiar esa situacion en un futuro inmediato. El estudio predice
fluctuaciones locales de campo eléctrico susceptibles de ser medidas
experimentalmente y, lo que resulta mas interesante para el tema de estudio de esta
tesis, propone un mecanismo para la autoionizacion del agua en el que los enlaces de
hidrégeno cobran un protagonismo central. A grandes rasgos el proceso es el siguiente:
la disociacion comienza cuando una fluctuacion en el campo eléctrico del agua liquida
produce una rotura de un enlace O—H y se forma un i6n OH". El proton se transfiere a
una molécula de agua préxima formandose asi el ion H;O". En un periodo de tiempo
de unos 30 fs, el ibn OH" se desplaza mediante transferencia protonica, alejandose de

H;0", proceso que continia durante los siguientes 60 fs ayudado por el campo
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eléctrico generado por el medio. Ambos iones se mueven rapidamente a lo largo de
caminos constituidos por enlaces de hidrogeno que forman asi una especie de "cable
conductor" eficaz para ese movimiento. En los 30 fs siguientes, ocurre una fluctuacion
crucial: el "cable" del enlace de H se rompe debido a la reorganizacion del entramado
de enlaces de hidrégeno y, desconectados, los iones ya no pueden recombinarse por
transferencia protonica rapida. Después de ese suceso, el sistema se queda en el estado
de cargas separadas y los iones se estabilizan mediante solvatacion en el medio acuoso.

Otras propiedades peculiares del agua son el grado de supercongelacion y el
incremento de la fluidez por efecto de la presion. Sin embargo no existe todavia un
modelo Unico para la estructura del agua liquida que dé buena cuenta de todas las
propiedades. El agua liquida presenta orden a corto alcance, mostrado por un pico a
2.85 A en la curva de distribucién radial O--O de difraccion de rayos X.
Historicamente han existido dos propuestas para interpretar la estructura del agua. La
primera fue dada por Pople en 1951 [91] y es conocida como modelo continuo.
Interpreta la estructura del agua liquida como una red continua donde existe una
coordinacion tetraédrica del oxigeno con sus primeros vecinos (se une a dos
hidrogenos de manera covalente y a otros dos a través de enlace de hidrogeno), pero
esta coordinacion se ve deformada por variaciones de los angulos de torsion. La
segunda propuesta presenta una mayor variedad de modelos y se conocen como
modelos mixtos. Intentan dar una explicacion del orden a corto alcance del agua liquida
por la formacion de pequenos agregados dentro de la estructura. Algunos ejemplos de
estos modelos fueron propuestos por Frank y Wen [92], Walrafen [93] y Giguere [94]
entre otros. La termodindmica y las medidas de difraccion favorecen los modelos
continuos, mientras que las observaciones espectroscopicas unas veces apoyan los
modelos mixtos y otras los modelos continuos. Trabajos tedricos recientes examinan la
energia de varios tipos de agregados de agua [95] incluyendo (H20)20 0 (H20)40.

El agua solida, hielo, presenta 11 formas cristalinas conocidas, indicadas en la
tabla I1.2, ademas de una forma amorfa. El hielo ordinario (I) y el hielo ctbico (1) se
forman a presion normal, siendo el I. estable por debajo de -120 °C. El enlace de
hidrégeno en ambas estructuras es muy similar, difiriendo solo en el ordenamiento de
los atomos de oxigenos. El I, es isoestructural con la estructura tipo wurtzita del ZnS
y el I, con la estructura tipo blenda de este compuesto, remplazando Zn—S—Zn por

O—("2H)—("2H)—O0 en ambos casos. Las restantes formas del hielo aparecen a distintas
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presiones y muchas de sus estructuras fueron determinadas ya hace tiempo por Kamb

[96].

Tabla Il.2. Estructuras de los distintos tipos de hielo

Geometria
Hielo Motivo ciclico Densidagi P H-O O—H-0 0--0
(g.cm™)  (Kb) (A) ©) (A)

In hexagonos 0.931 0.0 1.746 180 2.750

I, hexagonos 0.93 (calc) 0

II hexa-, octdgonos 1.18 2.1 1.81al1.86 166al178 2.77a2.84

qp  Ppenta-, hepta-, 1.16 21 1702196 1632166 2.700 a2.850
octagonos

IV hexa-, octagonos 1.27 54 2.785a2918

y  [etra- penfa, 1.23 34 2.766 2 2.867
hexa-, octdgonos

VI  tetra-, octagonos 1.31 6.2 1.80 157a175 2.773a2.77

VII  hexagonos 1.50 21.5 1.958 180 2.901

VIII hexagonos 1.50 21.5

x penta-, hepta, 17892 1.821 167a 175 2.714 a2.805
octagonos

X 2.5(extrap.) 4.40

Relacionado con la estructura del hielo, e independientemente de cual sea la
teoria que explique la alta conductividad eléctrica de éste, es inevitable la presencia de
defectos en su estructura para que exista una movilidad protdnica. Por otra parte la
propia estructura del hielo presenta un desorden debido a que en la coordinacion
tetraédrica de los oxigenos (figura I1.7) hay distintas posibilidades de ordenamiento de
los enlaces de hidrogeno, y la estructura final es una mezcla al azar de estas
posibilidades de ordenamiento. Aunque en virtud del tercer principio de la
termodindmica la estructura del hielo estaria perfectamente ordenada en el cero
absoluto, cuando se enfria el hielo este hecho no se produce porque a medida que la
temperatura baja el movimiento de los defectos en el ordenamiento de los enlaces de
hidrégeno se hace cada vez mas lento, lo que significa que los hidrégenos se mueven
mas lentamente para reorganizarse [97]. Esto supondria una excepcion al tercer
principio de la termodindmica, andloga a las conocidas del CO, N,O y H;CD [98]. Sin

embargo, introduciendo pequefias cantidades de impurezas que proporcionan un
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diferente tipo de defectos, se puede lograr una estructura del hielo totalmente

ordenada, como sucede en el hielo IX.

Compuestos de Inclusién

Los compuestos de inclusion son una clase de complejos moleculares donde
una macromolécula o un grupo de moléculas encierran a otras sin formacion de enlaces
covalentes o i0nicos entre ellas. Las moléculas que encierran a las otras se denominan
anfitrion y las encerradas, huéspedes. El anfitrion forma una red con huecos en su
estructura donde se alojan los huéspedes. No es necesario que todos los huecos sean
ocupados, por lo que estos compuestos suelen ser no estequiométricos.

Los clatratos son un tipo de compuestos de inclusion, en los que el anfitrion y
el huésped se unen con objeto de favorecer el mayor nimero de interacciones
positivas. En muchos casos la estructura que adopta el anfitrion no tendria existencia
propia sin la presencia del huésped. Ejemplos de clatratos lo constituye los compuestos
de hidroquinona y SO, o H,S. Las moléculas de hidroquinona forman una estructura
tridimensional unidas a través de enlaces de hidrégenos, en su interior se alojan las
moléculas de SO, o bien H,S [99].

Dentro de los clatratos con enlaces de hidrogeno, el grupo mas importante lo
constituye los clatratos hidratados. En estos compuestos el anfitrion es una red
tridimensional de moléculas de agua unidas por enlaces de hidrégeno. Las moléculas
de agua presentan la capacidad de formar una amplia variedad de estructuras donde
cada molécula de agua puede presentar cuatro uniones a través de enlaces de hidrogeno

con moléculas vecinas, tal como se muestra en la figura I1.7:

Figura Il.7. Esquema de las cuatro uniones a través de enlaces de hidrégeno que puede
formar la molécula de agua.

Al contrario de lo que sucedia en las estructuras del hielo, los huecos de estas

nuevas estructuras son grandes, y a menos que estén ocupadas por los huéspedes, estas
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redes son inestables. Los clatratos hidratados fueron ya observados por Faraday en

1823 en la estructura cristalina del cloro hidratado [30], tal como se indicé

anteriormente. Los huecos que presentan estos complejos pueden ser ocupados por:

- Atomos o moléculas estables, de tamafos desde el argon hasta el adamantano
(CoH14), constituyendo los llamados clatratos hidratados verdaderos.

- Por ciertos cationes como el tetrametil, tetra-n-butil, etc., siendo los aniones
incorporados a la estructura de enlaces de hidrégenos, constituyendo los clatratos
hidratados ionicos.

- Por ciertos aniones, normalmente provenientes de acidos fuertes, siendo los protones
incorporados a la estructura de enlaces de hidrogeno. Este grupo se incluye también
en los clatratos hidratados ionicos.

- Por alquilaminas de diferentes tamafios donde el grupo alquilo ocupa los huecos y los
grupos amina se integran dentro de la estructura de enlaces de hidrogenos. A este
grupo se le denomina clatratos semi-hidratados.

La estructura predominante, aunque no uUnica, que adoptan los clatatros
hidratados es el dodecaedro pentagonal, que es un poliedro regular que presenta 12
caras pentagonales (estructura nombrada como 5'%). Esta formado por 20 moléculas de
agua, constituyendo una unidad de férmula H4oO,0 (su estructura se muestra en la
figura I1.8). De los 40 atomos de hidrogeno, 30 forman las 30 aristas del poliedro, y los
restantes 10 pueden formar enlaces de hidrogeno con poliedros adyacentes. Sin
embargo, contrario a lo que sucede en el tetraedro o el octaedro, esta estructura no
puede ocupar todo el espacio fisico y se han planteado otros poliedros, no regulares,
para formar redes cristalinas periddicas.

Los gases nobles, moléculas diatomicas (N,, O,, etc.), triatdmicas (CO,, N,O,
etc.), poliatémicas (PHj, AsH3, SF¢), hidrocarburos, hidrocarburos halogenados, éteres
ciclicos, cetonas, y otras variedades de compuestos son moléculas conocidas como
huéspedes de los clatratos hidratados. Como ejemplo de la importancia de estos
compuestos, puede citarse que mas de la mitad de las reservas de carbon organico del

planeta permanecen formando parte de gases hidratados [100].
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Figura 11.8. Estructura del dodecaedro pentagonal formado por interacciones de enlaces de
hidrogeno entre moléculas de agua (H40O40). Figura extraida de la referencia [51].

Moléculas bioldgicas

Aunque la importancia del enlace de hidrogeno en moléculas con interés
biologico se habia predicho anteriormente, no fue hasta los trabajos de Pauling, Corey
y Branson (1951) [45] sobre la estructura de las proteinas y de Watson y Crick (1953)
[44] sobre la estructura del ADN cuando quedd patente su enorme importancia.

La mera secuencia de aminoacidos que forman la cadena polipeptidica define la
estructura primaria de una proteina. Los aminodcidos se unen mediante el enlace
peptidico cuya geometria general se muestra en la figura I1.9 (los 4&tomos de O, C, N y
H estan en el mismo plano). Los dos grados de libertad conformacionales asociados a
los éangulos ¢ W indicados en la figura permiten una enorme variedad de
conformaciones para la cadena polipeptidica. En la geometria final (o estructura

terciaria) que adoptan la mayoria de las proteinas en el medio celular, se pueden
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identificar ciertas subestructuras geométricas locales formadas por dominios de

aminoacidos: la estructura secundaria.

O

R
4
TN XS
N ¢ v

H 0

Figura I1.9. Esquema del enlace peptidico en proteinas. La conformacion dibujada define por
convencion ¢=0°y y =0°.

Si bien se han identificado multiples motivos geométricos de estructura
secundaria, los mas comunes son la hélice o y la lamina 3. Aunque las conformaciones
surgen de los valores aproximados de los dngulos ¢ y ¥, la estructura resultante se
estabiliza en la proteina gracias a la formaciéon de enlaces de hidrogeno entre
aminoacidos consecutivos o alternados. En la figura I1.10 se ilustra esquematicamente
la formacién de estos enlaces de hidrogeno para algunas estructuras helicoidales,
aunque con gran diferencia es la hélice o (¢ = -60°, = -50°) la estructura secundaria
mas frecuente en proteinas. Esta hélice se repite exactamente tras 18 residuos que
representan 5 vueltas, con lo que tiene n = 3.6 residuos por vuelta. En la hélice o cada
O del carbonilo esta unido por enlace de hidrogeno al H de la amida del cuarto residuo
siguiente en la hélice, con lo que se forma un bucle de 13 dtomos, como se indica en la
figura I1.10. Cada una de las hélices resulta tener un nimero distinto de 4tomos en este
bucle de enlaces de hidrogeno. Asi, la hélice 319 presenta n = 3 residuos por vuelta y
un bucle de 10 elementos; la hélice o en esa notacion seria 3.6;3 y la hélice © (muy

poco frecuente en proteinas), seria 4.4 .

Ao
S hélice

Figura 11.10. Esquema de formacion de las distintas hélices polipeptidicas. Figura extraida de
la referencia [101]
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Se pueden formar enlaces de hidrogeno N—H---O= entre cada 2 residuos de la
cadena polipeptidica, con lo que aparece la estructura secundaria en lamina plegada 3.
En esta geometria, todos los residuos presentan una rotacion de 180° respecto al
precedente con lo que la cadena puede verse como una hélice con n=2. Si las cadenas
se pliegan en zigzag, pueden formarse enlaces de hidrogeno lineales entre cadenas,
como se ilustra en la figura II.11, donde se muestran las dos formas habituales en que
pueden establecerse estos enlaces. Las cadenas pueden tener sus direcciones N — C
terminales en paralelo para formar la lamina [ paralela (¢= 120° y = +115°), o bien

pueden ser antiparalelas (¢ = -140° y = +135°).

Paralela Antiparalela
a) b)

Figura Il.11. Conformacion paralela y antiparalela en una lamina B. Figura extraida de la
referencia [102].

Ademds de definir la estructura secundaria de las proteinas, el enlace de
hidrégeno es responsable del apareamiento entre las bases puricas y pirimidinicas de
los acidos nucleicos (guanina-citosina, y adenina-timina en el ADN, y adenina-uracilo
en el ARN). Este apareamiento de bases es vital para la conservacion, duplicacion y
transcripcion de la informacion genética. En la figura I1.12 se muestra la estructura
cristalina del complejo citosina-guanina y uracilo-adenina, para ilustrar las geometrias

caracteristicas de estas asociaciones moleculares.
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57.4° 56.2°

10.44A

Figura Il.12. Apareamiento de bases de Watson y Crick observadas en la estructura cristalina
de citosina - guanina por Rosenberg et al. [103] y adenina - uracilo por Seeman et al. [104].
Figura extraida de la referencia [51].

El enlace de hidrogeno tiene también una gran importancia en la estructura y
propiedades de los polisacaridos, aparte de la enorme relevancia de las propiedades del
agua en macromoléculas bioldgicas, como las membranas celulares. Trabajos
recientes [105, 106] predicen la formacion de enlaces de hidrégeno fuertes en ciertos
complejos enzima-sustrato. Estos enlaces de hidrégeno fuertes tienen una barrera de
potencial baja (ver figura I1.3 (c¢)) y con un pequefio aporte energético se puede pasar
de una estructura tipo A—H--B a otra A---H—B, con lo que se produciria un cambio

estructural apreciable en el complejo enzima-sustrato.
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II1.6. Métodos experimentales de estudio del enlace de
hidrogeno

Hasta el reciente desarrollo de los ordenadores la unica fuente fiable de
informacion sobre el estudio del enlace de hidrogeno era la experimental. Los métodos
experimentales que han sido mas usados en el estudio del enlace de hidrégeno pueden
clasificarse en tres grupos:

(1) Espectroscopicos: Infrarrojo, Raman, Microondas y Resonancia Magnética

Nuclear (RMN).

(i1) Difraccion: rayos X, neutrones, y dispersion inelastica de neutrones.

(ii1) Termoquimicos.

Cada uno de estos métodos miden determinadas propiedades del sistema que
aparecen en diferentes escalas de tiempos. La espectroscopia proporciona informacion
a través de los cambios que ocurren en el sistema en la escala de 10™” hasta 107 s,
exceptuando la RMN que mide cambios en la escala de 10 a 10™ s. En cambio los
métodos de difraccion estan dentro de una escala de tiempo mucho mayor, de 10 a 10°
s. No debe entonces sorprender que los modelos conceptuales del enlace de hidrogeno
deducidos espectroscOpicamente o mediante difractometria algunas veces no
coincidan. Por otra parte, la sensibilidad que proporcionan los diferentes métodos
experimentales es distinta, teniendo generalmente mayor resolucion los

espectroscopicos.

Métodos espectroscopicos

Se basan en la excitacion a niveles de energia vibracionales o rotacionales de
enlaces, grupos, o pequefias moléculas, dando lugar a una absorcién o emision de la
radiacion incidente a unas frecuencias especificas. En la tabla I1.3 se muestran las
longitudes de onda y frecuencias de la radiacion electromagnética caracteristica de

cada espectroscopia.
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Tabla I1.3. Intervalo de longitudes de onda y frecuencias de la espectroscopia de Ultravioleta
(UV), Visible, Infrarrojo, Raman, Microondas y RMN.

Longitud de onda  Frecuencias

Intervalo del espectro A v(em™)
uv Transiciones electronicas
Lejano 10-200 nm 5x10%-1x 10°
Cercano 200-400 nm 2.5x10%-5x10*
Visible Transiciones electronicas 400-800 nm 1.3x10%-2.5x10"
Infrarrojo Vibracion molecular
Cercano 0.8-2.5 um 4000-13000
Medio 2.5-50 um 200-4000
Lejano 50-1000 um 10-200
Raman Vibracion molecular 2.5-1000 um 10-4000
Microondas Rotacion molecular 0.01-10 cm 0.1-100
RMN Espin nuclear 10-100 cm 0.01-0.1

Espectroscopia de Infrarrojo vy Raman

A raiz del descubrimiento de Liddell y Wulf [107] en 1933, la espectroscopia
infrarroja proporciona una herramienta sensible y util para la identificacion del enlace
de hidrégeno. Como se vio en la figura I1.3 (a), la formacion del enlace de hidrogeno
produce un cambio en la curva de potencial del enlace A—H. Basdndonos en los
cambios sufridos en las frecuencias vibracionales, se pueden establecer una serie de
criterios para inferir la creacion de un enlace de hidrogeno:

1. La frecuencia de la tension A—H, v, disminuye.

2. La reduccion de la frecuencia vy viene acompanada de un aumento de la

intensidad y anchura de la banda.

3. La frecuencia de la flexion A—H, vy, aumenta.

4. La sustitucion de H por D disminuye la frecuencia v, por un factor de ~ 0.75.

El gran aumento en la intensidad de la banda de la tensién v, ha dado lugar
tradicionalmente a alguna controversia por parte de los espectroscopistas, que han
propuesto distintas explicaciones a esa observacion. Una de las propuestas mas
razonables se debe a McDowell et al. [108] en 1992, quienes explicaron ese fendmeno
mediante una interaccion entre dipolos:

Cuando se produce la tension del enlace A—H, el momento dipolar del enlace

cambia. Este efecto es el responsable de la intensidad normal de la banda, que es
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proporcional al cuadrado de la derivada del momento dipolar respecto a la
correspondiente coordenada normal. Sin embargo, al formarse el complejo, hay
también un momento dipolar inducido en el aceptor protonico B, que depende de la
posicion del proton. Por lo tanto, el valor de la derivada del momento dipolar para el
complejo total con respecto a la distancia A—H aumenta fuertemente y la intensidad se
incrementa. Mc Dowell et al. comprobaron que un célculo de este aumento de la
intensidad para el dimero de HF por medio de multipolos y polarizabilidades
distribuidas daba un excelente acuerdo con un célculo ab initio para todo el sistema.

Los célculos ab initio de frecuencias de vibracidon armdnicas en complejos con
enlace de hidrégeno demuestran la importancia de la anarmonicidad en estos sistemas.
En el capitulo III de esta tesis se presenta un ejemplo de este hecho, comprobandose
que un ajuste a un potencial Morse de la tensidn intermonomérica en dimeros con
enlace de hidrogeno, da un resultado mas proximo al experimental que el
proporcionado por un potencial arménico.

Dentro del las técnicas experimentales para medir frecuencias de vibracion, la
Espetroscopia Infrarroja de Transformada de Fourier (FTIR) es la técnica mads
ampliamente usada. La espectroscopia Raman ha sido una herramienta mucho menos
empleada que los métodos interferométricos infrarrojos para el estudio del enlace de
hidrogeno. Ambas técnicas experimentales se basan en diferentes propiedades
eléctricas de la materia: cambios en el momento dipolar para infrarrojo y cambios en la
polarizacién para Raman. La espectroscopia Raman practicamente sdlo es accesible
para liquidos, ya que con gases el espectro es muy débil y con so6lidos la dispersion
Rayleigh es demasiado fuerte para poder apreciarse el efecto Raman, aunque en los
ultimos tiempos se han desarrollado técnicas experimentales para poder medir
espectros Raman en so6lidos. Las reglas de seleccion de ambas técnicas también son
distintas, por lo que a menudo se usan de forma complementaria para resolver el

espectro de vibracion de las moléculas.

Espectroscopia de Microondas

Esta técnica utiliza radiacion electromagnética para registrar los espectros de
rotacion en dimeros con enlace de hidrogeno y aductos 1:1 siempre en fase gas. Se
trata de una técnica muy especializada y se puede encontrar una excelente revision de

la misma en el articulo de Legon y Millen [109] de 1986.
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El andlisis del espectro de microondas proporciona medidas de constantes
rotacionales, constantes de distorsion centrifuga, cuadrupolos nucleares y constantes de
acoplamientos de espines nucleares. Las geometrias moleculares, energias de enlace,
constantes de fuerzas, momentos dipolares eléctricos, distribucion de carga eléctrica y
momentos de cuadrupolo eléctricos son magnitudes derivadas de estas medidas. Este
método proporciona informacion del enlace de hidrégeno que no viene afectada por
efectos del disolvente o del campo cristalino, y es suficientemente sensible para dar

informacidn sobre enlaces de hidrogeno débiles.

Resonancia Magnética Nuclear

La espectroscopia de RMN es una técnica de mas dificil aplicacion que la
espectroscopia infrarroja, debido a que habitualmente se emplea con sustancias en
disolucién, y en este medio se presentan problemas de asociacion de los enlaces de
hidrogeno. Sin embargo, el desarrollo de las técnicas de RMN en estado so6lido
proporciona una buena herramienta para el estudio del enlace de hidrogeno en s6lidos
ya que los resultados pueden ser correlacionados con los obtenidos por técnicas
interferométricas y de FTIR. Una de las técnicas de RMN en estado solido mas
empleada es la conocida como CP-MAS (cross-polarization magic angle spinning). En
esta técnica se alinea la muestra de tal manera que la interaccion de dipolo magnético
nuclear se haga despreciable, y se pueda medir el correspondiente desdoblamiento del
espin nuclear. La aplicacion de esta técnica para 'H presenta mas dificultades que para
C ya que al ser el "H mucho mas abundante, existe una mayor interaccion de dipolo
magnético nuclear, aunque existen otras técnicas experimentales que salvan esta
complicacion. Un ejemplo de estas aplicaciones en sistemas con enlaces de hidrogeno

aparece en el trabajo de Etter ez al. [110] de 1990.

Métodos de difraccion: Neutrones y rayos X

El desarrollo de los métodos de difraccion, especialmente de rayos X, ha dado
lugar a que constituyan actualmente la principal técnica experimental para la

determinacion de estructuras. Ademas tienen la ventaja con respecto a los métodos

espectroscopicos de estar sobredeterminados: excepto para macromoléculas como las
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proteinas, el nimero de observaciones excede el numero de variables a determinar
(generalmente por un factor de 5 a 10).

La intensidad con que se difractan los rayos X es proporcional a la densidad
electronica del 4&tomo, y dado que la del H es la menor de todas, la precision con que se
mide la posicion de los hidrogenos es considerablemente menor (0.1 A) que la de los
otros atomos. Es mads, debido a que en la formacién de un enlace de hidrdgeno la
densidad del atomo de H es desplazada hacia el 4tomo A a lo largo del enlace A—H,
las distancias del enlace A—H medidas a través de difraccion de rayos X, son
aproximadamente 0.2 A menores que las dadas por difraccion de neutrones. Por ello a
menudo los datos geométricos para las posiciones de los hidrégenos obtenidos por
difraccion de rayos X son refinados con programas especificos y normalizados para
evitar errores. Sin embargo, la técnica de rayos X presenta algunas ventajas con
respecto a la difraccion de neutrones, como es la mayor disposicion de los aparatos y el
menor tiempo de registro, lo que explica que el nimero de estructuras determinadas
por difraccion de neutrones sea considerablemente menor que el proporcionado por
rayos X.

La técnica de difraccion de neutrones es el método definitivo para determinar
estructuras de enlace de hidrogeno en so6lidos, ya que los hidrogenos son medidos con
tanta precision como los otros 4tomos. Proporciona ademds informacion sobre el
movimiento térmico de todos los dtomos del sistema, incluido los hidrégenos que
debido a su menor peso atdmico, muestran mayor movimiento térmico, lo que puede
provocar una mala determinacion de las posiciones nucleares. Las técnicas de

difraccion proporcionan ademas la densidad electronica del sistema.

Dispersion Inelastica de Neutrones

La difraccién de neutrones estd basada en la dispersion eldstica de neutrones
"térmicos". En dispersion inelastica de neutrones la energia es transferida desde el
objeto de dispersion hacia los neutrones o al revés. La ganancia o pérdida de energia
de los neutrones proporciona informacion sobre las transiciones entre distintos estados
vibracionales. El intervalo de energias y de tiempos en los que se aplica este método se
asemeja al de la espectroscopia Raman.

La ventaja de usar este método para el estudio del enlace de hidrogeno radica

en la alta seccion eficaz de dispersion inelastica del hidrogeno, que es 40 veces mas
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grande que para la dispersion elastica y 10 veces mas grande que para cualquier otro
elemento. Esta propiedad hace que la dispersion inelastica de neutrones sea una
excelente herramienta para estudiar la superficie de energia potencial de los protones
en los enlaces de hidrogeno, principalmente en los fuertes. Un ejemplo de la aplicacion
de la técnica a enlaces de hidrogeno fuertes fue dado por Tomkinson [111] en 1992,
estudiando el i6n [H—F—H]".

Métodos termodinamicos

Los métodos termodindmicos empleados normalmente para el estudio de
sistemas con enlaces de hidrogeno se basan en medidas calorimétricas directamente, o
en la determinacion de constantes de equilibrio a través de alguna propiedad sensible a
la formacion del enlace de hidrégeno, y que varie con la concentracion o la
temperatura (presion de vapor, densidad, absorcion de luz, momento dipolar,
frecuencias de vibracion, etc.). Midiendo las variaciones de la constante de formacion
del enlace de hidrogeno (K) con la temperatura, se puede obtener la entalpia (AH®) y
entropia (AS°) del sistema a través de la ecuacion de Van't Hoff:

—AH’ AS°
RT i R

In K=

Siguiendo este procedimiento, Joesten y Schaad [112] determinaron unas 1500
constantes de equilibrio para combinaciones acido base, a partir de la variacion de la
frecuencia va.i con la temperatura, y en muchos casos pudieron obtener los valores de

la entalpia y la entropia.

Otras técnicas experimentales

Ademas de las técnicas experimentales expuestas, existen algunas otras que
también dan informacion sobre sistemas con enlaces de hidrogeno. Las constantes de
acoplamiento de cuadrupolo nuclear son una medida del campo eléctrico proximo a los
nucleos, por lo que es una magnitud sensible a la formacion del enlace de hidrogeno
(el nacleo de deuterio posee momento eléctrico de cuadrupolo), y asi la Resonancia de
Cuadrupolo Nuclear puede dar informacion sobre este proceso. Existe una correlacion
entre la constante de acoplamiento del nicleo de deuterio (¢’qQ/h, donde e es la carga

del electrén, Q el momento cuadrupolar nuclear, ¢ el gradiente de campo eléctrico
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cerca de los nucleos y /4 la constante de Planck) y la distancia del enlace de hidrogeno,
(O--H)”, determinada por Hunt y Mackay [113]. Esta dependencia de »” fue

posteriormente racionalizada por Huber [114] a través de un modelo teorico clasico.

II.7. Tratamientos teoricos del enlace de hidrogeno

Pueden agruparse los métodos tedricos para el estudio del enlace de hidrogeno,
en dos grandes bloques: los métodos perturbativos y los métodos de supermolécula.
Aplicados al enlace de hidrogeno, los métodos perturbativos se basan en que cuando se
aproximan los grupos A—H y B, su estructura electronica se modifica s6lo en una
pequena proporcion comparada con los cambios que se producen cuando se forma un
enlace covalente. Como punto de partida, se puede tomar la funcion de onda original
de cada subsistema, introduciendo las modificaciones a distinto orden por medio de un
operador V' que describe la interaccion. Cada uno de los términos que contribuyen a la
interaccion (electrostatico, canje, polarizacion, transferencia de carga, etc.) puede ser
calculado de forma directa, aunque como el modo de calcularlos no es Unico, existen
varios modelos que se pueden seguir.

En la aproximacion de supermolécula, la energia de interaccion se calcula
como la diferencia entre el complejo A—H:--B y la suma de las subunidades que lo
forman A—H + B. La energia de interaccion, AE, contiene de manera implicita todos
los factores energéticos que contribuyen a la interaccion, y representa una fraccion
muy pequefia de la energia total del sistema (para el dimero de agua AE = 5 Kcal/mol,
que supone el 0.005% de la energia total del complejo), por lo que se requiere una
excelente precision en el célculo del complejo y los monémeros. Por otra parte, el
calculo del complejo a menudo requiere un considerable tiempo computacional, que
dependiendo del método tedrico usado, puede variar como una potencia del numero de
funciones base, que va desde 3 a 7. Con el 4&nimo de extraer mayor informacion del
sistema se proponen esquemas de particion de la energia de interaccidn en sus
diferentes contribuciones. Al igual que sucede en teoria de perturbaciones, el modo de
dividir la energia de interaccion no es unico, existiendo diferentes esquemas. Para un
tratamiento adecuado de los efectos de dispersion es necesario calcular la correlacion

electronica del sistema, con el l6gico incremento del coste computacional.
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Calculos basados en Teoria de Perturbaciones

Como ya hemos dicho, la energia de interaccion se puede descomponer en
diferentes contribuciones. Aunque hay varias aproximaciones, algunos de los términos
estan presentes en casi todos los esquemas; asi a primer orden se obtiene la
contribucién debida a la energia electrostitica y al término de repulsion en
practicamente todas las particiones. A segundo orden las diferencias son mayores, pero
al igual que antes hay rasgos comunes entre los distintos esquemas, en particular los
términos de induccion y de dispersion, que aparecen en la mayoria de los modelos.

El gran problema del planteamiento perturbativo esta en el corto alcance, ya
que no se puede aplicar la teoria de Rayleigh-Schrodinger tal y como habitualmente se
hace. En esta teoria, la funcion de onda sin perturbar del sistema global es el producto
de las funciones de onda de los mondmeros. Pero a corto alcance, las nubes de carga
de los mondémeros solapan, pudiendo haber interacciones de canje, y la funcion de
onda total, expresada como producto de funciones de onda de los mondmeros, no
cumple el principio de antisimetria de Pauling. Ante esta dificultad aparecen
numerosas aproximaciones para tratar de resolverla, aunque principalmente se pueden
desdoblar en dos tipos:

- Métodos simétricos: Toman como funcién de onda total del sistema el producto
antisimetrizado de las funciones de onda de los mondémeros. Plantea el problema de
que este conjunto de funciones de onda no es ortogonal.

- Teorias adaptadas a la simetria: Se parte de productos simples de funciones de
base sin antisimetrizar, de tal manera que en el problema no perturbado cada electrén
es asignado a una molécula. Esas funciones de base no perturbadas son ortogonales,
pero como la funcién de onda total debe ser antisimétrica, es necesario llevar a cabo
una antisimetrizacion que asegure la validez de la funcién de onda.

Dentro de estos esquemas, los modelos mas destacados y con mds éxito son la
Teoria de Perturbaciones Intermolecular de Hayes y Stone [115] (dentro de los
métodos simétricos), y la mas reciente Teoria de Perturbaciones Adaptada a la Simetria

(SAPT) propuesta por Jeziorski et al [61].
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Teoria de Perturbaciones Intermoleculares de Hayes y Stone

La principal ventaja de esta teoria es que permite hacer un buen andlisis de la
region de solapamiento de las nubes electronicas, separando las contribuciones
atractivas de canje de las repulsivas debidas al solapamiento. Su principal
inconveniente es que se ha desarrollado unicamente para funciones de onda Hartree-
Fock por lo que no incluye correlacion electronica y por lo tanto los efectos de

dispersion quedan sin describir.

Teoria de Perturbaciones Adaptada a la Simetria (SAPT)

En esta teoria se tienen en cuenta los factores provenientes de la correlacion
electronica, llegando a altos ordenes de su tratamiento equivalentes a un célculo
CCSD(T). Puesto que éste es uno de los mejores métodos para describir la correlacion
electronica en la actualidad, con la teoria SAPT se tiene un tratamiento muy bueno de
la energia de dispersion.

Se establece un hamiltoniano del tipo:

H=F'+F+ &¢'"+ &G° + \H’
donde F' y F® hacen referencia a los términos Hartree-Fock de los mondmeros A y B,
G' y G® a la correlacion electronica y H’ al término de interaccion. En este
planteamiento se puede llegar a distintos 6rdenes de interaccion, o a distintos drdenes
de correlacion, o a ambos segin interese. Se trata muy probablemente del mejor

esquema de Teoria de Perturbaciones disponible en la actualidad.

Calculos de supermolécula

Hoy en dia los métodos ab initio constituyen una de las principales
herramientas para examinar la naturaleza y propiedades del enlace de hidrogeno. La
utilizacion extensiva de estos métodos ha estado estrechamente vinculada al desarrollo
de los ordenadores. Hasta aproximadamente mediados de la década de 1980, los
calculos ab initio requerian un coste computacional demasiado elevado para poder ser
aplicados de manera rutinaria, lo que obligd al uso de métodos semiempiricos para la
obtencion de geometrias y propiedades de sistemas con enlace de hidrogeno. Entre los

métodos mas utilizados estaban CNDO, INDO, MNDO y mads recientemente AM1 y
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PM3, aunque en la actualidad se consideran inapropiados para interacciones débiles ya
que sobreestiman la energia de repulsion.

Otra alternativa a los célculos ab initio son los métodos basados en "campos de
fuerzas", que emplean conceptos de mecénica clasica. Requieren menor coste
computacional y aparecen en dos variantes: mecdnica molecular y dindmica
molecular. Los métodos de mecanica molecular se usan para simular estructuras de
macromoléculas, o también conjuntos de moléculas unidas por enlace de hidrégeno.
Los métodos de dindmica molecular usan los mismos campos de fuerzas que los
anteriores, pero permiten explorar transiciones entre distintas conformaciones. Los
campos de fuerzas empleados en estos métodos, simulan las uniones entre dtomos para
formar moléculas, a través de "muelles" que obedecen la ley de Hooke, con constantes
de fuerza, tensiones, flexiones y geometrias extraidas de datos experimentales. Las
interacciones no covalentes a menudo son simuladas por potenciales de tipo Lennard-
Jones. Cuando las interacciones inermoleculares incluyen enlaces de hidrogeno
muchos programas afiaden un término no direccional de atraccidn monopolo-
monopolo.

Dentro de los célculos de supermolécula, los métodos ab initio de orbitales
moleculares, son los méas ampliamente usados para estudiar la naturaleza del enlace de
hidrégeno. Estos métodos resuelven la ecuacion de Schrodinger por un procedimiento
variacional con el que se obtienen los orbitales moleculares desarrollados en una base
de funciones analiticas (normalmente gaussianas). En este proceso, se emplea como
primera aproximacion el método de Hartree-Fock para resolver la ecuacion de
Schrodinger, y posteriormente se tiene en cuenta la correlacion electronica mediante
esquemas de calculo mas sofisticados. Los métodos de correlacion electronica pueden
agruparse en métodos perturbativos de Mpoller-Plesset, (MP2 y MP4), métodos de
interacciéon de configuraciones, (CIS, CISD), y métodos "coupled cluster" (CCSD,
CCSD(T)).

Un esquema alternativo al uso de la funciéon de onda viene dado por la Teoria
de Funcionales de la Densidad (DFT), tratada en el capitulo I. Dentro de los métodos
basados en esta teoria, destaca por sus buenos resultados el funcional B3LYP, que ha
sido el empleado en los calculos llevados a cabo en esta tesis. La enorme capacidad de
los métodos DFT ha sido tratada en multitud de trabajos (en los apéndices IV y V se
muestra una colecciéon de datos teoricos de alto nivel para los sistemas estudiados)

quedando mas que probada su alta fiabilidad. Como ejemplo particularmente relevante
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para el estudio de sistemas con enlace de hidrogeno, en el capitulo III se muestran los
resultados teoricos para la geometria de los dimeros de fluoruro de hidrogeno y agua
estudiados en el presente trabajo, donde puede verse que permiten incluso discutir la
validez de ciertos datos experimentales.

Una de las principales fuentes de error de los célculos de supermolécula esta
asociada al hecho de que el conjunto de funciones de base es de tamafio finito, y se
conoce como error de superposicion de base (BBSE) que consiste en lo siguiente:
Imaginemos que se quiere calcular la energia necesaria para disociar un dimero AB, lo
que se podria plantear simplemente restando la energia del dimero, E(AB), y las de los
monomeros:

AE:EAB(AB’RAB)_EA(A7RA)_EB(B7RB) (IL.1)
R,p indica la geometria de equilibrio del dimero, y R4 o Rp la geometria de equilibrio
de cada uno de los monémeros A o B, dentro del paréntesis se indica ademas si la base
empleada en el calculo es s6lo la de A, o la de B, o la base completa AB. Pero con este
planteamiento se cometeria un error, ya que en el calculo de la energia del dimero a
distancias comparables con las del enlace, el proceso variacional hace que la
incompletitud en la base del monémero A se vea paliada por la base del monémero B y
viceversa. El resultado es que en el calculo de la energia del dimero se esta usando de
hecho una base de distinta calidad a la de los mondmeros, lo que lleva a una
estimacion artificialmente mayor de la AE. Este error es mas grande cuanto mas
pequena sea la base, haciéndose despreciable con bases muy grandes. Por otra parte la
superposicion de base es diferente para distintas distancias entre los mondmeros,
llegando a ser cero a separacion infinita (ver figura [V.14).

Debido al coste computacional de usar bases muy grandes, para corregir este
error normalmente se usan otras estrategias. La mds ampliamente usada es la
correccion de contrapeso [116] (counterpoise correction, CPC), que hemos empleado
en nuestro trabajo. Esta correccion emplea la base completa para el calculo de los
mondmeros, es decir, se utiliza la base aunque no esté el atomo. La correccion de
contrapeso puede expresarse como:

CPC=E, (AB’RAB)_EA (A’RAB)+EB(AB’RAB)_EB (B’RAB)
El calculo de la energia de interaccion, AE, teniendo en cuenta el BSSE mediante la

correccion de contrapeso consiste en plantear (II.1) en la forma:
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AE®S* = AE—CPC=E ,,(4B,R,;)-E (AB,R,;)— E,(AB,R ;)
+E,(AR ;) ~E,(AR,)+E,(B.R,;)~E,(B.R,) (11.2)

Como se indicé anteriormente, una practica habitual en los calculos de
supermolécula es hacer una particion de la energia de interaccion en diferentes
contribuciones, como la electrostatica, repulsion, canje, induccion, etc. Existen
multitud de esquemas de descomposicion de la funcion de onda que establecen nexos
de union con teoria de perturbaciones. Pero lo que en teoria de perturbaciones se
obtiene de modo natural, es decir, aparecen una serie de términos en la energia de
interaccion que se relacionan con los efectos fisicos, para la particion de la energia ab
initio se imponen una serie de restricciones al calculo de la energia, con el objeto de
dar una mayor informacion del sistema. Esas restricciones, y el modo de calcular y de
descomponer la energia es lo que distingue a los diferentes métodos existentes.

Por ejemplo, Kollman y Allen [117] separan la energia Heitler-London (HL),
que es la suma de ES (electrostatica) y EX (canje), de la energia de deslocalizacion
(DEL), que es la suma de P (polarizacion) y CT (transferencia de carga). Dreyfus y
Pullman [118] dividen la energia de interaccion en ES, EX y DEL. El esquema mas
extendido corresponde al propuesto por Kitaura y Morokuma (KM) [60] en el que
parten la energia calculada a nivel Hartree-Fock en las componentes ES, EX, P y CT.
Por ser este esquema de particion el mas ampliamente usado, se exponen con mas
detalle en el siguiente apartado. Otro esquema similar es el propuesto por Stevens y
Fink [119], llamado espacio variacional reducido. En este andlisis, la funcion de onda
es dividida de tal forma que los orbitales de un monémero pueden ser optimizados
permaneciendo los orbitales del otro “congelados”, pudiéndose calcular las
componentes HL, P y CT. Es similar al esquema de KM pero en este caso la funcion
de onda cumple el principio de exclusion de Pauli en todos los pasos computacionales.
Otro esquema para analizar la interaccidn molecular fue propuesto por Reed et al.
[120], basandose en el uso de los orbitales naturales (NBO). La funcion de onda
construida segtn la base NBO esta de acuerdo con el concepto de estructura de Lewis.
En este esquema la energia es partida en contribuciones CT y no CT. Otro modelo
basado en el uso de orbitales naturales fue desarrollado por Glendening y Streitwieser
[121], y denominado andlisis de la descomposicion natural de la energia (NEDA).

Siguiendo con los esquemas de particion de la energia de interaccion

Komatsuzaki y Ohmine [122] propusieron un método para analizar interacciones de
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multi-fragmentos. Sokalski et al. [123] y Alagona et al. [124] incorporaron el BSSE al
esquema de Kitaura y Morokuma. Chen y Gordon [125] extendieron los esquemas de
Kitaura y Morokuma y espacio variacional reducido a sistemas multi-fragmentos.
Modelos muy recientes como el de Mo et al. [126] establecen esquemas basados en
una funcion de onda diagonalizada en bloques que mantiene una similitud con el
método de Kitaura y Morokuma pero evita alguno de los errores presentes en éste.
Otro esquema, como el de Korchowiec y Uchimaru [127] da una buena descripcion de

la magnitud de la CT basandose en teoria de funcionales de la densidad.

Esquema de particion de la energia de Kitaura vy Morokuma

Sin lugar a dudas ha sido el esquema mas empleado para descomponer la
energia de interaccion. Se basa en someter a ciertas restricciones la matriz de Fock, lo
que lleva a dividir la energia en las siguientes contribuciones:

INT=ES+EX+P+CT+ MIX

Siendo MIX un término que tiene en cuenta la diferencia entre la suma de ES +
EX + P +CT y la energia de interaccion; normalmente MIX es un término pequeno. El
modo de hallar estas contribuciones evolucion6é hasta un esquema consistente en
expresar la matriz de Fock en bloques segun los orbitales pertenezcan a la molécula A
6 a la B, o estédn libres o vacios. En este esquema surgen algunos inconvenientes como
por ejemplo que no se tiene en cuenta el BSSE, o que el término MIX puede llegar a
ser muy grande cuando la interaccién entre las moléculas es fuerte, lo que resta
significado fisico a los otros términos. La principal restriccion del método de
Morokuma es que al estar desarrollado solo para calculos Hartree-Fock, la falta de
correlacion electronica impide la inclusion de los términos de dispersion en la energia
de interaccion, inconveniente particularmente serio en el estudio de sistemas con

enlace de hidrogeno.
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III. SISTEMAS EN EL EQUILIBRIO

En el presente capitulo se caracterizan los distintos sistemas estudiados en el
equilibrio, analizando varios aspectos de €éstos como son: las geometrias, frecuencias
vibracionales, energias de disociacion, densidad de puntos criticos, propiedades
integradas, etc. El objetivo de este estudio es: por un lado describir las caracteristicas
mas relevantes de estos sistemas para el estudio de la interaccion por enlace de
hidrégeno, y por otro lado comprobar la validez de la metodologia tedrica empleada
comparando los resultados obtenidos con valores experimentales y con otros calculos
ab initio.

Los sistemas estudiados son ejemplos representativos de dimeros que
interaccionan a través de enlace de hidrogeno que, atendiendo a los valores de su
energia de interaccion, entran dentro del grupo de enlaces de hidrogeno débiles y
medios de la clasificacion introducida en el capitulo II. Los siete sistemas analizados

se indican en la tabla I11.1.

Tabla lll.1. Sistemas estudiados en este trabajo.

Nombre Formula

Dimero de agua H,0O---H,0

Dimero de fluoruro de hidrogeno HF----HF

Complejo metanol/agua (C1) H3;COH---OH;
Complejo agua/metanol (C2) HOH---OHCH;
Dimero de 4cido férmico HCOOH:--*HCOOH
Dimero de formamida H,NCHO:---H,NCHO
Complejo formamida/acido formico H,NCHO:----HCOOH

Estos siete dimeros provienen de distintas posibles combinaciones de cinco
monomeros: agua, metanol, fluoruro de hidrogeno, acido férmico y formamida. Para la
combinacién metanol/agua hay dos posibles conformaciones muy cercanas en energia,
segun actie el agua como aceptor protonico, C1, o como dador, C2. En los restantes

dimeros también existe la posibilidad de tener distintas conformaciones aunque en este
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trabajo nos hemos centrado inicamente en la de minima energia, ya que las restantes

conformaciones son bastante menos estables que la configuracion de minimo global.

III.1. Metodologia

Los célculos cuanticos necesarios para obtener las geometrias, energias,
frecuencias de vibracion, densidades electronicas y otras magnitudes del sistema, se
han realizado empleando el método tedrico B3LYP. La base escogida es un tipo de las
conocidas bases de Pople [5], y cuya notacion es: 6-311++G (d,p). Esta notacion indica
que el orbital interno 1s viene representado por 6 funciones gaussianas. Luego se
introducen 3 capas de 4 orbitales de valencia (2s, 2py, 2py, 2p,), donde la primera capa
de cada orbital se representa por 3 gaussianas y para la segunda y tercera capa se
utiliza s6lo una gaussiana. Los signos "+" hacen referencia a la presencia de funciones
difusas tanto en los 4&tomos de la segunda fila de la tabla periodica (de tipo "p") como
en los hidrogenos (tipo "s"). Estas funciones se caracterizan por pequefos valores (a
menudo un orden de magnitud menor) del exponente de la gaussiana y se usan cuando
se quiere dar cuenta de efectos que pueden ocurrir a distancias relativamente grandes
(interacciones con pares libres, interacciones de enlace de hidrogeno, etc.). La notacion
(d,p) indica que se han usado funciones de polarizacion tipo "d" para los 4&tomos de la
segunda fila de la tabla periddica, y tipo "p" para los hidrogenos. Estas funciones de
polarizacion se asemejan a los orbitales "d" y "p" del hidrogeno y se usan para tener en
cuenta la variacion angular de determinados efectos. Al tener tres capas de funciones
de base para cada atomo, funciones de polarizacion y difusas, se trata de una base
bastante equilibrada y de buena calidad para el trabajo que se quiere realizar. Ademas,
la combinaciéon B3LYP/6-311++G(d,p) ha sido ya utilizada, dando con excelente
precision geometrias y energias de interaccion en algunas estructuras con enlaces de
hidrogeno [19]. A lo largo de este trabajo se comprobard la validez de la eleccion
B3LYP/6-311++G(d,p) para el estudio de los sistemas indicados en la tabla III.1.

Las configuraciones de equilibrio de los mondémeros y dimeros han sido
obtenidas dejando libertad de movimientos en todas las variables geométricas. La
energia de interaccion ha sido calculada teniendo en cuenta la correccion de contrapeso
para tratar el error de superposicion de base (ver epigrafe I1.7), sin afiadir la correccion
de punto cero. Para cada geometria de equilibrio, se realizé un estudio topologico de la
densidad electronica determindndose los puntos criticos y realizando una

caracterizacion de éstos. Se llevo a cabo una integracion sobre todas las cuencas
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atdmicas de distintas propiedades como la carga, momento dipolar, densidad de
energia total, etc. La fiabilidad del proceso de integracion sobre la cuenca fue
comprobada a través del valor de la laplaciana integrada (ver epigrafe 1.2, condicion de
flujo cero), variandose los parametros de integracion para conseguir reducir su valor
hasta 10™ u.a.

La obtencion de geometrias, frecuencias vibracionales, densidad electronica del
sistema y célculo de la energia con la correccion de contrapeso ha sido realizadas con
el programa de calculo GAUSSIAN9S [15]. La localizacion y clasificacion de los
distintos puntos criticos, asi como sus densidades electrénicas, laplacianas, densidades
de energia, propiedades integradas sobre la cuenca atomica y todas las magnitudes
definidas por la teoria AIM han sido calculadas con los programas MORPHY98 [128]
y PROAIMV [129]. Las contribuciones de los monoémeros a la densidad electronica del
sistema total, asi como las redes de puntos de py V*p necesarias para la representacion
grafica de estas propiedades, fueron calculadas con ayuda del programa CHECKDEN
[130].

III.2. Geometrias de equilibrio

Las geometrias de equilibrio de todos los sistemas fueron optimizadas usando
gradientes analiticos y sin ningln tipo de restriccion geométrica. La figura III.1
muestra las estructuras optimizadas de todos los sistemas estudiados con indicacion de
la numeracion atomica que se empleard en la discusion de los resultados. Como
geometria de partida en la busqueda del minimo se tomé la optimizada de un célculo
Hartree-Fock con la base 6-311++G(d,p). Para considerar que una geometria estaba
totalmente optimizada, los desplazamientos de los atomos entre pasos sucesivos del
proceso de optimizacién no podia ser mayores de 0.0018 u.a., y la desviacién por
minimos cuadrados de estos desplazamientos menor de 0.0012 u.a. Las fuerzas que
actlian sobre los atomos debian ser menores de 0.00045 u.a., y la desviacion por

minimos cuadrados de estas fuerzas menor de 0.0003 u.a.
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H,

H,0-+H,0

CH;0H--OH, (C1)
He
O, H,
M
0, Hs
H,O-+OHCH; (C2) H,
H, C
H;

Figura llILI. Estructuras optimizadas por el método B3LYP/6-311++G(d,p) en el dimero de
fluoruro de hidrégeno, dimero de agua y dos conformaciones del complejo metanol/agua. Se

indica la numeracion atdbmica empleada en la discusion de resultados.
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HCOOH:---HCOOH

0O,

H;

H,NCHO---HCOOH

Figura lll.I (Cont.). Estructuras optimizadas por el método B3LYP/6-311++G(d,p) en el
dimero de acido féormico, dimero de formamida, y complejo de formamida y acido féormico. Se
indica la numeracion atébmica empleada en la discusion de los resultados.
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Tabla 1ll.2. Variables geométricas del enlace de hidrogeno para los dimeros vy
mondmeros estudiados. Las distancias se dan en A y los angulos en grados. En todos
los casos los resultados B3LYP se refieren a la optimizacion B3LYP/6-311++G(d,p) en
este trabajo.

Método V'AH 'dB 6(AHB)
(HF):
B3LYP 0.929 1.831 172.0
CCSD(T)* 0.922 1.818 173.0
Experimental” 173 £3
(H:0):
B3LYP 0.970 1.932 174.2
CCSD(T)* 0.956 1.973 175.7
Experimental ¢ 175+ 10
CH;0H/H,0 (C1)
B3LYP 0.968 1.941 176.8
MP2° 0.964 1.937 180.0
Experimental’ 0.945 2.032 179.0
CH;0H/H,0 (C2)
B3LYP 0.972 1.901 179.2
MP2° 0.967 1.890 172.2
Experimental’ 0.972 2.005 179.0
HCOOH-~HCOOH
B3LYP 0.998 1.703 176.4
MP2¢ 0.995 1.711 178.9
Experimental® 1.033 1.72 172.7
HzNCHO""HzNCHO
B3LYP 1.026 1.886 171.1
MP2'! 1.021 1.886 175.0
, H,NCHO-HCOOH
B3LYP! 1.003 (1.023) 1.669 (1.915) 177.5 (162.4)
Monomeros
HF H,0 CH;0H HCOOH H,NCHO
FAH 0.922 0.962 0.961 0.971 1.009
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* Extrapolacion a base completa de Peterson y Dunning [131].

® Gutowsky et al. [134].

¢ Optimizacion con correccion de punto cero y con una base ANO de 148 funciones, Schiitz ef al.
[132].

4 Odutola y Dyke [135].

¢ Optimizacion MP2(full)/6-311+G(d,p), Gonzalez et al. [137].

" Stockman et al. [138].

& Optimizacion MP2/6-311G(d,p), Jursic [139].

f‘ Harmony et al. [140].

" Optimizacion MP2/6-31G(d,p), Kim et al [142].

I Valores del enlace de hidrogeno O;--H;—Os y entre paréntesis los del N\—H,-O, (figura II1.1).
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Siguiendo con el esquema presentado en el capitulo II, un enlace de hidrogeno

genérico se puede representar de la siguiente forma:

R—A—H-+B—R'

donde A representa el atomo dador protonico y B el aceptor. R y R' son los restantes
atomos en las moléculas unidas por el enlace H--*B. Como pardmetros geométricos del
enlace de hidrégeno hemos tomado las distancias ram, rus y el dngulo A AHB). En la
tabla II.2 se muestra los valores que poseen estas variables en los siete sistemas
estudiados junto con la correspondiente distancia de enlace A—H para los monémeros.
Las geometrias completas de los siete dimeros estudiados asi como de los monémeros
que lo forman se dan en el apéndice I'V.

Como se aprecia en la tabla III.2 nuestros resultados B3LYP estan en buen
acuerdo con resultados ab initio de calculos CCSD(T) para los dimeros de menor
tamano y MP2 para dimeros mayores. Para los dimeros de fluoruro de hidrogeno y
agua nuestros resultados se encuentran dentro del margen de error de los datos
experimentales, y siempre en excelente acuerdo con los calculos CCSD(T). Para el
complejo metanol/agua las distancias r4y y rmp estan en buen acuerdo con los
resultados MP2 disponibles, pero difieren hasta en un 5% respecto de los
experimentales. Esta discrepancia, sin embargo, puede no ser tan significativa si
consideramos que los datos experimentales se obtuvieron del andlisis de espectros de
microondas con la restriccion de que los mondmeros se mantuvieran rigidos. Las
mayores discrepancias se observan en el angulo A AHB): trabajos recientes de Jursic
[153], y Masella y Flament [154] encuentran este angulo, para la conformacion Cl,
muy proximo a 180° aunque se obtiene geometrias no tan lineales cuando se emplean
funcionales BLYP, por lo que el angulo de 176.8° obtenido por el método B3LYP
puede ser debido a un efecto del funcional empleado. Curiosamente el caso opuesto
ocurre para la conformacion C2, donde los estudios de Jursic, y de Masella y Fament
obtienen valores del angulo O,—Hs O alejados de 180°, contrario a nuestro resultado.

La menor distancia de enlace H--*B en la conformacion 2 puede hacer pensar en
una mayor energia de interaccion para la C2 que la C1. Todavia existe controversia
sobre la mayor o menor estabilidad de cada una de las dos conformaciones del sistema
metanol/agua mostradas, aunque resultados recientes, tanto tedricos [153] como

experimentales [138], parecen inclinarse por la mayor estabilidad del complejo donde
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la molécula de agua actiia como dador proténico, configuracion C2. Esta suposicion
estd de acuerdo con el resultado obtenido en este trabajo, como muestra la tabla II1.3
donde se aprecia como la energia de disociacién de la conformacioén 1 es algo menor
que la de la conformacion 2.

La geometria de minimo de los dimeros de HF y H,O, asi como la
configuracion C1 del complejo metanol/agua y el complejo formamida/acido féormico,
tienen un plano de simetria, por lo que pertenecen al grupo puntual C,. Para el dimero
de 4cido formico y el de formamida, la geometria de minimo presenta un eje de
simetria C, ademas de un plano de simetria, perteneciendo ambos sistemas al grupo
puntual C,,. Esta situacion de simetria hace que los dos enlaces de hidrégeno que se
forman en ambos dimeros sean absolutamente equivalentes, por lo que solo se
presentan los parametros estructurales de uno de ellos. Las pequefias desviaciones de
la simetria Cy, y Cs que se aprecian en las tablas del apéndice IV se pueden achacar a
la incapacidad del método tedrico para discernir entre geometrias muy proximas en
energia. Estas desviaciones son lo suficientemente pequefias para ser ignoradas y
considerar los sistemas como si pertenecieran a los grupos puntuales de simetria
sefialados.

En el dimero de acido féormico se observa una buena concordancia entre los
valores B3LYP y MP2 en ran y algo peor en ryp, pero siempre bastante proximos a los
resultados experimentales. Las mayores discrepancias vuelven a estar en el valor del
angulo intermonomérico. Este dngulo es de dificil determinacion ya que la energia de
interaccidon cambia muy poco con pequenas variaciones de éste, lo que complica la
busqueda de la geometria de minima energia, y parece razonable esperar que existan
mayores discrepancias en este pardmetro, aunque a pesar de ello el acuerdo cualitativo
es aceptable.

No se ha encontrado ninguna medida experimental en fase gas para el dimero
de formamida que pudiera ser comparada con nuestros datos tedricos, por lo que
unicamente se puede contrastar estos resultados con otros obtenidos por distintos
métodos ab initio. Como se aprecia en la tabla II1.2, el acuerdo con los valores dados
por el calculo MP2 es muy bueno, existiendo siempre la mayor discrepancia en el
angulo A AHB) por las razones anteriormente citadas. La tabla A.IV.4 del apéndice IV
muestra que para la geometria de minimo del mondmero los resultados obtenidos estan

en perfecto acuerdo con los resultados experimentales y CCSD(T), por lo que es
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presumible que los datos geométricos obtenidos para el dimero sean una buena
prediccion de la estructura experimental del sistema.

Tampoco en el complejo formamida/dcido féormico se ha encontrado ningiin
dato experimental ni tedrico anterior al realizado en este trabajo, por lo que no puede
efectuarse ninglin tipo de comparacion con los resultados obtenidos. Se observan los
distintos pardmetros geométricos de los dos enlaces de hidrogeno, principalmente
debido a la distinta naturaleza del atomo A, que en un caso es oxigeno y en otro
nitrogeno. El enlace O3—Hy--O; tiene menor distancia 7z que el enlace Ni1—H;+-O; lo
que indica mayor fortaleza del enlace de hidrégeno cuando el dador protonico es un
oxigeno que cuando es un nitrogeno. Debido a la correlacion existente entre la
fortaleza del enlace y su linealidad (ver capitulo II) el enlace O3—Hy O es casi lineal,
177.5°, mientras que el dngulo formado por los dtomos Ni—H,~-O, esta en torno a
162°. Debido a estos resultados, y a otros que se mostraran mas adelante, el enlace
O;—Hy4 O, presenta mayores semejanzas al enlace de hidrogeno que se da en el
dimero de acido formico, y el enlace N;—H,-O, al formado en el dimero de
formamida. Estas semejanzas se haran ain mas claras a medida que se analizan mas

propiedades de estos enlaces.
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Figura IlIl.2. Variacion con la distancia H--B de la energia de formacion del enlace de
hidrégeno, Eps. Los puntos representados corresponden a: 1. (HCOOH),, 2.
HCOOH/H,NCHO, 3. (H,NCHO),, 4. CH;0H/H,O (C2), 5. (H,0),, 6. CH;OH/H,O (C1), 7.
(HF). En el caso de dimeros con un solo enlace de hidrégeno Eyg se puede estimar como la
energia de disociacién, D.. Para dimeros con dos enlaces Eyg = D/2. La distancia ryg para el
complejo acido férmico/formamida se ha escogido como la media de las dos distancias H:--B.
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En la tabla II1.2. se ha incluido el valor de la distancia 4z de lo mondémeros
optimizada a nivel B3LYP/6-311++G(d,p). Como se aprecia, un rasgo general de
sistemas con enlace de hidrégeno es que siempre aumenta la distancia 4y en los
monomeros al formarse el dimero (ver capitulo II), y aunque de menor manera también
aumenta la distancia del enlace B—R' (ver apéndice IV). Como tendencia general
ocurre que cuanto mas aumenta la distancia A—H, mas corta es la distancia ryp y mas
fuerte el enlace de hidrogeno formado. En la figura II1.2 se muestra la variacion de la
energia de formacion del enlace de hidrégeno, Eyg, con respecto a la distancia H--'B,
rup. Los enlaces de hidrégeno en los que B es un 4tomo de O siguen un mismo patrén,
aumentando Eyp a medida que disminuye la distancia H---B. Cuando el atomo B es
fluor el valor de la energia se aleja de la tendencia general de los puntos anteriores,

debido a la distinta naturaleza del enlace.

III.3. Energia de disociacion

En la tabla III.3 se muestran los valores de las energias de disociacién para
cada sistema estudiado. Para el dimero de fluoruro de hidrogeno y dimero de agua, se
observa una perfecta concordancia con el ultimo dato experimental publicado,
mejorando los resultados CCSD(T), SAPT-5s y otros calculos teoricos de alto nivel.
Dentro de la tabla mostrada, nuestro resultado es el mejor dato teérico disponible.

En el complejo metanol/agua no se disponen de datos experimentales
directamente comparables con los valores obtenidos tedricamente. Como se dijo
anteriormente, todavia existe controversia sobre la asignacion de la conformacién mas
estable de las dos posibles. Nuestro célculo tedrico asi como los demas mostrados en la
tabla, y otros que aparecen en la bibliografia, con la tunica excepcion de valores ADF-
BLYP que estiman lo contrario [153], predicen la conformacion C2 como mas estable.
Las diferencias energéticas entre las dos conformaciones son menores que 1 Kcal/mol,
por lo que resulta dificil establecer el correcto orden de estabilidad de ambos
conformeros, ya que tan pequefa diferencia de energia entra dentro de la imprecision
de la mayoria de los métodos teodricos. Los Ultimos experimentos sobre este sistema
realizados por Stockman et al. [138] a través de espectroscopia de microondas estiman
una mayor estabilizacion de la geometria C2, en acuerdo con los datos teoricos,

incluido el calculado en el presente trabajo.
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Tabla lll.3. Energia de disociacién de los sistemas representados en la Figura Ill.1. En todos
los casos, los resultados B3LYP se refieren a los calculados en este trabajo.

Me¢étodo D, (kcal/mol) Me¢étodo D, (kcal/mol)
(HF); (H:0):
MP4 4.55% CCSD(T) 4.94°
CCSD(T) 4.60° SAPT-5s 4.86"
B3LYP 4.57 B3LYP 5.05
: 4.46° 4.63+0.17° : 5.44+0.78
Experimental d Experimental h
4.57 +£0.05 5.00+0.7
CH;0H/H,;0
C1 2
MP4 571 59!
G2 3.6 3.9
B3LYP 4.72 5.36
HCOOH---HCOOH H;NCHO-+H;NCHO
CCSD(T) 12.53" CCSD(T) 17.17 (14.0)
G2 14.22' MP2 14.35°
B3LYP 14.34 MP2 10.94'
Experimental 14.4™ 14.8" 14.1° B3LYP 12.81
11.7° 12.0¢
H;NCHO-+-+HCOOH
B3LYP 14.27

a

Extrapolacion a base completa por Peterson y Dunning [131].

® Potencial empirico de Quack y Suhm [155].

¢ Pine y Howard [156].

Mejor estimacion del ajuste de la hipersuperficie 6D de Klopper ef al. [157].

Resultados extrapolados de Klopper y Liithi, con correccion de punto cero [158].

" Mas et al. [136].

& Curtiss et al. [159].

f‘ Valor revisado de la referencia [158] obtenido por Mas et al. [136].

" Extrapolacion a base completa por Jursic [153].

I Jursic [153].

¥ Base cc-pVTZ, Tsuzuki et al. [160].

! Kim [161].

™ C.R.C. Handbook [162].

" Clague y Bernstein [163].

© Mathews y Sheets [164].

? Henderson [165].

9 Lazaar y Bauer [166].

" Energia CCSD(T)/6-31G(d,p) sobre geometria optimizada MP2/6-31G(d,p) Entre paréntesis la energia
con la correccion de punto cero, Kim et al. [142].

* Energia MP2 con extrapolacion a base completa, Vargas et al. [141].

‘ Base 6-311G**, Cabaleiro-Lago y Rios [167].

o
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Para el dimero de 4cido formico los ultimos datos experimentales estiman que
la energia de disociacion no supera las 12 Kcal/mol, valor més acorde con el dato
CCSD(T). Sin embargo, datos tedricos obtenidos con el protocolo G2 y el calculo
B3LYP dan una energia de disociacion de aproximadamente 14 Kcal/mol, en buen
acuerdo con los datos experimentales mas antiguos. Esta discrepancia en los datos
experimentales no permite discernir entre los resultados de los distintos métodos
tedricos, aunque nuestro método da un valor para la energia de disociacion bastante
razonable.

Para el dimero de formamida no se dispone de datos experimentales con los
que contrastar los resultados teodricos, sin embargo el valor obtenido en este trabajo
estd proximo al calculo CCSD(T) cuando se tiene en cuenta la correccion de punto
cero, y con la estimacion a base completa del cdlculo MP2, que son los datos tedricos
de mas alto nivel encontrados para este dimero.

Tampoco en el complejo formamida/acido formico se ha hallado ningiin dato
teorico ni experimental con los que poder contrastar nuestro valor, aunque parece
razonable que el valor de D, se encuentre entre los valores obtenidos para el dimero de
acido formico y el de formamida. Sin embargo esta energia de 14.27 Kcal/mol se
aproxima mucho mas a la obtenida para el dimero de acido formico, 14.34 Kcal/mol.
Una posible explicacion de este hecho puede darse teniendo en cuenta que la distancia
media ryp del complejo acido formico/formamida se acerca mas a la del dimero de
acido formico, y debido a la correlacion existente entre estas dos magnitudes cabe
esperar que su energia de disociacion se aproxime mas a la de este dimero que al de

formamida.

I11.4. Frecuencias de vibracion

Aunque hemos llevado a cabo una asignaciéon completa de los modos de
vibracion presentes en estos dimeros, dado el gran nimero de éstos una discusion
global de todas las frecuencias seria muy laboriosa y no aportaria mayor informacion
que la aqui dada. Por esto nos concentraremos en los modos normales directamente
implicados en la interaccion de enlace de hidrogeno que es el objeto de esta memoria.
De cualquier manera, en el apéndice V aparece la lista completa de las frecuencias
fundamentales de vibraciéon y su posible asignacion para los monémeros y dimeros
estudiados, etiquetdndolas segin las especies de simetria del grupo puntual al que
pertenece la geometria de equilibrio.
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Tabla Ill.4. Frecuencias (en cm'1) mas relevantes para el estudio del enlace de hidrégeno en
los monémeros y dimeros analizados. En todos los casos, los resultados B3LYP se refieren a

los calculados en este trabajo. La numeracion de estos atomos se refiere a la figura 111.1.

(HF), HF
Asignacion B3LYP  MP2* Experimental — B3LYP Experimental
v FH, (4 3955 4013 4048° 3868.1° .
v F,H, (4) 4056 4087 4100° 3930.9° 4093 4138.3
v F-F (4) 163 145% 156 151" 126.4°
(H:0): H,0
Asignacion B3LYP  MP2" Experimental - B3LYP MP2 Y Experimental
vOH, (4) 3705 3748 3545% 3718’

vs.OHsy (4) 3814 3838 3600% 3797' 3818 3855 3832 3638

vOH; (4) 3892 3934 3709¢ 3881'

0 H,O,H; (4°) 1629 1655 16118 1669' | 1601 1621 16497 1589*

vOr-0,(4) 165 1439 186 150" 147¢

CH;OH/H;0 (Cl) Monomero
Asignacion B3LYP  MP2' Experimental™ B3LYP  MP2 Experimental

v OH; (4°) 3726 3804 3536.1 3846" 3915 3681.5m
v's. OoHse (4)) 3814 3880 3627.4 3818° 3855" 38327 3638¢
v Ci0; () 1061 1116 1048.3 1041" 1083! 1033.5™
6 C,OH, (4°) 1412 1479 1379.6 1356" 1409 1339.5™
Torsion (47) 701 736 606 303" 347! 270™
v OO0, (4) 172 131¢

CH;OH/H;0 (C2) Monomero
Asignacion B3LYP  MP2' Experimental™ B3LYP  MP2 Experimental
v O,H; 3677 3799 3538.7 3818°  3855" 38321 3638"
v OH, 3843 3896 3663.2 3846" 3915 36‘81.5m
v O,H; 3889 3993 3703.7 3818°  3855" 3832 3638"
0 H,O,H, 1633 1718 1613.5 1601° 16217 16497 1589"
Torsion 660 656 303" 347! 270™
v 0,0, 188 133¢

* Frecuencias armonicas de la hipersuperficie 6D, Klopper et al. [157].

® Estimacion experimental de frecuencias arménicas calculadas por el ajuste empirico de la
hipersuperficie 6D, Klopper et al. [157].

¢ Frecuencias anarmoénicas de Klopper et al. [157].

¢ Frecuencia anarmonica obtenida por el ajuste a un potencial Morse calculada en este trabajo.

¢ Frecuencia arménica, Moskowitz et al. [168].

' Base aug-cc-pVTZ, frecuencias armonicas, calculos de Xantheas y Dunning [170].

¢ Frecuencias armonicas, Bentwood et al. [172].

" Frecuencias armonicas obtenidas de la superficie de potencial intermolecular de Reimers y Watts
[169].

f Estimacion experimental de frecuencias armonicas, Fredin et al. [173].

J Frecuencias armonicas, Hoy et al. [174].

k Espectro IR en matriz de argon, Bakkas et al. [144].

! Base 6-31G#x, calculos de Bakkas ef al. (CI: Ref. [175], C2: Ref. [144]).

™ Espectro IR C1: matriz de nitrégeno [175]. C2: matriz de argon [144]. Metanol: matriz de argon, Hase

etal. [176].
" Valor para el metanol.
° Valor para el agua.
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Tabla lll.4. (cont.) Frecuencias (en cm'1) mas relevantes para el estudio del enlace de hidrogeno en
los monémeros y dimeros analizados. En todos los casos, los resultados B3LYP se refieren a los
calculados en este trabajo. La numeracién de estos atomos se refiere a la figura I11.1.

HCOOH-~HCOOH HCOOH
Asignacion” B3LYP MP2" Experimental° B3LYP MP2°  Experimental ¢
v O—H (A,) 3163 3086 3110 3738 3565 3569
v C=0 (A,) 1702 1652 1670 1811 1722 1777
v C—0 (Ap) 1247 1192 1214 1123 1079 1104
6 HOC;, (A,) 1460 1404 1415 1292 1248 1223¢
Y HOC o0p (Av) 974 925 917 677 663 642
v 00 (Ay) 201 170°  203¢ 190

H;NCHO-H,NCHO H,NCHO
Asignacion” B3LYP MP2  B3LYP MP2'  Experimental’
v N H, + N,Hs (A,) 3299 3579 3650 3448
v CO+ 6 CH (A,) 1739 1787 1831 1755
v CN + Rock. NH + 6 NCO (A,) 1338 1261 1295 1255
6 NH +v CO (A,) 1638 1618 1632 1580
Inversion NH (A,) 468 237 186 289
v N—H--0 (A,) 172 153¢ 130"

H>;NCHO-++-HCOOH Monomero

Asignacién® Monémero'  B3LYP  B3LYP MP2  Experimental
v O3H, (A") formico 3111 3738 3565 3569°¢
v Sim. N H, (A") formamida 3386 3579 3650’ 3448
v Sim. C=0 (A") ambos 1722 | 1811™1787" 1722°1831'  1777° 1755
v C—0 (A") formico 1246 1123 1079¢ 1104°
v CN + Rock. NH+ § NCO(A") ~ formamida 1337 1261 1295 1255
0 Hy05C i, (A") formico 1454 1292 1248° 1223¢
6 NH (A" formamida 1621 1618 1632 1580/
¥ H—0—Coop (A") formico 986 677 663° 642°
Inversion NH (A") formamida 476 237 186 289!
v O-+0 + O-N (A") ambos 182 120°

* Asignacion propuesta en este trabajo. Las especies de simetria corresponden al grupo puntual Cy,.
® Base 6-31G**, frecuencias armonicas corregidas con un factor de escalada 0.9367, Kim [161].

¢ Revision de experimentos para el monomero y dimero, Bertie y Michaelian [179].

¢ Bosi et al. [180].

¢ Frecuencia anarmonica obtenida por el ajuste a un potencial Morse calculada en este trabajo.
"Base 6-311++G** sin factor de escala, Quian y Krimm [177].

¢ Dato experimental citado en Ref. [178].

f‘ Frecuencias armoénicas calculadas a nivel MP2/6-31G**, Florian et al. [181].

" Frecuencias armonicas calculadas a nivel MP2/6-311G(3df, 2dp), Kwiatkowski y Leszczynski [182].
7 Brummel et al. [183].

¥ Asignacion propuesta en este trabajo. Las especies de simetria corresponden al grupo puntual Ci.
' Monémero que mas contribuye al modo normal de vibracion.

"Valor para el acido férmico.

" Valor para la formamida.
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En la tabla III.4 se muestran los modos normales de vibracion considerados
mas relevantes para el estudio del enlace de hidrogeno en los monémeros y dimeros
analizados. En el capitulo II se enumeraron ciertas propiedades que presentan los
espectros de infrarrojo de sistemas con enlaces de hidrogeno. A continuacion se
examinan algunas de estas propiedades, asi como otras que son utiles para el analisis
de las frecuencias de vibracion de los sistemas estudiados.

Recordando la representacion R—A—H:--B—R' del enlace de hidrogeno
propuesto anteriormente, las frecuencias mostradas se corresponden con:

o Tension A—H.

o Tensiéon B—R'.

o Tension R—A.

o Flexion R—A—H (en el plano, ip, o fuera del plano, oop).

o Modos asemejados a movimientos fuera del plano (torsiones, flexiones,

etc.) que involucren el atomo de H.

o Tension A--'B.
Lo primero que se aprecia en las tablas I11.4 es la muy buena correlacion cualitativa
entre las frecuencias calculadas en este trabajo y las experimentales disponibles, tanto
para los mondmeros como para los dimeros. Se ha realizado un calculo de frecuencias
armoénicas por lo que es de esperar que su valor sea mayor que el obtenido
experimentalmente, donde la anarmonicidad estd presente. Cuando se comparan con
otros métodos ab initio, MP2 en este caso, las frecuencias calculadas B3LYP se
aproximan mas a los datos experimentales, salvo en el caso del dimero de fluoruro de
hidrégeno donde la hipersuperficie 6D de Klopper se ajusta mejor. Para el dimero de
H,O existe una gran discrepancia entre los valores experimentales, que se debe a las
distintas técnicas empleadas para su determinacion (medidas sobre haz molecular o
técnicas de aislamiento en matriz), aunque nuestras frecuencias armonicas B3LYP se
aproximan mejor a las experimentales que los resultados MP2. Esta misma conclusion
se extrae al analizar las frecuencias para el complejo metanol/agua. En el dimero de
acido férmico se debe tener en cuenta que las frecuencias a nivel MP2 estan corregidas
con un factor de escala de 0.9367, pero sin esta correccion arbitraria concuerdan peor
con los valores experimentales que nuestros resultados. Concluimos que en general
nuestros valores son los que mejor se ajustan a los datos experimentales de todos los
mostrados en las tablas II1.4, siendo su margen de error siempre inferior al 7% en

. . -1 . . ,
frecuencias por encima de 500 cm™ y cometiéndose un mayor error a frecuencias mas
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bajas donde la anarmonicidad toma mayor importancia con lo que el célculo armonico
es menos preciso. En la tabla II1.4 se incluye el célculo de la frecuencia anarmonica
correspondiente a la tension A--B para todos los dimeros. Esta correccion de
anarmonicidad se ha estimado mediante un ajuste a un potencial de Morse de la
energia de interaccion (teniendo en cuenta el BSSE con la correccion de contrapeso)
calculada a diferentes distancias del centro de masas de los mondmeros, y dejando
relajar las restantes variables inter e intramonoméricas. Un ejemplo del ajuste de este
potencial para la conformacion C2 del complejo metanol/agua se muestra en la figura
II1.3. Incluso con este sencillo modelo de potencial vemos que se corrige de manera

apreciable el valor de la frecuencia, concordando mejor con los datos experimentales

disponibles.
0
1 o)
14 CH3;OH/H;0 (C2)
-2
TB 4
€ 34 4
©
0 -
X
\‘H _4_
w —1.3241(R¢ o —3.29829) | 2
o/ B =533409[1 — ¢ 324 (Rer-329529) |
-5
6 T T T T T T T T T T T T T T 1
3,0 3,5 4,0 45 5,0 55 6,0 6,5
RC.M. / A

Figura lIl.3. Ajuste a un potencial de Morse de la energia de interaccién, E;y, calculado por el
método B3LYP para el complejo metanol/agua (conformacion C2). Rc . es la distancia entre
los centros de masas de los monémeros.

El andlisis de la tension A—H revela un desplazamiento al rojo (frecuencias
menores) en todos los sistemas estudiados. Este hecho es una huella tipica de la
formacion del enlace de hidrogeno, como ya se dijo en el capitulo II, ya que al
formarse éste, el enlace A—H se debilita y su constante de fuerza disminuye, y la
frecuencia correspondiente a la tension de ese enlace también. Como tendencia general
se puede decir que cuanto mas se desplaza al rojo la frecuencia mas fuerte es el enlace

de hidrégeno formado [66], aunque hemos encontrado algunas excepciones debidas a
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la distinta naturaleza de los sistemas estudiados. Por ejemplo, para el (HF), se produce
un mayor desplazamiento al rojo de la frecuencia A—H, 138 cm™, que para el dimero
de agua, 113 cm™, pero en cambio su energia de disociacion es menor, 4.57 Kcal/mol
frente a 5.05 Kcal/mol. Sin embargo la tendencia general antes comentada se cumple
al analizar los distintos desplazamientos de las frecuencias A—H para el complejo de
acido formico/formamida. Cuando el acido féormico actia como dador protonico la
frecuencia de la tension A—H calculada por el método B3LYP disminuye 627 cm™,
pero cuando es la formamida la que actia como dador, solo disminuye 193 cm™.
Debido a los distintos desplazamientos parece razonable afirmar que el primer enlace
es mas fuerte que el segundo, lo que esta en completo acuerdo con el hecho de que la
distancia de equilibrio H-B en el primero, 1.669 A, es mucho menor que la del
segundo, 1.915 A. Por otra parte en la formacion del dimero de acido formico la
frecuencia A—H se desplaza al rojo 575 cm™, por lo que es de esperar que la fortaleza
de este enlace sea algo menor que para su enlace andlogo en el dimero mixto. La
distancia de equilibrio H--B es efectivamente mas grande, 1.703 A, cumpliéndose la
tendencia general antes indicada.

La frecuencia correspondiente a la tension B—R' también experimenta un
corrimiento al rojo al formarse el dimero, aunque mucho menos acusado que en el
dador. Para el dimero de agua y los complejos metanol/agua hemos obtenido unos
desplazamientos de apenas 4 cm™', frente a los mas de 100 cm™ de desplazamiento de
la tension A—H para estos sistemas. Como tendencia general, el desplazamiento al rojo
de la frecuencia B—R' es normalmente mayor cuanto més disminuya el valor de la
frecuencia A—H, aunque debido a la menor magnitud con la que se produce este efecto
seria necesario un examen mas detenido de esta observacidon para corroborar la
tendencia aqui observada.

Al estudiar la tension R—A se aprecia que al formarse el dimero se produce un
desplazamiento al azul en todos los casos. Este aumento en la frecuencia viene dado
por un descenso en la distancia de enlace R—A (ver apéndice IV), y como se vera mas
adelante es consecuencia de un aumento de la densidad electrénica en esta region
interatdmica, por lo que se fortalece el enlace. Como sucedia en los modos anteriores,
la tendencia general es un mayor desplazamiento al azul cuanto mas fuerte es el enlace
de hidrégeno formado.

También se observa un aumento de la frecuencia de vibracién correspondiente

a la flexion R—A—H al formarse el dimero. El enlace de hidrégeno proporciona un
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nuevo "anclaje" al atomo de H, lo que conlleva una mayor rigidez en el movimiento de
flexion, aumenta asi su frecuencia de vibracion. Por ejemplo, para el 4cido formico la
frecuencia de vibracion correspondiente al modo de flexion en el plano de los 4&tomos
C—O—H aumenta 168 cm™ al formarse el dimero. Igual sucede con los movimientos
fuera del plano como torsiones u otro tipo de flexiones. En este caso el aumento de los
valores de las frecuencias es mucho més grande, llegando a doblar el valor que toma
ésta en el mondmero, como en el caso del metanol/agua, y en perfecto acuerdo con los
datos experimentales. Estos movimientos de torsion, cuando estan disponibles,
suponen otra huella inconfundible de la formacién del enlace de hidrogeno, incluso
mas evidente que la del corrimiento al rojo de la frecuencia de la tension A—H.

Como resumen final del andlisis de la tabla III.4, puede concluirse que la
formacion del enlace de hidrégeno viene siempre acompafiada de desplazamientos al
rojo en las frecuencias de tension de los enlaces A—H y B—R', mucho menos acusados
en este ultimo, y desplazamientos al azul de las frecuencias correspondientes a la
tension R—A, flexion R—A—H, y movimientos fuera del plano que involucren al
atomo de H (torsiones, flexiones fuera del plano, etc.). Estos desplazamientos son
normalmente mayores cuanto mas fuerte es el enlace de hidrégeno formado. Los
modos normales de vibracion que involucran principalmente a atomos distintos que
los que participan de manera directa en el enlace de hidrogeno no suelen variar apenas

su frecuencia de vibracion al formarse el dimero.

III.5. Analisis de los criterios de Popelier

Analizamos en esta seccidon la informacidon suministrada por la densidad
electronica de los sistemas con enlace de hidrogeno aplicando la metodologia de la
Teoria de Atomos en Moléculas presentada en el capitulo I. Como se indicé en la
seccion 1.2, Popelier [21, 29] ha propuesto un conjunto de criterios topoldgico que
deben cumplir un enlace de hidrogeno. Examinamos a continuacion estos criterios en

las geometrias de equilibrio de los sistemas estudiados.

Densidad de los puntos criticos de enlace. Laplaciana de la densidad

Los tres primeros criterios de Popelier establecen que en un enlace de

hidrégeno debe haber:
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1. Una topologia consistente para cada enlace de hidrégeno (que exista un CP,
BP ¢ IAS).

2. Un valor de p en el CP que esté dentro del intervalo [0.002, 0.04] u.a.

3. Un valor de L(r) = -Vzp en el BCP dentro del intervalo [-0.15, -0.02] u.a.

Para todos los dimeros analizados, existe un punto critico, un camino de enlace
y una superficie interatomica en cada uno de los enlaces de hidrégeno formados,
cumpliéndose asi el primer criterio de Popelier. En la tabla III.5 se muestran los
valores de la densidad electronica y su laplaciana en los puntos criticos
correspondientes a los enlaces de hidrogeno, y en los CP del enlace A—H, tanto para el
mondémero como para el dimero. También se da la posicion relativa de estos puntos
criticos, expresada como un porcentaje de la distancia total del enlace respecto al
atomo de hidrégeno.

Todos los sistemas estudiados cumplen el segundo criterio de Popelier excepto
el dimero de acido formico y el enlace Hs---O; del complejo H,NCHO/HCOOH, cuyos
valores de pc son algo mayores que los comprendidos en el intervalo dado por
Popelier. No obstante, todos los BCP de los enlaces de H cumplen el tercer criterio
correspondiente a la laplaciana. Estos intervalos para la densidad y la laplaciana fueron
establecidos por Popelier a partir de los valores que toman estas magnitudes para unos
determinados casos estudiados [21, 29]. Aunque la mayoria de los sistemas con enlace
de hidrogeno para los que se ha explorado estos criterios entran dentro de estos
intervalos, la eleccion de sus valores limites, en particular el superior, no deja de ser un
tanto arbitrario. Analizada la geometria del dimero de 4cido férmico y su complejo con
la formamida, las frecuencias y sus desplazamientos, asi como la topologia consistente
encontrada, no parece razonable poner en duda la existencia de enlace de hidrogeno en
estos sistemas simplemente porque el valor de la p¢ sea algo superior a la del limite
0.004 u.a. propuesto por Popelier. Ademas esta circunstancia no se produce para el
valor de la laplaciana, con lo que es posible que se deba reconsiderar el valor del limite
superior de pc a medida que se disponga de mas datos de sistemas con enlaces de
hidrégeno. Sin embargo, en la tabla I11.5 se observa que los valores de la densidad para
el enlace de hidrogeno son siempre aproximadamente un orden de magnitud menores
que para un enlace tipico covalente, y los valores de la laplaciana son también un
orden de magnitud menor y de signo contrario, lo que pone de manifiesto claramente la

distinta naturaleza del enlace formado. Recordando lo dicho en el capitulo I, los
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enlaces intramonoméricos corresponden a una inferaccion compartida, mientras que

los enlaces intermonoméricos se consideran una interaccion de capa cerrada.

Tabla IlI.5. Densidad electronica, pc, y laplaciana, Vzpo, en el punto critico del
enlace de hidrogeno y del enlace A-H (valores dados en unidades atomicas), y
localizacion del CP expresado como un porcentaje de la distancia total del
enlace respecto al atomo de H para la geometria de equilibrio de los dimeros y
monomeros (la numeracion de los atomos se refiere a la figura 111.1).

Camino de enlace c Vpc Z0Ru
H;--F; en (HF), 0.02416 0.1073 35.0
F:H; en mondémero 0.3693 -2.799 16.7
F:H; en dimero 0.3584 -2.721 16.4
H;--O; en (H;0), 0.02471 0.09299 349
O;H; en mondémero 0.3664 -2.492 20.7
OH; en dimero 0.3553 -2.473 19.8
H;---O, en CH;0H/H,O CI 0.02437 0.09163 35.1
O:H; en monomero (CH30OH) 0.3696 -2.500 20.9
OH; en dimero 0.3599 -2.506 19.9
Hs---O; en H,O/CH;0H C2 0.02696 0.09991 34.7
O,Hs en monomero (H,O) 0.3664 -2.492 20.7
O,Hs en dimero 0.3534 -2.458 19.7
H;---O4 en (HCOOH), 0.04366 0.1306 32.8
O;H; en mondémero 0.3573 -2.492 20.1
OH; en dimero 0.3223 -2.251 18.8
H;:-O; en (H,NCHO), 0.02886 0.09901 349
N;H; en mondémero 0.3371 -1.643 26.3
N;H, en dimero 0.3207 -1.675 24.7
Hy--O; en H,bNCHO/HCOOH 0.04751 0.1347 32.4
H40O3 en monémero HCOOH 0.3573 -2.492 20.1
H40O5 en dimero 0.3162 -2.185 18.8
H;---O, en H,NCHO/HCOOH 0.02671 0.09563 35.3
N:H; en monémero H,NCHO 0.3371 -1.643 26.3
N;H, en dimero 0.3242 -1.700 24.7

En la figura I11.4 se representa graficamente la densidad electronica en el CP en

funcion de la energia del enlace de hidrégeno formado. Ambas magnitudes siguen el

mismo orden cualitativo, siendo el dimero de fluoruro de hidrégeno el que menor pc y
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energia de disociacion tiene, estando el dimero de acido férmico en el otro extremo de

la secuencia, por lo que existe una correlacion clara entre ambas magnitudes.
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Figura lll.4. Representacion de la energia de formacion del enlace de hidrogeno, Eypg, en
funcién de la densidad del punto critico del enlace de hidrogeno, pc. Los puntos representados
corresponden a: 1. (HCOOH),, 2. HCOOH/H,NCHO, 3. (H,NCHO),, 4. CH;OH/H,O (C2), 5.
(H20),, 6. CH30H/HO (C1), 7. (HF),. En el caso de dimeros con un solo enlace de hidrogeno
Eys se puede estimar como la energia de disociacion, D,. Para dimeros con dos enlaces Eyg =
De/2. La densidad del punto critico H--B para el complejo acido féormico/formamida se ha
escogido como la media de los dos valores de pc

Los valores de la Vzpc en el enlace H--‘B se hacen mas positivos a medida que
la distancia del enlace es menor. En principio podria esperarse una tendencia inversa,
ya que los valores de la laplaciana en enlaces covalentes son fuertemente negativos.
Este hecho serda nuevamente tratado en el capitulo IV al estudiar la variacion del valor
de la laplaciana con la distancia H:--B dentro de un mismo sistema, donde se propondra
una explicacion a esta observacion.

En la tabla III.5 se observa como al formarse el dimero la densidad electronica
en el CP del enlace A—H disminuye su valor. De forma general, la mayor disminucion
en la densidad electrénica en este BCP se correlaciona con un mayor alargamiento de
la distancia A—H, que como se ha indicado se relaciona a su vez con un mayor

desplazamiento de la frecuencia de tension al rojo y una menor distancia H---B [64]. La
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laplaciana de la densidad electronica en el CP del enlace A—H no sigue un patron claro
al pasar del monoémero al dimero, aumentando o disminuyendo su valor en funcion de
la naturaleza del sistema.

Al analizar la posicion de los BCP se observa que para el enlace H--'B éste se
sitia mucho mas alejado del hidrogeno (= 35%) que para el enlace A—H (= 20% para
los enlaces O—H, 16% para H—F y 26% para N—H). Este rasgo es indicativo de la
distinta naturaleza del enlace de hidrogeno. También se observa que en lineas
generales, cuanto menor es la distancia H---B, mds proximo se sittia el CP al dtomo de
hidrégeno, siempre que se analicen sistemas de naturaleza semejante, como el dimero
de agua y los complejos de metanol/agua. Cuando se pasa del mondémero al dimero, el
alargamiento del enlace A—H viene acompafiado de un pequefio acercamiento del BCP

hacia el hidrogeno (= 1%).

Tabla lll.6. Valor de pc (unidades atomicas) para el BCP del
enlace R—A en los dimeros y mondmeros estudiados.
Numeracioén de los atomos segun figura I11.1.

Camino de enlace Pc

H,—O, en (H20), 0.3672
H,—O, en H,0O 0.3663
C1—01 cn CH3OH/H20 (Cl) 0.2570
C—0; en CH;0H 0.2519
He—O, en H,O/OHCH; (C2) 0.3672
H¢—O; en H,0O 0.3663
Cl(z)—01(3) cn (HCOOH)2 0.3250
C—0; en HCOOH 0.3005
Cl(z)—Nl(z) cn (HzNCHO)za 0.3307
Cl—Nl cn HzNCHO 0.3162
Ci—N; en HbLNCHO---HCOOH* 0.3333
Cl—Nl cn HzNCHO 0.3162
C,—03 en H,NCHO:---HCOOH 0.3230
C,—03 en HCOOH 0.3005

a

Para la formamida existe dos posibles enlaces R—A,
correspondientes a C+—Ny y H;—N, (segun figura Ill.1). Se ha
escogido solo uno de ellos, aunque en los dos enlaces
aumenta el valor de pc al formarse el dimero.
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En la tabla III.6 se muestran los valores de la densidad de carga en el CP del
enlace R—A para los mondmeros y dimeros. Se observa una mayor densidad de carga
al formarse el dimero, responsable de la reduccion de la distancia de enlace y el
consiguiente corrimiento al azul en la frecuencia correspondiente al modo de tension
de este enlace. Esta acumulacion de carga en el enlace R—A es consecuencia de la
polarizacion sufrida en el enlace A—H al formarse el enlace de hidrogeno. La densidad
de carga en el enlace A—H al formarse el dimero disminuia, como se observé en la
tabla I11.5, por lo que parte de esta densidad de carga se desplazara al &tomo A, con la
consiguiente acumulacion de carga en el enlace R—A. En la tabla se aprecia que el
aumento de la densidad es mds acusado cuando hay un enlace C—O 6 C—N que
cuando es un enlace H—O. Un ejemplo de este hecho se tiene al comparar el cambio
producido en la pc en las dos conformaciones del sistema metanol/agua. El cambio
mayor se da para el dimero de 4cido formico, ya que se trata de un enlace C—O vy el
enlace de hidrégeno producido es de gran fortaleza, por lo que es de esperar un mayor

cambio.

Criterio de penetracion

El cuarto criterio de Popelier establece que:

4. Debe presentarse una penetracion mutua del hidrogeno y el 4&tomo aceptor.

La penetracion del &tomo de hidrogeno y atomo B se calcula como la diferencia
entre el radio de no enlace y el radio de estos atomos en la situacion del enlace de H
(Ar, =1y —r, y Ar, =1y —r,, donde Ary es la penetracion para el 4tomo de H, 7, es
el radio del 4&tomo de H cuando no hay enlace de hidrogeno, y 7y es el radio del atomo
de H cuando se ha formado el enlace de hidrégeno, analogamente para el &tomo B). El
radio del atomo en la situaciéon de no enlace se establece como la distancia entre el
nucleo y el contorno de p = 0.001 u.a. Como se discutié en el capitulo I, este valor de
densidad electronica da una buena estimacion del tamafio efectivo de atomos y
moléculas que correlaciona muy bien con los radios de van der Waals. Dado que la
distribucion de la densidad electronica alrededor de los atomos no es en general
esférica, se elige la direccion del enlace de hidrégeno como referencia para fijar los
valores de 7, y 75 [21, 29]. En la situacion de enlace los radios 7 y 73 se definen en la
teoria AIM como la distancia desde el nticleo al punto critico de enlace. Debido a que

el contorno elegido para calcular el radio de no enlace es 0.001 u.a., el minimo valor
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de la densidad en el BCP para que los atomos comiencen a penetrar es 0.002 u.a. =
0.001 u.a. (densidad aportada por el &tomo de H) + 0.001 u.a. (densidad aportada por
el grupo B). Este valor es el limite inferior del intervalo para la pc en un enlace de
hidrégeno propuesto por Popelier en el segundo criterio.

En la tabla III.7 se cuantifican los valores de la penetracion de los 4&tomos H y
B para todos los sistemas estudiados. En lineas generales se aprecia que la penetracion
del 4&tomo de H es aproximadamente la mitad de la penetracion total, aunque si se
analiza el cociente Ary/r’y se observa que varia desde 0.43 a 0.54, mientras que
Arg/r’s va desde 0.29 a 0.40, es decir, el hidrogeno penetra mas en términos relativos
que el atomo B, aunque ambos contribuyen aproximadamente lo mismo a la
penetracion total de ambos atomos. Donde mdas penetracion se produce es en los
enlaces de hidrogenos mas fuertes: en el dimero de dcido formico y el enlace Hy'+-O»
del complejo H_NCHO/HCOOH. Aunque la penetracion global del (H,0),, C1 y C2 es
aproximadamente la misma, podemos ver que se produce una mayor penetracion del H
en la conformacion C2, hecho que esta de acuerdo con su menor distancia de enlace
H-B. En la tabla II1.7 se muestran los valores de p’sdor ¥ pOaceptor, que son las
densidades en el BCP del mondmero aceptor y dador protdnico "aislados" pero
situados en el espacio de modo que coincidan con la geometria del dimero (p %ot =
P dador T P aceptor), MieNtras que Puador Y Paceptor S0N las contribuciones del mondomero
aceptor y dador en el BCP cuando estdn formando el dimero, de tal modo que: protal =
Pdador t Paceptor = Pc. Se observa como caracteristica general de los enlaces de hidrégeno
la escasa concentracion de carga en la zona del enlace [20, 26, 184], lo que permitiria
suponer que la pc pudiera estimarse simplemente como la suma de las densidades de
los mondmeros aislados sin ninguna contribucién adicional por formarse el enlace de
hidrégeno. Asi, valores mas altos de pc indicarian s6lo mayores penetraciones de los
atomos H y B [184]. Si se observan los valores de la densidad dados en la tabla I11.7 se
ve que la suma de las densidades de los mondmeros aislados, p “ows, constituye
practicamente el total de la densidad en el BCP (mds de un 90%), aunque con
pequefias diferencias de unos enlaces a otros. Por ejemplo, el dimero de agua y las dos
conformaciones de metanol/agua tienen valores de p° i mayores que pc, mientras que

en los otros sistemas ocurre lo contrario.
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Asi, parece que para los primeros hay un descenso de la densidad electronica en la
region del camino del enlace al aproximarse los mondmeros, mientras que para el
dimero de fluoruro de hidrogeno y sistemas bienlazados, los mondémeros se
reorganizan para aportar una mayor densidad a la zona del enlace que la resultante por
simple suma de los mondémeros aislados y en la posicion de equilibrio del dimero. Esto
guarda una relacion con la menor distancia del enlace H--'B en estos ultimos sistemas
que en los primeros. La aportacion de esta densidad extra al formarse el dimero
podrian interpretarse en términos de un mayor grado covalente de estos enlaces.

Al analizar las distintas contribuciones del aceptor y dador aislados, se observa
que para los sistemas monoenlazados hay una mayor contribucion del aceptor que del
dador a la pomtal, pero sucede lo contrario para los sistemas bienlazados. Una
observacion de validez general es que una vez formado el dimero hay mayor
contribucion del aceptor que del dador a la densidad del punto critico, es decir, al pasar
de la situacion aislada al dimero, el dador protonico pierde carga y el aceptor la gana,
lo que esta de acuerdo con la definicion de Lewis de acidez y basicidad aplicada al

enlace de hidrogeno.

Densidad de energia

La densidad de energia, ecuacion (I.21), aplicada a un punto critico de enlace

puede escribirse como:
H.=G.+7; (IIL.1)
donde G¢y 7. son respectivamente la densidad de energia cinética y potencial

en el punto critico de enlace. Como ya se dijo en el capitulo I, la densidad de energia
se puede utilizar para discutir el caracter covalente de un enlace. En la tabla II1.8 se
muestra los valores de las densidades de energia para todos los enlaces de hidrogeno
estudiados. Los resultados de la tabla muestran que G¢ > |V¢| en todos los casos
excepto en el dimero de acido formico y su enlace analogo, HyO,, en el complejo
H,NCHO/HCOOH. El valor negativo de Hc para estos enlaces indica asi un cierto
caracter covalente parcial [26, 27], caracteristica ya apuntada al analizar la densidad
del punto critico. En todos los casos, sin embargo 2G¢ > |V¢|, por lo que la laplaciana
en ese punto es positiva (ecuacion 1.19). Cuanto mayor es el valor positivo de Gc,
mayor es el valor negativo de Vc. Sin embargo no hemos encontrado ningun tipo de

correlacion entre He y la energia del enlace de hidrégeno, al igual que, de los
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resultados mostrados en la tabla I11.8, no se establece ninguna relacion entre Ve y De,
contrario a lo expuesto por Espinosa ef al. [185] que encontraron una relacion de D, =
- Vo / 2 en el estudio de la densidad experimental de 83 sistemas H:--O en fase solida.
Podriamos especular que la presencia de varias moléculas en la interaccion y las
distancias H---O mads cortas en la fase solida sean las responsables de encontrar esta
simple relacidon, aunque en cualquier caso es necesario un estudio mas detallado para

aclarar este hecho.

Tabla Ill.8. Densidad de energia cinética, G¢, densidad de energia potencial, V¢ y
densidad de energia total, Hc para el punto critico del enlace H---B. D, es la energia de
disociacion para la geometria de equilibrio del dimero (numeracién de los atomos dada
en la figura I1.1). Todos los valores estan dados en unidades atémicas.

Camino de enlace Gc Ve Hce D,

H, -'F, en (HF), 0.02421 —-0.02159 0.00262 0.00728
H;--O; en (H,0), 0.02089 —-0.01853 0.00236 0.00805
H;--O,en CI 0.02058 —0.01825 0.00233 0.00752
Hs-O,en C2 0.02301 —-0.02104 0.00197 0.00854
H3--O; en (HCOOH), 0.03620 -0.03977  -0.00357 0.02285
H;--0, en (H,NCHO), 0.02331 -0.02187 0.00144 0.02041

Hjy:+-O, en H,NCHO/HCOOH 0.03908 -0.04449  -0.00541 0.02274
Hy:+-Oy en H,NCHO/HCOOH 0.02189 -0.01988 0.00201 0.02274

Superficie Interatomica

Este objeto topologico fue ya presentado en el capitulo 1.2. En la figura II1.5 se
muestra la forma de estas superficies para los dimeros estudiados en su configuracion
de equilibrio. Como se puede observar en esta figura, la cuenca del hidrégeno es mas
bien estrecha como consecuencia de la proximidad de los BCP correspondientes a los
enlaces A—H y H--'B, siendo mas estrecha cuanto mds se penetran los &tomos Hy B, y
por lo tanto mas corta es la distancia H---B. Este hecho se aprecia de manera mas clara
en el complejo de 4cido formico/formamida donde el Hy tiene una cuenca mas estrecha
que el H,, propio de la mayor penetracion de este atomo en la densidad electrénica del
aceptor O,. Por otro lado, la IAS intermonomérica es relativamente plana, cuando se
compara con las IAS correspondientes a enlaces covalentes, lo que concuerda con otras

observaciones en complejos con enlace de hidrogeno [184, 186].

95



H,NCHO
Figura Ill.5. Superposicion del campo vector del gradiente de la densidad electronica en el
plano formado por A—H---B con un mapa de contorno de la densidad electrénica, para todos
los dimeros estudiados. Con trazo grueso se representan las IAS, con circulos las
posiciones de los nucleos (con circulos huecos la proyeccion de éstos en el plano
estudiado), los cuadrados representan BCP y los triangulos RCP. Los caminos del gradiente
son dibujados cuando permanecen en el plano estudiado. La numeracién de los atomos se
indica en la figura lll.1, y se representa con color gris los atomos que no estan en el plano
estudiado y con negro los que si lo estan.
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Propiedades Integradas

Los cuatro siguientes criterios de Popelier para el enlace de hidrogeno que
quedan por analizar hacen referencia a las propiedades integradas del hidrégeno en su
cuenca. Estos criterios establecen que cuando el H interviene en un enlace de
hidrégeno, mostrara:

5. Pérdida de carga.

6. Desestabilizacion energética.

7. Descenso del momento dipolar.

8. Descenso del volumen.

Hemos analizados estos cuatro criterios extendidos a los dtomos A y B, ya que
como se estd discutiendo a lo largo de este capitulo, sus propiedades tienen una
importancia crucial para caracterizar el enlace de hidrogeno formado. En la tabla II1.9
se muestra las propiedades integradas a las que se refieren estos cuatro criterios en los
dimeros estudiados, ademas de su valor en los mondémeros.

Al analizar ¢(Q) se aprecia que el &tomo de hidrégeno pierde carga en todos los
casos, es decir que se hace mas positiva que el mondémero, de acuerdo con el quinto
criterio de Popelier. Esta pérdida de carga es de un 2% para el dimero de fluoruro de
hidrégeno, 8% para el dimero de agua y complejo metanol/agua, 10% para el dimero
de 4cido formico y su enlace andlogo del complejo formamida/acido férmico,
O3—H4--O1, y un 19% para el dimero de formamida y su enlace andlogo en el
complejo formamida/acido foérmico, enlace Nj—Hj-O,. La pérdida de carga del
hidrégeno es mayor, tanto en valor absoluto como relativo, cuando el &tomo A es un
nitrogeno, y menor cuando es flior. Este hecho puede ser debido a que cuando el
hidrogeno estd unido al fllior tiene la menor densidad de carga de los sistemas
analizados, y consecuentemente es menos propenso a perder mas carga, lo que sucede
al contrario si esta unido al nitrogeno. Dentro de los H que estan unidos a oxigenos, la
mayor pérdida de carga se produce para los enlaces de hidrogeno mas fuertes. Esta
pérdida de carga del H viene acompafiada por una ganancia en los atomos A y B,
mucho mads acusada en el primero. Sin embargo se ve que mientras que por término
medio el &tomo A gana un 5% de carga cuando es un oxigeno o un flaor, s6lo lo hace
3% si es un nitrogeno. De cualquier modo la ganancia de carga para el atomo A se
puede explicar como una consecuencia de la polarizacion sufrida por el atomo de H en

la formacion del dimero.
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Tabla IIl.9. Propiedades integradas para los atomos de H, Ay B en el enlace A—H---B para la
geometria de equilibrios de los dimeros representada en la figura Ill.1, y de los monémeros.
q(Q) es la carga atémica, 1(Q) el momento dipolar atébmico, Vol(Q2) el volumen atémico y E(Q)
la energia total atdbmica (todos los valores en u.a.).

Sistema Q 9(Q) | Q) | Vol(Q) E(Q)
(HF);

Fi—H;F, H; +0.7133 0.1036 10.70 0.2976
Fy -0.7275 0.3008 135.67 100.1911
F, -0.7016 0.3156 127.93 100.1940

(H;0);

O1—H;--0, H, +0.5889 0.1343 16.19 0.3704
O —1.1464 0.1310 152.17 75.6944
O, —-1.1135 0.1939 140.82 75.7002

CH;0H/H,0 Cl1

O1—H;--0, H, +0.5837 0.1345 16.09 0.3780
O -1.1037 0.1323 128.10 75.7769
0, —-1.1131 0.2015 141.71 75.7289

H,O/CH;0H C2

O,—Hs--O, Hs +0.5917 0.1313 15.45 0.3693
O, —1.1486 0.1318 152.69 75.7240
O —1.0688% 0.1406 117.89 75.7636

Monomeros

HF H +0.6976 0.1294 16.70 0.3057
F —0.6976 0.3069 134.36 100.1776

H,O H +0.5484 0.1739 24.30 0.3931
O —1.0967 0.1309 148.93 75.6732

CH;0H H; +0.5395 0.1751 24.49 0.4028
O —1.0535 0.1096 125.93 75.7665
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Tabla Ill.9 (cont.). Propiedades integradas para los atomos de H, Ay B en el enlace A—H---B
para la geometria de equilibrios de los dimeros representada en la figura 1ll.1, y de los
monoémeros. q(Q2) es la carga atémica, () el momento dipolar atébmico, Vol(Q2) el volumen
atomico y E(Q) la energia total atémica (todos los valores en u.a.).

Sistema Q q(€2) | 1(€2) | Vol(Q) -E(Q)
(HCOOH),
O;—H;0O4 H; +0.6373 0.1064 11.88 0.3328
O -1.1363 0.2133 121.13 75.9254
Oy -1.1512 0.3636 127.57 75.9250
(H;NCHO),
Ni—H>-O, H, +0.4840 0.1191 19.22 0.4195
N; -1.1680 0.1080 120.87 55.3561
O, -1.1570 0.3083 132.27 75.9168
H;NCHO--HCOOH
O3—Hy 0, Ha +0.6380 0.1040 11.60 0.3315
O3 -1.1441 0.1980 122.14 75.9379
O -1.1481 0.3180 128.11 75.9046
Ni—H>-O, H, +0.4810 0.1213 19.64 0.4224
Ny -1.1646 0.1125 120.26 55.3479
O, -1.1609 0.3554 131.63 75.9368
Monomeros
HCOOH H; +0.5813 0.1612 22.74 0.3702
O -1.0814 0.1640 123.40 75.8565
0O, -1.1220 0.4070 138.06 75.9261
H,NCHO H, +0.4051 0.1697 30.56 0.4606
Ny -1.1274 0.1006 121.20 55.3129
O -1.1274 0.3430 140.33 75.9201
HCOOH/H,NCHO Hy +0.5813 0.1612 22.74 0.3702
O3 -1.0814 0.1640 123.40 75.8565
O -1.1274 0.3430 140.33 75.9201
HCOOH/H,NCHO H, +0.4051 0.1697 30.56 0.4606
Ny -1.1274 0.1006 121.20 55.3129
O, -1.1220 0.4070 138.06 75.9261
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El &tomo B gana también carga pero en menos medida que el 4tomo A, excepto para el
enlace N;—H;-O, del complejo foérmico/formamida donde lo hace de manera
semejante.

El valor del momento dipolar del atomo de H desciende en todos los casos al
formarse el dimero de acuerdo con el sexto criterio de Popelier, y siendo el descenso
promedio de aproximadamente un 28%. Este descenso es mayor cuando el enlace de
hidrogeno es mas fuerte, como en el caso del dimero de acido formico donde lo hace
un 34%. Los cambios del momento dipolar de los atomos A y B son dispares, aunque
mas pronunciados en B ya que en este 4&tomo se produce una mayor polarizacion por
parte del enlace A—H. Para el &tomo B aumenta el momento dipolar en los dimeros
monoenlazados, llegando incluso a variaciones del 50% cuando el atomo de oxigeno
pertenece a una molécula de agua, y disminuye para los bienlazados aproximadamente
un 10%. Simplemente atendiendo a la mayor variacién del momento dipolar que los
cambios en las cargas, parece razonable pensar en el enlace de hidrogeno mas como
una redistribucién que como una transferencia de carga. Este punto de vista estd de
acuerdo con unos resultados publicados recientemente, donde el cambio del potencial
electrostatico en la formacion de agregados de moléculas de agua se representa de
manera precisa por cambios en los dipolos y cuadrupolos, dejando inalterados los
valores de las cargas atomicas [83].

El volumen atémico del hidrégeno decrece sobre un 35% de media en todos los
enlaces, de acuerdo con el séptimo criterio de Popelier, excepto para el dimero de
acido formico y su enlace analogo en el complejo con la formamida que lo hace un
50%. Ese hecho parece logico ya que la distancia del enlace H---B en estos dos tltimos
casos es menor que en los enlaces anteriores y por tanto las nubes de carga
interpenetran mas, produciendo una mayor estrechez en la cuenca atomica del H (ver
figura II1.5). El volumen del 4&tomo A permanece practicamente inalterado mientras
que para el atomo B disminuye alrededor de un 5%, excepto para el dimero de acido
formico y el enlace Os—Hy4 O del complejo formamida/acido férmico que lo hace un
8%, por la misma razén que para el atomo de H.

Al analizar el altimo criterio de Popelier referente a la energia total atomica, se
observa que el hidrogeno se desestabiliza en todos los casos, de acuerdo con este
criterio. Este descenso de la energia es de 5 Kcal/mol para el (HF),, aproximadamente
15 Kcal/mol para el (H2O), y metanol/agua, y unas 24 Kcal/mol para los dimeros

bienlazados, debido a la mayor pérdida de carga y menor distancia H---B. El &tomo A
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experimenta una estabilizacion energética muy poco relevante comparada con su
energia total en el mondmero, pero que compensa la desestabilizacion sufrida por el
atomo de H. Esta estabilizacion puede ser atribuida al mayor aumento de carga
atomica en este atomo. Por el contrario el &tomo B sufre un comportamiento desigual,
estabilizandose o desestabilizandose seglin los distintos casos. Cuando el &tomo B es el
oxigeno del agua experimenta una estabilizacion semejante a la producida en el 4&tomo
A. Este mismo hecho ocurre en el (HF), pero no asi en los demds casos donde los
cambios en la energia del &tomo B son mucho menores que en el &tomo A.

Cuando se compara la magnitud de los cambios producidos en las propiedades
integradas, vemos que para el dimero de fluoruro de hidrégeno siempre son menores
en valor absoluto que para los restantes dimeros, donde los enlaces son O—H:--O y

N—H---0O.
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IV. VARIACION DE LAS PROPIEDADES DEL
ENLACE DE HIDROGENO CON LA DISTANCIA
INTERMONOMERICA

En el capitulo III se analizaron las propiedades del enlace de hidrogeno en un
total de siete sistemas en su configuracion de equilibrio. En este capitulo se analiza el
comportamiento de muchas de estas propiedades en funcion de la distancia
intermonomérica en los sistemas estudiados en esta tesis. En concreto, se estudia la
variacion de los pardmetros geométricos mas relevantes, la energia de interaccion y la
evolucion de las magnitudes implicadas en los criterios de Popelier mencionados en el

capitulo anterior.

IV.1. Metodologia

Se ha seguido empleando el método B3LYP junto la base 6-311++G(d,p) para
la obtencion de geometrias y densidades electronicas de los dimeros a cada una de las
distancia intermonoméricas propuestas. En los sistemas que presentan un solo enlace
de hidrogeno (dimero de agua, dimero de fluoruro de hidrogeno y las dos
conformaciones del complejo metanol/agua) se fijo la distancia H--B y se optimizo la
geometria del sistema dejando libertad de movimiento en todas las variables
geométricas restantes. Para los sistemas bienlazados (dimero de acido formico, dimero
de formamida y complejo formamida/dcido férmico) se fijo la distancia C;---C, (ver
figura III.1), dejando relajar las restantes variables en el proceso de optimizacion. Se
tuvo en cuenta la correccion de contrapeso [116] en el calculo de la energia para cada
distancia intermonomérica fijada. Los criterios para considerar una geometria
totalmente optimizada fueron los mismos que los expuestos en el capitulo III. Para
cada una de las geometrias optimizadas a una distancia H--‘B 6 C;---C; dada, se realizd
un estudio topoldgico de la densidad electronica como el descrito en el capitulo III. La
energia electrostatica a distancias intermonoméricas grandes fue calculada aplicando a
la densidad electronica un andlisis de multipolos distribuidos de Stone [80] hasta
quinto orden. Todo este proceso requiere un considerable tiempo computacional: como
ejemplo, un calculo como el descrito para una sola distancia intermonomérica en el
dimero de 4cido formico puede tardar mas de 24 horas de CPU en un PC Pentium II a
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400 Mhz, siendo la integracion de las cuencas atémicas la tarea que precisa la mayor
parte de este tiempo.

Para el dimero de fluoruro de hidrégeno se realizaron 62 optimizaciones a
distancias H--B distintas, 38 para el (H,O), y 31 para cada conformacion del
heterodimero metanol/agua. Para los sistemas bienlazados; se realizaron 17
optimizaciones a distintas distancias C;---C, para el dimero de acido foérmico, 16 para
el dimero de formamida y otras 16 para el complejo de ésta con el 4cido formico.

Al igual que en el capitulo III, los célculos B3LYP junto con la correccion de
contrapeso fueron realizados con el programa GAUSSIAN98 [15]. Todas las
propiedades dadas por la teoria AIM, incluida la integracion en las cuencas, se
realizaron con los programas MORPHY98 [128] y PROAIMYV [129]. El calculo de la
energia electrostatica se llevo a cabo a través del programa ORIENT [187]. En lo que
sigue se mantiene la notacion R—A—H---B—R' para representar los atomos relevantes

en el enlace de hidrogeno.

IV.2. Geometria

Dimero de Fluoruro de Hidrogeno

Dentro de la geometria del dimero de fluoruro de hidrégeno definimos dos

angulos intermonoméricos de acuerdo con la figura IV.1:

F,
Figura IV.1. Definicion de los angulos intermonoméricos o y B en la estructura del dimero de
fluoruro de hidrogeno.

Cuando se varia la distancia H;F, desde 1.45 A hasta 4.6 A, el angulo o varia
desde 170° hasta 160° y el angulo B cambia desde 120° hasta 160°. Asi pues, cuando

los dos mondmeros estan alejados tenemos una situacion aproximadamente simétrica
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donde los angulos o y B tienen practicamente el mismo valor, mientras que cuando se

acercan la estructura se hace mas asimétrica, como se ilustra en la figura IV.2.

H,
B: 1200 )
o: 170° o: 160° B: 160
7\ Q%/o\ /6/0 i,
................................... n o
q 145A 1 1 F,
F, F,

Figura IV.2. Variacion de los angulos o y B con la distancia Hq:**F, para el dimero de fluoruro
de hidrégeno.

La molécula de fluoruro de hidrégeno tiene un momento cuadrupolar alto por
lo que la situacion de minimo no corresponde a una geometria totalmente lineal, que
seria la que se obtendria si s6lo se tuviera en cuenta la contribucion dipolar [188]. La
orientacion de los monomeros a distancias mayores es mas lineal ya que la interaccion
de cuadrupolo disminuye antes que la dipolar al aumentar la distancia.

En la figura IV.3 se muestran las variaciones de las distancias de enlace F1—H;
y Fo>—H; con la distancia del enlace de hidrogeno (H;:-F,). Como se puede ver, se
aprecia un alargamiento de las distancias intramonoméricas a medida que se acercan
las moléculas, mucho mas pronunciado en la distancia de enlace Fi—H;. Tal como se
dijo en los capitulos II y III, la distancia del enlace A—H (F;—H, en la figura) se va
alargando a medida que aumenta la fuerza del enlace de hidrogeno en perfecto acuerdo
con el resultado mostrado en la figura. Asi mismo, este comportamiento se da para la
distancia B—R' (en este caso F>—H,) pero en menor medida, tal como se apunto
también en estos capitulos. Esta variacion se produce de igual forma en todos los
sistemas estudiados en esta tesis, por ello en lo que sigue se omite su andlisis al ser
cualitativamente semejante al del dimero de HF. El habito de ambas curvas es suave
con una pequeia irregularidad en la zona de 2.2 A. Esta irregularidad se debe a que el
método de busqueda de la geometria de minimo es incapaz de discernir entre
geometrias que estan demasiado proximas en energia, por lo que en determinados
puntos, la configuracion inicial del proceso de optimizacion se considera ya un minimo

del sistema, de ahi que en ese pequefio intervalo no exista diferencia entre las sucesivas
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distancias F;—H; y Fo—H,. A distancias intermonoméricas superiores a 2.2 A, las dos

longitudes de enlace F—H son aproximadamente las del mondémero aislado.

0,920 T T T T T T T T T T
2 3 4 5 6

RH,F,/A
Figura IV.3. Variacién de las distancias de enlace F1—H, y F,—H; con la distancia del enlace

de hidrogeno H;--'F, para el dimero de fluoruro de hidrégeno. r° H-F es la distancia de
equilibrio del enlace H—F en el monémero aislado

Dimero de agua

En el dimero de agua se definen los angulos intermonoméricos o y B segtn la

figura IV 4:

0O,

H,

Hy

= N

(04

Hj

Figura IV.4. Definicion de parametros geométricos que se discuten en este capitulo para el
dimero de agua.
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Los angulos o y B apenas cambian su valor (174° para o0 y 114° para 3 a la
distancia de equilibrio H---B) a medida que se varia la distancia H;--O, desde 1.5 A
hasta 5 A. Definimos el plano 1 por los 4atomos H,—O;—H; y el plano 2 por
H3—O,—H,. Los vectores normales a ambos planos forman aproximadamente 90°, lo
que indica que el plano 1 es un plano de simetria del dimero y no cambia apenas su
valor a medida que se alejan los mondémeros, por lo que se conserva la simetria en todo
el intervalo estudiado. Por otra parte, la recta que pasa por los d&tomos O; y H; (enlace
A—H) forma un angulo con el vector normal al plano 2 de aproximadamente 52° y
permanece invariable en el intervalo de distancias medido, por lo que se conserva la

configuracion del minimo a medida que alejamos.

Complejo metanol/agua (configuracion 1)

En la figura IV.5 se muestra una representacion de las variables geométricas

analizadas en la conformacion 1 del heterodimero metanol/agua:

Figura IV.5. Definicion de los parametros geométricos que se discuten en este capitulo para el
complejo metanol/agua en la conformacién C1.

Para la configuracion de minimo, el angulo o tiene un valor muy préximo a
177°, y apenas cambia cuando variamos la distancia intermonomérica en un intervalo
desde 1.6 A hasta 5 A. Aparecen desviaciones irregulares de este valor sin una

tendencia clara, que pueden ser achacadas a la incapacidad del proceso de
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optimizacion para localizar la geometria de minimo, ya que a distancias H---B mayores
que la de equilibrio las diferencias energéticas entre distintas geometrias son muy
pequeiias. El angulo B para la configuracion de minimo tiene un valor de 116°, y al
igual que el dngulo ., se mantiene casi constante a lo largo del intervalo de distancias,
salvo por las irregularidades antes mencionadas. Los planos 1 y 2, formados por los
atomos C;—0O1—H; y Hs—O,—Hg respectivamente, forman un angulo de 90° en la
configuracion de minimo, que tampoco cambia su valor con la distancia
intermonomérica, por lo que se obtiene una situacion de simetria C a lo largo de todo

el intervalo, con un plano de simetria que corresponde al plano 1.

Complejo metanol/agua (configuracion 2)

En la figura IV.6 se muestra una representaciéon de las variables geométricas

analizadas para la conformacion 2 del complejo metanol/agua:

H;

Figura IV.6. Definicion de los parametros geométricos discutidos en este capitulo para el
complejo metanol/agua (C2)

Los angulos o y B, en un intervalo desde 1.6 A hasta 5 A de la distancia H--B,
apenas cambian el valor que toman en la configuracion de minimo, permaneciendo

muy proximo a 180° para el primero y 114-115° para el segundo. Los planos 1 y 2,
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formados por los atomos H;—0O,—C; y Hs—O,—Hgs respectivamente, forman
aproximadamente 90° para todo el intervalo de distancias estudiado, pero en esta

ocasion no existe ningin plano de simetria en el sistema.

Dimero de acido formico

En la figura IV.7 se muestran los parametros geométricos analizados para el

dimero de acido formico:

02 H3 03

Figura IV.7. Definicion de los parametros geométricos discutidos en este capitulo para el
dimero de acido férmico

Como ya se indico en el apartado de metodologia, se ha fijado la distancia
C;*Cy y se han optimizado los demas pardmetros geométricos. La figura IV.8
muestra la relacion existente entre las distancias de los dos enlaces de hidrogeno
(O2"Hz y Hi--O4), y la distancia C;---C,. A medida que se acercan los atomos C;---C,
la distancia de los enlaces de hidrogeno se va acortando, siendo su variacion
practicamente lineal. Pero a partir de aproximadamente 3.5 A se produce un cambio
brusco en la curva y la distancia H--"B empieza a aumentar a pesar de disminuir la
distancia C--C. Este hecho podria ser consecuencia de las fuertes repulsiones que
aparecen al acercar los mondmeros entre las nubes de carga de H y B, lo que provoca
que la estructura deja de ser plana para evitar que los atomos H y B se puedan
aproximar mas, pero sin romperse los enlaces de hidrégeno. Debido a este cambio
geométrico, se obtienen puntos en los que la distancia del enlace de hidrégeno es la

misma, pero no asi la geometria global del sistema. Puede ocurrir que para los dos
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primeros puntos de la figura I'V.8 las propiedades del enlace de hidrégeno no se ajusten
al habito general establecido por los restantes puntos, ya que la diferente disposicion
geométrica de los 4&tomos en torno al enlace de hidrogeno afectara de alguna manera
las propiedades de éste. Por esta razon, en la mayoria de los andlisis de la variacion de
las propiedades con la distancia H:-*B no se ha reflejado los valores de ésta cuando la

geometria no es plana.

T

T T T T T T T T T T T T 1
3,0 3,5 4,0 45 50 55 6,0 6,5

RC,C,/A

Figura IV.8. Variacion de la distancia de los dos enlaces de hidrogeno (Hq--O4 y O2:--H3) en
funcién de la distancia C4---C, para el dimero de acido férmico.

Debido a la simetria del sistema, los dos enlaces de hidrégeno son totalmente
equivalentes y esta equivalencia se mantiene en todo el intervalo de distancias
estudiado, con lo que se puede tomar o,=0r=0, y Bi=,=P. Al margen de los dos
primeros puntos, de estructura no plana, o varia desde 177° para distancias H~'B mas
cortas, hasta 172° para las mas alejadas y el 4ngulo B aumenta desde 125° hasta 133°
para las distancias de enlaces mayores. Como ya se ha dicho, la estructura es plana a
distancias C---C mayores de 3.5 A. El 4ngulo que forman los planos definidos por los
atomos O,—C;—0;, y O3—C,—04 es aproximadamente 180°, sin embargo a distancias
C---C menores de 3.5 A estos planos llegan a formar un 4dngulo de 74° (valor para la

distancia 3.2 A), y los dngulos o y B disminuyen bruscamente su valor.
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Los angulos pertenecientes a los enlaces Ci2—O13—Hi3) varian de forma
suave desde 111° para la menor distancia H-B hasta 108° para la distancia
intermonomérica mayor, valor idéntico que para los mondmeros aislados. Para el
angulo formado por Oyu—C12—03) ocurre un caso similar, pasando de 128° para la
menor distancia H-B hasta 125° para la distancia mayor, coincidiendo con el valor de
este angulo en el mondmero aislado, aunque la variacién de éste no es tan suave como
en el caso anterior. Por lo tanto, a medida que acercamos los mondmeros estos dos
angulos se van abriendo, aunque en pequefio valor, con objeto de conseguir una

geometria mas favorable para la interaccion.

Dimero de formamida

En la figura IV.9 se muestra los distintos parametros geométricos analizados

para el dimero de formamida:

H;

Figura IV.9. Definicion de los parametros geométricos discutidos en este capitulo para el
dimero de formamida

Al representar la distancia del enlace de hidrogeno frente a la distancia C;---C,
figura V.10, se presenta el mismo caso que para el dimero de acido formico, llegando

un momento en que la estructura deja de ser plana y la distancia del enlace de
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hidrogeno se alarga a pesar de disminuir la distancia C;--C,. La explicacion que
podemos proponer a esta observacion es la misma que para el dimero de acido
formico, aunque en este caso ocurre a distancias C---C algo mayores, aproximadamente
3.8 A. Como se puede ver en la figura IV.10, los dos enlaces de hidrogeno son
absolutamente equivalentes, y por lo tanto al igual que en el caso anterior se puede
tomar o,=0p=0. y B1=,=P. El angulo que forman los planos definidos por los atomos
0,—C—N; y 0,—C,—N; es de aproximadamente 180° a distancias C---C mayores de
3.8 A, pero si se acercan mas los carbonos la estructura deja de ser plana y éste angulo

pasar a tomar valores de hasta 72° (valor para la distancia C---C de 3.4 A).

T y T y T y T y T y T y 1
3,5 4,0 4,5 5,0 55 6,0 6,5

RC,~C,/A

Figura IV.10. Variacién de la distancia de los dos enlaces de hidrogeno (H, O, y O4*Hs) en
funcién de la distancia C4---C, para el dimero de formamida.

Cuando la estructura del dimero permanece en la planaridad, el angulo o
aumenta su valor a medida que se alejan los monomeros, pasando de 167° a una
distancia C---C de 3.8 A hasta 174° para la distancia C---C més alejada (6.4 A). Cuando
la estructura se empieza a doblar disminuye de manera brusca su valor hasta llegar a
valer 137° para una distancia C---C de 3.4 A. El angulo B, cuando la estructura es

plana, disminuye su valor al alejar los monomeros, pasando de 124° para la distancia
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C--C de 3.8 A hasta 121° para la distancia intermonomérica mayor. A distancias
menores de 3.8 A este angulo se cierra hasta valores de 116°.

Al igual que sucedia en el dimero de 4cido féormico, los dngulos formado por
los enlaces Ci2y—Ni@—Hais) y O12—Ci2—Ni() se abren a medida que se alejan los
mondmeros, aunque el primero lo hace muy poco, pasando de 120.3 A hasta 119.7 A
(casi idéntico al valor del mondmero aislado, 119.5 A). El angulo O;2—Ci2—N)
pasa de 128° para la menor distancia intermonomérica hasta 126 A, que coincide con el
valor de este angulo para el mondmero aislado. Las razones de esta observacion son las

mismas que las expuestas para el dimero de 4cido formico.

Complejo del acido formico/formamida

En la figura IV.11 se definen las variables geométricas analizadas para el

heterodimero de acido férmico y formamida.

Figura IV.11. Definicion de los parametros geométricos discutidos en este capitulo para el
complejo acido férmico/formamida

En este caso, los dos enlaces de hidrégeno tienen distinta naturaleza: en la

figura IV.12 se representa su longitud en funcion de la distancia C;---C,.
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Figura 1IV.12. Variacion de la distancia de los dos enlaces de hidrégeno (Hy-O, y O4-*H,) en
funcion de la distancia C4---C, para el complejo formamida/acido férmico.

El habito de las curvas es bastante distinto a las anteriores. La estructura del
complejo en el intervalo de distancias C--C estudiado es plana excepto a distancias
menores que 3.7 A donde deja de serlo ya que la repulsion de las nubes electronicas de
los atomos H y B obliga a que se doble la estructura. A esta separacion
intermonomérica y menores, la distancia H---B empieza a aumentar aunque decrezca la
distancia C;--C,, al igual que ocurria en los sistemas bienlazados anteriores. A
separaciones C--C entre 3.7 A y 4.1 A, las distancias H--B crecen aproximadamente
de manera lineal, pero con distinta pendiente para cada una de las rectas, ya que se
trata de enlaces de hidrogeno de naturaleza diferente. En este intervalo aumenta la
longitud del enlace H---B al aumentar la distancia C---C, siguiendo el comportamiento
normal visto hasta ahora pero, a partir de 4.1 A, las curvas presentan un
comportamiento muy distinto: la distancia del enlace de hidrogeno H,'*O, comienza a
crecer bruscamente a medida que se separan los mondémeros. Este proceso continua
hasta una distancia C---C de aproximadamente 5.9 A y a partir de aqui apenas varia la
distancia Hy--*O,. Algo muy distinto le ocurre a la distancia de enlace O;---H4, donde
entre distancias C--C de 4.1 A y 5.1 A apenas cambia la longitud de este enlace de

hidrogeno, mientras que a partir de 5.1 A vuelve a variar linealmente con
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aproximadamente la misma pendiente que entre 3.7 y 4.1 A. La explicacion de este
proceso estd en la ruptura del enlace de hidrégeno Hj-O,. A distancias C;---C;
mayores de 4.3 A comienza a romperse este enlace, lo que se manifiesta con la
desaparicion del punto critico de enlace a 4.7 A, como se vera més adelante. En este
proceso de ruptura, el complejo se abre por el lado del enlace H'--O,, aumentando
mucho su distancia y manteniéndose practicamente constante la distancia del otro
enlace de hidrégeno. A partir de 4.7 A sélo existe un enlace de hidrogeno y atn asi el
complejo contintia abriéndose por este lado hasta aproximadamente 5.9 A, donde se
cierra un poco, ya que la distancia Hy'-O, no sufre apenas variacion al aumentar la
distancia C---C. Como ilustracion para visualizar los cambios que se producen, la
figura IV.13 muestra la geometria del complejo a diferentes distancias C---C. Debido a
todo el proceso descrito, la distancia del enlace de hidrégeno Hs+O; no se ha
aumentado tanto como en los sistemas anteriores, por lo que en la variacion de las
propiedades de este enlace de hidrégeno no se podrd presentar un intervalo de
distancias tan amplio como en los demas casos.

Como ya se indico en el capitulo III, el enlace de hidrégeno H,---O; tiene
caracteristicas andlogas al del dimero de formamida, y el enlace O;---H4 al que se
forma en el dimero de 4cido formico. Para la configuracion de equilibrio, el angulo oy
se va cerrando a medida que alejamos los mondmeros (pasa de 162° en la
configuracion de minimo a 153° para una distancia C---C de 4.5 A), y cuando se rompe
definitivamente este enlace, a distancia C---C > 4.5A, desciende mucho su valor, hasta
estabilizarse en torno a 111° a partir de 5.5 A. El angulo B; mantiene un
comportamiento analogo al de o aunque el valor del dngulo es siempre menor que
éste. Debido al proceso de ruptura del enlace Ha +-O,, los angulos o y 1 no varian de
igual manera que en el dimero de formamida. El angulo o, tiene un valor casi lineal,
179° para la distancia C--C de 3.7 A, lo que era esperable ya que la distancia del
enlace de hidrogeno es muy corta, 1.49 A. A medida que separamos los monémeros, el
valor del angulo baja, como sucedia en el dimero de 4cido féormico, hasta llegar a
estabilizarse en torno a 151° para una distancia C--C de 5.7 A. Analogamente al
dimero de acido formico, al angulo [3; le sucede lo contrario, pasando de valores bajos
a distancias intermonoméricas cortas (125° a una distancia C---C de 3.7 A) a valores
casi lineales a separaciones intermonoméricas mayores (179° a 5.5 A). Este hecho es
producido por la apertura del enlace de hidrogeno H,-*O,, como se ve en la figura

IV.13.
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~o

Rc.c=5.7A

Figura IV.13. Configuraciéon geométrica adoptada por el complejo de formamida/acido
formico a diferentes distancias C--C. Con color azul claro se representan los atomos de
hidrégeno, rojo para los oxigenos, gris para los carbonos y azul oscuro para el nitrégeno.
Diferentes intensidades en los colores de los atomos indican que se encuentran a distinta

distancia del plano dibujado
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Los angulos O;—C;—N; y C;—N;—Ha, pertenecientes a la formamida, apenas se
abren para formar el dimero, mientras que los angulos Hs—0O3—C; y O3—C,—O,,
pertenecientes al acido formico si lo hacen (3.7° y 1.3° respectivamente), tal como

sucedia en el dimero de acido formico.

IV.3 Energia de disociacion. Error de superposicion de base

Como ya se presentd en el capitulo II en un calculo de supermolécula la energia
de interaccion viene afectada por el error de superposicion de base, BSSE. Segun lo
descrito en el apartado de metodologia, hemos usado la correccion de contrapeso [116]
para tratar este error. En la figura IV.14 se representa el error cometido por no tener en
cuenta el efecto de superposicion de base para el dimero de agua. Este error se estima
como la diferencia entre la energia de interaccion sin tratar el BSSE y la energia con la

correccion de contrapeso, ecuacion I1.2.

1,0 H

0,8 °

-1

0,6

E / Kcal mol
[ ]
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0,2 L/
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1 2 3 4 5 6 7 8
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Figura IV.14. Estimacion del BSSE (equacion 11.2) para el dimero de agua.

Se ha representado el caso del dimero de agua s6lo a modo de ejemplo, ya que
el habito de todas estas curvas es muy similar. Como cabria esperar, el error es mayor

cuanto mas cerca estan los mondmeros ya que hay un mayor solapamiento de las nubes
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de carga, y por lo tanto en el célculo autoconsistente se produce una mayor mezcla de
las funciones de bases de ambos monoémeros. El error cometido se hace practicamente
cero a partir de 4 A, aunque valores por debajo de 1 Kcal/mol pueden no ser
demasiado significativos, ya que el error cometido por los métodos teodricos en el
calculo de la energia de interaccion es a menudo mayor que este valor.

En la figura IV.15 se muestra la variacion de la energia de interaccion con la
distancia entre los centros de masas de los mondmeros para algunos de los sistemas
estudiados. Un ejemplo de esta variacion para la conformaciéon C2 del complejo
metanol/agua fue ya mostrada en el capitulo III, figura II1.3. Dentro de la energia de
interaccion se ha extraido la componente electrostatica a través de un andlisis en
multipolos distribuidos de Stone [80], tal como se ha descrito en el apartado de
metodologia. Las energias de interaccion corregidas para tratar el BSSE se han
ajustado a un potencial de Morse, que aunque resulta adecuado para reproducir la zona
del minimo no ajusta todo el intervalo intermolecular, como es sabido (ver discusion
en la referencia [185a]). A una separacidon intermonomérica de poco mas de 1 A del
minimo de la curva, toda la energia de interaccion es practicamente electrostatica. La
energia de interaccion siempre es mayor que la energia electrostatica, salvo en el caso
del dimero de fluoruro de hidrégeno donde existe una regién pequefia en torno a 3.7 A
en la que ocurre lo contrario, aunque a estas distancias el calculo de la energia
electrostatica no es demasiado significativo. Calculos de teoria de perturbaciones
usando el método SAPT realizados por Milet et al. [189] apoyan estos resultados,
demostrando que para el dimero de agua la energia electrostatica siempre es mayor en

valor absoluto que la energia de interaccion.

IV.4. Criterios de Popelier

En esta seccion se estudia la variacion de las propiedades topologicas de la
densidad electronica en funcion de la distancia H---B para cada uno de los sistemas
tratados. Estas propiedades fueron utilizadas por Popelier para establecer los criterios
de existencia del enlace de hidrogeno. Al igual que en capitulo III, la aplicacion de

estos criterios se extendera a los atomos A y B.
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Figura IV.15. Variacion de la energia de interaccion y su componente electrostatica para los
dimeros de fluoruro de hidrégeno, agua, y acido férmico en funcién de la distancia entre
centros de masas de los dos monomeros. La linea roja corresponde al ajuste de la energia
de interaccioén a un potencial de Morse.
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Densidad electronica y laplaciana del CP

Como se expuso en el capitulo III, cada uno de los enlaces de hidrégeno
estudiados presenta un punto critico en la zona del enlace. Este punto critico a su vez
cumple el segundo y tercer criterio de Popelier, con la salvedad de ampliar el limite
superior de los intervalos propuestos para que incluyan los valores de la densidad del
CP del dimero de acido férmico y su enlace analogo en el complejo con la formamida.
La figura IV.16 muestra como varia la densidad electronica en el CP para el dimero de

formamida.

0,00 — T y T y T y T R 1
1,5 20 25 3,0 3,5 4,0 4,5

RH-B/A

Figura IV.16. Variacién de la densidad electronica en los puntos criticos de los enlaces de
hidrégeno para el dimero de formamida. Numeracién atémica segun figura 111.1.

Como ya se discutio en el capitulo III, los dos enlaces de hidrogeno son
totalmente equivalentes por lo que los puntos coinciden. El habito de la curva es suave
y se ajusta perfectamente a una exponencial del tipo y=Ae ™. Esta es la tendencia
general en todos los sistemas, excepto el complejo de acido formico/formamida que se
tratard a continuacion, por lo que solo representamos el dimero de formamida a modo

de ejemplo. En la figura IV.16 se muestra la existencia de punto critico en la densidad
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electronica hasta distancias H-B de 4.2 A, aunque el valor que toma a esas distancias
es practicamente cero.

En la figura IV.17 se muestra la variacion de la densidad en el CP para el
complejo de 4acido formico/formamida. Los dos enlaces de hidrogeno no son
equivalentes y los habitos que presentan ambas curvas son similares aunque no
idénticos, propio de la distinta naturaleza de los dos puntos criticos. Los dos puntos en
el enlace O;'-H4 sefialados con una flecha y que aparecen casi superpuestos a una
distancia de H-B de 1.97 A, corresponden justamente a la ruptura del otro enlace de
hidrégeno. Cuando se rompe el enlace H,-O3, se produce un pequeio acortamiento de
la distancia O;--Hy (pasa de 1.984 A a 1.971 A) y disminuye la pc de éste (pasa de

0.0212 a 0.0208 u.a.) en contra de la tendencia vista hasta ahora.

Pl u.a.

14 16 18 20 22 24 26 28 30 32 34
RH-B/A

Figura IV.17. Variacion de la densidad electronica en los puntos criticos de los enlaces de
hidrégeno para el complejo de acido formico y formamida. Numeracion atémica segun figura
[1.1. Con una flecha se sefiala la distancia O4-H, correspondiente a la ruptura del enlace
H2...02

A medida que alejamos los mondmeros en todos los sistemas estudiados, la
localizacion del BCP se va desplazando desde posiciones proximas al atomo de
hidrogeno hasta posiciones mas equidistantes entre los &tomos H y B. Como ejemplo,

para el dimero de formamida a una distancia H--'B de 1.667 A, el BCP se sitia a un
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33% de esta distancia medida desde el &tomo de H, mientras que a una distancia H---B
de 4.2 A este porcentaje sube hasta el 42%. Esta caracteristica fue ya indicada en el
capitulo III, donde se vio que para sistemas distintos, a menor distancia H---B mas
cerca se sitia el CP del enlace de hidrogeno, por lo que el comportamiento ahora
encontrado era de esperar.

Como ya se dijo al hablar de la geometria, las distancias A—H y B—R' se van
alargando a medida que acercamos los monomeros (figura IV.3). Este alargamiento se
produce como consecuencia de una disminucion de la densidad electronica en el CP,
como se puede apreciar en la figura IV.18. Solamente se muestra este efecto para el
dimero de formamida, aunque se da en todos los sistemas estudiados. La disminucion
de la densidad electronica es algo menor en el enlace B—R', y como consecuencia,

también es menor el alargamiento de la distancia de enlace.
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Figura IV.18. Variacion de la densidad electronica en el CP para el enlace A—H y B—R' con la
distancia H-+B, para el dimero de formamida. Numeracién atémica segun figura Ill.1. ©° A—H y
po B—R' es la densidad electrénica en el BCP de estos enlaces en el mondmero aislado.

Para el enlace R—A ocurre lo contrario, ya que la densidad electronica en el
punto critico aumenta a medida que disminuye la distancia del enlace de hidrégeno, lo
que conlleva una disminucion de la distancia de este enlace al formarse el dimero. Un

ejemplo de esto se ilustra en la figura IV.19, donde se representa la densidad del punto
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critico R—A (C,—0) frente a la distancia H---B para la conformacién C1 del complejo
metanol/agua. Como ya se indico, este acortamiento de la distancia R—A es un rasgo

caracteristico de la formacion del enlace de hidrogeno.

1,0 1,5 2,0 25 3,0 3,5 4,0 4,5
RH-B/A

Figura IV.19. Variacion de la densidad electronica del punto critico correspondiente al enlace
C+—0; con la distancia del enlace de hidrégeno para la conformaciéon C1 del complejo
metanol/agua. p° C;—O es la densidad electrénica en el CP correspondiente a ese enlace
para el monémero de metanol aislado.
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Figura IV.20. Representacion para el dimero de agua del valor de la laplaciana en el punto
critico del enlace de hidrégeno en funcién de la distancia Hy+-O..
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Al igual que ocurre con la densidad electrénica en el CP, la variacion del valor
de la laplaciana de la densidad con la distancia H---B muestra un patrén comun para
todos los sistemas estudiados. A modo de ejemplo, en la figura IV.20 se representa
esta variacion para el dimero de agua. La laplaciana de la densidad desciende de
manera suave hasta cero, y alcanza un maximo en aproximadamente 1.4 A para
después caer rapidamente hasta valores negativos al acercar los mondémeros. Esta
variacién permite entender lo observado en el capitulo IIT sobre el valor de V*p en el
CP del enlace de hidrogeno en la situacién de equilibrio, donde se encontrdé que era
mayor cuanto mas corta la distancia H---B, en contra de lo que pudiera esperarse si se
tiene en cuenta que la laplaciana en enlaces covalentes es negativa. Las distancias de
equilibrio de los sistemas estudiados caen en la zona de ascenso de la curva mostrada
en la figura IV.20, pero si se tuvieran distancias de equilibrio mas pequeiias, se podria
obtener valores de Vzp proximos a cero, o incluso negativos. A medida que acercamos
los monomeros, la distancia del enlace de hidrogeno estd mas proxima a la del enlace
O—H de una molécula de agua aislada, 0.962 A, y el valor de la laplaciana parece
tender al que toma en este enlace, V*ppcp=-2.492 u.a, como se insinua en la figura

IV.20 (esta suposicion sera posteriormente comprobada en el capitulo V).

Criterio de Penetracion

En el capitulo anterior se presentd el modo de calcular la penetracion que se
produce entre el &tomo H y el 4&tomo B. En la figura IV.21 se representa los valores
calculados para la penetracion de estos atomos a medida que se varia la distancia del
enlace de hidrogeno para el (HF),. La variacion de la penetracion con la distancia
H---B es lineal, con valores muy parecidos para H y B. La penetracion total Ary + Arg
se hace cero a una distancia de aproximadamente 2.8 A, donde como ya se indicé en el
capitulo III, la densidad del punto critico del enlace de hidrogeno es 0.002 u.a. A partir
de 2.8 A deja de cumplirse el criterio de penetracién, y ademas en esta region
practicamente toda la energia de interaccion del dimero es electrostatica: por ejemplo,
a 2.9 A la energia de interaccion es -2.00 Kcal/mol y la energia electrostatica -1.86
Kcal/mol. Dado que puede encontrarse un punto critico en la region intermonomérica
incluso a distancias H-B tan largas como 4.2 A, un criterio razonable para estabecer

que tal CP tenga sentido seria la distancia para la cual la densidad es 0.002 u.a., ya que
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a partir de ahi deja de cumplirse el criterio de penetracion y la interaccion existente es

esencialmente electrostatica.
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Figura IV.21. Variacion con la distancia H4---F, de la penetracion mutua de los atomos de Hy F
asi como su suma. Req es la distancia de equilibrio H---B.

Resultados similares se obtienen para los otros sistemas, por lo que se omite su
representacion. Como Unica diferencia, cabe mencionar que cuando B es un atomo de
oxigeno, el valor de la distancia H--‘B donde deja de cumplirse el criterio de

penetracion es algo mayor, aproximadamente 3.1 A.

Densidades de Energia

En el capitulo I se introdujo el concepto de densidad de energia cinética, Gc,
potencial, V¢, y total, Hc, en el punto critico del enlace de hidrégeno y su relacion con
el cardcter covalente de éste. En la figura IV.22 se muestra como varian estas
propiedades con la distancia del enlace de hidrégeno para el dimero de agua. Los
resultados para los restantes sistemas son muy parecidos, por lo que s6lo mostramos

este dimero a modo de ejemplo.
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Figura IV.22. Variacion con la distancia del enlace de hidrogeno de la densidad de energia
cinética, G¢, densidad de energia potencial, V¢, y densidad de energia total, Hc, en el punto
critico del enlace de hidrogeno para el dimero de agua. R, es la distancia de equilibrio.

En la distancia de equilibrio Hc es positivo, pero a medida que acercamos los
mondmeros, se va haciendo menor su valor, y a partir de 1.8 A se vuelve negativo. En
el mondmero de agua aislado, la distancia del enlace O—H es 0.962 A, y el valor de la
densidad de energia total en el punto critico es -0.6982 u.a., valor al que parece tender
la grafica a medida que se aproximan los mondmeros. Al hacerse més negativo el valor
de la densidad de energia total en el punto critico es de esperar que aumente el caracter
covalente del enlace. Como se discutié en el capitulo III, el enlace de hidrdgeno en el
dimero de acido formico y el enlace O;--Hs en el complejo de é4cido féormico y
formamida tienen valores de Hc menores que cero en su configuracion de minimo.
Ambos sistemas presentan distancias de enlace de hidrogeno menores que 1.8 A, por
lo que la figura IV.22 sittia a estos complejos en la region de valores negativos de Hc.
Jenkins y Morrison [27] encontraron valores de Hc < 0 en varias fases del hielo. En
muchas de ellas, incluido el hielo ordinario, Th, las distancias H--B son menores que
1.8 A. A esas distancias, para el dimero de agua en fase gas, figura IV.22, también se

obtenian valores negativos de Hc.

128



Variaciin de las fropiedades con la distancia

Superficie Interatomica

La variacion de la distancia H---B tiene también un efecto sobre las cuencas
atomicas definidas por las superficies interatomicas. En la figura IV.23 se muestran las

variaciones que presentan estas superficies para el dimero de acido féormico a medida

que se varia la distancia intermonomérica.
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Figura 1IV.23. Campo del vector gradiente superpuesto con un mapa de contorno de la
densidad electronica para algunas geometrias del dimero de acido férmico. Los circulos
representan las posiciones de los nucleos atomicos, los cuadrados los puntos criticos de enlace
(3, -1), y los triangulos los puntos criticos de anillo (3, +1). Las lineas mas gruesas representan
las superficies interatdmicas.
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Eotudio del enlace de hidrndgens en dimence

Cuando la separacion intermonomérica es menor, el solapamiento entre las
cuencas del H y del O aceptor es mayor, las cuencas del atomo de O y de H se hacen
mas estrechas y las superficies interatdmicas correspondientes a los enlaces de
hidrégeno tienen un aspecto mas curvado. Aln asi, estas superficies son bastantes mas
planas que para el caso de enlaces covalentes, lo que estd de acuerdo con
observaciones anteriores [184, 186]. A medida que se alejan los mondmeros, las
cuencas del H y del O aceptor se ensanchan y las superficies interatdmicas se hacen
mas planas (en la figura la mayor planaridad se manifiesta por un aspecto mas recto en
las lineas que definen estas IAS). El criterio de penetracion deja de cumplirse en
aproximadamente 3.1 A, y a partir de esa distancia no existe una envolvente comiin de
la densidad electronica (de contorno > 0.001 u.a.) para ambos mondémeros, tal como

queda reflejado en la figura.

Propiedades Integradas

En este apartado se analiza la variacion con la distancia del enlace de hidrégeno
del volumen, momento dipolar, carga y energia total de las cuencas atomicas de los
atomos A, H y B, asi como la suma de estas propiedades en las cuencas que componen
los monomeros. En primer lugar, en las figuras [V.24 a IV.26 se muestra la variacion
de estas propiedades para los atomos de hidrégeno responsables del enlace
intermonomérico en los dimeros de fluoruro de hidréogeno, agua y formamida. El
complejo de acido férmico/formamida se trata en el apéndice VI, ya que su analisis es
bastante mas laborioso que para los dimeros anteriores, y aunque resulta interesante no
es imprescindible para poder entender la discusion que sigue. No se muestran los
restantes dimeros ya que no aportan informacién nueva a la proporcionada por los
sistemas analizados. En todos los sistemas, a distancias intermonoméricas muy grandes
las propiedades atomicas tienden al valor que toman en el mondmero aislado. Se ha
analizado primero lo que sucede en los dimeros monoenlazados, ya que tienen mayores

semejanzas entre si.
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Eotudio del enlace de hidrndgens en dimence

Como se aprecia en las figuras V.24 y [V.25, existen algunas diferencias entre
el dimero de fluoruro de hidrogeno y el de agua (las dos conformaciones del
heterodimero agua/metanol tienen un comportamiento similar al del dimero de agua).
A medida que se acercan los mondémeros, el H en ambos dimeros aumenta su carga
positiva (pérdida de carga electronica) de manera mondtona hasta valores proximos a
la distancia de equilibrio. Este aumento es mayor en el dimero de agua, observacion ya
discutida en el capitulo III. Después de la distancia de equilibrio, el &tomo de H del
fluoruro de hidrogeno comienza a disminuir su carga positiva (gana carga electronica),
mientras que para el dimero de agua la carga del H contintia haciéndose mas positiva
monotonamente (ganancia de carga electronica). Si nos fijamos en las escalas de
ambas figuras, la carga del H del (HF), varia mucho menos con la distancia que la del
(H20),. El momento dipolar atoémico sufre un descenso mondtono a medida que
acercamos los mondmeros, algo mas acusado en el dimero de agua, probablemente
debido a la mayor variacion en la carga. La energia total atomica también muestra
claras diferencias en los dos dimeros: mientras que en el (HF), se produce una
desestabilizacion energética a medida que se acercan los mondmeros hasta alcanzar un
maximo un poco antes de la distancia de equilibrio y posteriormente comienza a
estabilizarse, para el (H,O), la desestabilizacion energética del 4&tomo de hidrogeno
contintia después de la geometria de equilibrio. La variacion en la energia vuelve a ser
menos acusada en el (HF), que en el (H,0), de acuerdo con lo ocurrido para la carga y
momento dipolar. La estabilizacion energética del H en el dimero de HF podria sugerir
un hipotético enlace H;—F,, mientras que esta situacion es siempre repulsiva en los
restantes sistemas estudiados. Para el volumen atomico se produce un descenso
mondtono a medida que se acercan los mondmeros. No debe sorprender que el
volumen atoémico del H para el dimero pueda ser mayor que para el monémero, como
se observa a 2.5 A en el (HF), y a 2.7 A en el dimero de agua, si se tiene en cuenta el
modo en que se define el volumen atdmico. Cuando existen superficies interatomicas,
¢éstas delimitan el contorno del atomo siempre y cuando la densidad electronica
encerrada por ellas sea mayor que 0.001 u.a.; en caso contrario es este contorno el que
delimita el recinto de integracion del volumen atomico. A modo de ayuda en la figura
IV.27 se sefialan los limites del volumen atémico para los atomos de H del complejo

de acido formico/formamida.
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Figura IV.27. Campo del vector gradiente superpuesto con un mapa de contorno de la
densidad electrénica para el complejo de acido férmico/formamida a una distancia C---C de 4.7
A. Con color rojo se sefiala los limites del volumen atémico ocupado por un atomo de H en
presencia de enlace de hidrégeno O-H--O (configuracion A-H--B) y con azul, el H del grupo
NH, en ausencia de enlace de hidrogeno (configuracion A-H).

Cuando se forma el dimero, el atomo de H tiene a cada lado dos IAS, una
correspondiente al enlace covalente y otra al enlace de hidrégeno (esta situacion
corresponderia al recinto rojo de la figura IV.27). Estas dos IAS delimitan los limites
de su volumen teniendo en cuenta el valor de la densidad electrénica encerrada. En el
caso del mondmero, solo existe una de estas IAS ya que no hay enlace de hidrégeno,
asi que el contorno 0.001 u.a. delimita gran parte del volumen del atomo (situacion que
se corresponde con el recinto azul de la figura IV.27). Al comenzar a separarse los
monomeros en el dimero, las IAS se alejan y la densidad electronica se esparce,
tomando valores menores que en el mondémero pero que son aiun mayores que el
contorno de 0.001 u.a. por lo que las dos superficies interatdmicas siguen siendo las
responsables de delimitar gran parte del contorno atomico. Por ello, el volumen del
atomo de H en el dimero puede ser mayor que en el mondémero ya que la IAS
correspondiente al enlace de hidrégeno se puede separar mas, respecto al nucleo de
hidrégeno, que lo que esta separado el contorno 0.001 para el mondémero. Cuando los
valores de la densidad electronica de la IAS se hacen menores que 0.001 u.a., entonces
es este contorno de la densidad el que delimita el recinto de integracion de la cuenca,

por lo que a distancias intermonoméricas mayores, el volumen vuelve a decrecer hasta
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Eotudio del enlace de hidrndgens en dimence

aproximarse al del mondmero, como se aprecia claramente para el dimero de HF y
formamida (figuras IV.24 y IV.26), y de una manera menos explicita para el dimero de
agua (figura IV.25). Al ser el volumen del &tomo de H mayor para el dimero que para
el mondmero dejaria de cumplirse el Gltimo criterio de Popelier, sin embargo para la
distancia H--*B donde esto ocurre se cumplen los restantes criterios, por lo que habra
que tomar con cuidado el criterio del volumen cuando se quiera extender a situaciones
de no equilibrio.

En la figura IV.26 se muestra la variacion de las propiedades analizadas con la
distancia para el dimero de formamida. Los hidrogenos responsables de los dos enlaces
son totalmente equivalentes. No se han representado los dos valores (C;C; 3.4y 3.6
A, que corresponde a R(H--O) 1.812 A y 1.588 A, respectivamente) donde la
geometria del sistema se aleja de la planaridad, ya que no siguen el habito general de la
curva. El comportamiento de las propiedades es similar al del dimero de agua asi como
la magnitud de los cambios experimentados, aunque los valores de la carga y la energia
son distintos debido a que el 4&tomo A es ahora un nitrogeno en vez de un oxigeno.
Salvo esta diferencia, las curvas en la figura IV.26 no afiaden nada mas a lo discutido
anteriormente.

En las figuras IV.28 a IV.30 se muestra la variacion de estas propiedades con la
distancia del enlace de hidrogeno para los 4tomos A y B en los sistemas anteriormente
analizados. Este analisis para el complejo de 4cido formico/formamida se expone en el
apéndice VI por las razones anteriormente citadas. Se omiten los restantes sistemas ya
que tienen comportamientos similares a los que aqui se presentan. Al igual que en el
apartado anterior, se analizara primero los sistemas monoenlazados y posteriormente el
bienlazado. En las figuras IV.28 y IV.29 se muestra las propiedades en los dimeros de
fluoruro de hidrégeno y agua donde se observan ciertas similitudes. A distancias
intermonoméricas grandes, los valores de las propiedades atdmicas tienden a las del
monomero aislado, tal como sucedia para los hidrogenos. Para ambos sistemas se
observa un aumento de carga negativa (ganancia de carga) en el &tomo A a medida que
se acercan los monomeros, mas acusada en el dimero de agua. El 4&tomo B gana algo
de carga (aumento de carga negativa) hasta que se alcanza la distancia de equilibrio,
sin embargo después se produce una pérdida de ésta (valores menos negativos), mas
acusada para el dimero de fluoruro de hidrogeno, que se relaciona con la ganancia de
carga (valores mas positivos) observada en el atomo de H en este dimero a distancias

cortas (ver figura [V.24).
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Eotudio del enlace de hidrndgens en dimence

El momento dipolar del &tomo A para ambos dimeros permanece practicamente
inalterado hasta distancias proximas a la de equilibrio, descendiendo después
bruscamente, mientras que para el &tomo B se incrementa, a pesar de que se contrae su
volumen. Para el dimero de agua, a distancias que ya se aproximan a las del enlace
covalente, se produce un cambio de tendencia en estas curvas, relacionado con las
caracteristicas diferentes de la interaccion interatdmica en una situacion covalente. Al
analizar el volumen atoémico se observa que el &tomo A apenas lo varia a medida que
se acercan los mondmeros hasta la distancia de equilibrio, aunque en el dimero de agua
a distancias inferiores a 1.5 A, ya préximas a las del enlace covalente, aumenta. Este
aumento es consecuencia del alargamiento de la distancia A—H (como se aprecia en la
figura I'V.3); en esta region de distancias H---B tan cortas, la IAS que une estos atomos
se separa de ambos y entonces el volumen del dtomo A aumenta. Sin embargo el
atomo B disminuye apreciablemente su volumen y de manera constante debido a la
penetracion que sufre con la nube atomica del H. Por el mismo motivo que sucedia en
el atomo de H, el volumen atémico puede llegar a ser mayor que en el monémero, lo
que se observa a R(H-F) > 2.3 A para F, ya R (H-~-O) > 2.5 A para O, en los dimeros
de HF y agua respectivamente. Es de destacar que a pesar del distinto volumen
atomico del H y de los atomos B (F: 134 u.a., O: 149 u.a., H del (HF),: 17 u.a., y unas
20 u.a. para los hidrogenos del agua y metanol.), la magnitud de su disminucion con la
distancia intermonomérica es muy similar en ambos atomos. La variacion de la energia
atdmica con la distancia es muy pequefia para los a&tomos A y B. Desde la situacion de
los mondémeros separados hasta la distancia de equilibrio, ambos atomos se estabilizan
de manera semejante (estabilizacion que aunque pequefia en magnitud relativa
compensa la desestabilizacion energética del hidrogeno), y a distancias mas cortas del
equilibrio ambas curvas divergen, estabilizdndose fuertemente el 4tomo B y
desestabilizandose el atomo A. Cuando la longitud del enlace H--'B es suficientemente
corta, esta observacion apunta a un hipotético enlace H—B que seria responsable de
este diferente cambio en la energia total atomica de A y B.

El cuadro antes sefialado varia algo cuando se analiza un dimero bienlazado
como el de formamida, figura IV.30. Como se puede apreciar, ambos enlaces de
hidrégeno son absolutamente equivalentes, ya que coinciden todos los valores para los
dos atomos A y B de igual manera que ocurria para los hidrogenos. Al igual que en los
dimeros anteriores, los 4tomos A y B ganan carga a medida que acercamos los

monomeros, siendo la ganancia mayor para el atomo A. Sin embargo, el momento
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dipolar sigue una tendencia contraria a la de los dimeros anteriores, ya que para el
atomo A aumenta al acortarse la distancia, y para el &tomo B disminuye, aunque a
distancias muy cortas parece aumentar de nuevo. El comportamiento del volumen
atdmico es similar a los dimeros anteriores, permaneciendo practicamente constante
para el atomo A y descendiendo para el &tomo B al acercar los mondémeros debido a la
penetraciéon. La energia atdmica del atomo A indica que éste sufre una pequeia
estabilizacion a medida que se acercan los mondmeros hasta la distancia de equilibrio,
como sucedia en los sistemas anteriores, mientras que para los 4tomos B apenas varia
su valor.

Por ultimo, en las figuras IV.31 a IV.34 se muestran las propiedades
anteriormente analizadas para los monémeros que forman los dimeros, sumando sobre
todas los 4tomos de cada mondémero las propiedades atomicas integradas. Se incluye
en esta discusion junto con los sistemas anteriores, el complejo de dacido
formico/formamida. Los cambios de los mondmeros con la distancia H--‘B vienen
determinados practicamente por la variacion de estas propiedades en los atomos A, Hy
B. En las figuras IV.31 y IV.32 se muestran estas variaciones para el dimero de
fluoruro de hidrogeno y agua respectivamente, que por presentar un comportamiento
muy semejante, se analizan juntos. La variacion de la carga con la distancia H--'B esté
en perfecto acuerdo con el concepto de Lewis de 4cido-base. El monémero que actiia
como dador protdnico gana carga electronica (se hace mas negativa) segiin acortamos
la distancia intermonomérica, por lo tanto se comporta como un acido de Lewis y es un
aceptor electronico. Por el contrario, el monémero que actiia como aceptor protdnico
pierde carga eléctrica (se hace mas positivo) comportandose como una base de Lewis,
un dador electronico. Sin embargo, se observa que la transferencia de carga producida
es pequefia: a la distancia de equilibrio es de 0.015 e, para el (HF), y 0.02 e, para el
(H20),. Esta observacion esta de acuerdo con resultados anteriores [29, 83, 184] que
indican que aunque en la formacion del enlace de hidréogeno tiene una gran

importancia la interaccion electrostatica, hay muy poca transferencia de carga.
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Eotudio del enlace de hidrndgens en dimence

El andlisis del momento dipolar presenta una imagen distinta: como regla
general se puede establecer que el momento dipolar del 4cido disminuye a medida que
se acercan los mondmeros, lo que se debe al descenso del momento dipolar del enlace
A—H. Por el contrario, el momento dipolar de la base aumenta a medida que se
acercan los mondémeros (consecuencia del aumento de | en el &tomo B), a pesar de que
a distancias proximas al equilibrio pueda llegar a ser menor que en el mondmero
aislado. El cambio del momento dipolar de la base es, sin embargo, menos acusado que
en el 4cido, ya que en éste varian los momentos dipolares de los &tomos A y H, yen la
base s6lo varia el de B. A distancias ya proximas a las del enlace covalente (= 1 A), la
tendencia se invierte, como se aprecia con nitidez en el dimero de agua y se insinua (en
el cambio de pendiente en la curva del Aplacepior) para el dimero de fluoruro de
hidrégeno. Este cambio en la tendencia es consecuencia de la variacion que se produce
en el L de A y B a distancias cortas (figuras V.28 y 1V.29). Los cambios en el
momento dipolar son mayores en valor relativo que los producidos en la carga
atdmica, aproximadamente el doble para el mondémero dador a la distancia de
equilibrio, lo que refuerza la idea de que en la formacion del enlace de hidrogeno los
efectos asociados a la redistribucion de la carga dentro de los monémeros son mayores
que la transferencia de carga entre ellos.

Al analizar el cambio en el volumen para los mondémeros en los dimeros de
agua y fluoruro de hidrogeno se observa que tanto el dador protonico como el aceptor
disminuyen su volumen a medida que los mondmeros se aproximan. Este
comportamiento es esperado si atendemos al descenso de volumen que se produce en
los 4tomos H y B debido a la penetracion. La variacion de volumen es mayor en la
base que en el 4cido debido al pequefio aumento del volumen atémico de A (figura
IV.28 y IV.29). Cuando se acercan a distancias ya proximas a las del enlace covalente,
el comportamiento del volumen del 4cido varia, aumentando a medida que se
disminuye la distancia, cambio producido por el aumento mas acusado del volumen
del 4tomo A a distancias menores de 1.5 A. Este efecto se aprecia claramente en el
dimero de agua, pero también se insiniia en el (HF), ya que se produce una alteracion
en el habito de la curva a distancias en torno a 1.5 A. No debe sorprender que el
volumen de los mondmeros a distancias intermonoméricas muy grandes sea mayor que
el de los mondémeros aislados, pues como se indico anteriormente, es una consecuencia

de los limites que se establecen para determinar el volumen de la cuenca atémica.
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La variacion de la energia de los mondmeros con la distancia de enlace de
hidrégeno presenta un patron comuin para ambos sistemas. El aceptor protonico
experimenta una fuerte estabilizacion, mucho mas acusada a distancias menores que la
distancia de equilibrio. Por su parte, el dador protonico muestra una pequeia
estabilizacion hasta una distancia proxima a la de equilibrio y después se desestabiliza
fuertemente. Este comportamiento hace pensar en una tendencia hacia la formacion de
un hipotético enlace covalente H—B, que haria que a distancias muy cortas el aceptor
protonico se estabilizara fuertemente y consiguientemente el dador protdnico se
desestabilizara. La suma de las dos curvas de energia de los mondmeros da la variacion
de la energia total del sistema, con el minimo global en la distancia H---B de equilibrio.

En la figura IV.33 se muestra la variacion de las propiedades para los
mondémeros del dimero de formamida. En este caso no se puede hablar de dador y
aceptor ya que al haber un doble enlace de hidrégeno y ser una situacion totalmente
simétrica, ambos monomeros actuan como dadores y aceptores protonicos
simultdneamente. Se ha elegido la distancia Hy--*O, como distancia representativa
H---B, aunque la eleccion de ésta o bien O;---Hs es indiferente debido a la simetria del
sistema (ver figura I'V.8). Debido a esta simetria, los puntos de ambos mondémeros son
practicamente coincidentes en todas las graficas mostradas. La variacion de la carga de
los mondmeros es practicamente nula en todo el intervalo estudiado, lo que era de
esperar si se tiene en cuenta la condicion simultanea de dadores y aceptores de los dos
monomeros iguales. Aparece un descenso en el momento dipolar de ambos
mondmeros al disminuir la distancia H---B, como consecuencia de la disminucion de p
tanto en el atomo de H como en el dtomo B. La variaciéon de la energia de cada
mondémero reproduce el habito general de la curva de potencial del sistema, con la
unica diferencia de que ahora los valores de la energia son la mitad del sistema total.
La variacion del volumen atomico de los mondémeros sigue una tendencia similar a la
de los atomos H y B, disminuyendo al acortar la distancia, con la salvedad de un
pequefio aumento a distancias grandes debido a los distintos limites en la
determinacion del volumen de la cuenca.

Por tltimo, en la figura IV.34 se muestra la variacion de estas propiedades con
la distancia entre los centros de masas de los mondmeros en el complejo de acido
formico y formamida. En este caso no se han representado las propiedades en funcion
de la distancia H--'B ya que ambas distancias no son equivalentes. La variacion de la

carga de los mondmeros sigue un patréon similar al de los sistemas monoenlazados. En

147



Eotudio del enlace de hidrndgens en dimence

este caso el monodmero de acido féormico actlia como 4cido y el de formamida como
base. Al ser el enlace de hidrogeno O;Hs—0O; mas fuerte, determina el
comportamiento general del sistema, por lo que el acido féormico se comporta como
dador protdnico y el de formamida como aceptor, con el enlace N;—H»--O, actuando
en sentido contrario. En todos las propiedades se ven irregularidades al pasar de la
situacion de dos enlaces a uno. En el caso de la carga atomica, cuando acercamos los
monomeros apenas varia la carga en la zona en la que se forma el segundo enlace,
consecuencia del balance entre el descenso experimentado por el dtomo H y el
aumento de A (ver apéndice VI). Una vez formado el segundo enlace de hidrégeno, la
variacion es similar a la que se venia produciendo. Al analizar la variacion del
momento dipolar con la distancia intermonomérica, vemos que cuando uUnicamente
existe un enlace de hidrogeno, ésta cambia de forma similar a los sistemas
monoenlazados, aumentando para el mondmero aceptor (la formamida) al acercarse los
mondmeros, aunque al principio disminuya, como lo hacia en el dimero de HF, y
disminuyendo para el dador, el 4cido formico. Al formarse el doble enlace, el habito de
la curva de la formamida varia disminuyendo el momento dipolar al acortar la
distancia, como sucedia para el dimero de formamida, aunque ahora los puntos
correspondientes a los dos mondmeros no coinciden ya que ambos son distintos.

El volumen de los mondmeros varia de forma similar a la de todos los sistemas
estudiados. En la zona de formacion del segundo enlace de hidrogeno apenas se
observan cambios en el volumen, consecuencia del balance entre la disminucion en el
H y el aumento en el atomo B (ver apéndice VI). La variacion de la energia total de los
monomeros presenta caracteristicas distintas a los casos anteriores: la energia del
aceptor protonico, la formamida, una vez formado el dimero es mayor que la energia
del mondmero aislado. Sin embargo se observan semejanzas con el comportamiento
encontrado en los demds sistemas: el adcido es mas estable en el dimero que en el
monomero aislado, y cerca de la distancia de equilibrio la base comienza a
estabilizarse y el dcido a desestabilizarse, cuando la separacion intermolecular continta

disminuyendo.

148



Capitulo 'V






V. CARACTERISTICAS DEL ENLACE DE
HIDROGENO EN DIMEROS

Basdndonos en los resultados presentados en los capitulos III y IV, a
continuacion se exponen las ideas generales que se han extraido sobre la naturaleza del
enlace de hidrogeno en los sistemas tratados, principalmente debidas al analisis con la
distancia intermonomérica de las propiedades estudiadas (geometrias, frecuencias,
energia de interaccion y propiedades topologicas de la densidad electronica).

Segun sugieren los resultados mostrados en el capitulo III, podemos decir que
el nivel de teoria B3LYP/6-311++G(d,p) es una muy buena eleccion para el estudio de
los dimeros con enlace de hidrogeno. En lineas generales, los resultados mostrados
para las geometrias de equilibrio estdn en excelente acuerdo con los datos
experimentales existentes y con los datos tedricos obtenidos por los métodos mas
precisos disponibles. Este comportamiento garantiza que las propiedades estudiadas en
las estructuras optimizadas a diferentes distancias intermoleculares con esta
metodologia seran de una alta fiabilidad.

Se presenta a continuacién una sintesis de los resultados obtenidos, analizando
en primer lugar las propiedades en el equilibrio, siempre por comparacion con las del
monomero. Posteriormente se analizan las variaciones con la distancia H--B de:
geometrias, caracteristicas topologicas del punto critico del enlace de hidrégeno y las
propiedades integradas en los atomos A, H, B de los dimeros y en los monémeros (se
mantiene la representacion global R—A—H:--B—R' para los atomos involucrados en el

enlace de hidrogeno).

V.I. Analisis de las propiedades en el equilibrio

Como se ha reflejado en los capitulos III y IV, el andlisis de las propiedades de
los atomos y enlaces involucrados en la formacion del enlace de hidrogeno da
abundante informacién sobre la naturaleza de éste. En la tabla V.1 se dan las
variaciones de las distancias de enlace, densidad del BCP y frecuencia de vibracion en
la situacion de equilibrio para los enlaces A—H, B—R' y R—A de todos los dimeros,

respecto a los valores que toman en el mondmero aislado. También se exponen los
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valores de estas propiedades para el enlace H--B y la energia de disociacion del
dimero.

Como se muestra en la tabla y se observo en la figura II1.2, existe una relacion
entre la energia de disociaciéon y la distancia H---B para sistemas de naturaleza
semejante (A—H:--O, siendo A un atomo de oxigeno o de nitrogeno), aumentando la
energia de disociacion a medida que se hace més corta la distancia del enlace de
hidrégeno. Sin embargo el (HF), no se ajusta a esta tendencia y de forma general su
comportamiento para las propiedades analizadas en la tabla V.1 no sigue el patron
marcado por los demads sistemas. La densidad del punto critico se correlaciona con la

distancia del enlace, seglin la relacion: p. =0.19—0.08- R(H--B); no se ha incluido

el dimero de fluoruro de hidrogeno por las razones antes comentadas. Esta relacion
resulta coincidir con la obtenida recientemente por Alkorta y Elguero [190] estudiando
las propiedades de enlaces tipo O—H---N en dimeros de a-amino alcoholes.

La frecuencia correspondiente a la tensiéon H---B en lineas generales es mayor
cuanto mas corto es el enlace de hidrogeno, aunque no es asi en todos los casos: el
dimero de formamida tiene menor frecuencia que la conformacion 2 del metanol/agua,
a pesar de que la distancia H--‘B es menor. La frecuencia de vibracion de un modo
normal es producida por el movimiento de todos los atomos de la molécula y asignar
este movimiento al de so6lo dos o tres 4tomos es claramente una aproximacion. Aunque
en lineas generales las frecuencias de tension asignadas al enlace H-'B (siendo B
atomos de naturaleza semejante) son mayores cuanto menor es la longitud del enlace
de hidrogeno, la distinta contribucién de los restantes atomos al movimiento global de
la molécula hace que esta tendencia no se cumpla de manera exacta para todos los
casos.

A la distancia de equilibrio de los dimeros el descenso en la pc para el enlace
A—H sigue el mismo orden cualitativo que el alargamiento de la distancia de enlace,
con la excepcion de (HF), que presenta un descenso de pc algo mayor que el
experimentado por la conformacion 1 del metanol/agua (-0.0107 u.a. frente a
-0.0096 u.a.) a pesar de su menor alargamiento. Los corrimientos al rojo en la
frecuencia de la tensidon A—H son mayores cuanto mas se alarga este enlace, aunque

existe alguna excepcion por la razon expuesta.
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Eotudio del enlace de hidrndgens en dimence

El enlace B—R' se alarga en menor medida que el A—H al formarse el dimero. Este
alargamiento se relaciona con el descenso en la densidad electronica del BCP, como
sucedia para la distancia A—H. La frecuencia de vibracion correspondiente a la tension
B—R' también disminuye y al igual que en el caso anterior, globalmente se puede decir
que las frecuencias de vibracion se hacen mas bajas cuanto mayor es el alargamiento
del enlace.La disminucion en la distancia R—A al formarse el dimero es mayor en
lineas generales cuanto mas fuerte es el enlace de hidrogeno formado. Este
acortamiento del enlace se relaciona con el aumento de densidad en el BCP, pero en
contra de lo que sucedia con las distancias A—H y B—R', existe alguna excepcion a esa
tendencia general. Como consecuencia del acortamiento de la distancia de enlace, la
frecuencia de tension del enlace R—A aumenta al formarse el dimero, siendo el
aumento mayor para enlaces de hidrégeno mas fuertes.

Ademas de los cambios que al formarse el enlace de hidrogeno experimentan
las frecuencias de vibracion correspondientes a las tensiones (tabla V.1), también se
producen desplazamientos al azul en las flexiones y torsiones de los atomos
involucrados en el enlace. Como ya se indico en el capitulo III, los cambios en las
frecuencias corresponden a:

o Tension A—H.

o Tensiéon B—R'.

o Tension R—A.

o Flexibn R—A—H (en el plano o fuera del plano).

o Modos asemejados a movimientos fuera del plano (torsiones, flexiones,
etc.) que involucren el atomo de H.

o Tension A--'B.

Como tendencia general cabe resumir que estos cambios son mayores cuanto
mas fuerte es el enlace de hidrogeno. Las flexiones y torsiones experimentan
desplazamientos al azul debido a que el enlace de hidrégeno proporciona un nuevo
"anclaje" al atomo de H. Sin embargo, la tendencia general no se manifiesta de forma
tan clara, principalmente debido a que en estos movimientos existe una participacion
relevante de otros dtomos ademas de los directamente relacionados con el enlace de
hidrégeno, por lo que estos modos de vibracion no son tan comparables entre sistemas
distintos. De las frecuencias de vibracion anteriormente analizadas, el principal cambio
se debe a la tension A—H debido a que este enlace es el que modifica su longitud en

mayor medida. Sin embargo tal como se ha mostrado en esta tesis, las torsiones y

154



flexiones fuera del plano sufren una variacion mucho mads acusada, llegando a doblar
el valor de la frecuencia del dimero a la del mondmero. Cuando existen estos
movimientos de vibracion, son una huella inconfundible de la formacion del enlace de
hidrogeno.

Los cambios comentados hasta ahora son coherentes con una interpretacion en
términos de que la formacion del enlace de hidrogeno involucra una redistribucion de
la densidad electronica del sistema. Esta redistribucion es consecuencia de una
polarizacién mutua del dador y aceptor proténico. En la figura V.1 se muestra una

representacion cualitativa de esta polarizacion.

{ouSPAVAN
Roviawav.

Figura V.1. Representacion cualitativa de la polarizacion del dador protonico al aceptor al
formarse el enlace de hidrégeno en el dimero de agua. En la figura superior aparece la
envolvente de la densidad de carga 0.001 u.a. para ambas moléculas de agua cuando no
existe interaccion. En la figura inferior se representa la deformacion que experimenta la
envolvente al producirse la interaccion.

Este proceso trae consigo un descenso de p en los enlaces A—H y B—R',
consecuencia de la polarizacion sufrida y para el enlace B—R' debido también a la

pequefia transferencia de carga del mondmero aceptor protonico al dador (ver capitulo
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Eotudio del enlace de hidrndgens en dimence

IV). Ademas como consecuencia de este proceso se produce un aumento de la
densidad en el enlace R—A. Esta redistribucion de p origina un aumento de la longitud
de enlace A—H y B—R', y un acortamiento para R—A, que trae consigo un
desplazamiento al rojo en las frecuencias de tension de los primeros enlaces y al azul
del ultimo. La mayor variacion en la densidad electrdnica se produce en el enlace A—H
y por consiguiente los cambios en la distancia de enlace y frecuencias son mayores ahi.
Los modos normales de vibracion asemejados a las flexiones R—A—H y movimientos
fuera del plano que involucren al 4&tomo de H (torsiones, flexiones fuera del plano, etc.)
experimentan desplazamientos al azul, pudiendo llegar en el caso de las torsiones, a
doblar el valor que tenian en el mondémero, como en el caso de la conformacion 1 del

1 1 .
en el dimero, en

metanol/agua, que pasa de 303 cm™ en el monémero a 701 cm’
acuerdo con los datos experimentales (ver tabla II1.4). Como tendencia general, los
mayores cambios en la densidad electronica, y por consiguiente en las geometrias y
frecuencias, se producen para los enlaces de hidrogeno mas fuertes (dimero de 4cido
formico y enlace O;-Hs en el complejo de acido foérmico/formamida). Las
propiedades de los restantes enlaces y dtomos que no participan directamente en el

enlace de hidrogeno no presentan ninguna variacion relevante al formarse el dimero.

V.2. Variacion con la distancia H- - -B de las longitudes de los
enlaces involucrados en la formacion del enlace de hidrogeno

El estudio de la variacion de las propiedades con la distancia H:--B constituye la
parte esencial de este trabajo. En primer lugar analizamos los cambios en la longitud
de los enlaces A—H, B—R' y R—A de los mondémeros a medida que se aproximan para
formar el dimero. En la figura V.2 se muestran estos cambios para todos los sistemas
analizados. Como puede apreciarse en la figura, las variaciones en las longitudes de los
enlaces A—H y R—A son mayores que para B—R' (la escala de éste es
aproximadamente la mitad que los anteriores), siendo en lineas generales mas acusadas

estas variaciones cuanto menor es la distancia intermonomérica.
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Figura V.2. Variacion de las distancias de enlace A—H, B—R' y R—A al formarse el dimero en
funcion de la distancia del enlace de hidrégeno para todos los sistemas estudiados. La
distancia de equilibrio de los sistemas se encuentra entre 1.67 y 1.94 A. Para todas las figuras
de este capitulo, la indicacion HCOOH-H,NCOH corresponde al enlace O¢---Hy, y H,NCOOH-
HCOONH al enlace H,'--O, del complejo de acido férmico/formamida.
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Eotudio del enlace de hidrndgens en dimence

A una distancia H--‘B dada, las diferencias en las distancias A—H que aparecen en
estos sistemas son menores que para los otros enlaces y se agrupan en el intervalo
mostrado por la zona sombreada de la figura V.2. Este intervalo es indicativo de que si
bien el alargamiento del enlace A—H en funcion de la distancia H---B depende de la
naturaleza del sistema, esta dependencia no es tan critica como en B—R' y R—A,
existiendo un patrén comin de comportamiento para cualquier enlace de hidrogeno,
por el que se podria estimar el alargamiento que experimenta el enlace A—H
conociendo la distancia H--*B.

A una distancia H---B dada, el alargamiento del enlace A—H es mayor para los
sistemas con menor distancia del enlace de hidrogeno en el equilibrio (dimero de acido
formico y O;--Hs—O;3 en el complejo formamida/acido férmico). Este patron no se
sigue fielmente al analizar el cambio en las distancias B—R' y A—R, aunque
globalmente se ha encontrado que a una distancia dada H--B, se produce un mayor
cambio en las longitudes de los enlaces B—R' y A—R cuando mayor es la energia de
disociacion del dimero. En las tres graficas representadas en la figura V.2 se observa
una irregularidad alrededor de 2 A en el habito de la curva correspondiente al enlace
O;---H4—03 del complejo de 4cido féormico/formamida (sistema HCOOH-H,NCHO),
correspondiente a la ruptura del otro enlace de hidrogeno del complejo.

Si se analiza lo que le sucede al dimero de agua y a las dos conformaciones del
complejo metanol/agua, sistemas de caracteristicas muy semejantes, se observa que los
alargamientos de los enlaces A—H y B—R' a una distancia H---B dada crecen con la
energia de disociacion de los dimeros (tabla V.1). Como distancia B—R' para la
conformacion 2 del sistema metanol/agua se ha escogido el enlace O—H. La distancia
R—A para la conformacion 2 y el dimero de agua experimentan aproximadamente la
misma variacion, pero ésta es mucho mas acusada para la conformacion 1, donde el
enlace O—C tiene una naturaleza muy distinta.

Ademas de las variaciones en la longitud de los enlaces, en el capitulo III se
analiz6 la variacion de la geometria global del dimero en funcion de la distancia del
enlace de hidrogeno. Se observo que estas variaciones eran muy pequefias al pasar de
distancias de enlace muy alejadas hasta la distancia de equilibrio (ver capitulo IV). En
los sistemas donde eran mayores, los angulos o y B cambian tan s6lo unos pocos
grados, excepto en el dimero de fluoruro de hidrogeno en los que estos cambios son
mas grandes debido a la mayor importancia de la componente cuadrupolar. A

distancias intermonoméricas grandes la disposicion geométrica de los mondmeros
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viene dada fundamentalmente por los efectos electrostaticos. Como se vio en la figura
IV.15 a distancias de aproximadamente 1.5 A mayores que la de equilibrio, la energia
electrostatica constituye practicamente toda la energia de interaccion del sistema. Pero
a pesar de la importancia de los efectos electrostaticos y en contra de las afirmaciones
de algunos autores [191], su Unica consideracion llevaria a estructuras de equilibrio
incorrectas, ya que a medida que la distancia H---B disminuye hacia el equilibrio, los
efectos no electrostaticos toman una importancia creciente, ademas de la electrostatica.
Por ejemplo, un célculo puramente electrostatico a través de multipolos distribuidos
hasta quinto orden a una distancia H--'F fija (se ha elegido la distancia de equilibrio en
el dimero, 1.831 A), predice para el (HF), como configuracion mas estable las dos
moléculas de HF situadas de modo antiparalelo, en contra de la evidencia experimental

y de los célculos quimico cuénticos (ver figura V.3).

1.831 A
1831 A 1.831 A
Ece = - 10.83 Kcal/mol Eecle = - 1.49 Kcal/mol

Figura V.3. Representacion de dos conformaciones del dimero de HF a una distancia H---F
fija de 1.831 A. En color amarillo se representan los atomos de fltior y en azul los hidrégenos.
Eee €s la energia electrostatica calculada a través de multipolos hasta quinto orden
distribuidos en las posiciones de los nucleos atémicos.

V.3. Variaciéon con la distancia H- - - B de las propiedades en
el punto critico del enlace de hidrogeno.

Densidad electronica

La densidad en el punto critico es una propiedad importante a la hora de

estudiar la interaccion de enlace de hidrogeno. En la figura V.4 se muestra la variacion
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Eotudio del enlace de hidrndgens en dimence

de la densidad electronica en el punto critico del enlace de hidrégeno en funcion de la
distancia H---B para todos los sistemas estudiados.

Todos los dimeros tienen un comportamiento practicamente igual, con la
excepcion del (HF), y el enlace O;--Hs del complejo de 4cido férmico/formamida
(sistema HCOOH-H,NCOH en la figura). En el enlace O;--Hs del complejo
formico/formamida, cuando existen los dos enlaces de hidrogeno (distancias menores
de 2 A), el comportamiento es semejante al de los otros dimeros, pero al romperse el
otro enlace de hidrogeno, sufre un descenso de la densidad en el BCP y su
comportamiento se aleja de la tonica general. El resto de los sistemas presentan un
comportamiento practicamente indistinguible por lo que las curvas aparecen
superpuestas en la grafica. Podemos concluir que en sistemas en los que los atomos A
y B tienen naturalezas semejantes (son oxigenos o nitrégenos) y salvo la irregularidad
del enlace O;*Hs del complejo de acido férmico/formamida, la densidad del punto
critico del enlace de hidrogeno a una distancia dada es esencialmente la misma para

cualquier enlace de hidrogeno.

0,25
—— (HF),
0,20 — (H,0),
Metanol + H,0 (C1)
Metanol + H,0 (C2)
(HCOOH),
0,15 — (H,NCOH),
. HCOOH-H,NCOH
© —— H,NCOH-HCOOH
S
~~
QO 0,10 —
0,05
0,00 T T T I T T T T ¥ T T I T 1
1,0 1,5 2,0 2,5 3,0 3,5 4,0 4,5

RH-B/A

Figura V.4. Variacion de la densidad electronica en el BCP del enlace de hidrogeno en
funcién de la distancia H---B para todos los sistemas estudiados. La zona sombreada
corresponde a la region donde se encuentran las distancias de equilibrio de los sistemas.
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Laplaciana de la densidad electronica

El andlisis de la laplaciana en el punto critico revela una informacion valiosa
que complementa la suministrada por la propia p. En la figura V.5 se muestra la
variacion de la laplaciana en el BCP del enlace de hidrégeno en funcion de la distancia

H---B para todos los dimeros estudiados.

0,3 1
0,2 1
0,1 1 N
1 TSee
. 0,0 G
s 1]
2 014
< 1 —— (HF),
> 0.2 — (H,0),
1 Metanol + H,0 (C1)
-0,3 Metanol + H,0 (C2)
| (HCOOH),
04- —v— (H,NCOH),
| HCOOH-H,NCOH
05- —o— H,NCOH-HCOOH
' I ! I ' I ' I ' I ' I ' 1
1,0 1,5 2,0 2,5 3,0 3,5 4,0 4.5
RH-B/A

Figura V.5. Variacién de la laplaciana de la densidad electronica en el BCP del enlace de
hidrogeno en funcién de la distancia H-‘B para todos los sistemas estudiados. La zona
sombreada corresponde a la regién donde se encuentran las distancias de equilibrio de los
sistemas.

Como se observa, el valor de la laplaciana presenta un héabito similar en todos
los enlaces de hidrogeno, aunque con mayores diferencias que la densidad electrdnica.
El dimero de agua y las dos conformaciones del complejo metanol/agua tienen el
mismo valor de la laplaciana a una distancia dada, aunque en este complejo s6lo se han
optimizados geometrias acercando los mondmeros hasta 1.6 A. Al igual que lo
observado para pc, el valor de la laplaciana en el (HF), a una distancia fija H-'B es
distinto que para el dimero de agua. Aunque no se ha optimizado la geometria a
distancias H---B menores de 1.5 A para los dimeros bienlazados, los valores de la
laplaciana a una distancia H--B dada son distintos a los dimeros anteriores. El dimero

de 4cido férmico y su enlace andlogo en el complejo formico/formamida (O;---Hya)
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Eotudio del enlace de hidrndgens en dimence

presentan los mismos valores para la laplaciana, aunque distintos que los obtenidos
para los restantes dimeros. EI mismo comportamiento se ve también para el dimero de
formamida y su enlace analogo en el complejo formico/formamida (Hz--O;), con
valores de la laplaciana en ambos enlaces también distintos a los de los dimeros
anteriores. Las mayores diferencias entre los comportamientos de Vo respecto a los
de pc se deben a que la derivada segunda resalta los cambios de la funcion,
amplificandose las diferencias entre los distintos dimeros. Aunque no se ha podido
calcular el valor de la laplaciana a distancias menores que 1.5 A para los sistemas
bienlazados, es de esperar que todos ellos sigan un comportamiento general como el
dado para el dimero de agua, tomando valores positivos a distancias H--B grandes
hasta alcanzar un maximo en torno a 1.4 o 1.3 A, para posteriormente disminuir su
valor a medida que acercamos los mondmeros, pasando por cero en torno a 1.2 o 1.1
A, y después toma valores negativos con distancias intermonoméricas decrecientes. A
medida que los mondmeros se aproximan, la distancia del enlace de hidrogeno se
acerca a los valores caracteristicos de un enlace covalente. Para el dimero de agua y
fluoruro de hidrogeno, los dos sistemas para los que se han obtenido geometrias
optimizadas a distancias intermonoméricas mas cortas, la longitud de los enlaces
covalentes H—O y H—F es respectivamente 0.962 y 0.922 A. A esas distancias, los
valores de la densidad y de la laplaciana en el BCP son: po—u = 0.3664 u.a., V> po_y =
-2.492 u.a., pr_n = 0.3693 w.a., Vpr—y = -2.799 u.a. Haca valores de este orden de
magnitud parecen tender las curvas de las figuras V.4 y V.5, como se discute mas
abajo a proposito de la tabla V.2. En los restantes sistemas no se han acercado los
monomeros tanto, pero debido a que presentan un habito similar, es razonable esperar
un comportamiento parecido. Por otra parte y como se vio en el capitulo IV, al
aproximarse los monomeros, el BCP del enlace de hidrogeno se sitiia mas cercano al
atomo de hidrogeno que al dtomo B. Para el (H,0O), a una distancia H--'B tan corta
como 1.1 A, el BCP se sitia a un 21.6 % de la distancia total H---B medida desde el
atomo de H. Para el enlace covalente H—O en la molécula de agua aislada, el BCP se
sitia a un 20.7 %, valor muy préximo y s6lo ligeramente menor porque la distancia
H—O es mas corta, 0.962 A. A modo exploratorio realizamos un calculo de estas
propiedades junto con la densidad de energia total, para el dimero de agua a una
distancia H-B de 0.962 A, igual a la distancia del enlace covalente en el monémero de

agua aislada, obteniéndose los resultados de la tabla V.2.
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Tabla V.2. Valores de la densidad electrénica, laplaciana, localizacion del BCP y densidad de
energia total del enlace de hidrogeno para una distancia H---B de 0.962 A en el dimero de
agua. Se incluye los valores de estas magnitudes para el enlace H—O del mondmero aislado.
La localizacion del BCP se determina como un porcentaje de la distancia total del enlace
medida desde el atomo de H. Todos los valores se dan en u.a.

Pc Vzpc %Ru Hc
BCP H-**Odimero 0.3208 -1.993 17.3 -0.6369
BCP H—Omonémero 0.3664 -2.492 20.7 -0.6982

Los valores de estas magnitudes para el enlace de hidrégeno H---O estdn muy
proximos a los que toman en el enlace covalente, aunque no son los mismos, ya que al
no ser el mismo sistema la densidad electronica es distinta. Para un hipotético enlace
de hidrogeno a esta distancia o algo superior, los valores de la densidad electrdnica,
laplaciana y localizacion del BCP serian tipicos de enlaces covalentes. Teniendo en
cuenta estos valores y viendo la suavidad que presentan las curvas en las figuras V.4 y
V.5, se puede pensar que existe una transito continuo entre las caracteristicas de una
densidad electronica para una interaccion de van der Waals (distancias
intermonoméricas grandes) y las dadas para un enlace covalente (longitud menor) o al
revés, con el enlace de hidrogeno mostrando propiedades intermedias de modo que las
mayores semejanzas a uno u otro de los extremos dependeria Unicamente de la

distancia H---B.

Penetracion mutua de los atomos Hy B

Como se discutio en el capitulo III, el &tomo de H penetra mas en términos
relativos (disminuye mas su radio de enlace) que el 4&tomo B (tabla III.7). Ademas en
sistemas con distancias de equilibrio H---B cortas, la densidad del BCP en el dimero es
algo mayor que la suma de densidades de los mondmeros aislados en la posicion que
ocupan en el dimero. Este hecho es consecuencia de la aportacion extra de densidad en
este punto al formarse el enlace de hidrégeno, lo que constituye un indicio de un
mayor caracter covalente de los enlaces de hidrogeno mas fuertes. La variacion de la

penetracion total, Ar, + Ar, =Ar,,,.,,, con la distancia H---B para todos los sistemas

estudiados se muestra en la figura V.6. En todos los casos la penetracion total varia con
la distancia del enlace de hidrégeno de forma lineal y con aproximadamente la misma
pendiente (-1). Excepto el (HF),, todos los sistemas presentan aproximadamente los
mismos valores de penetracion a una distancia fija. En los enlaces A—H: ‘B en los que

Ay B son atomos de O 6 N, la penetracion mutua de H y B se describe por la recta
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Aty =3.053=R,,_, (A). Para el dimero de fluoruro de hidrégeno la penetracion a

una distancia dada es menor, por lo que la recta tiene una ordenada en el origen mas

pequefia: Ar,,,, =2.811-R,, , (A).

2,4 —
20- —— (HF),
J —(H,0),
16 4 Metanol + H,0 (C1)
i Metanol + H,0 (C2)
1,2 1 (HCOOH),
4 — (H,NCOH),
0,8 HCOOH-H,NCOH
- 4 — H,NCOH-HCOOH
<L 0,44
= 4
<1 0,0 4
-0,4
-0,8
-1,2
-1,6
T T y T T T T T T T T T T 1
1,0 1,5 2,0 2,5 3,0 3,5 4,0 4,5

R H-B (A)

Figura V.6. Variacion con la distancia del enlace de hidrégeno de la suma de la penetracion
mutua de los atomos H y B en todos los sistemas estudiados. La zona sombreada
corresponde a la region donde se encuentran las distancias de equilibrio de los sistemas.

De acuerdo a las dos rectas, la penetracion total de los 4&tomos H y B se hace
cero a un valor de Ry..3 de 2.811 A para el (HF),, y 3.053 A para el resto de los
sistemas. Tal como se discutid en el capitulo IV, a esas distancias la densidad del
punto critico es tan s6lo de 0.002 u.a. y practicamente toda la energia de interaccion es
puramente electrostatica. Esas distancias H:-B son un buen punto de corte para
considerar la validez del punto critico, ya que aunque éste se encuentra incluso a
distancias mucho mayores, los bajos valores de pc hacen que el CP no sea
significativo. Podemos concluir que para una distancia H--B de 3 A (2.8 A para el
dimero de HF) ya no se cumple el criterio de penetracion, la energia de interaccion es
puramente electrostatica y a partir de esa distancia el punto critico deja de tener sentido

para caracterizar la interaccion como un enlace de hidrégeno.
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Si examinamos la topologia de las superficies interatomicas a diferentes
distancias, tal como se mostrd en el capitulo IV, se observa que a distancias H-B
cortas (menores de 1.5 A), la IAS correspondiente al enlace de hidrogeno presenta un
aspecto mas curvado, propio de interacciones covalentes, mientras que a la distancia de
equilibrio y mayores, tiene un aspecto plano, de acuerdo con resultados anteriores
[184, 185]. Por otra parte, en una representacion como la de la figura IV.23 se puede
observar como a medida que disminuye la distancia H---B, las cuencas de los atomos H
y B se hacen mas estrechas y los contornos de densidad electronica interpenetran mas.
Las cuencas de los restantes 4&tomos que constituyen la molécula, incluido el &tomo A,

permanecen practicamente inalteradas.

Densidad de energia total

Recordemos que la densidad de energia total en un punto critico de enlace, Hc,

) . o1
(ecuacion II1.1) muestra valores negativos para enlaces covalentes y si sz p>0 se

considera que el cardcter covalente es tan s6lo parcial [26, 27]. En la figura V.7 se
muestra la variacion de la densidad de energia total en el BCP del enlace de hidrogeno
en funcion de la distancia H--B.

Las variaciones de Hc que se dan en todos los sistemas excepto en el dimero de
HF son muy similares, tanto en el habito de la curva como en los valores que toman.
Entre 1.75 y 1.85 A todos los dimeros, excepto el de HF que lo hace alrededor de 1.6
A, toman valores negativos de Hc. Sistemas con enlaces de hidrogeno a estas
distancias pueden presentar caracteristicas parcialmente covalente como los resultados
encontrados para varias fases del hielo [27] a los que hemos hecho referencia
repetidamente antes. En la grafica interior se aprecia como a distancias H---B muy
cortas, Hc tiende a valores tipicos del enlace covalente. Para el dimero de agua se
muestra en la tabla V.2. el valor de H¢ a una distancia H---B de 0.962 A, que es igual a
la del enlace covalente H—O en el monomero aislado. El resultado, por debajo de -0.6
u.a., es similar tanto en el mondmero como en el dimero, si bien la diferente densidad
electronica en ambos sistemas hace que H¢ no sea la misma. En la gréfica interior de la

figura V.7 se observa como en un intervalo mas amplio de distancias, las diferencias
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entre las densidades de energia total de los sistemas son pequefas y bastante menores

que las mostradas por la laplaciana, debido a que %Vz p=H_+ G, (ver apartado 1.2).

— (HF),
— (H,0),
Metanol + H,0 (C1)
— Metanol + H,0 (C2)
(HCOOH),
— (H,NCOH),
HCOOH-H,NCOH
—— H,NCOH-HCOOH

H. (u.a.)

25 30 35 40 45
RH-B/A

T T T

T T T T T T 1
2,2 2,4 2,6 2,8 3,0 3,2

RH-B/A

Figura V.7. Variacion de la densidad de energia total en el BCP del enlace de hidrogeno en
funcién de la distancia H---B para todos los sistemas estudiados. En la gréfica interior se
muestra esta misma variacién para un intervalo mas amplio de distancias H---B. La zona
sombreada corresponde a la region donde se encuentran las distancias de equilibrio de los
sistemas.

Clasificacion del enlace de hidrogeno segun la topologia del punto

critico

Los resultados expuestos hasta ahora muestran que las propiedades topologicas
del punto critico siguen un comportamiento general en funcion de la distancia H--B,
independientemente de la naturaleza del sistema. A una distancia intermonomérica
dada existe un acuerdo cualitativo y a menudo también cuantitativo en el valor de estas
propiedades para sistemas de naturaleza semejante. Estos valores varian de una manera
continua entre los que se dan en interacciones tipo van der Waals y los caracteristicos
de enlaces covalentes. Dependiendo de la distancia H--B de equilibrio, el sistema

tendrd mayores semejanzas con uno u otro de estos extremos. Basandonos en los
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distintos valores de la laplaciana, densidad de energia total y penetracion que muestran
los sistemas estudiados, se puede proponer la siguiente clasificacion del enlace de
hidrégeno en las diferentes regiones intermoleculares (las distancias H--‘B propuestas
como limites de los intervalos son aproximadas, pudiendo existir pequefas variaciones
de unos sistemas a otros):

- Para distancias H--'B mayores de aproximadamente 3 A no se puede hablar
de enlace de hidrogeno. Por encima de esa distancia los 4tomos H y B no se
interpenetran, el BCP tiene una densidad electronica menor que 0.002 u.a. y la energia
electrostatica es la Uinica componente de la interaccion. Se puede decir asi que la
interaccion es una mera atraccion electrostatica.

- En el intervalo de 3 A a 2 A el enlace de hidrogeno tiene un caracter débil. A
la distancia H--B de aproximadamente 2 A la Hc toma su valor positivo maximo, y en
este intervalo la laplaciana tiene valores positivos y bajos.

- Entre 2 y 1.75 A el enlace de hidrégeno tiene un caracter moderado. A partir
de aproximadamente 1.75 A la densidad de energia total pasa a tomar valores
negativos. En este intervalo la laplaciana en el BCP del enlace de hidrogeno tiene
valores positivos pero mas altos que para los enlaces de hidrogenos débiles.

- Entre 1.75 y 1.4 A el enlace de hidrogeno tiene un caricter fuerte. En 1.4 A la
laplaciana en el BCP alcanza su valor positivo maximo, la densidad de energia total
toma valores negativos y por consiguiente estos enlaces presentaran un cierto caracter
covalente parcial.

- A distancias menores que 1.4 A el enlace de hidrégeno formado es muy
fuerte, y tendré caracteristicas propias de enlaces covalentes, pudiendo llegar a tomar
valores de la laplaciana negativos a distancias menores de 1.2 A. En estos enlaces de
hidroégeno los valores de Hc seran fuertemente negativos.

A medida que la distancia del enlace de hidrégeno se hace mas pequena, el
punto critico del enlace se desplaza hacia posiciones mas cercanas al 4tomo de H y la
IAS se vuelve mas curva, caracteristicas ambas de enlaces covalentes. La clasificacion
propuesta guarda relacion con la presentada en el capitulo II (tabla II.1), siendo los
intervalos de clasificacion muy semejantes, solo que en esta ocasion el grupo de
enlaces moderados se ha dividido en moderados y fuertes, pasando los enlaces de
hidrégeno fuertes a considerarse ahora como muy fuertes. La clasificacion aqui
introducida se puede considerar mds estricta puesto que los intervalos propuestos estan

basados en propiedades de la densidad electronica que tienen un patréon comuin de
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comportamiento para todos los dimeros. Aunque la clasificacion presentada esté
basada en el estudio de siete enlaces de hidrogeno, parece razonable pensar que se
pudiera extender a otros sistemas y que su validez fuera mas general, siempre y cuando

la naturaleza de los 4&tomos A y B sea comparable a los estudiados.

V.4. Variacion con la distancia H- - - B de las propiedades

integradas

El calculo de las propiedades integradas en las cuencas atomicas definidas por
la teoria AIM requiere un considerable tiempo computacional. Un analisis de la
variacion de estas propiedades con la distancia H---B es una tarea tan costosa que no se
ha llevado a acabo sistematicamente antes, mas que para las estructuras de equilibrio
de los dimeros unidos por enlaces de hidrogeno. Una de las principales aportaciones de
esta tesis es la determinacion de informacion de interés para caracterizar el enlace de
hidrogeno, obtenida a partir del estudio de la variacion con la distancia
intermonomérica de estas propiedades integradas.

Tal como se analiz6 en el capitulo 111, los criterios de Popelier basados en las
propiedades integradas en la cuenca del hidrégeno se cumplen para todos los sistemas
estudiados. Estos criterios establecen que al formarse en enlace de hidrégeno, H pierde
carga electronica (aumenta su valor positivo), descienden su momento dipolar y su
volumen, y experimenta una desestabilizacion energética. En el capitulo IV se
comprobo que estos cambios en las propiedades son mas acusados cuanto menor es la
distancia H-"B y por lo tanto, mayor es la fuerza del enlace de hidrogeno (figuras
IV.27-29). Unicamente constituye una excepcion el dimero de HF, que como ya se ha
visto a lo largo de toda la tesis presenta ciertas peculiaridades. Para el (HF), a
distancias cortas, la carga del H puede aumentar (disminuye su valor positivo) y su
energia se hace mas negativa al disminuir la distancia H---B (figura IV.27).

En esta tesis se ha extendido el andlisis de la propiedades integradas a los
atomos A y B. El estudio de la carga atdmica revela que a la distancia de equilibrio
ambos atomos ganan carga, aunque B lo hace en menor medida (tabla II1.9). La
ganancia de carga para el &tomo A es mayor cuanto menor es la distancia H--'B. La
variacion del momento dipolar en estos 4&tomos no tiene una tendencia clara, aunque

normalmente los cambios son més acusados en A. El volumen del atomo B disminuye
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al acercar los mondmeros, debido a la penetracion y lo hace de mayor manera cuanto
menor es la distancia H--B, en cambio el volumen del atomo A apenas varia. La
energia del 4&tomo A en la distancia de equilibrio siempre es menor que en el
monémero. A distancias menores de 1.5 A el dtomo B experimenta una fuerte
estabilizacion y A se desestabiliza, lo que hace suponer la formacion de un hipotético
enlace H—B (figuras 1V.28-30).

Si se analizan las propiedades integradas sumadas para todos los 4tomos de
cada mondmero, se observa que el mondmero que actiia como dador protdnico siempre
gana carga negativa (figuras IV.31-34) y el que actiia como aceptor la pierde (aumenta
su carga positiva), en perfecto acuerdo con la definicion de Lewis de acido-base que
puede aplicarse al proceso de formacion del enlace de hidrogeno. Aunque la
transferencia de carga es mayor cuanto menor es la distancia H--'B, en general es muy
pequena. El momento dipolar del dador protonico disminuye como consecuencia de la
disminucion del momento en el enlace A—H, y el del aceptor protonico tiende a
aumentar a medida que disminuye la distancia H---B. La magnitud de los cambios en el
momento dipolar es mayor que en la carga (aproximadamente el doble), lo que hace
pensar que en el enlace de hidrogeno se produce principalmente una redistribucion mas
que una transferencia de carga. El volumen de los dos monémeros disminuye en la
interaccion debido a la mutua interpenetracion de los 4&tomos H y B. Sin embargo el
volumen del aceptor disminuye mas que el del dador, ya que el volumen del 4&tomo A
experimenta un ligero incremento al acercar los mondmeros. A medida que se
aproximan en el espacio, el dador y el aceptor se estabilizan hasta la distancia de
equilibrio (con la excepcion del complejo de 4cido férmico/formamida) y a distancias
mas cortas, se produce una fuerte desestabilizacion del dador proténico y una
estabilizacion del aceptor, lo que refuerza la idea de un proceso encaminado a la
formacion de un hipotético enlace H—B.

Cuando no hay dador ni aceptor netos, como sucede en los homodimeros de
formamida y 4cido formico, no hay transferencia de carga de una molécula a otra, el
momento dipolar y el volumen disminuyen, y la energia total de cada mondémero
reproduce el comportamiento de la curva de potencial del dimero. Las propiedades
monoméricas en estos casos son la mitad del valor de la propiedad en el dimero. En
sistemas con mas de un enlace de hidrogeno y que no sean equivalentes (complejo
acido férmico/formamida), al separar los mondmeros se produce primero la ruptura del

enlace mas débil, y por lo tanto las propiedades del otro enlace de hidrogeno sufren
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ciertas variaciones asociadas al acortamiento que se produce en el enlace de hidrogeno
que permanece.

Después del andlisis de la variacion de las propiedades del enlace de hidrégeno
con la distancia intermonomérica, podemos establecer una lista de propiedades que se
dan en los enlaces de hidrégeno estudiados. Las cuatro primeras propiedades de la
siguiente lista, junto con las que hacen referencia s6lo al &tomo de hidrégeno, son las
consideradas en los criterios de Popelier, aunque con alguna matizacion para englobar
los enlaces de hidrogeno aqui estudiados. El resto de propiedades proporcionan
extensiones de estos criterios a los &tomos A y B, y a los mondémeros:

1.- Topologia consistente para cada enlace de hidrogeno (que exista un CP, BP y
IAS).

2.- Un valor de p en el BCP en torno a un orden de magnitud menor que para un
enlace covalente, y superior a 0.002 u.a. Aunque para enlaces de hidrégeno
considerados como muy fuertes dentro de la clasificacion anteriormente
introducida, el valor de p puede ser comparable a los de enlaces covalentes.

3.- Un valor de V?p en el BCP positivo y en caso de enlaces muy fuertes el valor
de V*p puede llegar a ser incluso negativo.

4.- Penetracion mutua del hidrogeno y el &tomo aceptor, B.

5.- Pérdida de carga del atomo de H.

6.- Ganancia de carga del 4&tomo A y habitualmente de B.

7.- Transferencia de carga desde el mondémero aceptor protonico al dador.

8.- Descenso del momento dipolar del &tomo de H.

9.- Disminucion del momento dipolar del dador protonico.

10.- Disminucion del volumen del atomo de H.

11.- Disminucion de volumen del 4&tomo aceptor B.

12.- Disminucion de volumen total de los mondémeros, mas acusada en el
monomero aceptor de hidrogeno.

13.- Desestabilizacion energética del atomo de H.

14.- Estabilizacion energética del atomo A 6 B que compensa la desestabilizacion
del hidrogeno (estabilizacion global de la molécula).

Las propiedades relacionadas con el volumen atémico (10-12) son validas
inicamente a distancias H---B menores de 2.5 A ya que a distancias mayores se pueden
presentar situaciones distintas a las dadas y no cumplirse esa disminucion debido a la

eleccion de los limites de las cuencas atdmicas (ver capitulo IV). Estas propiedades del
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enlace de hidrogeno son extensibles a situaciones de no equilibrio, con la salvedad de
la ultima, debido a que a distancias menores que la de equilibrio el dimero se
desestabliza, ya que el mondémero dador protonico se desestabiliza fuertemente frente a
la estabilizacion del aceptor (consecuencia de la desestabilizacion de A y la
estabilizacion de B).

Estas propiedades se cumplen para todos los dimeros aqui analizados, aunque
debido al caracter general del comportamiento con la distancia observado en el enlace
de hidrogeno, es de esperar que sean validas para otros sistemas. Sin embargo, es
evidente que para comprobar la validez de esta afirmacion se necesitan mas estudios,

particularmente en sistemas con enlaces de hidrogeno no convencionales.
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CONCLUSIONES

A continuacion se resumen las conclusiones mas relevantes, estructuradas en

funcidn de distintos intervalos de distancias H---B estudiados.

A largas distancias entre mondmeros, la ligera interaccion atractiva entre ellos

es Unicamente electrostatica y no se observa sefial alguna de deformacion de densidad

electronica.

Cuando los mondmeros se aproximan, desde una distancia de 1.5 A mayor que

la de equilibrio hasta ésta, para formar el enlace de hidrogeno R—A—H---B—R/, la
interaccion revela lo siguiente:

La distancia B—R’ aumenta mondtonamente mientras que la R—A disminuye y
la. A—H aumenta. Los cambios de estos dos enlaces del dador protonico son mas
acusados que la variacion de B—R’ en el aceptor y ademas aumentan notoriamente en
las proximidades del equilibrio (es como si los efectos electrostaticos decidieran el
aumento de la longitud B—R’ pero s6lo los no electrostaticos controlaran los cambios
en R—A y A—H). El alargamiento de los enlaces A—H (especialmente) y B—R’ van
asociados con una menor frecuencia en las vibraciones de tension de los mismos
(corrimiento al rojo) y una disminucion en la densidad electronica en sus puntos
critico. Lo contrario sucede con el enlace R—A: su acortamiento es consecuencia de un
aumento de la densidad en el punto critico y una mayor frecuencia de vibracion
(corrimiento al azul)

Se observa la siguiente variacidén combinada de efectos en los atomos A—H--*B.
H pierde carga electrdnica (se hace mas positivo) y A y, en menor medida B, la ganan
haciéndose mas negativos mientras H disminuye su momento dipolar. El volumen
atomico de H y B disminuye debido a su interpenetracion mutua, mientras el de A
aumenta algo por el alargamiento del enlace A-H.

Como consecuencia de estas variaciones atdmicas, el mondémero dador gana
carga electronica y disminuye su momento dipolar, mientras que el aceptor pierde
carga. La magnitud de los cambios en las cargas atdmicas es muy pequefia y su signo
estd de acuerdo con la definicion de Lewis de acido y base aplicada a la interaccion.
Por efecto de la penetracion mutua de H y B, ambos mondémeros disminuyen su
volumen total aunque la contraccion del aceptor es algo mayor dado que el

alargamiento del enlace A—H en el dador provoca una ligera dilatacion de A que
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compensa en parte la contraccion de H. Hay una distancia que puede tomarse como
umbral para revelar la existencia del enlace de hidrogeno: la separacion H:--B a partir
de la cual la penetracion total de los 4&tomos H y B se hace positiva. A esa distancia,
que esté en las proximidades de 3 A para todos los dimeros estudiados, la energia total
de la interaccion comienza a apartarse de la puramente electrostatica y la densidad
comun a los dos mondmeros indica la existencia de efectos cudnticos no
electrostaticos.

Las propiedades del punto critico del enlace H--*B varian a medida que los
mondmeros se aproximan del siguiente modo. La densidad electrénica aumenta suave
y mondtonamente con valores dentro de un estrecho rango casi independiente del tipo
de sistema particular y aproximadamente un orden de magnitud menor que los valores
tipicos de enlaces covalentes. La laplaciana de la densidad aumenta muy suavemente
pero siempre dentro de valores positivos y muy pequeios, lo que revela que en el
enlace H--B ocurre una depresion local de densidad electronica. La densidad de
energia total aumenta casi imperceptiblemente, siempre con valores positivos
indicativos de que la naturaleza de la interaccion estd dominada por la energia cinética

y no por la potencial, caracteristica propia de las interacciones no covalentes.

Cuando los monémeros continian acercandose a distancias mas cortas que la

de equilibrio H--‘B, enseguida aparecen variaciones notorias que sugieren que la
naturaleza de la interaccion estd cambiando hacia propiedades tipicas de un enlace
covalente. En particular, a distancias H:-*B menores que la de equilibrio:

La energia atomica del atomo A aumenta y la de B disminuye rapidamente lo
que provoca una fuerte desestabilizacion del mondémero dador y una igualmente fuerte
estabilizacion del aceptor.

El punto critico del enlace H--*B se desplaza a posiciones muy proximas al
atomo de hidrégeno y el aumento de la densidad electronica en ese punto se acelera
notoriamente. Inmediatamente después de la distancia de equilibrio, la laplaciana de la
densidad en el punto critico aumenta hasta alcanzar un méaximo positivo para caer
rapidamente a continuacién y descender en apenas 0.2 A a dominios negativos tipicos
ya de enlaces puramente covalentes. La densidad de energia total en el punto critico
disminuye inmediatamente después de la distancia de equilibrio cayendo bruscamente
en el dominio de valores negativos.

El cambio de signo en la laplaciana indica que se empieza a concentrar

localmente carga en el enlace de hidrogeno. Los valores negativos de la densidad de
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energia total revelan un predominio de la energia potencial sobre la cinética. Ambas
observaciones son caracteristicas de una interaccion compartida propia de enlaces

covalentes.

En resumen, los cambios que ocurren con la distancia intermolecular a medida
que los dos mondomeros se acercan son coherentes con una redistribucion de la
densidad electronica asociada a una interpenetracion de sus nubes de carga. Esa
redistribucion provoca variaciones locales del entorno electronico de los atomos A, H
y B que se manifiesta en cambios en el momento dipolar, volumen, energia total y, en
menor extension, poblacion electronica en el sentido de transferir débilmente carga
desde el mondmero aceptor al dador. Asociados a esa redistribucion se producen los
cambios geométricos de los enlaces mientras que el resto de parametros (angulos de
enlace y otras distancias) apenas sufren modificacion.

La redistribucion de densidad electronica muestra las caracteristicas propias de
una interaccidon no compartida, pero solo su tratamiento mecanocuantico permite dar
cuenta de las propiedades observadas de los dimeros. Es esencial la existencia de una
densidad continua de carga comun a los mondémeros unidos por el enlace de hidrogeno,
lo que es incompatible con un simple tratamiento electrostatico.

Las variaciones con la separacion intermolecular de las propiedades del enlace
de hidrogeno presentadas en este trabajo permiten caracterizar la interaccion a una
distancia H---B dada. Aunque la muestra de dimeros tratados es reducida, es razonable
conjeturar que se podrian deducir las propiedades del enlace de hidrogeno en otro
dimero diferente sin mas que considerar su distancia H--‘B de equilibrio, siempre que
los atomos A y B sean fliior, oxigeno y nitrégeno. No obstante, es evidente qe oara
confirmar sta conjetura son necesarios mdas estudios que amplien la muestra de

sistemas tratados.
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Apindice 7: Teoremas de Folienberg-Roblin

APENDICE I

Teoremas de Hohenberg-Kohn.

En 1964 Hohenberg y Kohn [1] formularon dos teoremas claves para la
constitucion de la Teoria de Funcionales de la Densidad. El primero de ellos legitima
la densidad electronica como elemento clave de la Teoria. Su enunciado es el
siguiente:

e Salvo por una constante aditiva trivial, el potencial externo de un sistema V(7) y el
nuimero de electrones N, que fijan todas las propiedades del estado fundamental, vienen
determinados completamente por la densidad electronica p(7).

La demostracion del teorema, por reduccion al absurdo, es simple:

Se considera la densidad electronica p(#) del estado fundamental. Su
integracion sobre todo el espacio daria el numero de electrones del sistema, N. Esta
densidad electronica define un potencial externo V(7) que es unico. Para la
demostracion del teorema se supone la existencia de dos potenciales externos que

dieran lugar a la misma densidad electronica para el estado fundamental p(7). Si esto

fuera asi existirian dos hamiltonianos H y H', con funciones de onda ¥ y ¥', que

tendrian la misma densidad electronica. Tomando W' como funcion de prueba del
hamiltoniano H , y haciendo uso del principio variacional de la energia para el estado

fundamental de la funcion de onda ( £, [¥] =<‘P|I:I| ‘P> < E[‘T’], donde Ej es la energia

exacta para el estado fundamental ¥ del sistema y ¥ es una funcion de onda de

prueba), se tiene:

A

E, <(V|H|)=(|H|¥)+(¥|H - A'|¥) (A.L1)

donde simplemente se ha sumado y restado <‘P‘|I:I '| ‘P‘> . Ey hace referencia a la energia

del estado fundamental descrito por el hamiltoniano H.La expresion (A.L.1) se puede

escribir como:

Ey<E'y+| p@lr (7)1 ()] de (A.L2)
siendo E', = <‘P‘|I:I '| ‘P'> la energia del estado fundamental descrito por el hamiltoniano

H'. Para la obtencion de la expresion (A.1.2) se ha tenido en cuenta el hecho de que

181



Eotudio del enlace de hidrndgens en dimence

j‘P‘*‘P‘ dt = j‘l’ *W dr=p(F), y la suposicion de partida de que los hamiltonianos

solo difieren en su potencial externo.
De manera similar, tomando ¥ como funciéon de prueba del hamiltoniano H',

se obtiene:
By < (W7 ) = (Y ]9+ (-1 %) = B, + | o () V()] e (AL
Cambiando el signo de esta tltima integral y sumando las expresiones (A.1.2) y
(A.1.3) se obtiene:

E,<E'y+| pEr(F)-v ()] de
E,+E'<E',+E, (A.L4)
£, <E, - [ plF V7)1 dr

La expresion (A.1.4) es una contradiccion, en consecuencia no puede haber dos
potenciales externos distintos que den lugar a la misma densidad electronica para su
estado fundamental.

El segundo teorema de Hohenberg-Kohn proporciona el principio variacional
de la energia para la densidad electronica:

e Para una densidad de prueba p(7), definida positiva, p(F)=o0, y normalizada al
niimero de electrones del sistema, .[ p(F) di =N, se obtiene una energia total E,,

que depende sélo del potencial externo V(7), y que es siempre mayor que la energia
total exacta, E,<E, [ﬁ] La igualdad implica que P(F) es la verdadera densidad

electronica del estado fundamental.

Para probar este teorema basta con notar que el teorema anterior asegura que

p(7) determina su propio potencial externo 17(17 ), hamiltoniano H, y funciéon de onda

¥, que puede ser usada como funcion de prueba para el hamiltoniano determinado por

el potencial V(7). Teniendo este hecho en cuenta se hace uso del teorema variacional
de la energia para la funcion de onda y se obtiene:

(9|a|%) = E[¥]=E, [3]> E, [0,]=E, (A.L5)

donde ¥ es una funcion de onda de prueba para el hamiltoniano H .
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APENDICE II

Formas analiticas de algunos funcionales ampliamente
usados en calculos DFT.

Funcional de correlacion local de Vosko, Wilk y Nusair [12], VWN

EM™pl=[p Ec(x.¢) dF

6
3 Pot P
P=PatPps x:(TJ , §=t—F
7p p

P

E(x.)=El(x)+ E/ (x)g(;){HL (212_1)195 (2)—(5) (x)_l} 54}

g6)=2f1+ ) +1-¢y4 )

EEZ(x)=4{In X LA Y bx, ln(x_xo)z+2(2x°-|_b)tan’1 0
¢ X(x) O 2x+b  X(x,) X(x) 0 2x+b

X(x)=x2+bx—c , Q=(4c—b2)%

A, by ¢ son distintos para cada superindice Q.

Funcional de canje no local de Becke [13]

B[ ]_ LDA[p] % bxz dF
Vilpl=Vs _jp 1+ 6bxsinh ' x

_Vp-Vp .
- p% ’p'pa’pﬁ

donde b es un parametro empirico que contiene a c.
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Funcional de correlacion no local con correcciones de gradiente Lee-Yang-

Parr [14], LYP

vE" [pl=[ Llp) ar

4a

PoP ' ' '
L= _1+dp*1/3 P . _211/3CFabW(p)papﬁ (psz/} +p/83/3 )+fmz7/mz +f0!ﬁ7/0fﬁ +fﬁﬁ7/ﬁﬁ

o ==abn(p) 3 9.0, {1-3000) o)1) 3|

Jop = —abW(p){é Pap 147 -73(p)]- % e }

=) § ., {1 -3000)- o) 102 - 2|

P
efcpil/s -11/3 -1 dp o
— , a — /3 + _
W(p) 1 + dp71/3 p (p) Cp 1 + dp71/3

Yoa =VPo VPo s Yag =VPo VP s Vs =VPs-VPp

p=pa+pﬁ,CF=%(37fz)%

a,b,c,d: constantes numéricas
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Apindice 777: Densidad de energia cinctica

APENDICE III
Densidad de energia cinética

El Teorema de la divergencia de Gauss establece que:

mvmV:HVﬁ ds (AIIL1)

El integrando de la integral de volumen es la divergencia del campo vector ¥/ que se

define como:

- 14 _
dinl)= e . 20 IV g (AII1.2)
ox dy Oz

La definicion de la laplaciana de una funcion es:

2 aZ 2
afx+ fy+afz

Vf=V.Vf=
/ 4 x> oy’ oz’

(AIIL3)

Una consecuencia directa e importante del teorema (A.IIl.1) aplicado a la
densidad electronica es que la integral de volumen de la laplaciana de p, V*p, sobre la

cuenca atomica Q es nula:
[[[Vipav=[[[V-Vpav=|[Vp-ids=0 (A.IIL4)
Q Q S

La superficie de un atomo viene delimitada por las IAS en las zonas de enlace con
atomos vecinos, y se extiende hasta el infinito en las zonas abiertas. El gradiente de la
densidad, Vp, se anula en el infinito y las superficies interatomicas vienen definidas
por la condicion de flujo cero, ecuacion (1.22), por ello la integral de superficie sobre
la cuenca atomica en la ecuacion (A.II1.4) es igual a cero. Esta aplicacion del teorema
del Gauss se utiliza como test para comprobar la calidad de la integracion numérica
sobre la cuenca atomica, puesto que la integral de la laplaciana en el volumen atémico
debe ser cero.

El célculo de la energia cinética se obtiene por aplicacion del operador

- %ZV? a la funcion de onda del sistema. Si se considera la expresion:

VP *¥)=P*V>¥ + PV>P * 42V *.VVY¥ (AIILS)
la definicion de energia cinética en un caso polielectronico general se puede escribir de

la forma:
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—%Z[‘P*V?‘“‘I’Vf‘l’ *]=%Zvi‘P*-V[‘P —%ZVf(‘P*‘P) (AIIL6)

Sumando sobre las todas las coordenadas de espin e integrando sobre las coordenadas

espaciales de todos los electrones excepto de uno, se tiene:
—%Nj [+ V2w + wv2w | g7 :%jvi\y *.V W dr —%jvf(\y *P) dr' (AIL7)

Recordando la definicion de densidad electronica (I.1), el ultimo término de esta
expresion es la integral de la laplaciana de la densidad.

Si se define las siguientes propiedades:

K(F):—%N”‘P*VZ‘PPPVZ‘P*]dr' (A.IIL8)

G(F)= % N[V *.VWdr (AIIL9)
la expresion (A.I11.7), puede escribirse en la forma:
K(7)= G(F)—%Vz p(7) (AII1.10)

K(F) y G(7) son dos definiciones distintas de densidad de energia cinética que
tendremos que considerar en el estudio local de regiones espaciales particulares. La

integracion de (A.IIL.10) sobre una region del espacio 2 es

iK(F) drziG(F) dr—%ivzp(F) dt (AIIL11)

que da lugar a una igualdad entre los valores globales de la energia cinética cuando la
integral de la laplaciana de p sea cero, lo que ocurre cuando la integracion se hace:
(1) sobre todo el espacio,
(T)=T=K=G
(i1) sobre una region delimitada por una superficie de flujo cero, como se indica en
(A.IIL4):
T(Q)=G(Q)=K(Q) (AIIL.12)
En ambos casos hemos introducido el simbolo 7 para resaltar que la integracion
sobre todo el espacio o sobre una cuenca atdmica €2 conduce un Unico valor de energia

cinética total con independencia de que existan dos definiciones de densidad local de

energia cinética.
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APENDICE IV

Geometrias de equilibrio

En este apéndice se muestran las tablas con los distintos parametros
geométricos para las estructuras en el equilibrio de todos los mondémeros y dimeros
estudiados. En todas las tablas, los valores B3LYP se refieren a la optimizacion

B3LYP/6-311++G(d,p) realizada en este trabajo.

Tabla A.IV.1. Geometrias de equilibrio de H,O y HF. Las distancias de enlace se dan en Ay
los angulos en grados.

H,O
Parametro B3LYP CCSD(T)* Experimental®
r (O—H) 0.962 0.957 0.957
6 (HOH) 105.1 104.2 104.6

HF
Parametro B3LYP CCSD(T)* Experimental®
r (H=F) 0.922 0.916 0.917

* Base cc-pCVQZ, Klopper [143]
® Bakkas et al. [144].
¢ Huber y Herzberg [145].

Tabla A.IV.2. Geometria de equilibrio del CH3;0H. Numeracion de los atomos segun la figura
l11.1. Las distancias de enlace se dan en A y los dngulos en grados.

Parametro B3LYP CCSD(T)* Experimental®
r (O1Hy) 0.961 0.961 0.945
r(0,Cy) 1.424 1.421 1.426
r(CiHs4) 1.097 1.094 1.100
r (CiHy) 1.090 1.088 1.094

6(Ci0H)) 108.8 107.9 108.3

6 (H34C,0y) 112.1 111.9

6 (H34CHy) 108.4 108.6

6(0,CiHy) 106.7 106.7 106.2
7(H34C,01H)) 61.5

7(H,C1OH)) 180.0

* Base aug-cc-pVTZ , Miani et al. [146].
® Less y Baker [147], y Malinson y McKean [148]
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Tabla A.IV.3. Geometria de equilibrio del acido formico. Numeracion de los atomos segun la
figura lll.1. Las distancias de enlace se dan en Ay los angulos en grados.

Parametro B3LYP MP2? Experimentalb
r (0,C)) 1.199 1.213 1.202
r (CiHy) 1.098 1.093 1.097
r (C10y) 1.347 1.351 1.343
r (OH)) 0.971 0.972 0.972
60 (0,CHy) 125.3 124.5 106.3
0(02C0y) 125.2 124.6
6(C,0H)) 107.9 106.1 106.3
6(0,CHy) 109.5 109.5 109.1°¢
7(0,C,0Hy) 0.0 0.0
7(H,C,0.H,) 180.0 180.0

* Base 6-311G(d,p), Jursic [139].
b Harmony ef al [140].
¢ Amenningen et al. [149].

Tabla A.IV.4. Geometria de equilibrio de la formamida. Numeracion de los atomos segun la
figura ll1.1. Las distancias de enlace se dan en A y los 4ngulos en grados.

Parametro B3LYP CCSD(T)* Experimentalb
r (HaoNy) 1.009 1.003 1.002
r (N;H3) 1.007 1.000 1.002
r (CiN)) 1.361 1.356 1.352
r (0:C)) 1.211 1.211 1.219
r (CiH)) 1.106 1.097 1.098
6 (HoNH3) 119.2 121.6
6 (HoNCy) 119.5 119.3 118.5
6 (H;N,C)) 121.3 121.1 120.0
O (N;C,0y) 124.9 125.0 124.7
O (N,CiH)) 112.4 112.0 112.7
6(0:CiH)) 122.7 122.5
7(O,CiNHy) 0.0 0.0 0.0
7(H3N,C 1Hy) 0.0 0.0 0.0

* Base PVTZ, Fogarasi y Szalay [150].
® Hirota et al. [151].
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Tabla A.IV.5. Geometrias de equilibrio del (HF), y (H20).. Numeracion de los atomos
segun figura I11.1. Las distancias de enlace se dan en A y los dngulos en grados.

Parametro B3LYP CCSD(T) a Experimental
(HF),

7 (FHy) 0.929 0.922

7 (F>Hb) 0.926 0.920

R (FyFy) 2.747 2.73 2.72+0.03

R (HF») 1.831 1.818

6 (H,FF>) 8.0 7.0 10+£6°7+£3°

6 (H,F-F)) 116.3 111 117+6° 120 +2°
(H:0);

7 (OH)) 0.970 0.956

7 (O1Ha) 0.961 0.951

7 (02H3) 0.963 0.953

7 (02Hy) 0.963 0.953

6 (H,0.H)) 105.2 105.3 1069

6 (H;0,Hy) 105.6 105.5 106 ¢

R (01--0,) 2.900 2.925 2.91 +0.005°

R (H;~0») 1.932

6(H,0,0,) 5.8 4.3 5+10¢

6(010,A) 132.8 128.2 123 +10¢

* Para (HF),, extrapolacion a base completa por Peterson y Dunning [131]. Para (H,O),,
optimizacién con correccion de punto cero de una base ANO con 148 funciones, Schiitz ef al.
[132].

® Howard et al. [133].

¢ Gutowsky et al [134].

4 Odutola y Dyke [135].

¢ Valor obtenido con correcciones de anarmonicidad de Mas et al. [136] al valor de la distancia
experimental dado por Odutola y Dyke en la referencia [135].
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Tabla A.IV.6. Geometria de equilibrio de dos conformaciones del complejo
CH30OH/H,0O. Numeracion de los atomos segun figura Ill.1. Las distancias
de enlace se dan en A y los dngulos en grados.

Parametro B3LYP MP2? Experimentalb
Cl
7 (COY) 1.418 1.415 1.425
r (O1H)) 0.968 0.964 0.945
r (CHa) 1.091 1.091 1.091
7 (CH34)) 1.098 1.091 1.094
7 (O2Hs)) 0.963 0.960 0.972
6 (H,0,C) 108.8 107.0 108.5
6 (0,CH,) 107.3 107.3 109.5
6 (H,CH3z4)) 108.2
6 (HsO>Hp) 105.6 104.2 104.5
7 (Hs60.H,01) +62.1 +60.0 +68.7
R (01-0y) 2.908 2.901 2.977
R (H;-0») 1.941 1.937 2.032
6(0H,0,) 176.8 180.0 179.0
2
7 (COY) 1.432 1.428 1.425
r (O1H)) 0.962 0.960 0.945
r (CHy) 1.089 1.094 1.091
r (CH3)) 1.095 1.094 1.094
r (O2Hs) 0.972 0.967 0.972
7 (O2H) 0.961 0.958 0.972
6 (H,0,C) 109.3 108.0 108.5
6 (0,CH,) 106.6 111.3 109.5
6 (H,CHjz4)) 108.8 109.6
6 (HsO>Hp) 105.0 103.6 104.5
R (02+-0y) 2.872 2.851 2.977
R (Hs+-Oy) 1.901 1.890 2.005
6 (0,Hs0)) 179.2 172.2 179.0
6 (HsOH)) 114.5

 Optimizacion MP2(full)/6-311+G(d,p), Gonzalez et al. [137].
® Stockman et al. [138].
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Tabla A.IV.7. Geometria de equilibrio del dimero de acido férmico. Numeracién de
los 4tomos segun figura Ill.1. Las distancias de enlace se dan en A y los angulos en
grados.

Parametro B3LYP MPp2* Experimental®
r(O1Hy) 0.998 0.995 1.033
r(Ci0y) 1.314 1.320 1.320
r(Ci0y) 1.219 1.230 1.217
R(H;0O4) 1.703 1.711 1.720
R(O1-+04) 2.699 2.696
A 0H04) 176.4 178.9 172.7
6 (H,C,01) 111.6 122.0 118.4
r(H2Cy) 1.096 1.079 1.079
0(0,CHy) 122.1 115.4
6 (H,C,01) 111.6

6(0,C,01) 126.2 126.2
6(C,0Hy) 110.5 109.4 108.5
7(0,C0H)) -0.3 0.0
7(H101C1Hy) 180.0 180.0

® Optimizacion MP2/6-311G(d,p), Jursic [139].
b Harmony et al. [140].
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Tabla A.IV.8. Geometria de equilibrio del dimero de formamida.
Numeracion de los atomos segun figura 1ll.1. Las distancias de
enlace se dan en A y los angulos en grados.

Parametro B3LYP MP2

r (HoNy) 1.026 1.021%

r (H3N)) 1.007 1.007°

r (CIN}) 1.343 1.343*
r(0,C)) 1.227 1.238*

r (H,C)) 1.104 1.098°
R(H,...0,) 1.886 1.886%, 1.825¢
R (O;...Hs) 1.885 1.886%, 1.825¢
6 (H;N H,) 119.7 119.8°

6 (H,N,C)) 120.4 120.5°

0 (H,C,0)) 120.9

0(0,CIN)) 125.3 124.3°

6 (N1H,0,) 171.1 175.0°, 174.2°
0 (H,0,C») 123.3 118.9%, 120.1°
0 (C,0,Hs) 171.1 175.0°, 174.2°
6 (01H;sN,) 123.3 118.9%, 120.1°
7(01CNHy) 0.0 0.0%
7(C10:H;sN>) 1.3 0.0
7(C,0,H,N)) 0.5 0.0

* Optimizacion MP2/6-31G(d,p), Kim et al. [142].
® Optimizacién MP2(FC)/6-31+G**, Shimoni ez al [152].
¢ Optimizacion MP2/aug-cc-pVTZ, Vargas et al. [141].
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Tabla A.IV.9. Geometria de equilibrio del complejo formado
por la formamida y el acido formico. Numeracion de los
atomos segun figura Ill.1. Las distancias de enlace se dan en

Ay los angulos en grados.

Parametro B3LYP
R(O,H.) 1.669
R (H,0,) 1.915
r (H2N1) 1.023
¥ (01C1) 1.230
r (H403) 1.003
r (OzCz) 1.216
7 (C-Hs) 1.098
7 (C203) 1.316
r (N1C1) 1340
r (N1H3) 1.007
7 (C1H)) 1.101
6(C,0,Hy) 126.2
6 (01H,05) 177.5
6 (N1H,0,) 162.4
6 (H,0,C,) 126.4
6 (H,N,C/) 119.4
6(0,C/Ny) 125.1
6 (H,05C>) 111.6
6(0,C,03) 126.5
7(N1H20,C») 0.0
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ApéndiceV: Frecuencias uibracionales

APENDICE V

Frecuencias vibracionales

En este apéndice se recoge una coleccion de tablas con las frecuencias
vibracionales para la geometria de equilibrio de los sistemas estudiados. Asi mismo se
presenta una asignacion de las frecuencias haciendo uso de la simetria de la geometria
de minimo (esta asignacion en muchos casos es tan solo tentativa). En todas las tablas,
los valores B3LYP se refieren a la optimizacion y calculo de frecuencias B3LYP/6-
311++G(d,p) realizada en este trabajo. La numeracion atomica empleada viene dada en

la figura III.1.

Tabla A.V.1. Frecuencias vibracionales (en cm™) del dimero y mondmero de
fluoruro de hidrégeno.

Asignacion, modo normal B3LYP MP2-R122 Experimental
Intermolecular

Flexion cis @; (4 578 544 485° 425.3°
Tension F-F @4 (4 163 1459 156 151° 126.4°¢
Flexion trans @s(4') 226 207 211° 160.6°
Torsion @e(4") 461 465 401° 378.7°
Intramolecular

Tension del Dador FiH; @, (4") 3955 4013 4048 b 3868.1°
Tension del Aceptor FoH, @ (A7) 4056 4087 4100° 3930.9°¢
Monomero

Tensidon 4093 4138.3°

? Frecuencias armonicas de la hipersuperficie 6D de Klopper et al. [157].

® Estimacion experimental de frecuencias arménicas calculadas por el ajuste empirico de la
hipersuperficie 6D de Klopper et al. [157].

¢ Frecuencias anarmonicas, Klopper et al. [157].

¢ Frecuencia anarmoénica obtenida por el ajuste a un potencial tipo Morse calculada en este
trabajo.

¢ Frecuencia armonica, Moskowitz et al. [168].
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Tabla A.V.2. Frecuencias vibracionales (en cm™) del dimero y monémero de agua. La definicién
de los modos normales w; es la dada por Reimers y Watts [169].

Asignacion, modo normal B3LYP MP2®  RW° Experimental
Intermolecular

Torsién dador @5(4”) 140 140 141 90° 87.7¢
Twist aceptor @;1(4 ") 176 145 147 119¢ 108¢
Aleteo aceptor ws(4’) 199 157 155 105° 102.8¢
Flexion en el plano we(4’) 374 354 342 142° 103.1¢
Tension O-O @-(4°) 165 143° 186 185 150¢ 147°
Flexion fuera del plano @;o(4 ") 675 645 632

Intramolecular

Flexion aceptor H3-O,-Hy @s(4”) 1613 1624 1593F 16538
Flexion dador Hy-O1-H; @4(4") 1629 1655 16117 16698
Tensién dador O;H; en HB @5(4’) 3705 3748 35457 3718¢
Tension simétrica aceptor OoH @(4”) 3814 3838 3600 3797¢
Tension libre dador O1H, @;(4°) 3892 3934 3709° 38818
Tension asimétrica aceptor O,H @o(4 ") 3914 3955 3726" 3899¢
Monomero

Flexion (4,) 1601 1621 1649" 1589
Tension simétrica (4;) 3818 3855 38321 3638t
Tensién asimétrica (B,) 3924 3982 39430 37341

* Base aug-cc-pVTZ, frecuencias armonicas, calculos de Xantheas y Dunning [170].

Frecuencias armonicas para la superficie de potencial intermolecular de Reimers y Watts [169].
Frecuencias armonicas, Braly et al. [171a]

Frecuencias anarmonicas, Braly ef al. [171b].

Frecuencia anarménica obtenida por el ajuste a un potencial tipo Morse calculada en este trabajo.
Frecuencias armoénicas, Bentwood et al [172].

Estimacion experimental de frecuencias armonicas, Fredin et al. [173].

f‘ Frecuencias armoénicas, Hoy et al [174].

' Espectro IR en matriz de argon, Bakkas et al. [144].

(<] - o [=T o] o
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Tabla A.V.3. Frecuencias vibracionales arménicas (en cm™) de los dos conférmeros del dimero
metanol/agua y metanol. La definicion de los modos normales de vibracion es la dada por Bakkas

et al. [175, 144].

Asignacion B3LYP MP2? Experimen‘[alb
Cl Cc2 Cl C2 Cl C2

Intermolecular

Torsion HB (4°) 55 52

Aleteo aceptor (47) 77 65

Twist aceptor (4”) 93 128

Tension OO (4°) 172 131° 188 133°

Flexion fuera plano 205 288

Flexién en plano (4°) 256 383

Intramolecular: CH;0OH

Torsion (A7) 701 660 736 656 606

Tension CO (4”) 1061 1035 1116 1072 1048.3 1031.7

r]|CH;3 (4) 1109 1075 1151 1105 1102.9 1078.0

rlCH; (47) 1168 1170 1212 1210

Flexion COH (4°) 1412 1361 1479 1404 1379.6

Flexion sim. HCH (4°) 1479 1479 1541 1533 1447.7

Flexion asim. HCH 1494 1498 1564 1566 1463.5 1466.4

Flexion asim. HCH (4°) 1508 1506 1582 1575 1474.5

Tension sim. CH (4") 2975 3011 3228 3125 2982.4

Tension asim. CH (4”) 3015 3069 3085 3217 3035.4 2973.6

Tension asim. CH (47) 3092 3127 3152 3260 3017.8

Tensiéon OH (4") 3726 3843 3804 3896 3536.1 3663.2

Intramolecular: H,O

Flexion w, (4°) 1619 1633 1679 1718 1600.9 1613.5

Tension sim. @ (4°) 3814 3677 3880 3799 3627.4 3538.7

Tension asim. w3 (4”) 3915 3889 4012 3993 3713.8 3703.7

Monomero: CH;0OH

Torsion (47) 303 347 270

Tension CO (47) 1041 1083 1033.5

r]|CH;3 (4) 1070 1118 1074.5

rlCH; (47) 1167 1209 1145+ 4

Flexion COH (4°) 1356 1409 1339.5

Flexion sim. HCH (4°) 1480 1540 1454.5

Flexion asim. HCH 1495 1564 1465 £ 6

Flexion asim. HCH (4°) 1506 1580 1479.5

Tension sim. CH (4) 2988 3098 2844.2

Tension asim. CH (4°) 3036 3171 2970 £ 4

Tension asim. CH (4 ”) 3111 3250 2999.0

Tension OH (4”) 3846 3915 3681.5

* Base 6-31G, calculos de Bakkas et al. (CI: Ref. [175], C2: Ref. [144]).

b Espectro IR C1I: matriz de nitrogeno, Bakkas et al. [175], C2: matriz de argon, Bakkas et al. [144].
Metanol: matriz de argon, Hase et al. [176].

¢ Frecuencia anarmodnica obtenida por el ajuste a un potencial tipo Morse calculada en este trabajo.
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Tabla A.V.4. Frecuencias vibracionales (en cm™) para el dimero y monémero de acido
formico. La definicion de los modos normales de vibracion es la dada por Chang et al. [178].

Asignacion® B3LYP MP2° HF* Experimental
Intermolecular

Twist sobre enlace C-H (Ay) 79 67 69° 81 68
Flexion O-H:--Ojp (Ag) 168 157 162° 164 137
Flexion O-H:--Ooep (Au) 178 167 170° 174 163
Tension O---O (Ay) 201 170" 182 203° 182 190
Flexion O-H:--Ooop (By) 252 255 243° 250 230
Flexion O-H--Oj, (By) 262 243 254° 223 248
Intramolecular

Flexion O-C=0j, (Ag) 685 636 732 677
Flexion O-C=0j, (By) 711 664 747 697
Flexion H-O-Coop (By) 944 903 935 9978
Flexion H-O-Coop (Au) 974 925 985 917
Flexion H-C-Oqp (By) 1071 1026 1200 1060
Flexion H-C-Ogop (Au) 1092 1050 1203 1050
Tension C-O (Ay) 1247 1192 1357 1214
Tension C-O (B,) 1250 1195 1358 1218
Flexion H-C-Oj; (By) 1391 1336 1505 1365
Flexion H-C-Ojp (Ag) 1394 1349 1527 1375
Flexion H-O-Cj; (By) 1438 1379 1551 1450
Flexion H-O-Cjp (Ag) 1460 1404 1561 1415
Tension C=0 (A,) 1702 1652 1927 1670
Tension C=0 (B,) 1768 1706 1983 1754
Tension C-H (B,) 3065 2988 3300 2957
Tension C-H (Ay) 3070 2991 3303 2949
Tension O-H (Ay) 3163 3086 3768 31108
Tension O-H (B,) 3260 3180 3835 3110
Monomero

Flexion O-C=0;, (A") 630 585 690 625
Flexion H-O-Coop (A") 677 663 693 642
Flexion H-C-Ogop (A") 1052 1004 1183 1033"
Tension C-O (A") 1123 1079 1268 1104
Flexion H-O-Cj; (A") 1292 1248 1426 1223"
Flexion H-C-Ojp (A'") 1403 1352 1536 1381
Tension C=0 (A") 1811 1722 2015 1777
Tension C-H (A") 3054 2976 3293 2942
Tension O-H (A") 3738 3565 4116 3569

* Asignacion tentativa haciendo uso de la simetria Cyy, .

® Base 6-31G**, frecuencias armonicas corregidas con un factor de escala de 0.9367, Kim [161].

¢ Frecuencias armonicas a nivel HF/DZ+P, Chang et al. [178].

4 Revision de experimentos para el mondmero y dimero, Bertie y Michaelian [179].

¢ Base 6-311++G** sin factor de escala, Quian y Krimm [177].

" Frecuencia anarménica obtenida por el ajuste a un potencial tipo Morse calculada en este trabajo.
€ Bosi et al. [180].

" Dato experimental citado por Chang ef al. [178].
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ApéndiceV: Frecuencias uibracionales

Tabla A.V.5. Frecuencias vibracionales (en cm™) para el dimero y monémero de formamida.
La definicion de los modos normales de vibracion es la dada por Brummel et al. [183].

Asignacion® B3LYP MP2 Experimental”
Intermolecular

T torsion (A,) 66 225°

Flexion N-H...O40p (Ay) 133 179¢

Flexion N-H...Oj, (Ay) 145 178°

Flexion N-H...O40p, (By) 171 147¢

Tensién N-H...O (A,) 172 153¢ 130¢

Tension N-H...O (B,) 216 59°¢

Intramolecular

Inversion NH (A,) 468

Inversion NH (By) 481

Flexion NCO, Tension CH (A,) 612

Flexién NCO, Tension CH (B,) 632

Torsion NH (By) 813

Torsion NH (A,) 854

Flexion CH,qp (By) 1049

Flexion CH,p (Ay) 1057

Rocking NH, Tension CN (B,) 1095

Rocking NH, Tension CN (Ay) 1101

Ten. CN, Rock. NH, Flex. NCO (B,) 1326

Ten. CN, Rock. NH, Flex. NCO (A,) 1338

Flexion CH Tension CO (Ay) 1419

Flexion CH Tension CO (B,) 1420

Flexién NH Tension CO (A,) 1638

Flexion NH Tension CO (B,) 1647

Tension CO Flexion CH (Ay) 1739

Tension CO Flexion CH (B,) 1767

Tension CH (B,) 2968

Tension CH (Ay) 2971

Tension Nj-H, + No-Hs (Ay) 3299

Tension Nj-H, + N>-Hs (By) 3341

Tension Nj-H; + No-Hg (Ay) 3671

Tensién Nl-H3 + Nz-H6 (Bu) 3671

Mondmero

Inversion NH (A") 237 186° 289
Flexion NCO, Tension CH (A") 568 571¢ 565
Torsion NH (A") 636 656° 660
Flexion CH,op (A") 1038 1060° 1050
Rocking NH, Tension CN (A") 1053 1062° 1090
Ten. CN, Rock. NH, Flex. NCO (A") 1261 1295° 1255
Flexion CH, Tension CO (A") 1417 1437° 1390
Flexion NH (A") 1618 1632° 1580
Tension CO, Flexion CH (A") 1787 1831° 1755
Tensiéon CH (A") 2941 3021° 2855
Tension Sim. NH (A") 3579 3650° 34438
Tension Asim. NH (A") 3716 3803° 3570

 Asignacion tentativa haciendo uso de la simetria Csy,.

® Brummel ez al. [183].

¢ Frecuencias armonicas calculadas a nivel MP2/6-31G**, Florian et al [181].

¢ Frecuencia anarmoénica obtenida por el ajuste a un potencial tipo Morse calculada en este trabajo.

¢ Frecuencias armonicas calculadas a nivel MP2/6-311G(3df, 2dp), Kwiatkowski y Leszczynski [182].
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Tabla A.V.6. Frecuencias vibracionales (en cm™) para el complejo acido

férmico formamida

Asignacion® Monémero® B3LYP
Intermolecular

Twist sobre CH, (A") ambos 70
Flexion O-H..Og0p + O..N-Hoop (A") ambos 151
Flexion O-H..Oy, + O..N-Hj, (A") ambos 157
Tension O..0 + O..N (A") ambos 182 120°
Flexion O-H..Og0p + O..N-Hoop (A") ambos 221
Flexion O-H..Oy, + O..N-Hj, (A") ambos 246
Intramolecular

Inversion NH (A") formamida 476
Flexion NCO, Tension CH (A") formamida 615
Flexion O-C=0;, (A") férmico 701
Torsion NH (A") formamida 815
Flexion H-O-Coop (A") férmico 986
Flexion H-C-Ogop + CHoop (A") ambos 1053
Flexion H-C-Ogop + CHoop (A") ambos 1087
Rocking NH, Tension CN (A") formamida 1098
Tension C-O (A") formico 1246
Tension CN, Rock. NH, Flexion NCO (A")  formamida 1337
Flexion H-C-Oj; (A") férmico 1395
Flexion CH, Tension CO (A') formamida 1418
Flexion H-O-Cj; (A") férmico 1454
Flexion NH (A") formamida 1621
Tension Sim. C=0 (A") ambos 1722
Tension Asim. C=0 (A") ambos 1767
Tension CH (A") formamida 2999
Tension CH (A') formico 3041
Tension OH (A") formico 3111
Tension Sim. NH (A") formamida 3386
Tension Asim. NH (A") formamida 3676

* Asignacion tentativa haciendo uso de la simetria Cs.

® Monémero que mas contribuye al modo normal de vibracion.

¢ Frecuencia anarmonica obtenida por el ajuste a un potencial tipo Morse calculada en

este trabajo.



Apendice V] : Andlisis del compleso deide fonmical{ormamida

APENDICE VI

Analisis de las propiedades topologicas integradas para el
complejo acido formico/formamida

La variacion de las propiedades integradas en la cuenca del 4tomo de H para el
complejo de acido foérmico/formamida estd representada en la figura A.VI.1. La
principal diferencia con otros dimeros bienlazados como el de formamida (figura
IV.26) es que ahora los dos hidrogenos no son equivalentes. Se ha distinguido la
situacion en el que el sistema se une por dos enlaces de hidrogeno o solamente por uno
(proceso que ocurre a una distancia C---C de algo més de 4.50 A, correspondiente a
distancias Hy—O, de 2.81 A y O;~Hy de 1.98 A) con objeto de razonar las
irregularidades que se presentan en los hdbitos de las curvas. Se observa que la carga
de H, se hace mas positiva (pierde carga) de forma similar a la del dimero de
formamida, ya que como se dijo en el capitulo III, el enlace Ni—H, O, de este
complejo tiene muchas caracteristicas en comin con el enlace de hidrogeno que se
produce en el dimero de formamida. En este caso, la situacion de bienlace o
monoenlace no provoca ninguna anomalia en las curvas, pues como se vio en la figura
IV.12, la distancia de los 4&tomos H, y O, aumenta de manera suave con la distancia
intermonomérica tanto en la situacion de dos enlaces como de uno solo. En el caso del
H,4 también se produce un aumento de carga positiva (pérdida de carga) a medida que
se alejan los mondémeros, aunque como se ha discutidoanteriormente no se llega a
aumentar mucho la distancia del enlace de hidrégeno. Cuando desaparece el otro
enlace de hidrogeno, la distancia Hs-*O; disminuye y en la region en que esto ocurre se
aprecia una acumulaciéon de puntos aunque estan sobre la misma curva. A menor
distancia H---B, menor carga atdmica del H (valor mas positivo), lo que concuerda con
el aumento de carga positiva para el sistema monoenlazado pues la distancia H--'B es
algo menor. El aumento positivo de la carga atomica (pérdida de carga) es similar al
que se produce en el dimero de acido férmico (resultado no mostrado): como se indicd
en el capitulo III, las caracteristicas del enlace Os—H4--O; de este complejo son muy

parecidas a las del enlace de hidrégeno en el dimero de 4cido formico.
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Apendice V] : Andlisis del compleso deide fonmical{ormamida

Al analizar el cambio de la energia atomica se observa que las variaciones en el
atomo de H, son similares a las encontradas en los hidrogeno del dimero de formamida
y las del Hy a las producidas en el dimero de acido formico. Al pasar de dos enlaces a
uno, se aprecia en Hy un cambio en el habito general de la curva, consecuencia de la
disminucion de la distancia de enlace de hidrogeno a pesar de separar los mondémeros.
A similar distancia H---B (aproximadamente 1.98 A), el H, presenta una mayor
estabilizacion cuando s6lo existe un enlace de hidrogeno que cuando hay dos. Las
variaciones en el momento dipolar y volumen atémico de ambos atomos se asemejan a
las producidas en el dimero de formamida para el H, y en el dimero de acido formico
para el Hy, presentando éste tltimo una acumulacion de puntos sobre la misma curva
en la zona correspondiente a la ruptura del enlace Hy+O,.

En la figura A.VI.2 se muestran las propiedades anteriormente estudiadas para
el complejo de acido formico/formamida. Se analizan primero los atomos A y B del
enlace O;--Hs—0; que, como se indico en los capitulos III y IV, presenta
caracteristicas similares a las del enlace de hidrogeno del acido foérmico. En el
complejo de &cido formico/formamida, los &tomos A y B ganan carga (su valor se hace
mas negativo) a medida que se aproximan los monomeros hasta la distancia de
equilibrio, en acuerdo con lo encontrado en todos los sistemas estudiados (ver capitulo
IV), aunque la variacion de la carga es mas acusada para el &tomo A. Cuando se rompe
el otro enlace de hidrogeno, hay una pequefia ganancia de carga del atomo A y B,
debido a que la distancia H---B es menor, para recuperar posteriormente la tendencia
general de la curva. El momento dipolar de los atomos A y B sigue un comportamiento
semejante al de los dimeros de formamida y dcido férmico, por lo que parece que este
comportamiento es tipico de los sistemas bienlazados. Cuando se rompe el otro enlace
de hidrogeno, desciende el valor del momento dipolar del atomo A y aumenta para el
de B, lo que es esperable si se tiene en cuenta la disminucion de la distancia H---B. El
volumen atomico del atomo B sigue un comportamiento semejante al de todos los
sistemas, descendiendo su valor a medida que se acercan los monoémeros. Al pasar de
la situacion de dos enlaces de hidrégeno a uno solo, el volumen del &tomo B aumenta,
a pesar de que la distancia H--B se hace menor, lo que probablemente pueda atribuirse
a la desaparicion del punto critico de anillo, que origina que las IAS que delimitan la
cuenca atomica se abran parcialmente. El volumen atomico del atomo A varia muy
poco, disminuyendo ligeramente al acortarse la distancia del enlace de hidrogeno, tal

como sucedia en el dimero de formamida.
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Apendice V] : Andlisis del compleso deide fonmical{ormamida

Por ultimo, la energia del atomo A se estabiliza al acercarse los mondmeros,
con una estabilizacion mayor al formarse el segundo enlace de hidrégeno, mientras que
el atomo B se desestabiliza ligeramente cuando los mondémeros se aproximan hasta la
distancia de equilibrio. Este comportamiento es el que se obtenia para los demads
sistemas bienlazados (ver capitulo IV).

La variacion de las propiedades para el enlace Ni—Hy O, es similar a las del
dimero de formamida, pues como se ha indicado reiteradamente, las caracteristicas de
ambos enlaces son similares. Al romperse este enlace de hidrogeno (a una distancia de
aproximadamente 3 A) no se produce ninguna anomalia en los habitos de las curvas,

tal como sucedia para las propiedades del H» (figura A.VIL.1).
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