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RESUMEN 
 
 
El grado de dimerización de las amidas es mayor al que se observa en las imidas. Esta diferencia 
se ha explicado en términos de la Hipótesis de Interacciones Secundarias de Jorgensen (HISJ) que 
involucra a los grupos carbonilos espectadores (C=OS) con aquellos que forman el enlace de 
hidrógeno (C=OHB) en los dímeros de imidas. A pesar de la evidencia experimental y teórica que 
respalda la HISJ, existen algunos estudios computacionales que sugieren que podría haber otros 
efectos relevantes adicionales a los considerados en este modelo. Primeramente, se estudió la 
afectación potencial del enlace de hidrógeno asistido por resonancia en los dímeros de imidas por 
la presencia de los carbonilos espectadores en su calidad de grupos eletroatractores. Sin embargo, 
nuestros resultados computacionales demostraron que este no era el caso. Intrigados por este 
fenómeno, estudiamos la auto-asociación de un conjunto de amidas e imidas a través de 
experimentos 1H-RMN y 1H-DOSY, cálculos con la teoría del funcional de la densidad, así como 
análisis topológicos de la densidad electrónica mediante la teoría cuántica de átomos en moléculas 
y particiones de la energía electrónica bajo la metodología de átomos cuánticos interactuantes. 
Estos análisis revelaron que sí hay repulsiones del tipo OS···OHB de acuerdo con la HISJ, sin 
embargo, nuestros datos también indican que dicha repulsión no es el factor determinante en la 
dimerización. Se obtuvieron conclusiones similares para el estudio de heterodímeros de amida-
imida y para cúmulos moleculares semejantes unidos por tres enlaces de hidrógeno. Por el 
contrario, encontramos correlaciones entre la fortaleza de la asociación y las propiedades 
ácido/base de Brønsted-Lowry, a saber, acidez del N-H y basicidad del C=O. Los resultados en 
disolventes tales como CDCl3 y CCl4 indican que las imidas se dimerizan menos que las amidas 
estructuralmente relacionadas, debido a la baja basicidad de sus fragmentos carbonílicos, un 
aspecto que frecuentemente no se tiene en cuenta en el estudio del enlace de hidrógeno. Para el 
caso de complejos de dos (heterodímeros) y tres enlaces de hidrógeno, el modelo de acidez y 
basicidad explica la fortaleza en la asociación de estos aductos. Por otro lado, desarrollamos una 
metodología para la determinación experimental de la basicidad de amidas e imidas en cloroformo. 
En general, el modelo propuesto podría proporcionar información importante en diversas áreas de 
la química supramolecular, como el estudio de aductos unidos por enlaces de hidrógeno que 
implican grupos funcionales amida o imida. 
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ABSTRACT 

 
 

The degree of dimerization of amides is greater than that observed in imides. This difference has 
been explained in the terms of the Jorgensen Secondary Interactions Hypothesis (JSIH) that involve 
the spectator carbonyl groups (C=OS) and those entailed in the hydrogen bond (C=OHB) of imide 
dimers. Despite the experimental and theoretical evidence that supports the JSIH, there are some 
computational studies that suggest that there may be other relevant effects than those considered in 
this model. First, we examined the potential resonance-assisted hydrogen bond disruption in the 
imide dimers by the presence of the spectator carbonyls considering their electron withdrawing 
nature. However, our computational results showed that this was not the case. Intrigued by this 
phenomenon, we studied the self-association of a set of amides and imides through 1H-NMR and 
1H-DOSY experiments, density functional theory calculations, topological analyses of electron 
density using the quantum theory of atoms in molecules and partitions of electronic energy under 
the interacting quantum atoms methodology. These analyses revealed that there are repulsions of 
type OS···OHB according to the JSIH, nonetheless, our data also indicate that those repulsions are 
not the determining factor in the dimerization. Similar conclusions were found for amide-imide 
heterodimers and triply hydrogen-bonded complexes. In contrast, we found correlations between 
the strength of the association and the Brønsted-Lowry acid/base properties, namely, acidity and 
basicity of the N-H and C=O functional groups. The results in solvents such as CDCl3 and CCl4 
indicate that the imides dimerize in a smaller degree than the structurally related amides, due to the 
low basicity of their carbonyl fragments, an issue that is often not taken into account in the study 
of hydrogen bonding. In the case of complexes of doubly and triply hydrogen-bonded complexes, 
the acidity and basicity model explains the strength in the association of these adducts as well. 
Besides, we developed a methodology for the experimental determination of the basicity of amides 
and imides in chloroform. In general, the model proposed here could provide valuable information 
in various areas of supramolecular chemistry, such as the study of molecular clusters bound by 
multiple hydrogen bonds that entail amide and imide functional groups. 



10 
 

 
ÍNDICE GENERAL 

  
RESUMEN ............................................................................................................................................................... 8 

ACRÓNIMOS ......................................................................................................................................................... 11 

1. INTRODUCCIÓN ........................................................................................................................................... 12 

1.1 Interacciones no covalentes ........................................................................................................................... 12 
1.2 Asociación de amidas e imidas ....................................................................................................................... 13 

2. MOTIVACIÓN Y OBJETIVOS .......................................................................................................................... 16 

2.1 Motivación y objetivo general ................................................................................................................... 16 
2.2 Objetivos específicos ................................................................................................................................. 16 

3. MARCO TEÓRICO ......................................................................................................................................... 17 

3.1 Resonancia Magnética Nuclear ...................................................................................................................... 17 
3.2 Teoría del funcional de la densidad ............................................................................................................... 18 
3.3 Modelos de disolvente ................................................................................................................................... 23 
3.4 Teoría cuántica de átomos en moléculas ....................................................................................................... 25 

3.4.1 Puntos críticos de la densidad electrónica ........................................................................................... 25 
3.4.2 Elementos de estructura molecular ..................................................................................................... 26 
3.4.3 Propiedades derivadas de la teoría QTAIM .......................................................................................... 28 

3.5 Átomos Cuánticos Interactuantes (IQA)......................................................................................................... 30 

4. METODOLOGÍA ............................................................................................................................................ 32 

4.1 Parte experimental......................................................................................................................................... 32 
4.2 Detalles computacionales .............................................................................................................................. 33 

5. RESULTADOS Y DISCUSIÓN .......................................................................................................................... 35 

5.1 Auto-asociación de amidas e imidas .............................................................................................................. 35 
5.1.1 1H-RMN y 1H-DOSY ............................................................................................................................... 35 
5.1.2 Estudio computacional de la auto-asociación de amidas e imidas ...................................................... 39 

5.2 Relación de acidez-basicidad en heterodímeros unidos por dos y tres enlaces de hidrógeno...................... 49 
5.2.1 Heterodimerización de amidas e imidas .............................................................................................. 49 
5.2.2 Complejos unidos por tres enlaces de hidrógeno ................................................................................ 53 

6. RELEVANCIA DEL TRABAJO EN EL CAMPO DE LA QUÍMICA SUPRAMOLECULAR ........................................... 58 

7. CONCLUSIONES ............................................................................................................................................ 59 

8. ANEXOS ....................................................................................................................................................... 60 

9. PUBLICACIONES ........................................................................................................................................... 76 

10. REFERENCIAS ...............................................................................................................................................98 

 

 
 



11 
 

 ACRÓNIMOS  
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1. INTRODUCCIÓN 
 

1.1 Interacciones no covalentes 
 
Las interacciones no covalentes (INC), juegan un papel muy importante en química y en áreas de 
interés biológico. Las INC determinan la estructura de biomacromoléculas como el ADN y las 
proteínas, y son responsables de muchos procesos de reconocimiento molecular.1 La estructura de 
hélice doble del ADN, que es de gran importancia para la transferencia de la información genética, 
se debe principalmente a las INC de las bases de estos ácidos nucleicos.2 Estas bases son 
heterociclos aromáticos polares que interaccionan, ya sea a través de Enlaces de Hidrógeno (EHs) 
y/o interacciones π-π.3 El uso de cálculos teóricos precisos, han revelado que el apilamiento 
generado por las interacciones π-π, puede estar asociado a energías de estabilización comparables 
con las de los enlaces de hidrógeno.4 A nivel molecular, las interacciones no covalentes conllevan 
a la formación de cúmulos o complejos que, en ciertos casos, pueden ser detectados 
experimentalmente a través espectroscopía de infrarrojo5 y Resonancia Magnética Nuclear 
(RMN)6. Desde el punto de vista computacional, los cúmulos moleculares también se pueden 
estudiar usando métodos tales como Hartree-Fock (HF), post-HF, como la teoría de cúmulos 
acoplados y de perturbaciones Møller–Plesset y la Teoría del Funcional de la Densidad (DFT, por 
sus siglas en inglés).  En estos métodos se trata al cúmulo o complejo supramolecular como una 
supermolécula compuesta por varias fracciones unidas por enlaces no covalentes.4 
 

Las INC consideran interacciones electrostáticas entre multipolos permanentes,7 del tipo 
carga-carga, carga-dipolo y dipolo-dipolo; las interacciones de polarización entre multipolos 
permanentes e inducidos; interacciones de dispersión entre multipolos instantáneos e inducidos y 
transferencia de carga e interacciones iónicas y metálicas. Una interacción particularmente 
importante para este trabajo es el enlace de hidrógeno, que es una interacción atractiva entre un 
átomo de hidrógeno de una molécula o un fragmento molecular (X-H), donde X es más 
electronegativo que H, y un átomo o un grupo de átomos en la misma molécula o con una especie 
diferente, en donde hay evidencia de formación de enlace.8 
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1.2 Asociación de amidas e imidas 
 
Las amidas e imidas son unidades estructurales que están presentes en sistemas químicos y 
biológicos. Al poseer grupos carbonilos y -NH, estos compuestos pueden formar EHs del 
tipo -NH‧‧‧O=C, los cuales son fuerzas direccionales ubicuas en la naturaleza.9 En el caso del grupo 
funcional amida, este es comúnmente empleado para el reconocimiento molecular a través de 
enlaces de hidrógeno en sistemas biológicos.10 De esta manera, este tipo de EHs son responsables 
de las interacciones presentes en bases nitrogenadas tales como timina y uracilo, cuyo 
reconocimiento molecular es crucial en la estabilidad de las moléculas de ADN, ARN, proteínas, 
entre otras estructuras relacionadas.3 En consecuencia, es importante comprender los detalles 
energéticos y estructurales de tales interacciones, que a menudo son sutiles. Un caso ilustrativo es 
la diferencia significativa que existe en la auto-asociación de amidas e imidas, cuya tendencia 
experimental señala que las amidas poseen una constante de dimerización mayor. Existen algunos 
reportes acerca de este hecho experimental, como es el caso de Rebek y colaboradores,11 quienes 
determinaron la asociación intramolecular de fragmentos de amidas e imidas cuyos resultados se 
muestran en la Figura 1.1. En este trabajo se observó que el sistema amida-amida posee una mayor 
asociación, seguido del sistema heterodimérico amida-imida, y finalmente, el sistema más débil 
correspondiente a la interacción imida-imida. 
 
 

 
Figura 1.1 Ejemplo de asociación intramolecular de fragmentos amida-amida, amida-imida e imida-imida 
en cloroformo.11  
 
  

Por su parte el grupo de Jorgensen,12 basándose en datos experimentales y cálculos 
computacionales, realizaron la comparación de la auto-asociación intermolecular de amidas e 
imidas (Figura 1.2), contrastando distintos sistemas en medios apolares tales como cloroformo y 
tetracloruro de carbono. Los datos revelan que las amidas se asocian más que las imidas. Una 
explicación de esta tendencia experimental se ha centrado en la Hipótesis de las Interacciones 
Secundarias de Jorgensen (HISJ), la cual establece que la diferencia en la asociación se debe a las 
repulsiones entre los carbonilos espectadores (C=OS) y los presentes en los enlaces de hidrógeno 
(C=OEH) como se muestran en la Figura 1.3. 
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Figura 1.2 Constantes de dimerización de amidas e imidas en tetracloruro de carbono y cloroformo.12 
 
 

 
Figura 1.3 Hipótesis de las interacciones secundarias de Jorgensen para explicar las diferencias en la 
asociación de amidas e imidas. De acuerdo con esta hipótesis, el grado mayor de dimerización de las amidas 
se debe a las repulsiones OS‧‧‧OEH. 
 
 

Sin embargo, los resultados computacionales de Leszczynsky y colaboradores13 cuestionan 
esta interpretación. En la Figura 1.4 se muestran las longitudes de los enlaces de hidrógeno dentro 
del heterodímero formado por 2-pirrolidona y succinimida junto con las de los homodímeros 
correspondientes. Se observa que la distancia más corta (EH-1) y la más larga (EH-2) están 
presentes en el heterodímero imida-amida. Según la hipótesis HISJ, los enlaces EH-1 y EH-2 
deberían corresponder a los NH‧‧‧O=C observados en los homodímeros amida-amida e imida-imida 
respectivamente. Además, el enlace de hidrógeno más corto dentro del heterodímero, EH-1, tiene 
la presencia de la repulsión que involucra al carbonilo espectador de la succinimida, en contraste 
con el EH más largo dentro del mismo sistema (EH-2) que no presenta este efecto. Además, datos 
cristalográficos de los dímeros de algunas imidas como la maleimida,14 trans-3,4-
difenilsuccimida15 y 1-metil-hidantoina,16 muestran que la distancia entre los oxígenos OS y los 
presentes en los EHs es demasiado grande (> 4 Å) para considerar una repulsión relevante. 
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Figura 1.4 Distancias de enlace de hidrógeno del heterodímero de 2-pirrolidona y succinimida junto con los 
homodímeros correspondientes, reportadas por Leszczynsky y colaboradores.13 
 

Pese a esto, este modelo se ha extendido a sistemas constituidos por una especie anfitriona 
y un huésped que pueden formar múltiples enlaces de hidrógeno, cuya suma de interacciones 
electrostáticas atractivas es aproximadamente proporcional a la energía de la interacción.17 Un caso 
ilustrativo es el análisis de sistemas de ADA-DAD y AAD-DDA de tres enlaces de hidrógeno 
estudiados por Jorgensen (Figura 1.4).18 El modelo HISJ también ha sido aplicado a estos sistemas 
con el fin de explicar la tendencia experimental. Sin embargo, algunos estudios teóricos revelan 
que las repulsiones secundarias no explican completamente la asociación de este tipo de aductos.19  
 
 

 
Figura 1.4 Sistemas unidos por tres enlaces de hidrógeno sobre los cuales se ha aplicado el modelo HISJ. 
Las interacciones atractivas se representan con flechas en negro y las repulsivas en magenta. 
 
 

Debido a las deficiencias que presenta el modelo HISJ para explicar la dimerización de 
amidas e imidas, nosotros proponemos dos explicaciones alternativas: i) el carácter electroatractor 
del C=OS ocasiona una afectación del enlace de hidrógeno asistido por resonancia (RAHB por sus 
siglas en inglés) en el dímero de imida y ii) la capacidad aceptora y donadora de los centros básicos 
y ácidos de los aductos, son las propiedades responsables de la fortaleza de la asociación. Con estas 
consideraciones, la motivación y objetivos de este trabajo se presentan a continuación.
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2. MOTIVACIÓN Y OBJETIVOS 
 

2.1 Motivación y objetivo general 
 
En vista de la importancia de los enlaces de hidrógeno entre amidas e imidas, y tomando como 
antecedente la tendencia en la asociación de los dímeros de estas especies, el objetivo del presente 
trabajo es realizar un estudio teórico-experimental sobre estos aductos que permita discernir que 
efectos determinan la fortaleza relativa de la interacción en estos sistemas. 
 

Lo anterior derivó en un proyecto de investigación con los objetivos específicos que se 
muestran a continuación. 
 

2.2 Objetivos específicos 
 

• Obtener las constantes de asociación experimentales y evidencia de la formación de los 
dímeros de interés mediante experimentos 1H‐RMN y 1H-DOSY. 

• Realizar el modelado molecular y el correspondiente análisis topológico de la densidad 
electrónica de los aductos objeto de estudio para dar explicación a los resultados 
experimentales. 

• Obtener evidencia experimental y/o computacional de la acidez y la basicidad de las 
amidas e imidas examinadas. 

• Establecer relaciones teórico‐experimentales que permitan explicar las interacciones 
presentes en los homo- y heterodímeros de imidas y amidas estudiadas, con el fin de 
predecir su comportamiento y, además constituir una base para modular el reconocimiento 
molecular de estas especies. 
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3. MARCO TEÓRICO 
 

3.1 Resonancia Magnética Nuclear 
 
La Resonancia Magnética Nuclear (RMN) es una técnica espectroscópica que se basa en las 
propiedades magnéticas de la materia para obtener información electrónica, química y estructural 
de sustancias en estado líquido o sólido.20 Un núcleo en una molécula sometida a un campo 
magnético externo cambia su frecuencia de resonancia en función de los detalles de la estructura 
electrónica de la molécula y sus grupos funcionales individuales. Puesto que estos cambios en las 
frecuencias de resonancia son característicos del ambiente electrónico de los núcleos, la 
espectroscopía RMN es un método efectivo para identificar sustancias. En el campo de la química 
supramolecular, esta técnica permite caracterizar la formación de cúmulos moleculares mediante 
el desplazamiento químico de algunas señales que indican la formación de interacciones no 
covalentes, como los enlaces de hidrógeno.21 En este caso, el experimento que se lleva a cabo se 
denomina “método de adiciones continuas”, o también llamado “titulación en RMN”, que se basa 
en aumentar la concentración de una especie (anfitrión) con respecto a otra (huésped o receptor), 
con el fin de llevar a cabo la formación del aducto. Con los datos de desplazamiento químico y 
concentraciones es posible determinar la constante de asociación.22 En el caso de los procesos de 
auto-asociación, el anfitrión y huésped son la misma especie. 
 

Por otro lado, dentro de la gran variedad de experimentos que hacen parte de RMN, se 
encuentra la espectroscopía de difusión ordenada (Diffusion-Ordered Spectroscopy, DOSY), la 
cual permite separar las señales de RMN de diferentes especies de acuerdo con su coeficiente de 
difusión.23 Esto se puede realizar tanto con el experimento de protón, como con él de carbono. Con 
esta información es posible estimar el tamaño de un compuesto (radio hidrodinámico, 𝑟𝐻) a partir 
de su coeficiente de difusión, 𝐷, y teniendo como referencia una especie de la cual se conoce tanto 
el coeficiente de difusión (𝐷𝑟𝑒𝑓) y su tamaño (𝑟𝑟𝑒𝑓). Generalmente, uno de los compuestos de 
referencia es el tetrametilsilano (TMS).24 Para ello, se utiliza la siguiente relación: 
 
 

𝑟𝐻 =
𝐷𝑟𝑒𝑓

𝐷
𝑟𝑟𝑒𝑓 .                (3.1)
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3.2 Teoría del funcional de la densidad 
 
En la actualidad, hay una gran variedad de métodos computacionales para optimizar geometrías de 
moléculas, cúmulos moleculares y para determinar sus propiedades. Un ejemplo de ello es la Teoría 
del Funcional de la Densidad (DFT por sus siglas en inglés), que es con frecuencia, una buena 
opción para el estudio de la estructura electrónica de un sistema de interés, con un buen 
compromiso entre costo computacional y precisión.25,26 En los últimos años se han desarrollado 
nuevos funcionales como los del grupo de Minnesota27, los cuales tienen como objetivo llevar a la 
teoría DFT a la par con los métodos más precisos, en la predicción de geometrías, energías y otras 
propiedades. 
 

DFT es un procedimiento variacional alternativo a la solución de la ecuación de 
Schrödinger, basado en la densidad electrónica que se define como28: 
 
 

𝜌(𝒓1) = 𝑁∫…∫|𝛹(𝒙1, 𝒙2 , . . 𝒙𝑁|
2𝑑𝜔1𝑑𝜔2…𝑑𝜔𝑁𝑑𝒓2…  𝑑𝒓𝑁 ,                 (3.2) 

 
 
donde 𝛹(𝒙𝟏, 𝒙𝟐, . . . 𝒙𝑵) es la función de onda electrónica del sistema y 𝒙 = (𝒓,𝜔) representa las 
coordenadas espaciales y de espín. La integral actúa sobre todas las coordenadas de espín de todos 
los electrones, y también sobre las coordenadas espaciales excepto la de un electrón. 
 

Hohenberg y Kohn29 demostraron dos teoremas que colocan a la densidad electrónica 𝜌(𝒓) 
como una variable primordial para desarrollar nuevas aproximaciones dentro de la química 
cuántica. El primer teorema establece que el potencial externo de un sistema 𝑉𝑒𝑥𝑡(𝒓) (hasta una 
constante aditiva) es un funcional único de 𝜌(𝒓) del estado basal. Como 𝑉𝑒𝑥𝑡(𝒓) y el número de 
electrones fijan el Hamiltoniano del sistema �̂�, los valores promedio de observables, como por 
ejemplo la energía, son también un funcional de 𝜌(𝒓) del estado basal. 
 

Luego, la energía 𝐸0 es un funcional de la densidad electrónica del estado basal, 𝜌0(𝒓): 
 
 

𝐸0[𝜌0] = 𝑇[𝜌0] + 𝑉𝑒𝑒[𝜌0] + 𝑉𝑒𝑥𝑡[𝜌0],        (3.3) 
 
 
donde 𝑇[𝜌0] es el funcional de la energía cinética, 𝑉𝑒𝑒[𝜌0] es el funcional de repulsión electrostática 
entre los electrones, y 𝑉𝑒𝑥𝑡[𝜌0] es la energía debida al potencial externo impuesto sobre los 
electrones. 
 

El segundo teorema de Hohenberg y Kohn muestra que, para una densidad de prueba, �̃�0, 
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la energía resultante de la aplicación del funcional 𝐸[�̃�0], es siempre mayor que la energía del 
estado basal exacta 𝐸0. Esto se conoce como el teorema variacional de Hohenberg y Kohn, y se 
puede escribir de la siguiente forma: 
 
 

𝐸0 ≤ 𝐸0[�̃�] = 𝑇[�̃�] + 𝑉𝑒𝑒[�̃�] + 𝑉𝑒𝑥𝑡[�̃�].        (3.4) 
 
 

Ahora, se define el funcional de Hohenberg y Kohn, 𝐹𝐻𝐾[𝜌] como: 
 
 

𝐹𝐻𝐾[𝜌] = 𝑇[𝜌] + 𝑉𝑒𝑒[𝜌].               (3.5) 
 
 

Este funcional no depende del potencial externo, es por tanto un funcional universal, aunque 
su forma no se conoce. Si sustituimos la expresión (3.5) en la fórmula (3.3) se obtiene: 
 
 

𝐸0[𝜌0] = 𝐹𝐻𝐾[𝜌0] + 𝑉𝑒𝑥𝑡[𝜌0].        (3.6) 
 
 

Esta formulación de Hohenberg y Kohn permite obtener las propiedades electrónicas de un 
sistema de un modo tan riguroso como él dado por la función de onda. El procedimiento práctico 
de esta aproximación se basa en la siguiente estrategia.30 En primer lugar, se calcula la energía 
cinética considerando un sistema ficticio de electrones no interaccionantes, S. La energía cinética 
de este sistema está dada por, 

 
 

𝑇𝑠 = −
1

2
∑〈φ𝑖|𝛻

2|φ𝑖〉

𝑁

𝑖

,          (3.7) 

 
 
siendo φ𝑖 los espín orbitales de Kohn-Sham con los cuales se forma la función de onda de S (la 
cual equivale a un determinante de Slater), y que permiten obtener la densidad electrónica del 
estado basal del sistema de interés, 

 
 

𝜌0(𝒓) =∑∑|φ𝑖(𝒓,𝜔)|
2

𝜔

𝑁

𝑖

.          (3.8) 
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Debido a que 𝑇𝑠 no proporciona la energía cinética exacta del sistema, Kohn y Sham 
establecieron la siguiente separación del funcional 𝐹𝐻𝐾[𝜌]: 
 
 

𝐹𝐻𝐾[𝜌(𝒓)] = 𝑇𝑠[𝜌(𝒓)] + 𝐽[𝜌(𝒓)] + 𝐸𝑋𝐶[𝜌(𝒓)],               (3.9) 
 
 
donde 𝐽[𝜌] es el funcional Coulómbico asociado a la repulsión electrónica 
 
 

𝐽[𝜌(𝒓)] =
1

2
∫∫

𝜌(𝒓1)𝜌(𝒓2)𝑑𝒓1𝑑𝒓2
𝒓12

,            (3.10) 

 
 
y 𝐸𝑋𝐶 es la energía de intercambio y correlación, que se puede escribir como: 
 
 

𝐸𝑋𝐶[𝜌(𝒓)] ≡ (𝑇[𝜌(𝒓)] − 𝑇𝑠[𝜌(𝒓)]) + (𝑉𝑒𝑒[𝜌(𝒓)] − 𝐽[𝜌(𝒓)]).               (3.11) 
 
 

La expresión (3.11) contiene todas las interacciones no clásicas entre electrones 
(intercambio y correlación), la corrección por auto-interacción en 𝐽[𝜌(𝒓)], así como la diferencia 
entre la energía cinética exacta y la del sistema no interaccionante. Si se aplica el teorema 
variacional de Hohenberg y Kohn a los orbitales de Kohn-Sham φ𝑖 en la expresióna 
 
 

𝐸[𝜌(𝒓)] = 𝑇𝑠[𝜌(𝒓)] + 𝐽[𝜌(𝒓)] + 𝑉𝑒𝑥𝑡[𝜌] + 𝐸𝑋𝐶[𝜌(𝒓)],               (3.12) 
 
 
 se obtiene un conjunto de ecuaciones denominadas ecuaciones de Kohn-Sham31: 
 
 

{−
1

2
𝛻2 +∫

𝜌(𝒓2)

𝒓𝟏𝟐
 𝑑𝒓𝟐 +∑

𝑍𝐴
𝒓𝟏𝑨

𝑀

𝐴

+ 𝜇𝑋𝐶(𝒓1)} φ𝑖 = 휀𝑖 φ𝑖 ,          (3.13) 

 
  
siendo M el número de núcleos de la molécula o cúmulo molecular, y 𝜇𝑋𝐶 el potencial de 
intercambio y correlación, dado por: 

                                                 
a Utilizando a los φ𝑖, estrictamente en el segundo teorema, para obtener la 𝐸0 se minimiza la ecuación (3.6) con respecto 
a 𝜌(𝒓), sin embargo, esta se puede escribir en términos de φ𝑖 de acuerdo con la expresión (3.8). Esto permite minimizar 
𝐸0 con respecto a los orbitales de Kohn-Sham. 
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𝜇𝑋𝐶[𝜌] ≡
𝛿𝐸𝑋𝐶[𝜌(𝒓)]

𝛿𝜌(𝒓)
.                            (3.14) 

 
 

La expresión (3.13) se resuelve a través de un proceso iterativo similar al de la aproximación 
Hartree-Fock. Esto se realiza utilizando distintas aproximaciones del potencial 𝜇𝑋𝐶, ya que se 
desconoce su forma exacta.  
 

La Aproximación de Densidad Local (LDA por sus siglas en inglés), fue uno de los 
primeros métodos para calcular la energía de intercambio y correlación de acuerdo con la siguiente 
expresión 
 
 

𝐸𝑋𝐶
𝐿𝐷𝐴[𝜌] = ∫𝜌(𝒓) 𝜖𝑋𝐶(𝜌(𝒓))𝑑𝒓,                            (3.15) 

 
 
donde 𝜖𝑋𝐶 es la energía de intercambio y correlación. Sin embargo, este procedimiento solamente 
es aplicable para una distribución uniforme de densidad electrónica, lo cual no ocurre en átomos o 
en moléculas. Una mejora de este método es tomar en cuenta los cambios de la densidad electrónica 
y la inclusión de los gradientes de la densidad de espín 
 
  

𝐸𝑋𝐶
𝐺𝐺𝐴[𝜌𝛼 , 𝜌𝛽] = ∫𝑓(𝜌𝛼(𝒓) , (𝜌𝛽(𝒓), ∇𝜌𝛼(𝒓), ∇𝜌𝛽(𝒓))𝑑𝒓,      (3.16) 

 
 
siendo 𝑓 una función de las densidades de espín y sus gradientes. Este enfoque se conoce como la 
Aproximación de Gradiente Generalizado (GGA por sus siglas en inglés). Recientemente, el 
desarrollo de nuevos funcionales contempla segundas derivadas de la densidad, dando origen a los 
funcionales meta-GGA, mejorando la representación de la distribución de la densidad en 
comparación con los métodos GGA.31,32 La inclusión de más términos, como las primeras y 
segundas derivadas de la densidad electrónica, conducen a una descripción semi-local de la 
correlación e intercambio, aumentando de esta manera la precisión, tal como lo menciona Perdew 
y colaboradores.33 Una alternativa diferente considera la dependencia del funcional de intercambio 
y correlación con la densidad de energía cinética. 
 

Algunos ejemplos de funcionales meta-GGA son los pertenecientes a la serie M06 
desarrollada por Truhlar y Zhao27, los cuales se enfocan principalmente al estudio de interacciones 
no covalentes, termoquímica, cinética, estados excitados y metales de transición.26 En conjunto son 
cuatros funcionales: M06-HF, M06, M06-2x y M06-L. Los tres primeros se denominan como 
funcionales híbridos meta-GGA mientras que el cuarto es miembro de la familia de los funcionales 
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puros.b M06 y M06-2x fueron construidos a partir de la optimización de ciertos parámetros 
empíricos, así como la inclusión del intercambio HF. Además, estos dos funcionales también 
dependen de la densidad de espín, 𝜌𝜎, del gradiente reducido de densidad de espín, xσ, y de la 
densidad de energía cinética de espín, τσ, la cual proviene del cuadrado del gradiente de los orbitales 
de Kohn-Sham, omitiendo de esta manera el cálculo del laplaciano de la densidad. 
 

Al respecto, el gradiente reducido de la densidad de espín es: 
 
 

𝑥𝜎 =
|𝛻𝜌𝜎|

𝜌𝜎4/3
,                       (3.17)             

 
 
mientras que una de las definiciones de la densidad de energía cinética está dada por: 
 
 

𝜏𝜎 =
1

2
∑|𝛻𝜓𝑖𝜎|

2,

𝑜𝑐

𝑖

              (3.18)                 

 
 
donde oc se refiere a los orbitales espaciales ocupados y 𝜎 = α, β. 
 

Los funcionales de intercambio M06 y M06-2x provienen de una combinación lineal de 
aquellos en los funcionales M05 y VSXC.27 La energía de correlación final del funcional M06, es 
la suma de las tres combinaciones diferentes de espín: 
 
 

𝐸𝐶
𝐷𝐹𝑇 = 𝐸𝐶

𝛼𝛽
+ 𝐸𝐶

𝛼𝛼 + 𝐸𝐶
𝛽𝛽
.      (3.19) 

 
 

Además, los funcionales del conjunto M06 consideran el intercambio exacto de Hartree-
Fock en distintas proporciones a partir del parámetro x: 
 
 

𝐸𝑋𝐶 =
𝑥

100
𝐸𝑋
𝐻𝐹 + (1 −

𝑥

100
)𝐸𝑋

𝐷𝐹𝑇 + 𝐸𝐶
𝐷𝐹𝑇 .        (3.20) 

 
 

Los porcentajes del intercambio procedente del método de Hartree-Fock son 0, 27, 54 y 100 
para los funcionales M06-L, M06, M06-2x y M06-HF, respectivamente.27 

                                                 
b Los funcionales híbridos incluyen una fracción del intercambio proveniente del método Hartree-Fock para los 
potenciales de intercambio, mientras que los funcionales puros no la incluyen. 
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3.3 Modelos de disolvente 
 
Gran parte de los procesos de interés químico se llevan a cabo en fases condensadas, razón por la 
cual existen algunas aproximaciones enfocadas en considerar los efectos del ambiente que rodea al 
sistema, como es el caso del disolvente, en cálculos de estructura electrónica. Hay dos formas para 
aproximar estos efectos en un cálculo mecánico-cuántico: modelo de solvente explícito y los que 
lo consideran como un dieléctrico continuo (disolvente implícito).34 
 

Los modelos de disolvente implícito lo consideran como un medio homogéneo y 
polarizable con una constante dieléctrica, donde el soluto se coloca dentro de una cavidad en el 
medio (Figura 3.1). 
 
 

 
Figura 3.1 Esquema del modelo continuo de disolvente con cavidad esférica. 

 
 

La consideración de una cavidad en el medio demanda cierta energía, causando una 
desestabilización del sistema (𝛥𝐺𝑐𝑎𝑣𝑖𝑑𝑎𝑑). Por su parte, las interacciones presentes entre el soluto 
y el disolvente conducen a una estabilización y la distribución de carga del soluto polariza el medio 
ocasionando una estabilidad electrostática (𝛥𝐺𝑒𝑙𝑒𝑐𝑡𝑟𝑜𝑠𝑡á𝑡𝑖𝑐𝑎). Así, la energía libre de solvatación 
(𝛥𝐺𝑆) se escribe como: 
 
 

𝛥𝐺𝑆 =  𝛥𝐺𝑐𝑎𝑣𝑖𝑑𝑎𝑑 +  𝛥𝐺𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜−𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒 + 𝛥𝐺𝑒𝑙𝑒𝑐𝑡𝑟𝑜𝑠𝑡á𝑡𝑖𝑐𝑎.           (3.21) 
 
 

Las distintas aproximaciones para los modelos de disolvente difieren en las siguientes 
características34: 
 
1. La definición de la forma y el tamaño de la cavidad. 
2. La manera en cómo se calcula 𝛥𝐺𝑐𝑎𝑣𝑖𝑑𝑎𝑑. 
3. La forma en que se representa la distribución de carga del soluto. 
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4. La consideración del soluto de manera clásica (campos de fuerza) o cuántica (ab initio o 
semiempírico). 
5. La descripción del medio dieléctrico. 
 

Cuando se lleva a cabo una descripción cuántica del soluto, los momentos eléctricos que se 
calculan inducen momentos multipolares en el medio dieléctrico, que a su vez tienen un efecto 
sobre la molécula, generando que el soluto cambie los momentos eléctricos y así sucesivamente. 
Por esta razón, la interacción de la molécula con el modelo de disolvente debe ser calculado 
mediante un procedimiento iterativo denominado campo de reacción auto-consistente (SCRF, por 
sus siglas en inglés). 
 

Existen algunas aproximaciones para implementar un modelo de disolvente implícito, como 
es el caso de los basados en la densidad electrónica que se enfocan en la descripción mecánico-
cuántica de la densidad del soluto de interés, el cual interacciona con un medio continuo. A este 
enfoque se le conoce como modelo de disolvente de la densidad (SMD, por sus siglas en inglés).35 
El uso de la densidad electrónica evita definir cargas atómicas parciales tal como se hace en los 
modelos de Cramer y Truhlar SMx (con x = 1-8).35 En SMD, el disolvente se representa como un 
medio dieléctrico continuo. Además, es considerado como un modelo universal debido a que puede 
ser aplicado a especies cargadas y no cargadas en cualquier tipo de disolvente.35 El modelo SMD 
también emplea parámetros como radios atómicos de Coulomb.c La energía libre de solvatación en 
estado estándar dentro del modelo SMD se separa en los siguientes términos: 
 
 

𝛥𝐺𝑆
0 =  𝛥𝐺𝐸𝑁𝑃 +  𝛥𝐺𝐶𝐷𝐸 + 𝛥𝐺𝑐𝑜𝑛𝑐

0 ,           (3.22) 
 
 
donde 𝛥𝐺𝐸𝑁𝑃 contiene las componentes: electrónica (𝐸), nuclear (𝑁) y de polarización (𝑃) de la 
energía libre. La contribución 𝛥𝐺𝐶𝐷𝐸 hace referencia a la energía libre asociada con la cavidad (𝐶), 
la dispersión (𝐷) y a los posibles cambios conformacionales de la estructura (𝐸) del disolvente. El 
tercer término del lado derecho de la ecuación (3.22) se asocia al cambio de concentración entre 
las fases gaseosa y líquida, ambas en estado estándar. La descripción SMD puede ser empleada 
para cualquier tipo de disolvente, en especial para aquellos próticos en los cuales se ha visto que 
estima bien barreras energéticas asociadas a distintos procesos.36 Además, este modelo está 
optimizado para el funcional de intercambio y correlación M06-2X, con el cual se obtienen 
resultados confiables para el cálculo de acidez37 y el modelado de aductos supramoleculares en 
solución.38 

  

                                                 
c El método SMD considera esferas centradas en los núcleos con radio ρk, cuyos valores dependen solamente del 
número atómico.34 
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3.4 Teoría cuántica de átomos en moléculas 
 

Richard Bader y sus colaboradores desarrollaron la Teoría Cuántica de Átomos en Moléculas 
(QTAIM, por sus siglas en inglés).39,40 Este método de análisis de la función de onda da una 
interpretación alternativa a los resultados derivados de cálculos químico-cuánticos en términos de 
conceptos químicos, tales como el de átomo y enlace químico mediante un estudio topográfico 
riguroso de 𝜌(𝒓). En principio, esta teoría no depende de ningún método de cálculo ni 
experimental, y como punto de partida sólo necesita la densidad electrónica del sistema, que puede 
ser obtenida por métodos computacionales o por técnicas de difracción de rayos X, entre otras.41 
En el presente trabajo, se utilizó esta metodología para caracterizar los aductos estudiados y 
calcular algunos descriptores que permitan entender las interacciones no covalentes presentes en 
los sistemas objeto de estudio. En seguida, se describen brevemente algunos conceptos básicos de 
la teoría QTAIM que se emplearon en esta investigación. 
 

3.4.1 Puntos críticos de la densidad electrónica 
 
Un punto crítico de un campo escalar 𝑓, es aquel en donde el gradiente de 𝑓 es igual al vector cero. 
Si 𝑓 es la densidad electrónica, la cual depende de tres variables, el vector gradiente 
correspondiente se puede escribir como: 
 
 

𝛻𝜌 =
∂𝜌

∂𝑥
𝒊 +

∂𝜌

∂𝑦
𝒋 +

∂𝜌

∂𝑧
𝒌.             (3.23) 

 
 

Este vector es perpendicular a una isosuperficie de densidad y apunta en la dirección en la 
que 𝜌(𝒓) crece más rápidamente. La función 𝜌(𝒓) presenta puntos críticos en regiones 
interatómicas y en las posiciones nucleares. Para caracterizar los puntos críticos, se calcula la 
matriz hessiana de 𝜌(𝒓): 
 
 

𝛻𝛻𝜌 =

(

 
 
 
 

∂2𝜌

∂𝑥2
∂2𝜌

∂𝑥 ∂𝑦

∂2𝜌

∂𝑥 ∂𝑧

∂2𝜌

∂𝑦 ∂𝑥

∂2𝜌

∂𝑦2
∂2𝜌

∂𝑦 ∂𝑧

∂2𝜌

∂𝑧 ∂𝑥

∂2𝜌

∂𝑧 ∂𝑦

∂2𝜌

∂𝑧2 )

 
 
 
 

.           (3.24) 

 
Al diagonalizar está matriz se obtienen sus eigenvalores y eigenvectores: 
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(𝛻𝛻𝜌)𝒗𝑖 = 𝜆𝑖𝒗𝑖, (𝑖 = 1, 2, 3),             (3.25) 

 
 
donde 𝜆𝑖 es el i-ésimo eigenvalor y 𝒗𝑖 es el eigenvector columna correspondiente. Es este caso 
adoptaremos la convención 𝜆1 ≤ 𝜆2  ≤  𝜆3. Los tres eigenvectores son ortogonalesd entre sí y 
coinciden con los ejes principales de la curvatura. Teniendo en cuenta que se trata de una matriz de 
segundas derivadas, un eigenvalor positivo identifica a un mínimo mientras que uno con un valor 
negativo representa a un máximo en la dirección del eigenvector asociado. Los puntos críticos se 
pueden caracterizar por su rango y firma expresados por el par w y s.e De esta manera, se identifican 
los diferentes puntos críticos no degenerados, es decir aquellos con w = 3 (Tabla 3.1). El nombre 
de cada uno de los puntos críticos está relacionado con el elemento de estructura molecular que 
representa. 
 
 

Tabla 3.1. Puntos críticos con w = 3 no degenerados de la densidad electrónica.39 
Punto crítico 

(PC) Abreviatura λ1 λ2 λ3 (w, s) 

nuclear PCN – – – (3, –3) 
enlace PCE – – + (3, –1) 
anillo PCA – + + (3,+1) 
jaula       PCC + + + (3,+3) 

 
 
 

3.4.2 Elementos de estructura molecular 
 
Las líneas de flujo de un campo vectorial 𝑭(𝒓) son trayectorias 𝝈(𝑡) que satisfacen 𝑓(𝝈(𝑡)) =
𝝈′(𝑡). La Figura 3.2(a) muestra las líneas de flujo del gradiente de la densidad junto con algunas 
isolíneas del campo escalar 𝜌(𝒓). 
 

                                                 
d Los eigenvectores de una matriz simétrica y real con eigenvalores distintos son necesariamente ortogonales. Si existe 

degeneración en los eigenvalores de 𝛻𝛻𝜌, es posible aplicar técnicas de ortogonalización como el método de Gram-
Schmidt para obtener un sistema ortogonal. 

e El rango de un punto crítico, w, se define como el número de eigenvalores no nulos de la matriz Hessiana evaluada 
en ese punto. La firma, s, es la suma algebraica de los signos de las curvaturas, esto es, cada una de las curvaturas 
contribuye a la firma con ±1 dependiendo si se trata de una curvatura positiva o negativa. 
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Figura 3.2. (a) Trayectorias de gradiente (azul) para CH3NH2, en uno de los planos H-C-N. Las líneas de 
interacción interatómica, o también denominadas trayectorias de enlace, están en verde y las líneas 
pertenecientes a las IAS se muestran en rojo y las isolíneas de la densidad electrónica en negro. (b) Cuencas 
atómicas QTAIM para el átomo de carbono (azul) y nitrógeno (rojo) en la misma molécula. Todos los 
gráficos se obtuvieron a partir de la densidad electrónica con la aproximación B3LYP/6-31G*.42 
 
 

Las trayectorias del gradiente delimitan las regiones atómicas, que en el marco de esta teoría 
se denominan cuencas () como se ilustra en la Figura 3.2(b). Las trayectorias dentro de una 
cuenca terminan en los núcleos atómicos. Esta propiedad topológica de 𝜌(𝒓) en una molécula 
permite dar la definición de átomo: 
 
Un átomo, libre o enlazado, se define como la unión de un núcleo y su cuenca atómica asociada.39 
 

De forma general, una cuenca atómica se extiende hasta el infinito, con la excepción de 
átomos confinados. Los átomos unidos por un enlace químico, en términos de la teoría QTAIM, 
están separados por una superficie interatómica (IAS por sus siglas en inglés). Esta superficie está 
formada por trayectorias de gradiente que empiezan en el infinito y terminan en un punto crítico 
de enlace. Los puntos de una IAS, 𝑆Ω, satisfacen que el gradiente de la densidad es ortogonal al 
vector normal a la superficie; 
 
 

𝛻𝜌(𝒓) ∙ 𝒏(𝒓) = 0      ∀ 𝒓 𝜖 𝑆Ω.              (3.26) 
 

 
La ecuación (3.26) se conoce como “condición de flujo cero”. La existencia de una IAS 

entre un par de núcleos involucra la presencia de un punto crítico de enlace entre ambos núcleos. 
En este caso, un PCE es una intersección entre la IAS y las trayectorias de gradiente que unen a los 
dos núcleos atómicos (Figura 3.2(a)). Estas trayectorias se denominan líneas de interacción atómica 
y siempre están asociadas a un punto crítico de enlace. Estos conceptos permiten definir un enlace 
químico dentro de la teoría QTAIM como: 
 
Existe un enlace químico entre núcleos cuando hay una línea de interacción interatómica 
(trayectorias de enlace) entre ellos.39  
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La gráfica que incluye a de los núcleos, las trayectorias de enlace y los puntos críticos de 
𝜌(𝒓) se conoce como gráfico molecular (Figura 3.3). 
 
 
 

 
Figura 3.3. Mapas de relieve de 𝜌(𝒓) y gráfica molecular del dímero de ácido fórmico. Los máximos 
corresponden a los núcleos mientras que los puntos verdes y rojos señalan puntos críticos de enlace y de 
anillo, respectivamente.43 
 
 

3.4.3 Propiedades derivadas de la teoría QTAIM 
 

En el marco de QTAIM, la densidad de una propiedad A se define como: 
 
 

𝜌𝐴(𝒓) =
𝑁

2
∫…∫[𝜓∗ �̂�𝜓 + (�̂�𝜓)∗𝜓]𝑑𝜔1𝑑𝜔2…𝑑𝜔𝑁𝑑𝒓2…  𝑑𝒓𝑁,                 (3.27) 

 
 
siendo �̂� el operador asociado a la propiedad A. Con base en esto, ahora definimos una propiedad 
atómica como: 
 
 

𝐴() = ∫ 𝜌𝐴(𝒓)



𝑑𝒓.                  (3.28) 

 
 

Por ende, el valor esperado de un observable físico 〈𝐴〉, para una molécula se puede 
expresar como la suma de sus contribuciones atómicas 𝐴(): 
 
 

〈𝐴〉 =∑𝐴()



,                  (3.29) 
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    N-1           espines 
posiciones     

Este es uno de los resultados más relevantes de la teoría QTAIM, puesto que permite 
identificar las contribuciones de todos los átomos o grupos funcionales de un sistema molecular a 
un observable específico. 
  

Entre las propiedades atómicas utilizadas en este trabajo están:  
 

• Energía cinética atómica, 𝑇(), 
 
 

𝑇() = ∫ 𝐺(𝒓)𝑑𝒓


,               (3.30) 

 
 
donde 𝐺(𝒓) es la densidad de energía cinética definida como: 
 
 

𝐺(𝒓) = ∫
𝑁ℏ2

2𝑚
∫⋯∫ ∫…∫𝛻𝜓∗ ∙ 𝛻𝜓𝑑𝜔1𝑑𝜔2…𝑑𝜔𝑁𝑑𝒓1…𝑑𝒓𝑗−1𝑑𝒓𝑗+1⋯𝑑𝒓𝑁|𝒓𝑗=𝒓 𝑑𝒓. 

 
(3.31) 

 
 

• Índice de deslocalización electrónica (DI por sus siglas en inglés), que indica el número de 
electrones que se comparten entre dos cuencas atómicas ( y ′), se define: 

 
 

𝛿(,′) = |𝐹(,′)| + |𝐹(′,)|,              (3.32) 
 
 
siendo  
 

𝐹(,′) = ∫ ∫ 𝜌(𝒓1)
′

𝜌(𝒓2)𝑓(𝒓1, 𝒓2)


𝑑𝒓1𝑑𝒓2,              (3.33) 

 
 
donde 𝑓(𝒓1, 𝒓2) se define como un factor de correlación44 y satisface 
 
 

𝜌(𝒓1, 𝒓2) = 𝜌(𝒓1, 𝒓2)(1 +  𝑓(𝒓1, 𝒓2)).               (3.34) 
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3.5 Átomos Cuánticos Interactuantes (IQA)  
 
La metodología de átomos cuánticos interactuantes (IQA por sus siglas en inglés),45 es un modelo 
de partición de la energía electrónica, 𝐸, que considera las contribuciones atómicas, 𝐸𝑖𝑛𝑡𝑟𝑎𝐴 , y las 
debidas a la interacción entre partículas de dos átomos distintos, 𝐸𝑖𝑛𝑡𝐴𝐵. El esquema de partición es 
el siguiente: 
 
 

𝐸 =∑𝐸𝑖𝑛𝑡𝑟𝑎
𝐴

𝐴

+
1

2
∑ 𝐸𝑖𝑛𝑡

𝐴𝐵

𝐴≠𝐵

,               (3.35) 

 
 
donde 𝐸𝑖𝑛𝑡𝑟𝑎𝐴  contempla la energía cinética y los términos de la energía potencial que involucran a 
partículas dentro de un átomof: 
 
 

𝐸𝑖𝑛𝑡𝑟𝑎
𝐴 = 𝑇𝐴 + 𝑉𝑛𝑒

𝐴𝐴 + 𝑉𝑒𝑛
𝐴𝐴.              (3.36) 

 
 

De igual manera, los términos que contienen partículas en dos átomos diferentes conducen 
a la siguiente expresión: 
 
 

𝐸𝑖𝑛𝑡
𝐴𝐵 = 𝑉𝑛𝑛

𝐴𝐵 + 𝑉𝑛𝑒
𝐴𝐵 + 𝑉𝑛𝑒

𝐵𝐴 + 𝑉𝑒𝑒
𝐴𝐵.              (3.37) 

 
 

La energía de interacción 𝐸𝑖𝑛𝑡𝐴𝐵 se puede dividir en contribuciones clásicas (coulombicas) y 
de intercambio y correlación, 
 
 

𝐸𝑖𝑛𝑡
𝐴𝐵 = 𝑉𝑐𝑙

𝐴𝐵 + 𝑉𝑋𝐶
𝐴𝐵.              (3.38) 

 
 

El método IQA se basa completamente en la densidad reducida de primer orden 𝜌1(𝒓1, 𝒓1,) 
y la densidad de pares 𝜌2(𝒓1, 𝒓2). Ninguno de estos campos escalares se define en la teoría del 
funcional de la densidad convencional. Sin embargo, es posible escalar los términos de uno y dos 
átomos de la energía de correlación y de intercambio Kohn-Sham de forma similar a como se hace 

                                                 
f Los superíndices AB señalan a los átomos A y B, mientras que los subíndices n y e dotan a los núcleos y a los electrones 
respectivamente.   
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en QTAIM.46 Este procedimiento nos permite dividir la energía electrónica DFT de acuerdo con 
las ecuaciones (3.35)-(3.38). 

 
Otro procedimiento alterno consiste en aproximar la densidad de pares, utilizando para ello 

la Teoría del Funcional de la Matriz de Densidad, DMFT por sus siglas en inglés (Density Matrix 
Functional Theory). 47 En esta metodología, la parte de intercambio y correlación de la densidad de 
pares se construye en términos de los orbitales moleculares naturales y sus correspondientes 
números de ocupación, usando la siguiente expresión 

 
 

𝜌2
𝑋𝐶(𝒓1, 𝒓2) =∑𝑓(𝑛𝑖 , 𝑛𝑗)

𝑖𝑗

𝜒𝑖𝑗(𝒓)𝜒𝑖𝑗(𝒓),              (3.39) 

 
donde 𝑛𝑖 , 𝑛𝑗 son los números de ocupación de los espín orbitales 𝜒𝑖𝑗. El termino 𝑓(𝑛𝑖 , 𝑛𝑗) es un 
funcional el cual puede definirse de múltiples maneras, que a su vez conducen a diferentes 
aproximaciones de la densidad de pares. El éxito de este método se centra en la elección de 
𝑓(𝑛𝑖, 𝑛𝑗) para llevar a cabo la partición energética.
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4. METODOLOGÍA 
 
La metodología que se llevó a cabo en el presente trabajo se describe a continuación. 
 

4.1 Parte experimental  
 
• Los compuestos mostrados en la Figura 4.1, están disponibles comercialmente y únicamente 

I3 se sintetizó de acuerdo con el procedimiento descrito por Fun et al.48 La 2-pirrolidona (A1) 
se purificó mediante destilación para eliminar agua y otras impurezas. 

 
 

 
Figura 4.1 Amidas e imidas comercialmente disponibles. 
 
 
• Los espectros de RMN se registraron en un intervalo de 0.002 a 1.0 M a 25 °C en CDCl3. Solo 

los compuestos A6 y A7 se estudiaron en un rango de 8.0‧10-4 M a 0.08 M debido a su baja 
solubilidad en CDCl3. Todos los experimentos se realizaron en un espectrómetro de 300 MHz 
y los desplazamientos químicos del N-H se reportan en ppm teniendo como referencia TMS. 
Para el caso de las heterodimerizaciones, se llevaron a cabo titulaciones del tipo anfitrión-
huésped. A una solución 0.1 M del anfitrión (0.5 M) se le adicionaron de 0 a 20 equivalentes 
del huésped (solución stock de 2 M). En todos los casos, el huésped correspondió a la especie 
con la menor constante de auto-asociación, con el fin de obtener mayor concentración del 
heteroaducto formado. Los espectros de 1H-RMN se procesaron utilizando el software 
MestReNova.49 Un ejemplo del experimento de asociación se muestra en la Figura 4.2. 

• Las constantes de asociación se calcularon a partir del desplazamiento químico del protón 
amídico y/o imídico (NH) y la concentración de la especie en cada punto, utilizando para ello 
la herramienta on-line supramolecular.org.50 Las constantes de heterodimerización se 
calcularon con el programa HypNMR 2008.51 Adicional a esto, se llevaron a cabo experimentos 
1H-DOSY en CDCl3, de los cuales se obtuvieron los coeficientes de difusión, D. Con esta 
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información y mediante la ecuación 3.1 de la sección de Marco Teórico se calcularon los 
correspondientes radios hidrodinámicos, rH, de los dímeros, considerando al TMS como el 
compuesto de referencia.24 
 

 
Figura 4.2 Apilado de espectros de 1H-RMN (300 MHz) para la auto-asociación de la 2-piridona (A4) en 
CDCl3 a 25 oC, en el cual se observa el desplazamiento químico de la señal del NH como consecuencia de 
la formación del enlace de hidrógeno N‒H···O=C. 
 
 

4.2 Detalles computacionales 
 
• Los parámetros geométricos para todas las especies monoméricas, los complejos 

supramoleculares y las especies involucradas en el cálculo de las afinidades protónicas se 
optimizaron utilizando el funcional M06-2x26 con el programa Gaussian 09.52 Para todos los 
cálculos, se utilizó el conjunto de funciones de base 6-311++G(2d,2p), el cual ha sido empleado 
para describir adecuadamente las interacciones no covalentes en diversos complejos 
moleculares, como por ejemplo, el sistema benceno-metano, para el cual se obtiene valores de 
energía de enlace muy cercanos a los experimentales.26,53 La inclusión del efecto del disolvente 
en los cálculos se realizó utilizando el método SMD.35 Cada estructura estacionaria se 
caracterizó como un mínimo o un punto de silla de primer orden mediante el cálculo de 
frecuencias armónicas. Se tuvieron en cuenta algunos estudios experimentales y teóricos 
previos sobre la dimerización de 2-piridona,54 2-pirrolidona,55 δ-valerolactama56 y maleimida57 
como punto de partida para los cálculos de estructura electrónica presentados en este trabajo. 
Estos estudios concluyen que la forma ceto de estas amidas e imidas, es el tautómero más 
estable en la formación del dímero.  

• Para la caracterización de las interacciones presentes en los aductos, se calcularon algunas 
propiedades topológicas de la densidad electrónica y de los átomos en las moléculas mediante 
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el uso de la teoría QTAIM. Entre las propiedades calculadas están: la gráfica molecular, en el 
índice de deslocalización, DI, para algunos pares de átomos. Además, se realizó la partición 
energética IQA, con el fin de cuantificar las interacciones intermoleculares en los aductos 
objeto de estudio. Todos estos cálculos se realizaron con el programa AIMstudio,58 a partir de 
densidades electrónicas obtenidas con el nivel de teoría M06-2x/ 6-311++G(2d,2p). 

• Se calcularon algunos índices de aromaticidad tales como el PDI (índice de deslocalización en 
para)59, MCI60 (índice multicéntrico) y INB

61
 (índice multicéntrico normalizado) los cuales se 

basan en los DIs derivados del análisis QTAIM. Esto fue calculado para los sistemas que 
presentan conjugación, con el fin de ver la contribución de este parámetro en la asociación. 
Estos cálculos se realizaron con programa ESI-3D.62 Además, se calcularon los 
desplazamientos químicos independientes del núcleo (NICS por sus siglas en inglés) (0) y (1)63 
que son una medida de los desplazamientos químicos de un centro generados por las corrientes 
de los anillos π. Estos cálculos se llevaron a cabo en el programa Gaussian 09.52



 

35 
 

5. RESULTADOS Y DISCUSIÓN 
 
Esta sección se divide en dos partes. En primer lugar, se muestran los resultados experimentales y 
computacionales correspondientes a la auto-asociación de amidas e imidas, así como la 
formulación del modelo de acidez-basicidad que explica este proceso de asociación. 
Posteriormente, se presenta la aplicación del modelo mencionado a la formación de heterodímeros 
amida-imida y al estudio de complejos unidos por tres enlaces de hidrógeno. 
 
 

5.1 Auto-asociación de amidas e imidas 
 

5.1.1 1H-RMN Y 1H-DOSY 
 
En la Figura 5.1 se presentan los compuestos objeto de estudio. Este grupo de sistemas contiene 
una gran variedad de estructuras, entre las cuales sobresalen los derivados de la base nitrogenada 
uracilo encontrada en el RNA3. 
 
 

 
Figura 5.1 Amidas e imidas consideras en el presente trabajo. 
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 En primera instancia, se determinó la constante de dimerización, Kdímero, a partir de los datos 
de desplazamiento químico y concentración de la 2-pirrolidona en diferentes disolventes (Figura 
5.2). Las constantes fueron: DMSO-d6 (>0.1 M-1), acetonitrilo-d3 (0.3 M-1), cloroformo-d (2.7 M-1). 
Los resultados muestran que la constante de asociación disminuye cuando aumenta la polaridad 
del disolvente y la capacidad de formar enlaces de hidrógeno, cuyo efecto es mayor en el caso del 
DMSO y es menor para el cloroformo. Dada esta tendencia, se eligió el cloroformo como medio 
para determinar Kdímero, en el cual, los compuestos estudiados son solubles, y además permite 
obtener constantes de asociación apreciables.  
 
 

 
Figura 5.2 Perfil de desplazamiento químico en función de la concentración de 2-pirrolidona, A1, en 
diferentes disolventes. El rango de concentración de A1 es de 0.002 M a 1.0 M a 25 oC. Los errores 
porcentuales en la determinación de las constantes son ± 0.4% y 0.6% para CDCl3-d y acetonitrilo-d3 
respectivamente. Los valores de Kdímero en DMSO-d6 no pudieron determinarse con buena precisión debido 
a que la constante es demasiado baja. 
 
 
 Por otro lado, se caracterizó la formación de los dímeros en solución mediante 1H-DOSY 
para la obtención de los radios hidrodinámicos de los aductos formados (Tabla 5.1). Comparando 
los valores experimentales, rH, con los calculados, rcalc, los resultados indican que las amidas e 
imidas analizadas forman especies diméricas en cloroformo. Este análisis es particularmente 
relevante en el caso de las imidas, las cuales podrían formar agregados de mayor tamaño en 
solución dado que poseen un grupo carbonilo adicional en su estructura.  
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Tabla 5.1 Radios hidrodinámicos, rH, determinados 
mediante 1H-DOSY en CDCl3 a 25oC y radios, rcalc, 
derivados de cálculos SMD-M06-2x/6-311G++(2d,2p). 
Valores reportados en Å. 

Compuesto rH
a rcalc

b, g 
A1 3.49 4.04 
A2 3.57 3.96 
A4 4.16 4.29 
A5 4.01 4.33 
A6 3.77 5.30 
A7 4.11 5.33 
I1 4.33 4.46 
I2 5.52 5.81 
I3 5.04 6.18 
I4 3.39 4.03 
I5 5.12 6.30 
I8 10.58 9.67 

a Se calcularon mediante el procedimiento descrito en la sección 
de metodología. 
b Se determinaron a partir de las geometrías optimizadas del 
dímero.  

 
 
 Como era de esperarse, los compuestos estructuralmente similares tienen valores cercanos 
de rH y rcalc, por ejemplo, los radios de las amidas A1, A2 e imida I4 son iguales porque todos ellos 
son anillos de cinco miembros no sustituidos. A4, A5 e I1 son asimismo heterociclos de seis 
miembros con estructuras estrechamente relacionadas, como se refleja en sus radios tanto 
experimentales como los determinados por cálculos DFT. Sin embargo, los sustituyentes cíclicos 
en los derivados de uracilo I5 e I8 y los benzoderivados A6, A7 e I3 presentan discrepancias 
considerables entre rH y rcalc. Esto podría deberse a que el modelo de partículas esféricas24 
empleado en la estimación de rH no describe adecuadamente a estos dímeros. A pesar de estas 
diferencias, los valores experimentales de rH son siempre más pequeños que los datos calculados 
correspondientes rcalc (con excepción de I8 para el cual ambos valores son similares). Estos 
resultados indican que las amidas e imidas investigadas no forman trímeros o grupos más grandes 
en un grado apreciable. Una vez demostrada la presencia del dímero a examinar en solución, se 
determinaron los valores de Kdímero para una serie de 12 especies, completando un total de 20 
compuestos con datos reportados en la literatura, tal como se muestra en la Tabla 5.2. 
 
 
 
 
                                                 
g El valor de rcalc se determinó entre el centroide del anillo formado en el dímero y el átomo más lejano. Un ejemplo 
es el ilustrado para el dímero de 2-pirrolidona (A1). 
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Tabla 5.2. Valores de (i) las constantes de dimerización experimentales, Kdímero, obtenidas en CDCl3 a 25 oC y (ii) pKa en 
DMSO y/o agua (en paréntesis). 

 compuesto Kdímero 
(M-1)a pKa  compuesto Kdímero 

(M-1)a pKa  compuesto Kdímero 
(M-1)a pKa 

A1 
 

2.7 24.264 I1 

 

1.4 
Kcorr: 0.4b (11.4)c,65  I8 

 

8.6 (9.01)d,66  
 

A2 
 

8.3 20.867 I2 

 

3.3 
Kcorr: 0.8b 

14.7c,68  

(9.62)c,69 I9 

 

12.770 (9.3)d,70 

A3 

 

1.071  I3 

 

2.1 
Kcorr: 0.5b 

13.4c,72  
(10.21)c,73 I10 

 

3.170 (8.2)d,70  

A4 
 

740.0 17.068 

(11.7)74 I4 

 

1.2 
Kcorr: 0.3b (4.4)75 I11 

 

5.370 (8.7) d,70  

A5 
 

1.8 26.664 I5 

 

2.6 (9.71)e,76 I12 

 

8.077 (9.01)d,66  

A6 

 

8.0 18.567 I6 

 

4.178  I13 

 

5.077 (7.93)d,79 

A7 

 

7.6  I7 

 

2.778 (8.4)e,80     

a Valores de Kdímero con errores inferiores al 5%.  
b Factor estadístico aplicado a imidas con carbonilos equivalentes y el valor de la correspondiente constante de auto-asociación corregida (Kcorr). 
c Valores de pKa de los compuestos sin sustituyentes alquilo.  
d Valores de pKa de las especies sin grupos protectores.  
e Datos para los compuestos con grupo metilo en lugar de ciclohexilo.  
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 Los resultados mostrados en la Tabla 5.2 indican una tendencia general, destacando el 
hecho de que las amidas se auto-asocian en mayor medida que las imidas, cuando son 
estructuralmente semejantes (por ejemplo, A5 vs I1, A1 vs I2, A6 vs I3 y A4 vs I6-I13). Estos 
resultados indican que un aumento en la acidez no necesariamente conduce a una asociación más 
fuerte. Sin embargo, existen algunas excepciones, tal es el caso de los derivados de uracilo I5-I13, 
los cuales dimerizan más fuertemente que las lactamas A3 y A5, tal como se observa en la Tabla 
5.2. A continuación se presentan los resultados computacionales con los cuales se explican estos 
datos experimentales. 

5.1.2 Estudio computacional de la auto-asociación de 
amidas e imidas 

 
Con el fin de explicar las diferencias experimentales en la auto-asociación de amidas e imidas, se 
propusieron dos hipótesis adicionales a la HISJ, la cual considera la repulsión entre grupos 
carbonilos en los dímeros de imida (Figura 5.3(i)). Una de ellas se basa en la perturbación del 
RAHB en los dímeros de imidas por la presencia de los C=O espectadores, tal como se indica en 
la Figura 5.3(ii). La última hipótesis se enfoca en explicar la auto-asociación en términos de las 
capacidades aceptoras y donadoras de enlace de hidrógeno de los grupos carbonilo y N-H 
respectivamente.  Las imidas son especies más ácidas que las amidas, pero estas últimas son 
compuestos más básicos como lo indican las estructuras de resonancia (Figura 5.3(iii)). A 
continuación, se presentan argumentos para validar o descartar estas hipótesis. 
 
 

 
Figura 5.3 Hipótesis consideradas en este trabajo para explicar la mayor auto-asociación de amidas en 
comparación con la de las imidas. 
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(i) Repulsión de los grupos carbonilos en el dímero de imida 

A partir del análisis topológico de la densidad electrónica QTAIM (Figuras 5.3(i) y 5.4), se 
estudiaron las interacciones presentes en los dímeros de amidas e imidas, cuyos resultados indican 
que no existe ningún tipo de interacción entre los oxígenos espectadores, OS, y aquellos 
involucrados en el enlace de hidrógeno, OEH, debido a la ausencia de una trayectoria de enlace 
entre ellos. Las únicas interacciones intermoleculares involucradas son los EHs. Un punto 
importante a destacar es que los dímeros de amidas y de imidas presentan el mismo tipo de INCs.h 
Por otro lado, los DIs entre OS y OEH son del orden 10-3 electrones compartidos, lo cual también 
apoya el hecho de que no hay interacción apreciable entre ellos. Así, nosotros consideramos que la 
dimerización podría estar determinada por efectos electrónicos como los mencionados en las 
hipótesis (ii) y (iii), en lugar de estéricos. La Figura 5.4 muestra los resultados correspondientes a 
los dímeros de A5 y de I1. El resto de las gráficas moleculares se pueden encontrar en la referencia 
81. 
 
 

 

Figura 5.4 Gráficas moleculares QTAIM para los homodímeros de la amida A5 (arriba) y la imida I1 
(abajo). La densidad electrónica fue obtenida con la aproximación (SMD-CHCl3)-M06-2x//6-
311++G(2d,2p). 

                                                 
h Además, se calcularon las isosuperficies de interacciones no covalentes (NCI por sus siglas en inglés), las cuales 
tampoco mostraron repulsiones entre OS y OEH. 
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 También utilizamos la partición de energía IQA para determinar el carácter atractivo o 
repulsivo de las interacciones intermoleculares que involucran a los carbonilos espectadores en los 
dímeros de imida. En la parte izquierda de la Tabla 5.3 se muestran las energías de interacción IQA 
del oxígeno espectador (O13 en la molécula I1 indicada en verde) con los átomos de otro 
monómero de I1 representado en naranja. Se observa que la interacción entre OEH y OS 
(O13···O25) es, en efecto, repulsiva de acuerdo con la HISJ. Sin embargo, el mismo átomo OS 
(O13) presenta otras interacciones que contribuyen a la atracción entre los dos monómeros, tal es 
el caso de O13···C14 y O13···C15. Al considerar todos los átomos de la molécula vecina (parte 
derecha de la Tabla 5.3), el átomo OS (O13) presenta una interacción repulsiva con el monómero 
indicado en naranja (+10.7 kcal/mol). La magnitud en las energías IQA se pueden explicar tanto 
por distancia como por las cargas atómicas (valores en paréntesis en la figura de la Tabla 5.3). 

 El mismo análisis también se extendió a cada uno de los átomos en un monómero (por 
ejemplo, la molécula mostrada en color verde en la Tabla 5.3) con el fin de obtener la energía total 
de interacción IQA del sistema. Los resultados indican que no solo los átomos considerados en la 
HISJ contribuyen significativamente a la formación del cúmulo molecular. En particular, el 
carbono del grupo carbonilo espectador (C1) muestra una atracción hacia la molécula vecina. La 
interacción atractiva de C1 hacia el monómero contiguo compensa la repulsión de O13 (−12.5 
kcal/mol + 10.7 kcal/mol = −1.8 kcal/mol). De igual manera, calculamos el mismo valor para el 
otro carbonilo espectador. Esta atracción entre el grupo C=OS y la molécula vecina completa, es 
evidencia de que también se deben considerar las demás interacciones intermoleculares relevantes 
del sistema para describir el proceso de asociación, lo cual ya había sido señalado por Popelier y 
Joubent.19 Con estos resultados, podemos decir que la repulsión entre OEH y OS no es el único factor 
que determina la estabilidad del dímero. 

 

Tabla 5.3 Valores de Eint (IQA) de las interacciones más relevantes en el homodímero 
I1-I1ǂ (datos en kcal/mol). Todas las energías de interacción IQA se reportan en la Tabla 
A1 en la sección de Anexos. Las cargas atómicas QTAIM (en u.a.) se indican en paréntesis.  

 

OS de I1 Átomos de I1 Eint Átomos de I1 Eint (con todos los 
átomos de I1) 

O13 

C14 −79.2 C1 −12.5 
C15 −113.9 C2 4.0 
H23 −37.6 H10 −22.3 
N24 81.7 N11 5.1 
O25 114.0 O12 −30.9 
O26 60.6 O13 10.7 

 Total 10.7 Total −46.8 
ǂLas energías de deformación IQA de los monómeros que interaccionan son 16.4 y 20.0 kcal/mol. La 
energía de formación IQA del dímero es Eform = (16.4 + 20.0 – 46.8) kcal/mol = −10.4 kcal/mol. 

O12

O13 O25

O26

N11
N24

H10

H23

C15

C14

C1

C2

(-1.20)
(-1.21)

(+1.39)

(+1.40)

(+0.50)

(-1.21)
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(ii) Perturbación del RAHB en los dímeros de imidas 
 
La hipótesis (ii) se probó mediante el análisis QTAIM, enfocándonos en el efecto del carbonilo 
espectador del dímero de imida. En este caso, el índice de deslocalización y también la magnitud 
del componente de intercambio-correlación de la energía de interacción IQA, |𝑉𝑋𝐶𝐴𝐵|, fueron los 
descriptores químico-cuánticos utilizados para caracterizar los enlaces N−C y C=O adyacentes y 
los involucrados en el enlace de hidrógeno (Figura 5.5). Con el fin de determinar las variaciones 
en la fortaleza de los enlaces cuando el dímero es formado, el análisis se centra en los cambios ΔDI 
y ∆|𝑉𝑋𝐶𝐴𝐵|, como consecuencia de la formación del dímero de imida examinado. Cuando el cambio 
es positivo, se evidencia un incremento en el carácter covalente de la interacción, en caso contrario, 
el análisis indica una disminución de la fortaleza del enlace, tal como se observa en la Figura 5.5. 
Los resultados muestran que en las imidas cíclicas de cinco y seis miembros no se observa una 
alteración del RAHB debido a que el ΔDI del C=O espectador y el valor absoluto de VXC aumentan 
ligeramente, cuyos resultados están en contra del flujo de electrones que propone esta hipótesis. 
Estos resultados permiten inferir que una eventual interferencia del RAHB por parte del grupo 
carbonilo espectador no explica la diferencia en la auto-asociación entre amidas e imidas. 
Resultados similares se obtuvieron para las demás imidas.81 
 
 

 
 

Figura 5.5 Arriba: Representación del RAHB y su potencial perturbación (en magenta) dentro de los 
dímeros de imidas debido a la naturaleza electroatractora de los grupos carbonilo espectadores. Abajo: 
Cambios en los índices de deslocalización como consecuencia de la dimerización de I1 e I2. Los valores 
positivos de ΔDI = DI (en dímero) – DI (en monómero) se escriben en verde, mientras que los negativos 
se muestran en rojo. En paréntesis se indica el cambio correspondiente a la magnitud de la componente de 
intercambio-correlación IQA, |𝑉𝑋𝐶𝐴𝐵| en kcal/mol, entre dos átomos. 
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(iii) Capacidad aceptora y donadora de enlaces de hidrógeno de amidas e imidas 

Para evaluar la hipótesis ilustrada en la Figura 5.3(iii), se planteó un modelo de acidez y basicidad, 
el cual permite determinar la acidez del N-H y la basicidad de C=O en términos energéticos 
mediante cálculos computacionales. Para ello, se consideraron las energías de (1) la abstracción de 
un protón N-H E(A) y (2) la protonación de los oxígenos carbonílicos, E(B) como se muestra en la 
Figura 5.6. La basicidad aumenta con |E(B)| mientras que valores bajos de |E(A)| denotan una 
acidez elevada. Relaciones teórico-experimentales de pKa (en DMSO) y pKHB+ (en agua), en 
función de los valores de |E(A)| y |E(B)| demuestran que este modelo permite predecir la capacidad 
donadora y aceptora relativa de enlace de hidrógeno de las especies objeto de estudio (Tablas A2-
A3 y Figuras A1-A2 en la sección de Anexos).81 Asimismo, en este trabajo se determinó la 
basicidad relativa experimental de un conjunto de amidas e imidas en cloroformo. Para esto, 
consideramos el desplazamiento químico que tiene la señal del cloroformo no deuterado residual 
debido a la interacción C=O···H-CCl3. La correlación de los datos experimentales con los valores 
de |E(B)| se muestra en la Tabla A4 y la Figura A3 en la sección de Anexos. Estos resultados 
muestran que el parámetro |E(B)| reproduce la tendencia de la basicidad relativa de estos 
compuestos en cloroformo, cuyos datos fueron publicados recientemente.82 Teniendo en cuenta 
que las magnitudes de |E(A)| y |E(B)| determinan fiablemente la acidez y la basicidad de los grupos 
C=O y N-H respectivamente, calculamos estas propiedades para las amidas e imidas objeto de 
estudio. En la Tabla 5.4, se muestran los resultados para los veinte compuestos considerados. Como 
se esperaba, las imidas son más ácidas y menos básicas que las amidas, como lo sugieren las 
estructuras de resonancia de la Figura 5.3(iii). Teniendo en cuenta que la acidez no explica la auto- 
 

 

 

Figura 5.6 Modelo para determinación de la acidez y la basicidad utilizado en este trabajo. 
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Tabla 5.4 ln Kdímero, energías |E(A)| y |E(B)| determinadas 
al nivel de teoría SMD-(CHCl3)-M06-2x/6-
311++G(2d,2p). 

Especie |E(A)| |E(B)| ln Kdímero (kcal/mol) 
A1 90.6 27.0 0.97 
A2 84.5 17.6 2.11 
A3 95.4 28.0 0.01 
A4 78.1 28.8 6.61 
A5 94.4 28.6 0.59 
A6 79.7 19.6 2.07 
A7 79.9 19.8 2.03 
I1 80.3 13.9 -1.08b 
I2 75.4 12.9a -0.18b 
I3 73.8 10.8a -0.63b 
I4 73.6 7.7 -1.21b 
I5 82.5 20.8a 0.96 
I6 74.0 15.5 1.41 
I7 74.9 13.7 0.99 
I8 74.9 18.1a 2.15 
I9 77.8 22.8 2.54 

I10 73.9 14.3a 1.13 
I11 72.4 11.9 1.67 
I12 75.5 19.5a 2.08 
I13 71.7 15.3 1.61 

aValor de |E(B)| del átomo de oxígeno más básico dentro de la 
molécula. Por ejemplo, en I5, |E(B)| para el otro grupo carbonilo 
es igual a 16.1 kcal/mol. 
bValor de Kdímero considerando el factor estadístico. 

  

 

asociación de estos sistemas, y bajo el supuesto que el grado de dimerización depende de la 
respectiva capacidad aceptora y donadora de los grupos C=O y N-H, se ajustó la constante de 
asociación experimental en función de los valores de |E(A)| y |E(B)| (Figura 5.7). Se encontró una 
buena correlación, cuya distribución de puntos se ajusta a un modelo lineal. En la correlación, se 
observa que los coeficientes de |E(B)| y |E(A)| (C|E(B)| y C|E(A)|) son positivo y negativo 
respectivamente. Estas condiciones apoyan el modelo de que la auto-asociación aumenta con la 
acidez del N-H y la basicidad del grupo C=O. Además, el hecho de que |C|E(B)|| sea mayor que 
|C|E(A)|| indica que la auto-asociación es más sensible a la basicidad del carbonilo que a la acidez 
del N-H, y permite explicar la observación que las amidas (especies más básicas) se dimerizan más 
que las imidas (compuestos menos básicos). 
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Figura 5.7 Gráfica de ln Kdímero como función de |E(A)| y |E(B)| (en kcal mol-1) para los compuestos que se 
muestran en la Tabla 5.2. También se reporta la ecuación del modelo ajustado para la distribución de 
puntos.i 
 
 
Cuando se comparan amidas e imidas estructuralmente relacionadas, se observa que las especies 
más básicas se auto-asocian en mayor medida, tal es el caso de A1 vs I2, I4; A4 vs I6-I13, así 
como también los derivados de benceno A6, A7 vs I3. Este análisis indica que la baja basicidad de 
los grupos carbonilo en imidas nos permite explicar por qué estos compuestos dimerizan en menor 
medida que las amidas a pesar de su mayor carácter ácido. El modelo de la Figura 5.7 nos permite 
interpretar una serie de observaciones experimentales en CDCl3. Por ejemplo, el valor más bajo de 
la constante de dimerización corresponde a maleimida I4, un compuesto con alta acidez, pero a su 
vez posee la basicidad más baja entre los sistemas analizados. Por otro lado, A4 tiene la auto-
asociación más fuerte de las moléculas de interés. Tiene la basicidad más alta y un carácter ácido 
similar a los exhibidos por las imidas. Estos resultados indican que un sexteto aromático (parte 
superior de la Figura 5.8) puede favorecer las estructuras zwitteriónicas que conducen a una 
constante de auto-asociación alta. Además, la consideración de la basicidad de los grupos C=O 
también es útil para identificar qué fragmentos están implicados en la dimerización. Por ejemplo, 
se sabe que los derivados de uracilo (I6, I8, I9, I12 e I13) forman enlaces de hidrógeno con el 
oxígeno en C-4 en lugar de aquel en C-2.70 Este hallazgo es consistente con nuestros resultados 
que indican que el carbonilo en la posición cuatro es más básico que su contraparte en la posición 
dos. La basicidad más grande del oxígeno unido a C-4 está asociada con la condición de que el 
carbonilo correspondiente esté conjugado con N-1 a través de un enlace doble entre C–5 y C–6. 
Cuando no hay conjugación, por ejemplo, I5 e I11, el carbonilo más básico es el que está en C-2 
como se ilustra en la parte media e inferior de la Figura 5.8 (derivados de uracilo con y sin 
insaturación). Por su parte, cuando se comparan especies con basicidad similar, la acidez determina 
la fortaleza de la dimerización, como es el caso de A1, A3, A5 así como las imidas I1 vs I2. Estas 
observaciones se representan de forma gráfica en la Figura 5.9. De igual manera, nuestro modelo 

                                                 
i La especie A2 no se contempló en la correlación debido a que es un carbamato cíclico que puede formar enlaces de 
hidrógeno bifurcados con CHCl3 según lo indicado por las optimizaciones de geometría DFT y esquematizado en la 
Figura A4 en la sección de anexos. 
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de acidez y basicidad también explica el hecho inesperado que la auto-asociación de los derivados 
de uracilo, I6, I8, I9-I13, es mayor a la observada en las amidas A5 y A3 que son las especies con 
la mayor basicidad. En este caso, los derivados de uracilo poseen una basicidad considerable, pero 
una acidez mucho mayor a la exhibida por las amidas cíclicas de seis y siete miembros. 
 
 
 

 
Figura 5.8 Estructuras de resonancia de la amida A4, derivados de uracilo y sus análogos saturados. 

 
 

Por lo tanto, la consideración de la relación entre las capacidades aceptoras y donodoras de 
enlaces de hidrógeno es un enfoque alternativo razonable para interpretar las diferencias en la auto-
asociación de amidas e imidas. 
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Figura 5.9 Representación gráfica 2D del incremento de ln Kdímero del conjunto de compuestos estudiados 
en función de la acidez y la basicidad de los grupos N-H y C=O, respectivamente. Se indica la estructura y 
ubicación de cada especie en el plano ácido/base. 
 
 

Resultados similares fueron obtenidos para sistemas estudiados en CCl4 (Figura 5.10 y 
5.11). Como se discutió anteriormente, la naturaleza apolar de un disolvente como el tetracloruro 
de carbono da como resultado, constantes de dimerización mayores que las obtenidas en CDCl3 
(Figura 5.10). El conjunto de compuestos examinados comprende una variedad de sistemas con 
sustituyentes tanto eletroatractores como electrodonadores y, por lo tanto, permite considerar el 
efecto de estos grupos funcionales en Kdímero. Del mismo modo que en la discusión anterior (Figura 
5.7), existe una correlación entre ln Kdímero y la basicidad del grupo carbonilo junto con la acidez 
del fragmento N-H como se muestra en la Figura 5.11. Los modelos de las Figuras 5.7 y 5.11 son 
cualitativamente similares. En particular, C|E(B)| > 0, C|E(A)| < 0 y |C|E(B)|| > |C|E(A)||. La última 
condición indica una vez más que la constante de dimerización de amidas e imidas es más sensible 
a la basicidad del grupo carbonilo que a la acidez del N-H, lo cual explica la mayor asociación de 
amidas en comparación con imidas en CCl4. 
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Figura 5.10 Constantes de dimerización (M-1) reportadas en CCl4.83,84  Los valores marcados con un 
asterisco fueron corregidos por un factor estadístico de cuatro. Las magnitudes |E(A)| y |E(B)| se muestran 
en la Tabla A5 en la sección de Anexos. 
 
 
 

 
Figura 5.11 Gráfica de ln Kdímero como una función de |E(A)| y |E(B)| (en kcal mol-1) para los compuestos 
que se muestran en la Figura 5.10. También se muestra la ecuación del modelo polinomial ajustado para la 
distribución de puntos. 
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5.2 Relación de acidez-basicidad en heterodímeros unidos por dos y 
tres enlaces de hidrógeno. 

 

5.2.1 Heterodimerización de amidas e imidas 
 
En primera instancia, para el estudio de heterodímeros de amidas e imidas los cuales están unidos 
por dos enlaces de hidrógeno, determinamos las constantes de asociación mediante 1H-RMN, tal 
como se ejemplifica para el aducto A5-I1 en la Figura 5.12. El orden de estabilidad predicho por 
la HISJ es: dímero de amida > heterodímero de amida-imida > dímero de imida, mientras que 
nuestros datos experimentales indican que la tendencia es: heterodímero de amida-imida > 
homodímero de amida > homodímero de imida. 
 
 

 
Figura 5.12 Cambio en los desplazamientos químicos (en ppm) de los protones amídicos e imídicos 
presentes en el heterodímero A5-I1 y en los homodímeros correspondientes con respecto a las especies 
monoméricas (dilución infinita) en CDCl3 a 25oC. Las longitudes de enlace de los EHs fueron calculadas 
al nivel de teoría (SMD-CHCl3)-M06-2x//6-311++G(2d,2p). 
 
 

Por su parte, los resultados del análisis IQA realizado sobre el heterodímero A5-I1 (Tabla 
5.5), muestran que las repulsiones de los carbonilos espectadores están presentes, aunque no son el 
factor determinante en la asociación de estas especies. El oxígeno del C=O espectador en la imida 
presenta una repulsión con el oxígeno que interviene en el EH y con el resto de la molécula de 
amida. Estas repulsiones son incluso más fuertes que en el caso del homodímero I1 (Tabla 5.3). 
Aun así, el enlace de hidrógeno más cercano al OS es el más fuerte del aducto. La fuerza relativa 
de estos EHs se observa en sus longitudes de enlace (EH-1 y EH-2 en la Figura 5.12) y otros 
descriptores utilizados en el estudio de enlaces de hidrógeno que incluyen (i) la fórmula empírica 
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de Espinosa (Figura A5 en sección de Anexos) y (ii) las atracciones intermoleculares IQA con la 
molécula interaccionante (H10, O32 y H31, O12) como se observa en la columna del centro y de 
la derecha en la Tabla 5.5. A pesar de la repulsión del oxígeno del carbonilo espectador (O13) con 
la molécula interaccionante, este grupo C=O tiene, en general, una interacción atractiva con la 
amida vecina, de forma similar a los homodímeros de A5 y de I1. Estos resultados derivados del 
análisis IQA del homo- y heterodímeros, apuntan a que las repulsiones OEH···OS no son el factor 
decisivo en la estabilidad relativa de los dímeros de amida, imida y en el heterodímero amida-
imida. 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 

 
Teniendo en cuenta que el modelo de HISJ no explica satisfactoriamente la asociación 

relativa de los heterodímeros amida-imida junto con los homodímeros correspondientes, aplicamos 
nuevamente el modelo de acidez y basicidad. Para ello, consideramos los sistemas presentados en 
la Figura 5.13. Las constantes de heterodimerización y las propiedades ácido-base de Brønsted-
Lowry de la desprotonación del fragmento N-H, E(A), y la protonación del C=O, E(B), se muestran 
en la Tabla 5.6. En este caso, la forma general para considerar la heterodimerización de imidas y 
amidas es: 
 
 

ln 𝐾𝑐𝑎𝑙𝑐 = 𝑓(|𝐸(𝐵)|𝑎𝑚𝑖𝑑𝑎, |𝐸(𝐵)|𝑖𝑚𝑖𝑑𝑎, |𝐸(𝐴)|𝑎𝑚𝑖𝑑𝑎, |𝐸(𝐴)|𝑖𝑚𝑖𝑑𝑎).             (5.1) 
 

Tabla 5.5 Valores de Eint (IQA) de las interacciones más relevantes en el heterodímero I1–A5. Los 
datos se reportan en kcal/mol.  Todas las energías de interacción IQA se puede encontrar en la Tabla 
A6 en la sección de anexos. 

 

OS de I1 Átomos 
de A5 Eint 

Átomos 
de I1 

Eint (con todos los 
átomos de A5) 

Átomos 
de A5 

Eint (con todos los 
átomos de I1) 

O13 

C21 −23.2 C1 −19.9 C25 6.6 
C25 −118.4 H10 −32.9 H31 −19.7 
N26 83.1 O12 −28.6 O32 −40.7 
H31 −35.5 O13 16.9   
O32 121.4     

 Total 16.9 Total       −54.0 Total −54.0 
Las energías de deformación IQA de la amida y la imida son 20.9 y 21.7 kcal/mol respectivamente.  La 
energía de formación IQA del dímero es Eform = (20.9 + 21.7 – 54.0) = −11.4 kcal/mol. 

O12

O13

H10
C1

O32

C25

C21

H31

N26



Resultados y discusión 

51 
 

 
Figure 5.13 Amidas e imidas consideradas para el estudio de la heterodimerización amida-imida. Los 
valores de homodimerización (ln Kdímero), de |E(A)| (en azul) y |E(B)| (en rojo) se reportan entre paréntesis. 
 
 
 Correlacionamos las constantes experimentales con los valores de acidez y basicidad tanto 
de la amida como de la imida, obteniendo la expresión: 
 
 

            ln𝐾𝑐𝑎𝑙𝑐 = 0.23|𝐸(𝐵)|𝑎𝑚𝑖𝑑𝑎 + 0.16|𝐸(𝐵)|𝑖𝑚𝑖𝑑𝑎                      

− 0.10|𝐸(𝐴)|𝑎𝑚𝑖𝑑𝑎 − 0.17|𝐸(𝐴)|𝑖𝑚𝑖𝑑𝑎 + 15.36,                                 (5.2) 
 
donde r2 = 0.99 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 

Tabla 5.6 Constantes de heterodimerización experimentales a. Los 
valores calculados con la ecuación (5.2) se indican en paréntesis.  

 

 A1 A5 A4 

I2 A1-I2 
1.5, (1.5) 

A5-I2 
1.4, (1.5) 

A4-I2 
3.4b, (3.2) 

I1 A1-I1 
0.7, (0.8) 

A5-I1 
0.9, (0.8) 

A4-I1 
2.5, (2.5) 

I8 A1-I8 
2.4, (2.4) 

A5-I8 
2.3, (2.4) 

A4-I8 
4.6 b, (4.1) 

aLos valores de la constante de asociación experimental se 
obtuvieron en CDCl3 a 25°C. 
bEstos valores experimentales no se consideraron para obtener la 
correlación de la ecuación (5.2). En su lugar, se utilizaron para 
demostrar la capacidad predictiva del modelo. 
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La relación obtenida muestra que los coeficientes de basicidad para la amida y de acidez 
para la imida son los de mayor valor absoluto, y ocurre lo contrario con |E(B)| para el grupo 
carbonilo de la imida y el |E(A)| para el N-H de la amida. En este sentido, es posible diferenciar 
los dos enlaces de hidrógeno. De acuerdo con la intuición química, el modelo indica atinadamente 
que el EH más fuerte corresponde al formado entre el hidrógeno más ácido (de imida) y el C=O 
más básico (en la amida) denotado como EH-1, mientras que el otro más débil está formado por el 
carbonilo menos básico de la imida y el protón menos ácido de la amida (EH-2). Estos resultados 
concuerdan con los cambios en el desplazamiento químico y las distancias del enlace de hidrógeno 
del aducto A5-I1 como se indica en la Figura 5.12. Los resultados correspondientes al resto de los 
sistemas examinados se reportan en las Figuras A6-A9 y la Tabla A7 en la sección de Anexos. 
 

La correlación muestra que nuestra propuesta explica la tendencia de la asociación de estos 
sistemas (Figura 5.14) y además, la comparación de las constantes experimentales con las 
calculadas para los aductos A4-I1 y A4-I8 son una evidencia de la capacidad predictiva del modelo. 
También se observa que los heteroaductos que incluyen a la amida A4 e I8 son más fuertes que los 
demás. Esto se puede explicar debido al carácter aromático que presentan estas especies, tal como 
se muestra en las Tablas A8 y A9 en la sección de Anexos. Según los datos calculados, el dímero 
de A4 exhibe el mayor carácter aromático, mientras que el dímero de I8 y los heterodímeros A1-I8 
y A5-I8 tienen una aromaticidad comparable, lo que explica la asociación similar entre esos 
complejos. La aromaticidad participa favorablemente en la formación de enlaces de hidrógeno, tal 
como lo reportan Wu y colaboradores85, y afecta la capacidad aceptora y donadora de EH de estos 
compuestos, por ejemplo de la amida A4, como lo indican las estructuras resonantes de la Figura 
5.8. 
 
 

 
Figura 5.14 Correlación de la asociación experimental ln Kexp con su contraparte teórica ln Kcalc calculada 
con el modelo de acidez y basicidad (ecuación 5.2) propuesto en esta investigación.  
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Un ejemplo de la utilidad de la relación donador-aceptor de EH la representa el aducto 

A1m-I2, que presenta una Kexp más grande que la exhibida por el dímero I2. A pesar de que el 
complejo A1m-I2 tiene un solo EH, su fortaleza en la asociación se debe a la alta basicidad de 
A1m en comparación con I2, ya que la acidez del grupo donador es la misma en ambos casos 
(Figura 5.15). 
 
 

 
Figura 5.15 Comparación entre el aducto A1m-I2 y el dímero de I2. Los valores de basicidad y acidez de 
los grupos C=O y N-H se indican en rojo y azul respectivamente. 
 
 
 
 

5.2.2 Complejos unidos por tres enlaces de hidrógeno 
 
En lo que concierne a sistemas unidos por tres enlaces de hidrógeno, en primera instancia probamos 
la HISJ (Figura 5.16(a)) mediante la partición energética IQA. Nos centramos en las interacciones 
intermoleculares NH···O, NH···N, H···H, N···N y N···O. Los resultados que se muestran en la 
Tabla 5.7 indican que los enlaces de hidrógeno (O···H y N···O) son atractivos, mientras que las 
interacciones H···H, N···N y N···O son ciertamente repulsivas para los tres aductos examinados. 
Sin embargo, todas las energías átomo-molécula para los átomos involucrados en la formación de 
los enlaces de hidrógeno (N, O y H) conducen a valores negativos, lo cual indica que la interacción 
total de cada uno de esos átomos con la molécula con la cual interacciona es atractiva.  
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Figura 5.16 (a) Hipótesis de interacciones secundarias de Jorgensen para complejos unidos por tres enlaces 
de hidrógeno. Las flechas indican interacciones atractivas (en negro) y repulsivas (en magenta) y (b) 
ejemplos de complejos con tres enlaces de hidrógeno considerados en esta investigación.18,86 Los valores de 
basicidad y acidez (en kcal/mol) se indican en rojo y azul respectivamente. 
 
 

Este análisis muestra que las repulsiones H···H, N···N y N···O no son el factor clave en la 
energía de interacción en estos complejos, cuyos efectos son contrarrestados por otras interacciones 
presentes en el sistema. Ahora, consideramos el modelo acidez-basicidad para explicar el orden de 
la estabilidad de estos complejos. La constante de asociación aumenta con la acidez del grupo NH 
y la basicidad de los grupos básicos O y N, como se muestra en la Figura 5.16(b). En este sentido, 
el orden en la asociación, 5-6 > 3-4 > 1-2, se puede explicar en términos de la relación de acidez y 
basicidad. El aducto 5-6 contiene los sitios más básicos (N) y el hidrógeno más ácido de los tres 
complejos, mientras que el complejo 1-2 exhibe los sitios menos básicos y ácidos. 
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Tabla 5.7 Valores de Eint (IQA) en kcal/mol de las interacciones más relevantes en los aductos de 1-2, 3-4 
y 5-6. 

 Interacción Energía IQA  
átomo-átomo 

Interacción 
intermolecular 

átomo-molécula  

Energía IQA 
Átomo-molécula 

 

N70···H13 −34.1 N70···2 −25.0 

N70···N7 109.1 H57···2 −18.0 

H57···H13 28.8 N69···2 −40.4 

H57···N7 −97.1 H13···1 −21.0 

H57···H10 27.4 N7···1 −33.7 

N69···H10 −33.1 H10···1 −15.4 

N69···N7 114.7   

 

O20···H37 −107.5 O20···4 −64.7 

O20···H52 −66.2 N18···4 −52.9 

N18···H37 −59.3 H30···4 −31.0 

N18···H52 −104.7 H37···3 −40.1 

N18···O51 125.5 H52···3 −33.4 

H30···H52 31.4 O51···3 −39.7 

H30···O51 −112.5   

 

N16···H51 −88.6 N16···6 −54.9 

N16···H92 −47.8 N17···6 −57.7 

N17···H51 −52.1 N18···6 −54.8 

N17···H92 −75.2 H51···5 −29.9 

N17···H54 −52.1 H92···5 −27.0 

N18···H92 −47.8 H54···5 −29.8 

N18···H54 −88.5   

 
 

El mismo modelo se aplicó al estudio de complejos estructuralmente relacionados, como se 
muestra en la Figura 5.17. Cabe mencionar que, desde la perspectiva de la HISJ, estos cuatro 
sistemas tendrían la misma fortaleza en la asociación dado que poseen el mismo tipo de 
interacciones atractivas y repulsivas. Por su parte, la relación de acidez y basicidad permite explicar 
la tendencia experimental de las constantes de asociación. En un principio propusimos un modelo 
que depende de los seis parámetros (acidez y basicidad de los tres enlaces de hidrógeno en la Tabla 
A10 y la Figura A10 en la sección de Anexos). Sin embargo, nosotros encontramos que la fortaleza 
de la interacción podría ser explicada en términos del EH más fuerte (central) como se muestra en 
la ecuación (5.3) y en la Figura 5.18, 
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ln Kcalc = 0.70|E(B)|central -0.26|E(A)|central,         (5.3) 
 
 
con r2 = 0.93. Esta estimación predice el orden de asociación. En el caso de los compuestos 
estructuralmente relacionados, el aducto con la mayor Kexp es el derivado de uracilo bromado 11, 
el cual se une más fuertemente que los derivados no halogenados 7, 9 y 10. El complejo 11-8 posee 
el sitio más básico y el más ácido como se ve en la Figura 5.17. 
 
 
 

 
Figura 5.17 Ejemplos de complejos con tres enlaces de hidrógeno estructuralmente relacionados.86 Los 
valores de basicidad y acidez (en kcal/mol) se indican en rojo y azul respectivamente. 
 
 

Por otro lado, para estos sistemas, la relación de ln Kcalc como función de |E(B)| también 
conduce a una buena correlación (ver Figura A11 en la sección de Anexos), lo cual sugiere que la 
asociación se ve más afectada por la capacidad aceptora que a la donadora de enlace de hidrógeno 
en estos sistemas. En otras palabras, podemos decir que la asociación de esos compuestos también 
se rige por la basicidad en mayor medida que por la acidez, cuya tendencia está de acuerdo con la 
magnitud de los coeficientes de |E(A)| y |E(B)| en la ecuación (5.3). Cuando estudiamos los 
heterodímeros de imida-amida, examinamos la unión de N-metilpirrolidona (A1m) con I1. Este 
aducto unido por un enlace de hidrógeno se incluyó en esta correlación, cuya asociación débil se 
debe a la baja basicidad de la imida I1 (Figura 5.15) en comparación con los sitios básicos del EH 
central de los complejos de tres enlaces de hidrógeno (Figura 5.18). 
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Figura 5.18 Correlación de ln Kexp con su contraparte teórica calculada con el modelo obtenido para los 
complejos con tres enlaces de hidrógeno (enlace de hidrógeno central) y el aducto A1m estudiados en este 
trabajo. 
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6. RELEVANCIA DEL TRABAJO EN EL CAMPO DE LA 
QUÍMICA SUPRAMOLECULAR 

 
Esta investigación propone un modelo alternativo a la HISJ para dar explicación a las 
observaciones experimentales de la homo- y heterodimerización de amidas e imidas. Por ejemplo, 
la tendencia en las distancias del enlace de hidrógeno en sus heterodímeros y la magnitud relativa 
de Kdímero para estos sistemas. La relación de acidez y basicidad nos permite explicar otros 
resultados inesperados, como el hecho de que la 2-etil-2-metilsuccinimida se auto-asocia mucho 
más (por un factor de 15) que la tetrafluorosuccinimida.83 Basándose en la consideración común 
de la acidez del grupo donador (NH en este caso), se espera que la segunda imida tenga una 
constante de dimerización más grande. Asimismo, y de acuerdo con la HISJ, el compuesto fluorado 
debe dimerizarse en mayor medida debido a que las cargas de los oxígenos son menos negativas 
que las de la succinimida alquilada. La explicación alternativa que ofrecemos es que los átomos de 
flúor reducen sustancialmente la basicidad de los carbonilos, lo que afecta la auto-asociación de 
este compuesto.  Además, nuestros resultados pueden ser útiles para comprender por qué las amidas 
se usan mucho más en tecnologías, como la ingeniería de cristales, el desarrollo de materiales y 
productos farmacéuticos que las imidas. El análisis presentado aquí indica que la auto-asociación 
de estos grupos funcionales es más sensible a la basicidad del grupo C=O que a la acidez del grupo 
N-H. Por lo tanto, la modificación de la basicidad de este grupo es una buena alternativa para 
modular la fuerza de las interacciones no covalentes de estos grupos. Por ejemplo, el cambio de un 
grupo carbonilo de amida por un fragmento de imino más básico en la vancomicina, mejora sus 
propiedades de asociación a la pared celular de las bacterias que son inmunes a este antibiótico.87 
Este aumento de la asociación restaura la actividad antimicrobiana y representa una estrategia para 
abordar las infecciones resistentes a la vancomicina. En general, nuestro modelo permite examinar 
las propiedades ácido-base de Brønsted-Lowry de los sitios ácidos y básicos que participan en la 
asociación, lo que podría conducir a un mejor entendimiento sobre el reconocimiento molecular de 
homodímeros y heterodímeros unidos por enlace de hidrógeno. 
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7. CONCLUSIONES 
 
Las conclusiones más relevantes de esta tesis son: 
 

1. Nuestros resultados indican que el carbonilo espectador en los dímeros de imida presenta 
repulsiones con los oxígenos involucrados en el EH, pero estas interacciones repulsivas no 
son el factor determinante en la energética de los sistemas examinados en este trabajo. 

2. Los análisis QTAIM e IQA revelan que los grupos carbonilo espectadores no interfieren en 
los EH asistidos por resonancia en los dímeros de imidas. 

3. La correlación de la basicidad del grupo C=O, la acidez del fragmento N-H y del valor de 
Kdímero condujo a un modelo lineal el cual sugiere que debe haber un equilibrio entre la 
acidez y la basicidad de los fragmentos N-H y C=O para observar una auto-asociación 
sustancial de estos sistemas. Particularmente, las amidas exhiben constantes de auto-
asociación más grandes que las imidas debido a sus basicidades más altas tanto para las 
especies estudiadas en CDCl3 como en CCl4. 

4. Mediante un procedimiento experimental sencillo, fue posible determinar la capacidad 
aceptora de enlaces de hidrógeno de amidas e imidas, el cual permite diferenciar la 
basicidad relativa entre estas especies.   

5. El análisis energético IQA para los aductos heterodiméricos y los complejos formados por 
tres enlaces de hidrógeno, revela que las repulsiones secundarias derivadas del modelo HISJ 
no son el factor decisivo en la interacción, apoyando los resultados obtenidos para los 
homodímeros de amidas e imidas. 

6. La aplicación del modelo de acidez y basicidad para los sistemas heterodiméricos permite 
diferenciar la fuerza de los dos EHs y a su vez, explicar su asociación.  

7. Para los complejos unidos por tres enlaces de hidrógeno, la estabilidad de los aductos 
supramoleculares se puede describir en términos de la capacidad donadora y aceptora del 
EH central.  

8. El equilibrio de acidez/basicidad en la dimerización de amidas e imidas, así como también 
en la asociación de complejos con tres enlaces de hidrógeno, es un enfoque alternativo al 
modelo HISJ para explicar la fuerza en la interacción en estos sistemas. En general, 
esperamos que la evidencia experimental y el análisis derivado de cálculos computacionales 
aquí presentados, resulte valioso para comprender y modular los enlaces de hidrógeno entre 
los grupos funcionales investigados que están presentes en una amplia variedad de sistemas 
supramoleculares en toda la biología y la química.
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8. ANEXOS 
 
 

Tabla A1 Valores de Eint (IQA) de las interacciones presentes en el homodímero I1–I1.ǂ Los datos se reportan 
en kcal/mol.  

 
Os de I1 Átomos de I1 Eint Átomos de I1 Eint (con todos los 

átomos de I1) 

 O13 

C14 −79.2 C1 −12.5 
C15 −113.9 C2 4.0 
C16 −2.2 C3 −0.1 
C17 −4.0 C4 −0.2 
C18 −1.4 C5 −0.3 
H19 −1.2 H6 0.0 
H20 −2.0 H7 0.0 
H21 −0.8 H8 −0.1 
H22 −1.6 H9 −0.1 
H23 −37.6 H10 −22.3 
N24 81.7 N11 5.1 
O25 114.0 O12 −30.9 
O26 60.6 O13 10.7 
C27 −2.3 C35 −0.1 
H28 0.1 H36 0.0 
H29 0.6 H37 0.0 
H30 0.9 H38 0.0 
C31 −2.6 C39 −0.1 
H32 0.6 H40 0.0 
H33 0.2 H41 0.0 
H34 0.7 H42 0.0 

 Total 10.7 Total −46.8 
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Tabla A2. Valores de |E(A)| calculados al nivel de teoría (SMD-DMSO)-M06-2x//6-311++G(2d,2p) y de pKa 
reportados en DMSO para un amplio conjunto de compuestos estudiados que comprenden amidas, imidas, ácidos 
carboxílicos, ureas, tioureas y escuaramidas. 

Compuestos |E(A)| 
kcal/mol 

pKa en 
DMSO Ref. 

2-Pirrolidona (A1) 75.0 24.2 64 
2-Oxazolidinona (A2) 69.8 20.8 64 
2-Piperidona (A5) 78.8 26.6 64 
1,3-Dihidroindol-2-ona (A6) 64.7 18.5 64 
Formamida 72.1 23.5 67 
Succinimida 60.9 14.7 68 
2-Oxazolona 59.6 15.0 68 
Urea 74.7 26.9 88 
Tiourea 65.7 21.1 88 
N,N’-Difenilurea 64.5 18.7 88 
N,N’-Difeniltiourea 58.2 13.4 89 
N’-Fenil-N-[3-(trifluorometil)fenil]tiourea 56.3 12.1 89 
N-[3,5-Bis(trifluorometil)fenil]-N’-fenilurea 59.8 16.1 89 
N-[3,5-Bis(trifluorometil)fenil]-N’-fenilthiourea 54.6 10.7 89 
N,N’-Bis[3-(trifluorometil)fenil]thiourea 54.9 10.9 89 
N,N’-Bis[3,5-bis(trifluorometil)fenil]urea 57.9 13.8 89 
N,N’-Bis[3,5-bis(trifluorometil)fenil]thiourea 52.2 8.5 89 
Ácido acético 58.9 12.6 90 
3,4-Bis(fenilamino)-3-ciclobuten-1,2-diona 
(N,N’-Difenilescuaramida) 55.8 12.5 91 

N’-Fenil-N-[3-(trifluorometil)fenil]escuaramida 52.5 10.6 91 
 
 
 

 
Figura A1 Correlación de valores experimentales de pKa con valores de |E(A)| para los compuestos indicados en la 
Tabla A2. 
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Tabla A3 Valores de |E(B)| obtenidos al nivel de teoría (SMD-agua)-M06-2x//6-
311++G(2d,2p) y de pKBH+ reportados en H2O para varias amidas. 

Compuesto |E(B)| 
kcal/mol 

pKBH+ en 
agua Ref. 

2-Pirrolidona (A1) 13.4 −0.65 92 
2-Piperidona (A5) 14.9 −0.18 92 
ε-Caprolactama (A3) 14.5 −0.46 92 
2-Azaciclooctanona 14.6 −0.38 92 
N-Metil-2-pirrolidona 12.8 −0.75 92 
Acetamida 12.5 −0.73 92 
Propanamida 12.2 −0.86 93 
2-Metilpropanamida 12.0 −1.11 93 
t-Butilformamida 9.6 −1.49 93 
N-Metilformamida 10.4 −1.10 93 
N-Metilacetamida 14.5 −0.56 93 
N-Metilpropanamida 12.4 −0.70 93 
2-Cloroacetamida 6.7 −2.80 94 
4-Metilbenzamida 11.0 −1.44 95 
4-Nitrobenzamida 7.8 −2.28 95 
4-Clorobenzamida 9.7 −1.66 95 
N-(2,2,2-Trifluoroetil)benzamida 5.6 −3.33 96 
2-Fluorobenzamida 8.7 −1.98 97 

 
 
 

 
 
Figura A2 Correlación de valores experimentales de pKBH+ con valores de |E(B)| para los compuestos indicados en 
la Tabla A3. 
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Tabla A4 Valores de la pendiente (S) derivada de la correlación de δCH del cloroformo no deuterado residual por la 
interacción con el compuesto carbonílico (amida o imida) en función de la concentración de la especie analizada.82 
Los valores de |E(B)| se reportan en kcal/mol. 

 

 

Compuesto S 
(x 100) 

|E(B)| en 
kcal/mol 

A1 12.07 28.0 
A2 10.03 26.2 
A3 8.18 16.9 
A4 12.17 27.6 
A5 14.12 31.0 
A6 5.27 12.3 
A7 5.47 8.6 
A8 10.53 25.7 
A9 12.07 27.0 

A10 12.52 31.5 
I1 7.76 11.9 
I2 7.03 10.1 
I3 5.77 6.7 
I4 8.65 13.0 
I5 11.64 17.6 
I6 12.20 19.4 

 

 
Figura A3 Correlaciones entre los valores determinados experimentalmente de S y las energías |E(B)| de amidas e 
imidas indicadas en colores rojo y verde, respectivamente. 
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Figura A4. Posibles aductos formados entre la 2-oxazolidonona (A2) y una molécula de cloroformo. Izquierda: 
aducto con un solo enlace de hidrógeno. Derecha: enlace de hidrógeno bifurcado entre CHCl3 y A2. 
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Tabla A5. ln Kdímero reportados en CCl4. 

Compuesto ln Kdímero 
|E(A)| |E(B)| 

kcal/mol 
A1 5.1184 130.0 35.9 
A3 4.5384 134.7 38.7 
A5 4.8884 134.0 39.3 
A8 3.9384 126.5 30.1 
A9 4.3484 135.2 40.3 
I14 2.6983 112.8 23.5 
I15 1.9883 98.9 9.0 
I16 0.9683 107.0 13.0 
I17 0.1083 88.9 −3.4 
I18 4.1183 117.0 32.6 

aLos valores de |E(B)| y |E(A)| se obtuvieron con la aproximación 
SMD-(CCl4)-M06-2x/6-311++G(2d,2p). 
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Figura A5 Energías de formación de enlaces de hidrógeno calculadas con la fórmula empírica de Espinosa98 para 
homo- y heterodímeros estudiados en este trabajo a) A5 e I1 y b) A1 e I2. La ecuación de Espinosa es EEH = 0.5 V(r) 
donde V(r) es la densidad de energía potencial en el punto crítico del enlace del EH examinado. Todos los valores se 
reportan en kcal/mol. 
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Tabla A6 Valores de Eint (IQA) de las interacciones presentes en el heterodímero I1–A5. Los datos se reportan en 
kcal/mol. 

 

Os de I1 Átomos 
de A5 Eint 

Átomos 
de I1 

Eint (con todos 
los átomos de 

A5) 

Átomos 
de A5 

Eint (con todos 
los átomos de I1) 

O13 

C21 −23.2 C1 −19.9 C21 −3.2 
C22 −3.7 C2 0.7 C22 −0.4 
C23 −3.8 C3 −0.1 C23 −0.2 
C24 −2.8 C4 −0.2 C24 −0.1 
C25 −118.4 C5 −0.4 C25 6.6 
N26 83.1 H6 0.0 N26 3.5 
H27 1.1 H7 −0.1 H27 0.1 
H28 −0.4 H8 −0.1 H28 0.0 
H29 0.2 H9 −0.2 H29 0.0 
H30 −1.7 H10 −32.9 H30 0.0 
H31 −35.5 N11 11.1 H31 −19.7 
O32 121.4 O12 −28.6 O32 −40.7 
H34 0.4 O13 16.9 H34 0.0 
H35 0.8 C14 −0.2 H35 0.0 
H36 0.4 H15 0.0 H36 0.0 
H37 −1.0 H16 −0.1 H37 0.0 

   H17 0.1   
   C18 −0.1   
   H19 −0.1   
   H20 0.0   
   H33 0.0   
 Total 16.9 Total −54.0 Total −54.0 
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 A1-I1 

a) 

 

 

   
 A1-I8 

b) 

 

 

   
Figura A6 Perfil de desplazamiento químico en función de la concentración para la heterodimerización en 
CDCl3 a 25 oC: Amida A1 (0.1 M) y adición de 0 a 20 equivalentes de a) imida I1 y b) imida I8. 
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 A5-I2 

a) 

 

 

   
 A5-I8 

b) 

 

 

   
Figura A7 Perfil de desplazamiento químico en función de la concentración para la heterodimerización en 
CDCl3 a 25 oC: Amida A5 (0.1 M) y adición de 0 a 20 equivalentes de a) imida I2 y b) imida I8. 
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 A4-I1 

a) 

 

 

   
 

A4-I2 

b) 

 

 

Figura A8 Perfil de desplazamiento químico en función de la concentración para la heterodimerización en CDCl3 
a 25 oC: Amida A4 (0.1 M) y adición de 0 a 20 equivalentes de a) imida I1 y b) imida I2. 
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 A4-I8 

a) 

 
 

   
Figura A9 Perfil de desplazamiento químico en función de la concentración para la heterodimerización en CDCl3 
a 25 oC: Amida A4 (0.1 M) y adición de 0 a 20 equivalentes de la imida I8. 
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Tabla A7. Longitudes de los EHs (Å) de los homo- y heterodímeros objeto de estudio. 

 

   
aducto amida-amida EH-1 EH-2 imida-imida 

A1-11 

1.89 

1.83 1.97 1.92 

A1-I2 1.79 1.97 1.90 

A1-I8 1.77 1.94 1.83 

A5-I1 

1.89 

1.81 1.97 1.92 

A5-I2 1.77 1.99 1.90 

A5-I8 1.75 1.95 1.83 

A4-I1  1.81 1.86 1.92 

A4-I2 1.74 1.77 1.88 1.90 

A4-I8  1.74 1.84 1.83 
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Tabla A8. Índices de aromaticidad para los sistemas A4, (A4)2 y (A4-I1). 

Índice de aromaticidad 
(una magnitud mayor indica una mayor 

aromaticidad)  

  
 monómero 

 (A4) 
dímero 
(A4)2 

Heterodímero 
(A4-I1) 

PDI (x 100) 6.62 7.66 6.94 
MCI (x 100) 2.04 2.51 2.35 
INB  (x 100) 3.33 3.45 3.41 
NICS (0) −2.03 −2.96 −2.72 
NICS (1) −4.69 −4.55 −5.27 

 
 

Tabla A9. Índices de aromaticidad para los sistemas I8, (I8)2, (A1-I8) y (A5-I8).   

Índice de aromaticidad 
(una magnitud mayor indica una 

mayor aromaticidad) 

 

 

  

 monómero 
 (I8) 

dímero  
(I8)2 

heterodímero 
(A1-I8) 

heterodímero 
(A5-I8) 

PDI (x 100) 2.92 3.12 3.09 3.09 
MCI (x 100) 0.57 0.65 0.65 0.65 
INB  (x 100) 2.69 2.75 2.75 2.75 
NICS (0) −0.63 −0.82 −0.80 −0.79 
NICS (1) −1.79 −2.03 −2.14 −1.91 
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El siguiente modelo contiene todos los parámetros (acidez, |E(A)| y basicidad, |E(B)|, para cada 
enlace de hidrógeno, EH-1-EH-3). La expresión es: 

 
ln Kcalc = –0.12|E(A)|EH-1 + 1.08|E(B)|EH-1 – 0.51|E(A)|EH-2 – 0.05|E(B)|EH-2 + 0.24|E(A)|EH-3 – 
0.09|E(B)|EH-3 

con un coeficiente de correlación r2 = 0.99 
 

Tabla A10 Valores de |E(A)| y |E(B)| en kcal/mol para los aductos considerados en este trabajo. Los valores 
de ln Kexp y ln Kcalc (calculada mediante el modelo descrito anteriormente) también son indicados. 

aducto ln Kexp 
EH-1 EH-2 EH-3  

|E(A)| |E(B)| |E(A)| |E(B)| |E(A)| |E(B)| ln Kcalc 
5-6 11.51 67.3 43.2 78.0 40.3 78.0 40.3 11.88 
3-4 10.71 73.7 39.7 78.2 35.4 87.4 25.0 11.11 
1-2 4.36 74.6 34.5 79.9 30.2 89.5 30.2 4.81 
7-8 4.61 82.5 36.9 88.2 21.5 94.8 16.1 5.20 
9-8 5.14 78.5 36.9 88.2 21.5 94.8 16.1 5.68 

10-8 5.35 79.0 36.9 88.2 21.3 94.8 18.2 5.44 
11-8 6.31 74.0 36.9 88.2 15.5 94.8 12.8 6.82 

 
 
 
 
 

 
Figura A10 Correlación de la asociación experimental (ln Kexp) con los valores calculados (ln Kcalc) para los 
compuestos indicados en la Tabla A10. 
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Figura A11 Correlación de la asociación experimental (ln Kexp) con los valores de basicidad, |E(B)| para los complejos 
unidos por tres enlaces de hidrógeno (considerando sólo en EH central) y el aducto A1m-I2. 
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ity interplay in amide and imide
self-association†

Wilmer E. Vallejo Narváez, Eddy I. Jiménez, Eduardo Romero-Montalvo, ‡
Arturo Sauza-de la Vega, Beatriz Quiroz-Garćıa,
Marcos Hernández-Rodŕıguez * and Tomás Rocha-Rinza *

Amides dimerise more strongly than imides despite their lower acidity. Such an unexpected result has been

rationalised in terms of the Jorgensen Secondary Interactions Hypothesis (JSIH) that involves the spectator

(C]OS) and H-bonded (C]OHB) carbonyl groups in imides. Notwithstanding the considerable body of

experimental and theoretical evidence supporting the JSIH, there are some computational studies which

suggest that there might be other relevant intermolecular interactions than those considered in this model.

We conjectured that the spectator carbonyl moieties could disrupt the resonance-assisted hydrogen bonds

in imide dimers, but our results showed that this was not the case. Intrigued by this phenomenon, we

studied the self-association of a set of amides and imides via 1H-NMR, 1H-DOSY experiments, DFT

calculations, QTAIM topological analyses of the electron density and IQA partitions of the electronic energy.

These analyses revealed that there are indeed repulsions of the type OS/OHB in accordance with the JSIH

but our data also indicate that the C]OS group has an overall attraction with the interacting molecule.

Instead, we found correlations between self-association strength and simple Brønsted–Lowry acid/base

properties, namely, N–H acidities and C]O basicities. The results in CDCl3 and CCl4 indicate that imides

dimerise less strongly than structurally related amides because of the lower basicity of their carbonyl

fragments, a frequently overlooked aspect in the study of H-bonding. Overall, the model proposed herein

could provide important insights in diverse areas of supramolecular chemistry such as the study of multiple

hydrogen-bonded adducts which involve amide or imide functional groups.
Introduction

Hydrogen bonds (HBs) in amides and imides are ubiquitous
directional forces in nature. HBs in these functional groups are
responsible for the secondary interactions, along with other
interactions of the tertiary and quaternary structures of
proteins.1,2 Other molecules in which hydrogen bonding is
relevant are nucleic acids. The recognition among nitrogenous
bases such as uracil and thymine is crucial in the DNA, RNA and
other related systems.3 Besides HBs, base stacking, steric and
omous University of Mexico, Ciudad

cán, Mexico City, 04510, Mexico. E-mail:

ail.com

(ESI) available: Experimental and
recording of 1H-DOSY and 1H-NMR
Correlations of the computed acidity
lecular graphs of the monomers and
ed with SMD-M06-2x/6-311++G(2d,2p)
lected HBs in terms of the topological
index and the Interacting Quantum
and electronic energies of all species

/c8sc01020j

istry, University of British Columbia,
, British Columbia, Canada V1V 1V7.
electrostatic effects can be important in the stabilisation of
nucleic acids.4 Additionally, the dimerisation of amides and
imides is of interest in several elds such as supramolecular
chemistry in which the self-recognition of these functional
groups is relevant.5,6

The formation of amide and imide dimers is frequently
studied by NMR or IR spectroscopy to determine self-
association constants in solution.7,8 Rebek and co-workers9

examined the intramolecular imide–imide and amide–amide
association through NMR measurements. The corresponding
results indicate that despite their lower acidity, amides exhibit
stronger self-associations than imides. Electronic structure
calculations made by Jorgensen and co-workers are consistent
with these unexpected experimental observations.10 We
consider herein a rationalisation of the surprising stronger self-
association of amides as compared with imides based on three
different criteria.
(i) Repulsions involving the spectator carbonyls of imides

The Jorgensen Secondary Interactions Hypothesis (JSIH),11 is
usually invoked to explain the larger Kdimer of amides as
compared to imides in spite of their lower acidic character.9,10

The JSIH considers that amides and imides have a similar kind
This journal is © The Royal Society of Chemistry 2018
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of primary (hydrogen-bonded) interactions, namely OHB/H
contacts as shown in Fig. 1-i. On the other hand, secondary
electrostatic interactions (attractions or repulsions between 2.3
and 3.7 �A)11 among atoms in the neighbourhoods of HBs are
different in amide and imide dimers. In both cases the molec-
ular clusters present secondary repulsive interactions of the
carbonyl oxygens (OHB/OHB) and hydrogens (H/H) involved
in HBs between the monomers (black double arrows in the
above-mentioned gure). Nevertheless, the imide dimers
present two additional repulsive interactions OHB/OS (green
arrows), wherein OS denotes the oxygen atom in a spectator
carbonyl group. The repulsions OHB/OS are also consistent
with the notion of two nearly parallel repulsive C]O electric
dipoles in the imide dimers (purple arrows). There is a consid-
erable body of theoretical and experimental work which is
concordant with the JSIH. For example, crystallographic data of
some imides such as maleimide, trans-3,4-diphenylsuccini-
mide, and 1-methyl-hydantoin show that the separation
between OS and OHB is very long (>4�A)12 in agreement with the
proposed repulsive character of the interaction of these atoms.
Additionally, the JSIH has also been successfully used to study
tetrapeptide analogues,13 stabilisation of base-pairs (A–T and
G–C),14 and triply hydrogen bonded complexes.15

(ii) Disruption of the resonance-assisted hydrogen bond
(RAHB) in imide dimers

As schematised by the black arrows in Fig. 1-ii, the hydrogen
bonds in both amide and imide dimers can be regarded as
resonance-assisted hydrogen bonds. Electron withdrawing
groups adjacent to these RAHBs16,17 could impair the electron
ux across these interactions (magenta arrows shown at the
bottom of Fig. 1-ii).

(iii) Intrinsic acid/base properties of amides and imides

An analysis of the inductive and resonance effects in these
compounds suggests not only a higher acidity of the protons in
imides but also a smaller basicity of their oxygens, because of
Fig. 1 Hypotheses (i)–(iii) considered in this work to explain the larger s

This journal is © The Royal Society of Chemistry 2018
the distribution of the negative charge of the zwitterionic
structure across two carbonyl groups as illustrated in Fig. 1-iii.
The hydrogen bond strength relates to the acid/base properties
of the hydrogen donor and the acceptor groups involved in the
interaction. Nonetheless, the basicity of the carbonyl is oen
overlooked when addressing HBs involving this moiety. We
conjectured that the acidity of the N–H fragment together with
the basicity of the carbonyl group could be responsible for the
differences in the self-association of imides and amides.

Given this background, we performed a combined experi-
mental and theoretical study to elucidate the factors governing the
self-association of amides and imides. We analysed hypotheses
(i)–(iii) through 1H-NMR titrations, 1H-DOSY experiments, elec-
tronic structure calculations as well as quantum chemical
topology tools, namely, the Quantum Theory of Atoms in Mole-
cules (QTAIM)18 and the Interacting Quantum Atoms (IQA) energy
partition.19 Our results indicate the existence of repulsions
between OHB and OS, but these interactions are more than
compensated by other intermolecular attractions. Moreover, we
found that criterion (iii) is the most suitable to explain the
experimental tendencies of the self-association of imides and
amides through an interplay of the respective basicity and acidity
of the C]O and N–H groups. In other words, a weak HB acceptor
carbonyl (as it is the case in many of the examined imides) can
signicantly weaken the investigated self-association processes
despite a strong acidity of the imidic hydrogen and vice versa. Our
results not only explain the studied phenomenon but also provide
a model which could be exploited in diverse areas of supramo-
lecular chemistry, such as the study ofmultiple hydrogen-bonding
complexes which entail the amide and imide functional groups.
Results and discussion
Self-association of amides and imides: 1H-NMR and 1H-DOSY

First, we studied the dimerisation of 2-pyrrolidone (A1), an
archetype for the study of the self-association of the functional
groups concerned in this investigation,7b,20 in different
elf-association of amides as compared with that of imides.

Chem. Sci., 2018, 9, 4402–4413 | 4403
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Table 2 Hydrodynamic radii estimated from 1H-DOSY experiments
(rH) and computed with the SMD-M06-2x/6-311G++(2d,2p) approxi-
mation (rcalc). The values are reported in angstroms

Compound rH
a rcalc

A1 3.49 4.04
A2 3.57 3.96
A4 4.16 4.29
A5 4.01 4.33
A6 3.77 5.30
A7 4.11 5.33
I1 4.33 4.46
I2 5.52 5.81
I3 5.04 6.18
I4 3.39 4.03
I5 5.12 6.30
I8 10.58 9.67

a TMS as an internal standard reference.23
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deuterated solvents such as chloroform-d, acetonitrile-d3 and
DMSO-d6, and also considered the reported value in CCl4 in
order to select the most suitable solvent for this research.
Another feature of 2-pyrrolidone which makes it particularly
suitable for this purpose is the fact that it is liquid at room
temperature and thereby its self-association is easier to study in
deuterated solvents which cover a broad range of polarity. As
expected, Kdimer diminishes with the polarity of the medium
(Table 1), to the point that it is very complicated to reliably
determine the self-association constant of A1 in solvents as
polar as DMSO. Additionally, common imides are usually found
as crystalline solids and therefore they are rather insoluble in
apolar environments. Hence, we decided to carry out the
measurements of Kdimer in chloroform-d due to its optimal
compromise between the solubility of the investigated systems
and the possibility to accurately determine their self-association
constants. The attainment of this compromise prevented the
analysis of a larger collection of amides and imides than that
considered in this paper.

Next, we employed 1H-DOSY experiments to evaluate if imide
and amide dimers are indeed the predominant supramolecular
aggregates in CDCl3. This circumstance is particularly relevant in
the case of imides for which it has been suggested that larger
clusters might be formed in solution21 while polymeric struc-
tures can occur in the solid state.22 More specically, we used
this technique to determine the hydrodynamic radii (rH) of the
studied amide and imide dimers as reported in Table 2 (the
structures of the referred compounds are displayed in Table 3).
In addition, we also computed the theoretical hydrodynamic
radii from electronic structure calculations (rcalc). As expected,
structurally similar compounds have close values for rH and rcalc,
e.g., the radii of amides A1, A2 and imide I4 are alike because all
of them are unsubstituted ve-membered rings. A4, A5 and I1
are likewise six-membered heterocycles with closely related
structures as reected in their values of rcalc and rH. Nevertheless,
the cyclic chains in the uracil derivatives I5 and I8 and the benzo-
derivatives A6, A7 and I3 introduce discrepancies between rH and
rcalc. This condition occurs because the spherical particle model
employed in the estimation of rH does not represent the oblate
spheroid character of these dimers. Despite these differences,
the experimental rH values are always smaller than the computed
rcalc data (apart from I8 for which rcalc and rH are similar). These
results indicate that the investigated amides and imides do not
form trimers or larger clusters to an appreciable extent.

Once we chose a suitable solvent and veried that the
dimeric species are indeed predominantly formed in solution,
we consider now the compounds shown in Table 3. This
Table 1 Kdimer of 2-pyrrolidone in different solvents at 25 �C

Solvent Kdimer (M
�1)

Carbon tetrachloride 145.0 (ref. 10)
Chloroform-d 2.7a

Acetonitrile-d3 0.3a

DMSO-d6 <0.1

a Error values below 1% (see Fig. S1 in the ESI).

4404 | Chem. Sci., 2018, 9, 4402–4413
collection of systems contains a good variety of structures and
even some previously reported derivatives of nitrogenous bases
found in RNA.3 In agreement with previous studies,9 the self-
association of amides is stronger than that of imides for
molecules with the same ring size and unsaturation patterns,
e.g., A5 vs. I1, A1 vs. I2, A6 vs. I3 and A4 vs. I6–I13. These results
point out that an increase in acidity does not necessarily lead to
a stronger self-association. For example, the decreasing orders
of acidity of the structurally related imides (I7–I11) are I7z I10
> I11 > I8 > I9, while those of dimerisation are backwards. We
found, however, also exceptions to this behaviour, for instance
A5 vs. A4 and I5 vs. I8 in which acidity and self-association
increase in the same direction. Based on the above experi-
mental results, now we proceed to examine the three considered
hypotheses concerning the comparison of the self-association
between amides and imides.

(i) Repulsions involving the spectator carbonyls of imides.
We test here the hypothesis that repulsions involving the
spectator carbonyl groups are responsible for the smaller degree
of dimerisation of imides as compared with that of amides. For
this purpose, we used electron density topology analyses in
accordance with the QTAIM theory and the IQA approach. The
results shown in Fig. 2 indicate that the intermolecular inter-
actions present in the amide A5 and the imide I1 dimers are
only HBs. QTAIM shows no repulsion of either kind OHB/OHB,
H/H or OHB/OS. In particular, we did not detect either
attractive or repulsive interactions involving the spectator
carbonyl moieties in the analysed imide dimers (Table S1 in the
ESI† shows the QTAIM results for the complete set of investi-
gated systems). Nevertheless, QTAIM can be too restrictive in
the identication of relevant non-covalent interactions, as it is
the case of the weak HB in ethylene glycol.40 Therefore, we
decided to use the IQA energy partition to determine the
attractive or repulsive character of the intermolecular interac-
tions that involve the spectator carbonyls in imide dimers. The
le part of Table 4 shows the IQA interaction energies of
a spectator oxygen (O13 in the I1 molecule displayed in green)
with the atoms of another I1 monomer (shown in orange). We
This journal is © The Royal Society of Chemistry 2018
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Table 3 Amides and imides examined in this work. The dimerisation constants, Kdimer, were measured in CDCl3 at 25 �C. The reported pKa values
in DMSO and H2O are show in square brackets and parentheses respectively

Key Structure
Kdimer

a

(M�1) pKa Key Structure
Kdimer

a

(M�1) pKa Key Structure
Kdimer

a

(M�1) pKa

A1 2.7 [24.2]24 I1
1.4,
Kcorr: 0.4

b (11.4)c,25 I8 8.6 (9.0)d,26

A2 8.3 [20.8]27 I2
3.3,
Kcorr: 0.8

b
[14.7]c,33

(9.6)c,28
I9

12.7
(ref. 29)

(9.3)d,29

A3
1.0

(ref. 30)
I3

2.1,
Kcorr: 0.5

b
[13.4]c,31

(10.2)c,32
I10

3.1
(ref. 29)

(8.2)d,29

A4 740.0
[17.0]33,
(11.7)34

I4
1.2,
Kcorr: 0.3

b (4.4)35 I11
5.3
(ref. 29)

(8.7)d,29

A5 1.8 [26.6]24 I5 2.6 (9.7)e,36 I12
8.0
(ref. 37)

(9.0)d,26

A6 8.0 [18.5]27 I6
4.1
(ref. 8)

I13
5.0
(ref. 37)

(7.9)d,38

A7 7.6 I7
2.7
(ref. 8)

(8.4)e,39

a The values of Kdimer were determined with errors lower than 2% (see Fig. S2–S13 in the ESI). b Statistical factor applied to imides with equivalent
(or nearly equivalent) carbonyls and value of the corresponding corrected self-association constant (Kcorr).

c pKa of the compound without alkyl
substituents. d pKa of the species without alcohol protecting groups. e Data for molecules with a methyl instead of a cyclohexyl substituent.

This journal is © The Royal Society of Chemistry 2018 Chem. Sci., 2018, 9, 4402–4413 | 4405
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note that the interaction between OHB and OS is indeed strongly
repulsive (pair O13/O25 in Table 4) because of the electrostatic
repulsion between oxygens in accordance with the JSIH. The
same atom OS presents however other pairwise interactions
which contribute to the attraction between the two monomers
(e.g., pairs O13/C14 and O13/C15). Aer considering all the
atoms of the neighbouring molecule, the atom OS has an overall
repulsion with the interacting monomer (+10.7 kcal mol�1). The
nearly parallel C]OHB and C]OS dipoles also present a slight
repulsive interaction between them (1.1 kcalmol�1 in each case).

The same analysis can also be carried out for every atom in
one monomer (say those diplayed in green in Table 4, with the
corresponding results shown in the right of the same chart) to
obtain the complete IQA interaction energy of the system. The
results indicate that not only the atoms considered in the JSIH
contribute signicantly to the formation of the molecular cluster.
In particular, the carbon of the spectator carbonyl group (C1)
shows an attraction to the adjacent molecule. The attractive
interaction of C1 towards the contiguous monomer more than
compensates the repulsion of O13 (�12.5 kcal mol�1 +
10.7 kcalmol�1¼�1.8 kcalmol�1).We computed the same value
for the other spectator carbonyl group. This attraction between
the spectator carbonyl moiety and the whole interactingmolecule
evidences the numerous relevant intermolecular atomic pairwise
interactions in the system.

The importance of the intermolecular interactions not
considered by the JSIH in hydrogen-bonded dimers had already
been pointed out by Popelier and Joubert.41 Their results were
not in accordance with the JSIH in a detailed examination of the
Fig. 2 QTAIMmolecular graphs for dimers of A5 (top) and I1 (bottom).
The bond and ring critical points are indicated.

4406 | Chem. Sci., 2018, 9, 4402–4413
relative energetic stability of 27 naturally occurring H-bonded
nitrogen base pairs in the gas phase. These researchers
considered multipolar expansions of the electrostatic energy
(i.e., charge–charge, charge–dipole etc. contacts) which
included up to terms which depend on R�6 (e.g. dipole–hex-
adecapole and quadrupole–octupole interactions), R being the
distance between two multipoles. One of the main conclusions
of this study concerns the difficulty to explain the relative
stability of H-bonded clusters by only considering a subset of
atomic pairs located in the boundaries between the interacting
monomers as opposed to taking into account the whole set of
intermolecular pairs of atoms in the system.

(ii) Disruption of the resonance-assisted hydrogen bonds
in imide dimers. QTAIM analyses allowed us to consider the
potential disruption of the resonance-assisted hydrogen bonds
in imide dimers by virtue of their spectator carbonyl groups (top
of Fig. 3). The eventual hindrance of the RAHB in the imide
adducts would be accompanied by changes in the QTAIM
Delocalisation Indices (DIs)42 and the IQA exchange–correlation
component of the C–N and C]O bonds as schematised in
Fig. 1-ii. The DIs, which decrease because of self-association,
describe interactions whose covalent character diminishes
because of the intermolecular HBs. Conversely, a positive value
for DDI evidences a chemical bond with an increased covalent
character following the formation of the dimer. The same trend
analysis can be applied to the change in the magnitude of the
IQA exchange–correlation contribution D|VXC| of these bonds.
The results shown in the bottom of Fig. 3 indicate that there is
no such disruption of the RAHB in imide dimers due to these
spectator carbonyl groups. The lengths (Table S10 in the ESI†)
along with the D|VXC| values and the DDIs for the C–N and
C]Os bonds are barely affected. Moreover, in most cases the
DDI of the spectator C]O and the absolute value of VXC
Table 4 Eint (IQA) values with the largest magnitudes in homodimer
.a The data are reported in kcal mol�1. The full set of IQA interaction

energies can be found in Table S3 in the ESI

a The IQA deformation energies of the interacting monomers are 16.4
and 20.0 kcal mol�1, therefore the IQA formation energy of the
molecular cluster is Eform ¼ (16.4 + 20.0 � 46.8) kcal mol�1 ¼
�10.4 kcal mol�1.

This journal is © The Royal Society of Chemistry 2018
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Fig. 4 Combined acidity and basicity model of the monomeric
species to address the homocoupling of amides and imides. |E(A)| and
|E(B)| are the respective magnitudes of the energies associated with
the deprotonation and protonation reactions of the N–H and C]O
fragments.
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increase slightly because of the formation of the RAHB in imide
dimers as opposed to the ux of electrons suggested at the top
of Fig. 3.

Additionally, the changes in the DIs and distances of the
bonds involved in this RAHB are substantially larger than those
of the neighbouring C–N and C]Os interactions. These data
point out that the disruption of the RAHB in imides is not the
factor which explains the larger self-association of amides with
respect to imides, a condition consistent with the observation
that electron delocalisation is not the most stabilizing effect in
resonance-assisted hydrogen bonds.44

(iii) Intrinsic acid/base properties of amides and imides.
We test now the hypothesis that the differences for self-
association between amides and imides are governed by the
acidity of the amidic or imidic hydrogen and the basicity of the
acceptor carbonyl group. For this purpose, we considered
a model which is based on the energies associated with the N–H
deprotonation, E(A), and C]O protonation, E(B), as shown in
Fig. 4.45 The acidity of the N–H proton is reduced with the
magnitude of |E(A)| while a high value of |E(B)| indicates a strong
basicity of the oxygen in the carbonyl group. The deprotonation
energies for a wide variety of species which include imides,
amides, (thio)ureas,46 squaramides47 and carboxylic acids48

correlate very well with the corresponding experimental pKa

values, ditto for |E(B)| and pKBH+, which indicates the pKa of the
conjugate acid of the species under consideration (see Tables S7,
S8 and Fig. S29, S30 in the ESI† for the data of the complete set of
compounds). Subsequently, we calculated |E(A)| and |E(B)| for
compounds A1–A7 and I1–I13 (Table 5).

As expected, imides are more acidic and less basic than
amides as suggested by the resonance structures in Fig. 1-iii.
Fig. 3 Top: representation of the RAHB and its potential disruption (in
nature of their spectator carbonyl groups. Bottom: changes in the elect
dimerisation of I1 and I2. The positive values of DDI ¼ DI (in dimer) � DI
displayed in red. The corresponding change of the IQA exchange–correla
parentheses.

This journal is © The Royal Society of Chemistry 2018
The change in Brønsted–Lowry acidity or basicity can substan-
tially modify the self-association constants of hydrogen-bonded
systems.21,52 We found a good correlation of ln Kdimer as a func-
tion of |E(A)| and |E(B)| whose distribution of points adjusts to
a rst-degree polynomial model. The species A2 was not
contemplated in the correlation because it is a cyclic carbamate
that can form bifurcated hydrogen bonds with CHCl3 as indi-
cated by DFT geometry optimisations and schematised in
magenta) within imide dimers by virtue of the electron-withdrawing
ron delocalisation indices around the RAHBs as a consequence of the
(in monomer) are written in green while those which are negative are
tion component, D|VXC|/kcal mol�1, between two atoms is indicated in
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Table 5 ln Kdimer of the compounds shown in Table 3. The |E(B)| and
|E(A)| values were computed with the SMD-(CHCl3)-M06-2x/6-
311++G(2d,2p) approximation

Compound
|E(A)|
(kcal mol�1)

|E(B)|
(kcal mol�1) ln Kdimer

A1 90.6 27.0 0.97
A2 84.5 17.6 2.11
A3 95.4 28.0 0.01
A4 78.1 28.8 6.61
A5 94.4 28.6 0.59
A6 79.7 19.6 2.07
A7 79.9 19.8 2.03
I1 80.3 13.9 �1.08b

I2 75.4 12.9a �0.18b

I3 73.8 10.8a �0.63b

I4 73.6 7.7 �1.21b

I5 82.5 20.8a 0.96
I6 74.0 15.5 1.41
I7 74.9 13.7 0.99
I8 74.9 18.1a 2.15
I9 77.8 22.8a 2.54
I10 73.9 14.3a 1.13
I11 72.4c 11.9c 1.67
I12 75.5 19.5a 2.08
I13 71.7 15.3 1.61

a |E(B)| value of the most basic oxygen atom within the molecule.43 (e.g.
in I5, |E(B)| for the other carbonyl group equals 16.1 kcal mol�1).
b ln Kdimer aer the consideration of the statistical factor. c Data for
the compound without methyl groups.

Fig. 5 ln Kdimer as a function of |E(A)| and |E(B)| (given in kcal mol�1) for
the compounds shown in Table 3 and the first-degree model adjusted
for the distribution of points.

Fig. 6 Resonance structures of amide A4, uracil derivatives and their
saturated analogues.
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Fig. S31 in the ESI.† We conjectured that this feature can
substantially affect the self-association of A2 in comparison
with the rest of the studied compounds. Indeed, the exclusion
of A2 improved the value of r2 in Fig. 5 considerably. We note
that the coefficients multiplying |E(B)| and |E(A)| (C|E(B)| and
C|E(A)|) are positive and negative respectively. These conditions
support the model that self-association increases with the
acidity of the N–H moiety and the basicity of the C]O group.
Besides, |C|E(B)|| > |C|E(A)||, and hence the dimerisation
processes of the examined compounds are more sensitive to
changes in the basicity of the carbonyl group than to modi-
cations of the acidity of the amidic or imidic hydrogen. In
general, this model points out that a high acidity or basicity by
itself does not ensure a large association constant since there
must be a balance between these properties to observe
a substantial value of Kdimer. In other words, very poor acceptor
or donor features of a system can substantially hinder its self-
association process as it is the case for imides and basic
amides A3 and A5 respectively. This analysis indicates that the
low basicity of the carbonyl groups in imides allows us to
explain why these compounds dimerise less strongly than
amides notwithstanding their larger acidic character. The
model in Fig. 5 allows us to interpret a series of experimental
observations in CDCl3. For example, the lowest value of the
dimerisation constant corresponds to maleimide I4,
a compound with high acidity but the one with the smallest
basicity among the analysed systems. On the other hand, A4
undergoes the strongest self-association among the molecules
4408 | Chem. Sci., 2018, 9, 4402–4413
of interest. It has the highest basicity and an acidic character
similar to the examined imides. These results point out that the
occurrence of an aromatic sextet (top of Fig. 6) might favor
zwitterionic structures that lead to a high self-association
constant.49 The relevance of the basicity of the C]O frag-
ments in the self-association of amides and imides is also
observed for the uracil analogues I6–I13. These imides are more
basic than other compounds with the same functional group
and hence dimerise more strongly. Furthermore, the consider-
ation of the basicity of the C]O groups is also useful to ratio-
nalise which fragments are involved in the dimerisation. For
example, it is well known that uracil derivatives (I6, I8, I9, I12
and I13) form hydrogen bonds with the oxygen at C-4 rather
than the one at C-2.29 This nding is consistent with our results
This journal is © The Royal Society of Chemistry 2018
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which indicate that the carbonyl at position four is more basic
than its counterpart at position two. The larger basicity of the
oxygen bonded to C-4 is associated with the condition that the
corresponding carbonyl is conjugated with N-1 via a C-5, C-6
double bond. When this is no longer the case, e.g. I5 and I11,
the most basic carbonyl is the one at C-2 as illustrated in the
middle and bottom of Fig. 6 (uracil derivatives with and without
unsaturations). These observations are supported by the model
proposed herein, 2D-NOE analyses29 and proton affinity calcu-
lations for I5 (Table 5).

Following the same arguments concerning the relative
importance of basicity and acidity of the examined compounds,
we can explain why among the studied ve-membered hetero-
cycles, amide A1 associates more strongly than imides I2 and I4.
Six-membered rings also follow this trend, as observed when
comparing A4 vs. I5–I13. The same occurs with derivatives of
benzene A6, A7 vs. I3 as shown in Fig. 7. On the other hand,
when two species have a comparable acceptor capacity, the
factor which establishes the stronger self-association is the N–H
acidity. In this way, we can explain the differences in self-
association between compounds of the same family, such as
amides A3, A5 and A1 or imides I2 vs. I1. Another appealing
Fig. 7 2D graphical representation of the association strength of the inve
of the N–H and C]O groups respectively. The |E(A)| and |E(B)| values are
species in the acid/base plane.

This journal is © The Royal Society of Chemistry 2018
feature of this model is that it explains the unexpected result
that the uracil-containing species dimerise more strongly than
amides A5 or A3. Given that all these uracil derivatives have
similar acidities, the dimerisation strength is, in this case,
based on the variation of the C]O basicities. In addition, there
is a good correlation between the experimental values of
ln Kdimer with those predicted in the model of Fig. 5 as shown in
Fig. S32 in the ESI.† Thus, the consideration of the proton
acceptor and donor capacities described in this research is
a reasonable alternative approach to interpret the differences in
the self-association of amides and imides.
Self-association in CCl4

We considered amide and imide dimerisation constants re-
ported in CCl4 as well.21,50 As discussed above, the apolar nature
of carbon tetrachloride results in larger dimerisation constants
than those obtained in CDCl3 (ref. 51) (Fig. 8). The set of
examined compounds comprises a variety of systems with
electron donor and acceptor fragments and hence it allows us to
consider the effect of these functional groups on ln Kdimer.
Similar to the previous discussion of the results in chloroform,
stigated set of compounds in CDCl3 as a function of acidity and basicity
displayed in kcal mol�1. We indicate the structure and location of each

Chem. Sci., 2018, 9, 4402–4413 | 4409

http://creativecommons.org/licenses/by/3.0/
http://creativecommons.org/licenses/by/3.0/
http://dx.doi.org/10.1039/c8sc01020j


Fig. 8 Self-association constants (M�1) reported in CCl4 by IR spec-
troscopy.21,50 *The values were corrected by a statistical factor of four.

Fig. 9 ln Kdimer as a function of |E(A)| and |E(B)| (given in kcal mol�1) of
the molecules shown in Fig. 8 and studied in CCl4. The resulting first-
degreemodel adjusted for the distribution of points is reported as well.
The corresponding data are reported in Table S9 in the ESI.†
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there is a correlation between (i) ln Kdimer and (ii) the basicity of
the carbonyl group together with the acidity of the N–H moiety
as shown in Fig. 9. The models of Fig. 5 and 9 are qualitatively
similar. In particular, C|E(B)| > 0, C|E(A)| < 0 and |C|E(B)|| > |C|E(A)||.
The last-mentioned condition indicates once again that the
dimerisation constant of amides and imides is more sensitive to
the basicity of the carbonyl group than to the acidity of the N–H
moiety, hence the larger association of amides in comparison to
imides.

Analysis of heterodimers

The examination of heterodimers gives further insights about
the dimerisation of amides and imides. The determination of
Kheter indicates that hetero-association between A5 and I1 is
stronger than in each homodimer as illustrated in Fig. 10. To
rationalise this observation, we consider the relative strength of
the individual HBs involved in the heterodimerisation and
compared them with those in the homodimers. First, we took
into account 1H-NMR spectroscopy results. The change in the
N–H chemical shi due to complexation, DdN–H, is reported to
increase with the strength of the association.52,53 The change in
chemical shi of the imidic hydrogen within the A5–I1 adduct
(HB-1 in Fig. 10) is larger than that in the A5 homodimer.
Furthermore, the value of DdN–H in the amidic hydrogen (HB-2
in the same gure) involved in the heterodimer is smaller than
the corresponding value for the HB in the imide homodimer.
Fig. S15† shows similar results obtained for A1 and I2 hetero-
dimers. The measurement of Kheter was performed with
a constant total amount of amide A1 while imide I2 was added
to the system. The value of dN–H diminished through the titra-
tion, a condition indicative of a weakening of the HB entailing
4410 | Chem. Sci., 2018, 9, 4402–4413
the amidic hydrogen. In the opposite experiment (having
a constant total amount of I2 and titrating with A1) the value of
dN–H for the imidic proton increased more than in the corre-
sponding homodimers, evidencing the strengthening of the
hydrogen bond of the heterodimer which involves this proton.
The last-mentioned effect is also observed in the A5–I1 molec-
ular cluster.

Concerning the A5–I1 and A1–I2 heterodimers, the strongest
HB-1 is formed between the most acidic proton (the one in the
imide) and the most basic carbonyl (found within the amide).
On the other hand, the weakest HB takes place in the interac-
tion of the less acidic proton, i.e. N–H of amides A5 and the less
basic carbonyl (the one in the imide). The strengths of the HBs
in the amide and imide homodimers are between these two
extremes. These results along with those of DFT geometry
optimisations of the A5–I1 heterodimer show the following
trend of descending HB strength:

HB-1 > HB in A5 homodimer > HB in I1 homodimer > HB-2

This order is similar to that found by Jorgensen10 and
Leszczynski54 who studied computationally the hetero- and
homodimers of 2-pyrrolidone and succinimide. According to
the JSIH, we should expect the hydrogen bond lengths within
the heterodimer to be located somewhere between those of the
homodimers. Moreover, the shortest hydrogen bond HB-1 is
observed next to a presumed electrostatic or dipole–dipole
repulsion involving the spectator carbonyl of A5 as opposed to
HB-2 which does not present this effect. Despite the afore-
mentioned agreement of the JSIH with structural data, this
hypothesis is not completely consistent with the H-bond
strength and distance patterns found in the heterodimers. In
contrast, the consideration of the acidity and the basicity of the
N–H and C]O fragments explains the observed association
constants, hydrogen bond distances and chemical shi
patterns in these systems. The QTAIM and IQA analysis of the
intermolecular interactions within the heterodimers A5–I1
(Table 6) and A1–I2 (Tables S5 and S6 in the ESI†) is consistent
This journal is © The Royal Society of Chemistry 2018
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Fig. 10 Association constants (considering the statistical factor
correction) and changes in chemical shift DdN–H (in ppm) of the imidic
and amidic protons within the A5, I1, hetero- and homodimers at
infinite dilution (complete information in Fig. S14 in the ESI†). We also
show the hydrogen bond lengths calculated at the SMD-(CHCl3)-
M06-2x/6-311++G(2d,2p) approximation.

Table 6 Eint (IQA) values with the largest magnitudes within the
heterodimer. The data are reported in kcal mol�1. The full set of IQA
interaction energies can be found in Table S4 in the ESIa

a The IQA deformation energies of the amide and imide are 20.9 and
21.7 kcal mol�1, so that the IQA formation energy of the molecular
cluster is Eform ¼ (20.9 + 21.7 � 54.0) ¼ �11.4 kcal mol�1.
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with the previous discussion. The oxygen of the spectator C]O
in the imide presents a strong repulsion with the oxygen of the
neighbouring carbonyl involved in the HB and with the rest of
the molecules of the amide. These repulsions are even stronger
than in the case of the I1 homodimer. Still, the hydrogen bond
closest to the OS atom in the A5–I1 heterodimer is the strongest
of the system. The relative strength of these HBs is revealed by
their lengths as previously discussed and other indices used in
the study of hydrogen bonds which include (i) Espinosa's
empirical formula55 (Fig. S28 in the ESI†) and (ii) the IQA
intermolecular attractions with the interacting molecule (H10
along with O32 on one hand and H31 together with O12 on the
other) as reported in the middle and right of Table 6. Despite
the repulsion of the oxygen in the spectator carbonyl, this C]O
group has an overall attractive interaction with the neighbour-
ing imide or amide in a similar fashion to the corresponding
homodimers. These IQA homo- and heterodimer results point
out that the OHB/OS repulsions or those between the corre-
sponding dipole carbonyls are not the decisive factor for the
energetics of the amide and imide dimerisation.
Signicance in the eld of molecular recognition

Our investigation provides an alternative model to the JSIH to
rationalise experimental observations concerning the homo-
and heterodimerisation of amides and imides, for example, the
hydrogen bond distance pattern in amide/imide heterodimers
and the relative magnitude of Kdimer for these systems. The
interplay of acidity and basicity allows us to explain other
baffling results e.g. the fact that 2-ethyl-2-methylsuccinimide
self-associates much more strongly (by a factor of 15) than tet-
rauorosuccinimide.21 Based on the common consideration of
This journal is © The Royal Society of Chemistry 2018
the N–H acidity alone, it is expected that the last-mentioned
compound would have a larger Kdimer. Likewise and according
to the JSIH, the uorinated compound should dimerise to
a larger extent because the charges in the carbonyl oxygens are
less negative than those in the alkylated succinimide. The
alternative explanation that we offer is that the uorine atoms
reduce substantially the basicity of the carbonyls, thereby
impairing the self-association of this compound.

Additionally, our results can be useful in understanding why
amides are much more used in many technologies such as
crystal engineering, development of materials and pharma-
ceuticals than imides.56 The analysis presented herein indicates
that self-association of these functional groups is more sensitive
to the basicity of the C]O moiety than it is to the acidity of the
N–H group. Hence, the modication of the basicity of this
carbonyl represents a good opportunity in the modulation of
the strength of the non-covalent interactions established by
these groups. For example, the change of a carbonyl in a crucial
amide for a more basic imino fragment in vancomycin
enhances the association properties with the cell wall of
bacteria immune to this antibiotic.57 This increase of associa-
tion restores antimicrobial activity and represents a strategy to
address vancomycin-resistant infections.

Finally, the results of our investigation suggest a different
approach for the analysis of the stability of multiple hydrogen-
bonded systems such as uracil–diamino purine, cytosine–
guanine and ADA–DAD systems.58,59 Generally, these systems
are examined by considering only the acidity and basicity of the
intermediate hydrogen bond and the JSIH. It would be never-
theless desirable to examine the Brønsted–Lowry acid/base
properties for every HB in the system which could lead to
valuable insights about the molecular recognition of hydrogen-
bonded homo- and heterodimers.
Chem. Sci., 2018, 9, 4402–4413 | 4411
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Experimental

General experimental and computational details are given in
the ESI.†

Conclusions

We investigated the reasons underlying the stronger self-
association of amides as compared to imides. Our results
indicate that the spectator carbonyl presents indeed repulsions
with the oxygens involved in the HB but these repulsive inter-
actions are not the key factor in the energetics of the H-bonded
systems examined herein. This statement is based on the rele-
vance of the pairwise interactions which are not accounted for
by the JSIH and the experimental and theoretical examination
of amide–imide homo- and heterodimers. Our results also
reveal that the spectator carbonyl groups in imides do not
interfere with the resonance-assisted hydrogen bonds in the
dimers of these species. Then, we consider the Brønsted–Lowry
acid/base properties of the HB donors and acceptors involved in
the interaction within these molecular aggregates. The exami-
nation of the basicity of the C]O group, the acidity of the N–H
moiety and Kdimer resulted in a rst-degree model suggesting
that the proton acceptor capacity of the carbonyl group is more
important than the acidity of the amidic or imidic hydrogens for
the self-association of the investigated compounds. This model
also indicates that there must be a balance between the
respective acidity and basicity of the N–H and C]O fragments
to observe a substantial self-association of these systems.
Particularly, amides exhibit larger self-association constants
because of their higher basicities in comparison with imides.
Similar conclusions were drawn from systems investigated in
CCl4. Our results also explain the hydrogen bond distance
patterns found in amide and imide homo- and heterodimers.
The acidity/basicity balance in the dimerisation of amides and
imides is an alternative approach to the JSIH in order to explain
this phenomenon. Overall, we expect that the application of the
insights presented herein will prove valuable to understand and
modulate hydrogen bonds between the investigated functional
groups which are present in a wide variety of supramolecular
systems throughout biology and chemistry.
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a b s t r a c t

We report an easy method to estimate relative hydrogen bond basicities of amides and imides in
chloroform via 1H NMR experiments. We established hydrogen acceptor capacities of the studied com-
pounds through their effect on the CeH signal of the residual non-deuterated CDCl3. The measurements
correlate very well with DFT proton affinity energies. Overall, we present an easy and direct method for
this particularly intricate determination.

© 2018 Elsevier B.V. All rights reserved.
1. Introduction

Basicity is a firmly established concept in chemistry [1]. Its
usefulness in natural sciences and chemical technologies can
hardly be overemphasized. The basic sites of a given molecule are
crucial in the understanding and prediction of chemical reactivity,
hydrogen bond capacity, and pharmacological properties [2]. For
example, a recent development of chiral bases is enantioselective
organocatalysis by species like guanidines that deprotonate pro-
chiral 1,3-dicarbonyl compounds [3,4]. The application of bases
relies deeply on their relative strength. While there is an extensive
body of work regarding the determination of acidities, [5,6]
methodologies used tomeasureweak basicities are still scarce [7,8].
These few procedures require elaborated experimental conditions
(e.g., low temperatures, additional reagents such as strong or weak
acids and inert atmosphere) and the treatment of data is not
straightforward. On the other hand, since many of the reactions
performed in organic synthesis occur in low polar or completely
apolar solvents, [9] the knowledge of relative basicities in these
environments is more useful than it is in polar DMSO for synthetic
n�andez-Rodríguez), trocha@
protocols, hydrogen bond technologies and the formation of su-
pramolecular assemblies.

The electron donating ability, i.e., the Lewis base character of
several oxygen and nitrogen-containing solvents has been studied
using NMR [10]. This analysis is based on the interaction of the
system of interest with chloroform via hydrogen bonding. The
interaction strength of the analyte with CHCl3 depends on the
proton acceptor capacity of the former species. Therefore, this
spectroscopic technique can be used tomeasure the basic character
of a given compound (e.g. the spectroscopic study of the interaction
acetone-chloroform) [11]. Additionally, quantum chemical calcu-
lations can be exploited to evaluate proton acceptor capacities by
the computation of proton affinities (Scheme 1) [12].

According to previous studies, hydrogen bond basicity scales in
apolar solvents, pKHB (i.e., the logarithm of the formation constant
of a hydrogen-bonded adduct formed by the investigated species
with an H-bond donor compound), [7] have been little used in
comparison to acidity scales because they require a zero point that
is to some extent arbitrary [13]. We propose, therefore, the intro-
duction of a direct method to determine relative hydrogen bond
basicities in chloroform via simple 1H NMR experiments. The data
obtained by NMR can be compared to theoretical proton affinities
that back up the experimentally observed trends. Concerning the
species used to illustrate our methodology, we considered amides
and imides whose basic sites are their carbonyl groups. Besides,
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Scheme. 1. Model of proton affinities. E(B) denote the energies associated with the
protonation reaction.
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these systems have great relevance in fields such as organic [14]
and supramolecular chemistry, [15] molecular recognition, [16]
nucleic acids, peptide science, [17] etc. We were also interested in
hydrogen bond acceptor properties of amides and imides, because
the basicity of the oxygen atom in the carbonyl group is a
commonly overlooked feature in hydrogen bond analyses and co-
ordination chemistry [18]. We estimated the proton acceptor ca-
pacity of the investigated carbonyl groups via their interactions
with the acidic hydrogen of chloroform as monitored by 1H NMR.
We complemented these experiments with calculations of proton
affinities bymeans of density functional theory (DFT). The observed
chemical shifts correlate very well with the computed proton af-
finities. These spectroscopic analyses provide a quick and easy
approach to determine relative hydrogen acceptor capacities of
amides and imides in chloroform.

2. Results and discussion

We considered the amides and imides shown in Fig. 1 to address
Fig. 1. Amides and imides studied in this work.
the basicity of the examined carbonyl groups. This set of systems
represents a good variety of structures with electron-donating and
withdrawing substituents and it includes uracil derivatives (I5 and
I6).

The determination of the relative hydrogen bond basicity of
these species was performed by monitoring the chemical shift of
the CeH signal (dC-H) downfield to TMS of the residual non-
deuterated CHCl3 at different concentrations in 1H NMR. As an
example, we show the analysis of amide A1 in Fig. 2 and S1 in the
ESI. The observed changes in the CeH signal of the chloroform
occur due to the interaction with the carbonyl group of the com-
pound of interest. These data indicate that there is a linear corre-
lation between dC-H and the concentration of the analyte which is
shown in Fig. 3 for amides A1-A10. In all cases, the correlation
coefficients, r2, are larger than 0.98. The slopes of the plots in Fig. 3,
which indicate the ratios DdC-H/DC (denoted hereafter as S) are
shown in Table 1. In fact, we can determine the value of S with a
single 1H NMR spectrum at known concentration together with dC-

H for CHCl3 alone (7.26 ppm), but we did at least four (and in most
cases five) measurements in order to provide reproducibility.
Additionally, we report in the same table the computed basicity
energies jE(B)j and some reported pKHB values in CCl4 [7]. Similar to
pKHB, high magnitudes of jE(B)j indicate a large basicity of the
carbonyl group. The values of S are directly related to the H-bond
acceptor capacities and they give a good linear relationship with
their computed basicity energies (Fig. 4, data in red). The rela-
tionship with the reported pKHB yields a correlation coefficient of
r2¼ 0.99 (see Fig. S3 in the ESI).

On the other hand, Fig. S2 in the ESI shows the plots of dC-H as a
Fig. 2. Partial 1H NMR spectra of the residual C-H signal of chloroform for the deter-
mination of the A1 hydrogen bond basicity as a function of the concentration at 25 �C.

Fig. 3. CeH chemical shifts of residual non-deuterated chloroform for A1-A10 as a
function of concentration at 25 �C.



Table 1
Slope values (S) of the correlations shown in Fig. 4, computed energies jE(B)j in kcal/
mola and reported data for pKHB in CCl4.

Compound S (x 100) jE(B)j pKHB in CCl4 [7]

A1 12.07 28.0 2.38
A2 10.03 26.2 e

A3 8.18 16.9 e

A4 12.17 27.6 e

A5 14.12 31.0 2.79
A6 5.27 12.3 1.04
A7 5.47 8.6 1.00
A8 10.53 25.7 2.10
A9 12.07 27.0 2.44
A10 12.52 31.5 2.44
I1 7.76 11.9 e

I2 7.03 10.1 e

I3 5.77 6.7 e

I4 8.65 13.0 e

I5 11.64 17.6 e

I6 12.20 19.4 e

a Calculated with the SMD-M06-2x/6e311þþG (2d, 2p) approximation.

Fig. 4. Correlation between the experimentally determined values of S and the
computed energies jE(B)j of amides and imides indicated in red and green colors
respectively. (For interpretation of the references to color in this figure legend, the
reader is referred to the Web version of this article.)
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function of concentration for imides I1eI6 and Table 1 reports the
corresponding data for S and the computed basicities. The magni-
tudes of S are proportional to the proton acceptor character and
they correlate very well with jE(B)j (Fig. 4, data in green) in a similar
way to amides. We noted that the values of S for imides are smaller
than those exhibited by amides, in consistency with the expected
lower basicity of the former functional group. These observations
are in agreement with the distinct 15Ne13CO coupling constants for
these compounds [19]. Additionally, A1-A10 and I1eI6 present
independent correlations for jE(B)j and S data. We conjectured that
this difference arises from the fact that amides and imides form 1:1
and 1:2 adducts with chloroform respectively. Considering that
CDCl3 can contain impurities such as water and HCl traces, we also
evaluated the influence of these substances on the experiments
reported herein. First, we observed the changes of chemical shift of
residual non-deuterated chloroform because of H2O. The results
indicated that dC-H is barely affected by the occurrence of water
(Table S1 in the ESI). Afterwards, we neutralize the remnant strong
acid with potassium carbonate. This last treatment did not affect
appreciably the values of dC-H either (Table S2 in the ESI). Addi-
tionally, amides and imides with NeH groups can dimerize, [20]
but we determined that the trend on the basicity jE(B)j order in the
dimeric adducts is maintained as shown in Fig. S4 in the ESI.
These results allow us to rationalize some of the general and
individual trends concerning the basicity of the examined com-
pounds. One observation is that cyclic amides or imides without
strain have an increased electron donating ability [7]. For example,
amide A4 has a larger proton acceptor capacity than A2 as reflected
by the relative values of basicity measured in water [8]. The same
occurs for imides I4 and I1. These results can be explained in terms
of the relative stability of 6- and 5-membered rings [21]. As ex-
pected, the inductive or resonance effect in the a-position of these
functional groups is very noticeable. For instance, the descending
order of the basicity of amides A6 to A10 starts with the amide
containing the strongest electron donor substituent (R1R2N-) A10
and ends in the amides with the strongest electron withdrawing
groups (Cl- and F3C-) A6 and A7. We can see the same effect on
imides when comparing I5 or I6 vs I4 since the first two com-
pounds possess an electron donating nitrogen. The presence of a
double bond decreases basicity, most probably by a delocalization
of the electron density as observed in the comparisons I6 vs I5 and
I1 vs I3. In particular, imide I2 is more basic than I3 since the double
bond of the former molecule is compromised in the aromatic ring
conjugation.

3. Conclusions

We present a straightforward method to determine the relative
hydrogen bond basicity of amides and imides in chloroform, by
means of NMR spectroscopy. Regarding the proton acceptor ca-
pacity of the carbonyl groups of these systems, we propose a
methodology based on the monitoring of the interaction between
the carbonyl group with the acidic proton of the residual non-
deuterated chloroform. These 1H NMR spectroscopic analyses
gave good correlations with proton affinity calculations. The
resulting experimental procedure could be used as an alternative
approach to define relative basicities of structurally related com-
pounds, in particular for imides whose basic character has received
little attention. This new procedure can be of interest for areas such
as organic synthesis, coordination chemistry, hydrogen bonding
technologies among many others.
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We used our recently proposed Acidity-Basicity Interplay
(ABI) model (Chem. Sci., 2018, 9, 4402), and the Jorgensen
Secondary Interactions Hypothesis (JSIH) to rationalise the
experimentally observed trends in the formation constants of
doubly and triply H-bonded systems with −NH···O−−C− and
−NH···N− interactions. Unlike the JSIH, the ABI interpreta-
tion can explain the trends in the complexation of ADA–DAD
clusters. We found that the strongest H-bonds play a very im-
portant role, a condition which offers an alternative to JSIH
to modulate the stability of these relevant systems.

Doubly and triply H-bonded complexes with −C−−O···H−N−
−NH···N− interactions such as homo/heterodimers of amides and
imides as well as AAA–DDD, AAD–DDA and ADA–DAD adducts
are used by nature to hold together structures such as DNA, RNA
along with other supramolecular assemblies.1–4 Hence, it is im-
portant to elucidate the effects which determine the strength of
the H-bonds (HBs) in these systems, not only to predict their be-
haviour but also to tune the corresponding molecular recognition.

A common and usually successful rationalisation for the rela-
tive stability of these clusters is the Jorgensen Secondary Inter-
actions Hypothesis (JSIH).5,6 This model considers electrostatic
interactions among neighbouring intermolecular atoms. For ex-
ample, in spite of their higher acidity, imides self-associate to a
smaller degree than amides due to repulsive interactions which
involve spectator carbonyl groups (top in Fig. 1). We recently
suggested an alternative explanation based on the Acidity-Basicity
Interplay (ABI) of the N−H and C−−O functional groups in homod-
imers of amides and imides (bottom in Fig. 1).7 Concerning triply

a Instituto de Química and b Facultad de Química, Universidad Nacional Autónoma de
México, Circuito Exterior, Ciudad Universitaria, Delegación Coyoacán 04510 Ciudad de
México, México. E-mail: marcoshr@unam.mx, tomasrocharinza@gmail.com
† Electronic Supplementary Information (ESI) available: Experimental and theo-
retical protocols and correlations, NMR-titration profiles, IQA description and data,
rationalisation of the relative basicities of compounds 1 and 5 and xyz coordinates
of the addressed systems. See DOI: 10.1039/b000000x/
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Fig. 1 Description of the JSIH and ABI models for the differences in the
homodimerisation of amides and imides. 5–7,9

hydrogen-bonded complexes, the JSIH has been sucessfully em-
ployed to rationalise the relative strength of association of AAA–
DDD, AAD–DDA and ADA–DAD clusters.8

Given the relevance of two and threefold H-bonded complexes
with the above-mentioned functional groups in biology and chem-
istry, this work focuses on the relative stability of these sys-
tems determined via NMR and DFT electronic structure calcula-
tions. More specifically, this communication addresses (i) dou-
bly H-bonded amide-imide heteroadducts whose experimental in-
termolecular association constants had not been reported before
and (ii) triply H-bonded complexes of the type ADA–DAD, AAD–
DDA and AAA–DDD, by considering the JSIH and our ABI model
to offer new insights on these systems. We aim to understand
why some complexes are more strongly held together than others
and to provide guidelines to modulate the molecular recognition
among these relevant species.

We first consider the doubly H-bonded homo- and heterodimers
of the amides and imides shown in Table 1 and Fig. 2 (a). The
dimerisation constants were measured by 1H-NMR and the com-
puted Brønsted-Lowry properties of N−H deprotonation, E(A),
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Fig. 2 (a) Amides and imides considered in this work. Self-association
constants (lnKdimer), |E(A)| and |E(B)| (kcal/mol) are reported in paren-
theses, red and blue colours respectively. 7 (b) Scheme of amide-imide
heterodimers and labelling of the non-equivalent H-bonds in the system.

and C−−O protonation, E(B), values necessary to use the ABI
model were computed with DFT calculations considering the re-
actions shown in Fig. 3. We used the Interacting Quantum Atoms
(IQA)10 approach to assess the predictions of the JSIH.

According to the JSIH, the repulsive interactions within amide-
imide homo- and heterodimers lead to the following order of sta-
bility: amide homodimer > amide-imide heterodimer > imide
homodimer. This order equals that wherein the number of repul-
sive O···O contacts increases. Despite the considerable qualitative
and quantitative predictive capability of JSIH, the JSIH stability
order disagree with that based on our experimental data: amide-
imide heterodimer > amide homodimer > imide homodimer.11

The IQA analysis of heterodimers A1-I1 and A2-I27 showed
the existence of JSIH repulsions between the spectator carbonyl
groups and those involved in the hydrogen bond in these het-
erodimers. However, this kind of interaction is not the determin-
ing factor in the association of these species because other attrac-
tive contacts more than compensate these repulsions. Likewise,
although HB-1 has a repulsive JSIH O···O interaction as opposed
to HB-2 (Fig. 2 (b)), the first mentioned HB is stronger (Table S1
in the ESI).

Table 1 Experimental (lnKexp)∗and calculated (in brackets) het-
erodimerisation constants according to Eq. (2).

Adduct A1 A2 A3
I1 1.57,[1.5] 1.4,[1.5] 3.4†,[3.2]
I2 0.7,[0.8] 0.97,[0.8] 2.5,[2.5]
I3 2.4,[2.4] 2.3,[2.4] 4.6†,[4.1]

* Experimental association constants recorded at 25 ◦C in CDCl3.
† These experimental values were not considered to obtain the correlation of Eq.
(2). They were used instead to prove the predictive capability of the ABI model.

Regarding the ABI interpretation, we applied the same sim-
ple linear model found in our previous work for the amides and
imides homodimerisation,7 which in this case yields

lnK = CE(B)am|E(B)|am +CE(B)im|E(B)|im

+CE(B)am|E(A)|am +CE(A)im|E(A)|im + constant, (1)

wherein the subscripts am and im indicate the interacting amides
and imides respectively and the letters C the corresponding co-
efficients for |E(A)| and |E(B)|. The correlation of experimental
constants with the values of acidity and basicity of the neighbour-
ing amides and imides leads to the expression

lnKcalc = 0.23|E(B)|am +0.16|E(B)|im−0.10|E(A)|am

−0.17|E(A)|im +15.36, (2)

with r2=0.99. We computed values of lnKcalc with this model (Ta-
ble 1) and they agree very well with the experimental results (see
Fig. S6 in the ESI). We remark that the coefficients multiplying
|E(B)| and |E(A)| are positive and negative respectively. This
result indicates correctly that association increases with the N−H
acidity and the C−−O basicity. Additionally, |CE(B)am| > |CE(B)im|
and |CE(A)im|> |CE(A)am|. These conditions enable the differenti-
ation of the two hydrogen bonds. The ABI model properly de-
scribes the fact that the strongest HB in the examined amide-
imide heterodimers is the one formed between the most acidic
hydrogen (from the imide group) and the most basic C=O (in
the amide moiety) denoted by HB-1, while the other is formed
by the less basic carbonyl of the imide and the less acidic proton
from the amide (HB-2) as shown in Fig. 2. These results are
supported by the changes in chemical shifts and hydrogen bond
distances (Fig. S1–S4 and Table S1 in the ESI) due to the forma-
tion of the molecular cluster. Another important consequence of
the above mentioned inequalities is that lnK is more sensitive to
the Brønsted-Lowry properties of the strongest HB. This circum-
stance offers an opportunity for the modulation of the association
of these systems. Moreover, the fact that |CE(B)am|> |CE(A)im| in-
dicates that this tuning will be more responsive to the basicity of
the amide than to the acidity of the imide.

We noted that the heteroadducts that include A3 or I3 are more
stable than the rest of the doubly H-bonded complexes considered
herein. We rationalised these results in terms of the π conjugated
nature together with the aromatic character of these molecules
which as pointed out by Wu and co-workers,12 it is also useful
to understand the observed trends in dimerisation. In our case,
the aromaticity of a ring affects the acidity and basicity of atoms
or functional groups within the cycle.13 By recalling that acidity
decrease with |E(A)| whilst basicity has the opposite behaviour
with |E(B)|, the values of Fig. 2 indicate the following order in HB

D-H + H2O             D + H3O            E(A) > 0

A + H3O              A-H + H2O           E(B) < 0

Fig. 3 Acidity and basicity model used in this work. 7 The basicity rises
with |E(B)|, and the acidity has the opposite behaviour with |E(A)|.
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Fig. 4 Association constant of
the A1a-I1 adduct. |E(A)| and
|E(B)| values are in kcal/mol.

donor capacity A3 > A1 ≈ A2 and HB acceptor ability of the most
basic carbonyl in the molecule I3 > I2 ≈ I1 in consistency with
the relative stability of the heterodimers of I3 and A3. To gain
further insight about the relative strength of the heteroadducts of
amides and imides, we considered the system A1a-I1 (Fig. 4),
which has only one HB and exhibits a larger ln Kexp than that of
the I1 homodimer (Fig. 2). This result indicates the importance
of the C−−O basicity (larger in A1a as compared to I1)14 in the
design of H-bonded supramolecular assemblies.15

We proceed now to discuss triply hydrogen-bonded complexes
(Fig. 5). First, we tested the JSIH model via the IQA energy
partition (Fig. 5(a)). As previously established, the JSIH pre-
dicts simply and straightforwardly the relative order of stability
of the complexes in the bottom of Figure 5. We focus now on
intermolecular contacts NH···O, NH···N, H···H, N···N and N···O.
The results shown in Table S2 in the ESI, indicate that all hydro-
gen bonds (O···H and N···H) are attractive, while the interactions
H···H, N···N and N···O are certainly repulsive for the examined
adducts. All IQA interaction energies between a border atom and
the neighbouring molecule are, however, attractive. This anal-
ysis suggests that repulsions H···H, N···N and N···O are not the
key factor in the energetics of the association of these clusters,
whose effects are counteracted by other attractive interactions in
the system as already indicated in Ref. 16.

The use of the ABI interpretation indicates on the other hand
that the association constants increase with the acidity of the
N–H groups and the basicity of the basic sites (O and N) involved
in the studied interactions as shown in Fig. 5(b). Likewise the
JSIH, the ABI model can explain the order of stability 5-6 > 3-4
> 1-2 ≈ 1 ′-2. The adduct 5-6 has the most basic and acidic sites
of the three clusters, whereas the 1-2 and 1 ′-2 complexes exhibit
the less acidic and basic N−H and C−−O groups. Section 2.7 in
the ESI discusses an interesting and unusual application of the
JSIH to the rationalisation of the basicity of molecules 1, 1 ′ and 5.

We also applied the ABI interpretation to analyse ADA–DAD
structurally related complexes as shown in Fig. 6. We point out
that the JSIH allows to distinguish members of different types
among ADA–DAD, AAD–DDA and AAA–DDD systems. But, the
JSIH is not able to discriminate amid clusters of the same kind,
say the ADA–DAD adducts in Fig 6, because the secondary in-
teractions are the same for all elements in this set of clusters as
indicated in Fig. 5 (a). This circumstance is relevant because nat-
urally occurring biomolecules such as thymine and uracil along
with drugs like fluorouracil and AZT are of the ADA sort and
therefore likely to form ADA–DAD complexes. The ABI model
gives us insights on the relative magnitudes of the experimental
association constants of the ADA–DAD adducts. We correlated
lnKexp with the six values which determine the acidity and ba-
sicity of the groups involved in the three H-bonds (Table S3 and
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Fig. 5 (a) Secondary electrostatic interactions in triply H-bonded com-
plexes. Attractive and repulsive interactions are shown with black and
magenta arrows respectively. (b) Some of the triply H-bonded clusters
considered herein (Kexp reported in chloroform). 17,18 The respective val-
ues of basicity and acidity (in kcal mol−1) are indicated in red and blue.
The strongest H-bonds are highlighted within green rectangles.

Fig. S7 in the ESI). We obtained a good correlation, but the co-
efficients of some of the terms are opposite to the expected be-
haviour, i.e. CE(B) > 0 and CE(A) < 0. We used nevertheless the
Brønsted-Lowry parameters of the strongest HB to obtain,

lnKcalc = 0.70|E(B)|strongest HB−0.26|E(A)|strongest HB (3)

with r2=0.89. This experimental and theoretical correlation in-
dicated that our model describes suitably the experimental ten-
dency for all the addressed triply H-bonded adducts (Fig. S8 in
the ESI). This finding also allows to understand why the bromi-
nated uracil derivative 11 is more strongly associated than the
non-halogenated compounds 7, 9, 10 and 11 in the investigated
ADA–DAD systems (Fig. 7). The results suggest that the magni-
tude of association depends largely on the strongest of the three
HBs in the examined systems.19,20

The relative magnitude of the coefficients of |E(A)| and |E(B)|
in Eq. (3) indicate that the basic character of the HB acceptor en-
tailed in the strongest H-bond is more important than the corre-
sponding acidity in the intermolecular association. Hereof, basic-
ity is a less used variable than acidity in the study of H-bonding
to the extent that it is sometimes neglected. Nevertheless, the
modulation of basicity has been exploited in the improvement of
the antimicrobial capacity of vancomycin22 and the enantiodis-
crimination activity of the Kagan’s amide as a chiral solvating
agent, wherein the amide complexation occurs with the more
acidic N−H and the most basic C−−O.23 For systems with simi-
lar basicities, on the other hand, acidities might also be relevant
in the ABI model as shown in Fig. 6. In the four cases, the purine
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Fig. 6 ADA–DAD structurally
related complexes examined
in this work (Kexp in M−1, chlo-
roform as solvent). 21 The val-
ues of basicity and acidity (in
kcal mol−1) are indicated in
red and blue respectively.

derivative 8 interacts with different pyrimidines. The strength of
association increases from left to right because of the increase of
the acidity of the pyrimidine (i.e. the central) proton.

The JSIH and the ABI models describe suitably the relative sta-
bility order of AAA-DDD, AAD-DDA and ADA-DAD complexes but
only the latter can be used to compare elements within one type
of these adducts. The ABI model highlights the impact of the
acidity-basicity relations of the acceptor and donor sites and it
explains the experimentally observed trends in the stability of the
addressed H-bonded clusters. Additionally, the ABI results sug-
gest that the strength of the interaction is mainly governed by the
strongest HB. Thus, we propose to modify the Brønsted-Lowry
properties mainly of the strongest HB in the system without dis-
regarding typically ignored sites such as carbonyl oxygens to tune
the association of the addressed complexes, in addition to other
factors such as the JSIH 5,8 model and the effect of π systems.24
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Fig. 7 Correlation of the experimental lnKexp with its theoretical counter-
part computed with Eq. 3 used for ADA-DAD complexes. The complex
1 ′–2 was not used in the correlation and was used to test the predictive
capacity of Eq. 3 (lnKcalc = 4.08 and lnKexp = 4.17). The values of |E(A)|
and |E(B)| for the complex 1 ′-2 are reported in Figure SX in the ESI.
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