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INTRODUCCION. 

La etilendiamina como unidad estructural, sus sales 

y sus derivados, frecuentemente se encuentran en drogas o moléculas 

de importancia biológica. 

Gran número de estos compuestos son extensamente 

utilizados en la industria como reactivos analíticos debido a la propi~ 

dad que tienen de formar facilmente complejos metálicos. Se ha hecho 

evidente que la pre sencia de la etilendiamina en vario s compuestos -

es de vital importancia en la actividad biológica de los mismos, asi 

(1) 
como en las caracteristícas de los complejos formados 

Se supone que la actividad biológica y la capacidad 

de formación de complejos están estrechamente relacionadas a la es -

tructura electrónica y estereoquimfca de la molécula. 

Se ha efectuado diver sos estudios para la determi -

nación de la estructura cristalina de complejos metálicos en los que 

interviene esta molécula, por medio de técnicas como espectrografra 

de rayos x(Z-4), pero e n realidad pocos estudios se han realizado en 
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relación a la estructura cristalina de la e tilendiamina libre o asociada; 

por ejemplo se pueden citar los efectuados por difracción electrónica -

(S) . (6) . 
de gases , por cristalografía de rayos X a -60° y los estudios teQ. 

ricos llevados a cabo por medio del método semiempírico EHT ( Extended 

Huckel Theory ) (?' S) 

Recientemente se ha desarrollado un esfuerzo consid~ 

rable para caracterizar e l puente de hidrógeno, experimental y teorica -

mente. Datos experimenta.les de I. R. en fase gaseosa e investigaciones 

en espectrometría de microondas para muchos sistemas estables de d1m~ 

ros e n fase gaseosa (9 , lO), desplazamiento del protón en RMN (ll), así 

como determinaciones de la estructura cristalina , han sido compilados -

dando como consecuencia un mejor entendimiento de las propiedades en-

fase gaseosa de los materiales involucrados en la formación de puente -

de hidrógeno. 

En la lite ratura dominan las investigaciones t eóricas -

(12 y 13) 
de puente de hidrógeno del tipo 0 -H---0 y pocos estudios sobre 

sistemas que contengan puente de hidrógeno del tipo N- H---0, N-H---N, 

N-H-- - F, N---H-Fy N---0-H. 

Se ha encontrado evidencia experimental de puente ~ -

hidrógeno de varias fuentes. Fime ntel ( 1 O) y otros, estudiaron dímeros de 
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amoníaco en matrices de gases raros y e ncontraron qu e una es tructura li

neal del dímero de amoníaco e s favorecida sobre una forma cíclica. Da-

tos de estructura cristalina ll 4) indican que un amoníaco cede tres hidró

genos a dife rentes vecinos y es posible q ue reciba un hidrógeno de tres -

direrentes moléculas de tal manera q•Je participa aunque no simultáneamen 

t e en seis enlaces de hidrógeno. 

Resultados de cálculos de orbitales moleculares que 

tratan las propiedades del puen~e de hidrógeno observables experimental

mente han mostrado que la geometría y energías de fo~mación de sistemas 

por puente de hidrógeno fuertes y débil e s son facilmente re presentados 

por medio del cálculo de orbital e s moleculares ab-initio. Sin embargo, mé 

todos menos detallados y más fácilmente aplicables como el CNDO ( Com

pl ete Neglect of Differe ntial Overlap ), INDO 1 Inte rme diate Neglect of Di

fferential O verla p), o F CILO (F erturbati ve configuration interac tion u sing 

Localized Orbitals), parecen s ér la s técnicas semiemp!ricas más apropiadas 

para estudiar el puente de hidrógeno(lS) pue s dan energ!as y geometrra s de 

puente de hidrógeno que concuerdan razonablemente bien con loa datos ex 

;ierimentales. 
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FUENTE DE HIDROGENO. 

El fenómeno de puente de hidrógeno es la interacción 

inte rmolecular más estudiada, practicamente casi todas las técnicas de

química estructural han sido aplicadas con el fin de elucidar la natural~ 

za del puente de hidrógeno. 

¿ Que es un puente de hidrógeno ? 

El concepto de puente de hidrógeno fué introducido -

hace unos 54 años por Latimer y Rodebush (1920) en la siguiente forma: 

" A sí, en terminos de la teoría de Lewi s, un par - -

electrónico libre de una molécula de agua puede ser capaz de ejercer s~ 

ficiente fuerza sobre un hidrógeno sostenido por un par de electrónes en 

otra molécula de agua para mantener las dos moléculas unidas. Estruct_I;!_ 

ralmente esto puede ser representado como: 

H 

H:Ó:H:O 

H 
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Tal explicación continúa diciendo que el núcleo de -

hidrógeno soportado entre los dos octetos constituye un enlace débil " 

Una de las definiciones mayormente aceptadas es una 

definición operacional muy similar a la utilizada por Fimentel y Me. - -

Clellan ( 1960 ) . 

" Un puente de hidrógeno existe cuando un átomo de 

hidrógeno .está unido a dos o más átomos diferentes" . 

. Esta parece ser una definición a propia da, ya que en -

la teoría del par electrónico de la unión química un átomo de hidrógeno -

solamente es capaz de formar una unión. Por lo que esta definición de -

puente de hidrógeno sugiere que éste, algunas veces queda, al menos l!.._ 

geramente, fuera de la u:üón normal del hidrógeno. El u so de la defini-

ción anterior obliga a contestar la pregunta ¿ qué es una unión ? . Una -

unión puede ser definida como aquella en la cual una fuerza de atracción 

interatómica especifica entre dos átomos hace que estos estén juntos, -

cuando el sistema está en equilibrio. Por lo tanto hay dos criterios: 
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1. - Un criterio geométrico que incluye distancia y 

dirección. 

2 . - Un criterio energético . 

No es un accidente que exista una correspondencia 

uno a uno entre esos dos criterios y los dos métodos principales para -

determinar la estructura molecular ( difracción y espectroscopía ) • La -

presencia de puente de hidrógeno se deduce además, ya sea de los - -

arreglos geométricos encontrados por métodos de difracción o por los -

cambios característicos en el espectro vibratorio de las moléculas cua!!_ 

do estan formados los puentes de hidrógeno. 

Usualmente el nombre de puente de hidrógeno ser~ 

fiere al grupo completo de tres o más átomos que estan incluidos en -

una configuración X-H-Y. En la mayoría de los casos de unión de hidr_Q 

geno una de las dos o m<§s uniones formadas por hidrógeno es mucho -

m<§s fuerte que las otras. De las dos uniones la débil es algunas veces 

llamada PUENTE DE HIDROGENO para distinguirla de la unión más fuer

te, y presumiblemente unión covalente. Una situación tal se represen -
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_: ta generalmente en la siguiente forma esquemática: 

X-H---Y . 

Radio de Van Der Waals y El Puente de Hidróqeno. 

Existe evidencia geométrica de que un átomo de hi-

drógeno esta involucrado en más de una unión. Se ha encontrado en - -

cristales moleculares que cuando no hay interacciones direccionales e~ 

pecrficas entre moléculas, éstas están tan cercanas como para que las 

distancias de aproximación para un par de especies atómicas dadas sea 

claramente constante de un cristal a otro. Este hecho puede ser forma-

!izado asignando a cada especie un radio característico de e mpaqueta--

miento, esos radios característicos son conocidos como radios de Van -

Der Waals y han sido tabulados por Pauling ( 1960) y más recientemen-

te por Bondi ( 1964 ) . El radio de Van Der Waals del oxígeno, por ejem -
o 

plo, es 1.4 A. Por lo que se espera que cuando estén unidos, lo estén-

de tal manera que los átomos de oxígeno de las moléculas sean adyace!:!_ 

o 
tes y la distancia entre éstos sea aproximadamente 2. 8 A, usua lmente -

la distancia entre los átomos es mucho más corta que ésta y si la distan 
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cia e s mucho mayor que la suma de los radios de Van Der Waals se pu~ 

de considerar que no hay contac to entre ellos, contacto que es importa!}_ 

te en el arreglo para decir si existe puente de hidrógeno. 

El criterio general que se aplica al deducir la pre se!}_ 

cia d e puentes de hidrógeno cuando solamente son conocidas las posi-

ciones de los átomos diferantes al hidrógeno, es que los átomos electrQ_ 

negativos estén mas cercanos que la suma de los radios de Van Der - -

Waals. Además puede ser posible el tener un átomo de hidrógeno unido

ª uno de e sos átomos en forma covalente normal y situado casi en la lí

nea que une los centros de los dos átomos pesados, asr una distancia -

corta y una posible unión lineal del hidrógeno son los requerimientos P2 

ra tal unión. 

Si el puente de hidróge no es débil el crite rio de que 

la distancia sea menor que la suma de los radios de Van Der Waals de -

los átomos pesados no es necesariamente válido y en estructuras de -

complejos, particularmente en hidratos inorganicos ,el asignar átomos -

de hidróge no a ~niones d e hidrógeno específicas puede s e r ambiguo. Un 

criterio más restrictivo para la unión por puente de hidrógeno, el cual -

está basado en el conocimiento de la posición de los átomos de hidróg~ 
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. no al átomo al cual esta unido debilmente sea considerablemente me-

nor que la suma de los radios de Van Der Waals del hidrógeno y del-

átomo pesado. Aquí raramente puede existir la ambigQedad . 

Una distancia al átomo pesado menor que la dis -

tancia de Van Der Waals es quizás una condición suficiente pero no 

necesaria para la presencia del puente de hidrógeno. Un buen crite-

rio operacional para la existencia del puente de hidrógeno es que, --

por lo menos, dos distancias átomo pesado átomo de hidrógeno sean-

menores que la suma de los radios de Van Der Waals. 

Requerimientos Químicos Para la Formación 

del Puente de Hidrógeno. 

¿Qué tienen en común los diferentes puentes de-

hidrógeno en términos de las caracter!sticas qu!micas de los átomos 

involucrados? El requerimiento para la formación de puente de hidr~ 

geno es la presencia simultánea de un átomo de hidrógeno ácido y un 

aceptar básico. La distribución de carga en un puente de hidrógeno -

puede describirse parcialmente por el siguiente diagrama: 

+ 
A - H --- B 
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Un requisito para la molécula donante en un puen

te de hidrógeno es que éste sea un hidrógeno unido a un átomo electrQ_ 

negativo A, el cual atrae los electrónes del átomo de hidrógeno para -

darle a éste un caracter ligeramente positivo o ácido. La molécula -

aceptora debe contener una región B con alta densidad electrónica ca

paz de interaccionar fuertemente con el hidrógeno ácido. Los pares -

no compartidos de una molécula aceptara son ideales para este propós_!_ 

to. 

Muchos de los aspectos geométricos de la forma

ción del puente de hidrógeno pueden ser explicados adecuadamente -

con base en simples modelos electróstaticos. Por otro lado un modelo 

riguroso basado en mecánica cuántica es necesario para calcular la -

superficie de potencial para el movimiento del átomo de hidrógeno de 

la linea intermolecular en un sistema unido por puente de hidrógeno. 

Los fragmentos moleculares donantes más comunes 

son F-H, N-H y 0-H. Los grupos Cl-H, 8-H y P-H también actúan CQ_ 

mo donadores en algunas situaciones pero los puentes de hidrógeno -

así formados son mucho más débiles que los formados por los átomos-

de la primera hilera de la tabla periódica. Esto parece ser clara evidencia 
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de que la alta electronegatividad de los átomos pesados d:in al hidró

geno ácido una gran importancia. 

El criterio del par electrónico no compartido pare

ce ser bueno para seleccionar los átomos aceptare s para la formación 

del puente de hidrógeno . 

Los átomos con mayor electronegatividad que el -

hidrógeno son : C, N, O, F, S, Cl, Se, Br, I; el C aparentemente 

nunca actua como un aceptor, mientras que F, N, y O son buenos -

aceptares, los halógenos probablemente actúen como buenos acepta

re s, pero los iones de halogenuro F-, CC, Br- y C son aun me jores, -

aunque los puentes de hidróge no formados con Cson dé biles. El Sal

gunas veces actúa también como aceptor en el puente de hidrógeno . 
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METODO DE CALCULO. 

PCILO es un programa automático propuesto para 

el cálculo de propiedades electrónicas en estado fundamental de un -

sistema molecular ,en el campo de trabajo de los métodos semiempfri

cos para todos los electrónes de valencia. Este programa calcula la -

energ(a electrónica en el estado fundamental y la matriz de densidad

del sistema,en una aproximación que va más alla que la de un método 

del campo auto coherente, ademas usa la hipotesis del CNOO II para 

las integrales. Debido a su rapidez y exactitud comparado con los -

cálculos de SCF por medio del método CNDO II de Pople y Segal; - -

PCIW es especialmente apropiado para analisis conformacional. 

El PCILO surgió del tratamiento por perturbación

de la interacción de configuraciones usando orbitales localizados -

SCF. Desde un punto de vl:sta conceptual,PCILO es equivalente a un 

método que considera a la molécula 'Como un ·con1unto de enlaces qu!'.._ 

micos en interacción; la interacción es tratada por teoria de pertur~ 

ción usando una base antisimetrizada. 
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La química clásica teórica y los estudios sobre la 

localización de orbitales SCF da una gran justifi-cación a esta conce2_ 

ción: La formula química es una buena aproximación para el estudio -

de una molécula . 

(20) 
Segun los autores el método esta basado en 

cuatro etapas fundamentales: 

1. - Se construye un conjunto de orbitales ortogonales de unión 

que comprenda tanto orbitales de enlace como de antienlace. 

2. - Se usa los orbitales de enlace para construir un determina!:!_ 

te tipo Slater, el cual representa la función de onda de la -

molécula a orden cero. 

3. - Los orbitales de enlace permiten la construcción de determ!__ 

nantes tipo Slater correspondientes a las configuraciones -

excitadas. Estas configuraciones se caracterizan por los ei:!_ 

laces involucrados y pueden ser clasificados de acuerdo --

con dos diferentes posibilidades: Excitaciones con o sin trans 

ferencia de electrón de un enlace a otro. 
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4. - Con base en estos determinantes el Hamiltoniano molecular 

se representa por una "matriz de interacción de configura -

ciones". Se genera el valor propio m<1s bajo y la correspon

diente función propia por medio del desarrollo de Rayleigh-

Schrodinger, este desarrollo se interrumpe después de tercer 

orden. 

El Hamiltoniano molecular total se divide de acuer_ 

do con el procedimiento de Epstein-Nesbet, el cual es equivalente a -

tomar la parte diagonal de la matriz de interacción de configuraciones -

como representación del Hamiltoniano no perturbado y la parte no diag<?_ 

nal como perturbación. La ausencia de términos de la diagonal de la -

perturbación asegu1a una r<1pida convergencia de las series. Adem<1s la

corrección de primer orden a la energf:a es cero. 

Si (í: IH 1 J) representa los elementos de la matriz -

de interacción de configuraciones, siendo lo) el determinante de -

Slater de orden cero para el estado fundamental, las formulas fundamen

tales son: 
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E =E O +E 2 +E 3 =-(O IH 1 ~ + 

I :!: O 

I <J 
:!: o 

+~2=" 
I J :l:I 

:!: O 

1<0 l H 1 V f 
( o 1 H 1 o) - <r 1 H 1 r) 

~ 1 H 1 o) ~ 1 H 1 J) (J 1 H 1 o) 

( ~ 1 H 1 o ) - (r l H 1 I) )((o 1 H 1 o) - (J 1 H l l) ) 

= o) + 2:-------~~-~~-~-~------- 1 v 
r :1: o (o 1 H 1 o) - ~ 1 H 1 r) 

(o 1 H ! r) <r ! H 1 t> 
------------------------------------------ 19 
~ 1 H 1 ~ - ( r 1 H 1 r> ) ( <o 1 H 1 o) - <J 1 H 1 r> ) 

Solamente son necesarias las configuraciones mono y diexc_!_ 

ta das para el cálculo de la e ne rgía de tercer orden . 

Se define los orbitale s de unión sobre una base mínima de 

orbitales a tómicos híbridos como combinación lineal de dos orbitales hí 

bridos, uno sobre cada centro atómico . 
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li )'"' Ci 1 li 1)+ Ci:i li~ 

l i*)=-Cp l i 1)+ Cp 1 i~ 

En un método semíempirico donde hay orbitales atómicos 

híbridos se supone que tienen un diferencial de superposición cero -

(ZOO). 

los orbitales de unión totalmente localizados satisfacen 

la misma propiedad. Estos orbitales de unión en su mayoria ortogonª

les permiten la construcción de un sistema ortogonal de determinantes 

de Slater. Pero la falta de superposición de estos orbitales de unión 

tiene dos consecuencias fundamentales. 

a). - Las integrales bielectrónicas (iJ l V l k!)difieren -

de cero solamente si las distribuciones ik y Jl estan ambas sobre -

un enlace. Como consecuencia las configuraciones diexcitadas con -

transferencia electrónica de un enlace a otro no juegan ningún papel -

en la energia después del tercer orden. 

b). - El cálculo de las integrales moleculares del tipo - -
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<¡J 1 V 1 ki) se efectúa por medio de la suma de los t erminos que con-

tienen los cuatro orbitales atómicos híbridos definiendo las distribuciQ_ 

nes de enlace permitidas. 

Por ejemplo: 

'4r lv li*J*) .. e 1c 2 c 1 e :i{41h \i1Jy +-4.,,J:i li ,.J9 

- 4 1 J2 1 i iJ~ - '4. :i h 1 i;i J~} 

La energía en el estado fundamental calculada por el método 

PCILO aparece como una suma de términos los cuales pueden ser fisica-

mente interpretados por lo menos hasta . la energía de segundo orden . 

La energía de orden cero representa la suma de las energias 

(estas no ~on las energías orbitales de Hartree- Fock), de los diferentes 

orbitales enlazantes con interacción :·.rntua de sus campos. 

La energía de segundo orden tiene contribuciones de cuatro 

tip~s fundamentales de configuraciones: 

1. - De las configuraciones monoexcitadas en un enlace: i ... i * y la 

energía correspondiente representa la e ne rgía de polarización para ca-

da orbital de unión en el campo de los demés. 
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Z. -: De las configuraciones monoexcitad3 s con transferencia -

electrónica i ... j* ; su energra puede ser interpretada como una energra de des-

localizac ión. La suma de la energi'a de orden cero y de segundo orden limitada 

a configuraciones monoexcitadas dan como resultado una energra, en general 

comparable con la obtenida por el método de campo auto coherente utilizando 

las mismas bases. 

i ... j* 
3. - De las configuraciones diexcitadas en un enlace: ·-' 

i ... i * 
la energra resultante puede interpretarse como la de correlación de intra - -

unión. 

4 . - De las configuraciones diexci ta das construidas de dos -
i ... j* 

monoexcitaciones dE' i.ntra - unión : ; la energra correspondiente puede 
j ... j* 

;er vista como de corralación o dispersión de intra - unión. 

La energra de correlación de intra - unión es el principal térm!-_ 

no de correlación en la energra de segundo orden. Los términos de correlación 

bajan mucho la energra, de tal manera que des pues de la correlación de segur.!_ 

do orden la energra puede estar abajo de un valor exacto. Los terminas de 

tercer orden usualmente tienen un efecto inverso. 
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Se debe hacer notar el fuerte carácter químico del PCILO 

ya que se introducen consideraciones químicas al inicio de cualquie r 

cálculo, por lo que puede usarse para el e studio teórico de una molé 

cula. 
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ENERGIA DE PUENTE DE HIDROGENO DE DIMEROS 

DE AMINAS. 

Para el estudio teórico de puente de hidrógeno intermolecular e intram~ 

lecular en etilendiamina y su drmero, se utilizó el metodo semiempirico -

conocido por las siglas PCILO(l 6-l 9) (Perturbative Configuration Interac

tion 'J Sing Localized Orbitals ) utilizando un programa que da una buena -

descripción de la energra total de la molécula, programa que fue suminis_ 

trado por el autor del metodo ( 2º) J .P. Malrieu. Este programa fue alime!!_ 

tado a una maquina computadora Burroughs 6700 del C .S .C. (Centro de -: 

Servicios de Computo) de la U .N.A .M. 

La geometria con que se iniciaron los célculos fué seleccionada de -

la literatura (5 ' 7 ' 21 ) y es la que se muestra en la figura I, la molécula-

FIG. I 
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_: esta en su conformación trans. Todos los átomos pesados están sobre el 

plano XY, los ángulos de unión son tetrahédricos (109.5) a exepción de 

los ángulosC-N-H y H-N-H que se consideran iguales a 106.6°. 

La configuración de mínima energía se obtuvo por rotación de 

los grupo s amino para lo cual se seleccionó las uniones C-N como ejes -

de rotación, marcados como I y II (fig. I). 

FIG. IIa 

• Configuración A 

FIG. Ilb 

Configuración B 

• 
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. Al efectua r las rotaciones se obtuvo cuatro configuraciones no equi-

valentes (figuras IIa, b, e, d). Siendo la forma trans de mínima energía l a co'!_ 

figuración representada en la figura IId. 

FIG. lle Configuración C 

IZ 

FIG . IId Configuración D 
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Con el propósito de pasar de la forma trans a la forma cis y regresar 

a la forma trans se hizo rotar la mitad de la molécula tomando como eje la

unión carbono-carbono (eje III, fig. I ) , dicho movimiento se efectuó dando 

incrementos de 15° al ángulo de rotación hasta llegar a 360° . Para localizar 

el mínimo de energía se disminuyó el incremento en la zona cercana a éste. 

Para las cuatro configuraciones A, B, C, D se obtuvo sus correspon

dientes formas gauche (figuras IIIa, b, c, d) resultando tener cada una -

de ellas menor energía con respecto a la forma trans de la cual se originan. 

De los c~lculos efectuados (energía de 27 rotameros ) partiendo de

la configuración A; la configuración más estable resultó ser la que se mue§_ 

tra en la fig. IIIa en la cual la unión C - N del grupo amino forma un ángl!_ 

FIG. IIIa 

Configuración E . 
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lo de 117º con respecto a la que tenia en la configuración trans. En esta -

configuración se obtuvo una energía inferior en O . 6 7 Kcal. 

La configuración Fes más estable que la forma trans que le dio ori

gen por una diferencia de energ1a t:.Es O. 95Kcal. En la fig. IIIb se puede -

observar que en esta configuración existe la posibilidad de la formación -

de un puente de hidrógeno intramolecular entre el par electrónico libre 

del nitrógeno 3 con uno de los hidrógenos del otro átomo de nitrógeno. Pa 

ra llegar a esta configuración la unión C - C se giró 23 o0 o sea que esta 

formando un ángulo de 130° con respecto a su configuración trans original . 

• 
FIG. IIIb 

Configuración F. 
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La configuración G es una forma gauche originada de la configuración 

trans C y es más estable que ésta con una diferencia de energía D. E =0. 72 -

Kcal . Esta configuración es la que tiene el valor mínimo de energía para la 

serie completa de cálculos (más de 100 cálculos ) . El ángulo formado e ntre 

la unión carbono - nitrógeno y el plano XY es de 117° . El hecho de que esta 

configuración sea la de más baja energía se puede explicar observando la 

figura IIIc en cuya configuración se aprecia que la molécula tiene la posi

bilidad de formar dos puentes de hidrógeno intramoieculares. Uno entre el 

par electr'onico no compartido del átomo de nitrógeno número cuatro y el -

átomo de hidrógeno número nueve que se encuentra soportado por el átomo 

de nitrógeno número tres; el otro puente de hidrógeno está formado por el

par electrónico del nitrógeno número tres y el átomo de hidrógeno número

once que pertenece al nitrogeno número cuatro. 

La geometría del par electrónico de uno de los nitrógenos no forma 

linea recta con el correspondiente hidrógeno del otro grupo amino, ni el -

par electrónico de este con el respectivo hidrógeno del primero. No obs -

tante hay un descenso de e nergía que induce a pensar en los puentes de

hidrógeno. 

Aun más, e l hecho de que una configuración gauche sea la que pre-

senta un valor de energía menor para toda la serie de cálculos e sta en dis 
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. (7) 
cordancia con lo reportado hasta ahora por Mu Shik Jhon ; pero concuer-

da con lo reportado por N. Hadjiliadis (S) ambos estudios ef~ctuados por --

metodos teorices. El resultado que aqui se presenta también es concordante 

con el trabajo de Akimichi Yokozeki (S) quien hizo el estudio por difracción-'-

electrónica . 

• 
14 

11 

IJ 

FIG. IIIc 

Configuración G . 

En la fig. IIId se muestra la configuración ( H) gauche corres pon--

diente a la forma trans D, la gauche es mas estable por una diferencia de 

energía t:, E=O .43 Kcal. 

Esta diferencia en energía se explica por la posibilidad de la exis 
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tencia de un solo puente de hidrógeno intramolecular. Al efectuar el anali

sis de las energras de los puentes de hidrógeno (tabla 1) entre las confi

guraciones G y H, se puede observar que la energra por puente de hidróge

no en G es aproximadamente el doble de la energia por puente de hidrógeno 

en H, lo que es fácil de comprender ya que puede admitirse en la configura-

ción G dos puentes de hidróge no, mientras que e n la configuración H sólo

hay uno. 

FIG. IIId 

Configuración H . 

En la figura IIId no se presenta la geometrra habitual de linea recta, 

N - H --- N a veces postulada. 

En la tabla 1 se presentan los valores de energra para cada una de-
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las configuraciones trans (A, B, C y D) y los correspondientes valores de 

las formas gauche y cisque se derivan de ellas, así como las diferencias de 

energra trans - gauche y trans - cis. 

TABLA 1 

CONFIGURACION ANGULO ENERGIA lE 

' 
(grados) (Kcal ./mol) 

trans A o.o -27499.57 

trans B o.o -27501.39 

trans e o.o -27503.24 

trans D o.o -27503.35 

gauche E 117 .o -27500.24 o .67 

gauche F 230.0 -27502.35 0.95 

gauche G 117 .o -27503.96 o. 72 

gauche H 125.0 -27503.78 o .43 

cis I 180.0 -27495.32 -4 .26 

cis J 180.0 -27499.22 -2,17 

cis K 180.0 -27502.26 -0.88 

cis L 180,0 -27500 .70 -2.65 
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En las figuras IV, V, VI y VII se trazó la e nergía total obtenida -

hasta tercer orden de perturbación ante el ángulo de rotación para cada -

uno de los rotámeros. 

-27495 

-27496 

-27497 

-27498 

-27499 

-27500 o 

o 

FIG. IV 

M 
lf) 
lf) 

60 l 2•J 

D 

130 
ANGULO. 
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En la fig. IV se parte de la forma trans (fig. Ila ) cuyo valor de ene_I 

gra es un mrnimo debido a que solamente hay interacciones débiles entre los 

hidrógenos del carbono 1 con los hidrógenos del nitrógeno 4 y entre los hidrQ_ 

genos del carbono 2 con los hidrógenos del nitrógeno 3 (interacción del tipo-

1-3 de cicloexano ) . Se puede observar que a partir del punto A el valor de -

la energra empieza a subir conforme gira el grupo amino hasta llegar a un m! 

ximo correspondiente a una forma gauche a 60° punto B, el aumento de la 

nergra es resultado del incremento de la repulsión conforme los átomos de 

hidrógeno 7 y 6, nitrógeno 4 y hidrógeno 5 asi como nitrógeno 3 y hidrógeno 

8 se van aproximando. Esta interacción comienza a desaparecer despues de 

60° y la energra disminuye hasta llegar a un punto mrnimo en 117° donde --

:stas son mfnimas, punto C. Pasando los 117° se manifiesta la repulsión en-

tre los átomos de nitróneno y los hidrógenos 9 y 10 con 12 y 11 respectiva-

mente, ademas de la repulsión entre los átomos de hidrógeno de los carba-

nos vecinos, lo que hace que la energra sea máxima en D que es una forma 

cis. A partir de aqui la curva es simétrica. 

En la fig. V se parte también de la forma trans ( fig. IIb ) y su va --

lor de la energra es menor en este caso con respecto al de la fig. IIa debi-

do a que, a qui, una de las repulsiones se transforma en atracción entre el 

par electrónico número 13 y el hidrógeno número 7; punto A . El punto B se -

puede interpretar igual al B de la fig. IV anterior. El punto C que corres pon. 

de a una rotación de 117° es un mrnimo ya que desaparecen de hecho las -

interacciones del punto B. La situación en 180° punto D es semejante al-
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FIG. V : Trazo de ~ngulo en grados ante energra en Kcal. 
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caso del punto B excepto por una atracción del par 13 con el hidrógeno 12, 

después de 180º la repulsión entre los átomos de nitrógeno disminuye Y -

hace evidente la atracción entre el par electrónico número 13 y el hidróg~ 

no 11, dicha atracción es máxima en 233° punto E en el cual se postula la 

formación de de puente de hidrógeno. El valor de la energía en el punto F 

es idéntica al punto B, se ha vuelto a él despues de una rotación de 300~ 

El G es identico al A. La diferencia de energías entre los puntos G y E es 

equivalente a A y E, son las interacciones 1-3 de cicloexano ya discutidas 

para el caso de la fig. IV, y ademas como energía de puente de hidrógeno. 

En la fig. VI el cálculo de los diferentes rotámeros se inicia con -

la forma trans de la p+i_lendiamina (fig. He), · su energía esta representada 

en el punto A que muestra un mínimo, como consecuencia de un mínimo de 

interacciones acentuado por las posibles atracciones par 14 z- hidrógeno 6 

y par 13 - hidrógeno 7 de mayor magnitud que las repulsiones 9-8 y 5-11 

estas cuatro interacciones son del tipo 1-3 de cicloexano. Despues de -

este punto la rotación hace crecer el valor de la energía hasta alcanzar un 

máximo en B, crecimiento que se explica por las repulsiones 6-7, 5-4 y 

3-8 . La distancia de los pares de electrónes 13 y 14 de los protones más 

próximos es muy grande para ejercerse atracciones, las cuales se entor

pecen más porque se trata de hidrógenos sobre carbones. Enseguida em

pieza a subir la energía debido a que las repulsiones que existian en B 

desaparecen, -
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optimización de polaridades en los enlaces -

para cada configuración. 
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pero se empieza a manifestar la repulsión entre los protones 9 y 11, punto C 

des pues del cual se hace evidente este tipo de interacción. Cuando el ángl!. 

lo de rotación llega a ser de 150°, la curva presenta un punto de inflexión;-

esto se puede explicar como un leve predominio de las atracciones 9-14 y -

11-13 (puentes de hidrógeno) sobre las repulsiones 5-7 y 8-6. En el interva

lo comprendido entre 170 y 180° las repulsiones crecen de tal forma que son 

mayores que las atracciones 9-14 y 11-13 lo que se refleja en la curva como 

un máximo, punto D, despues del cual las repulsiones disminuyen,observal!_ 

dose un descenso notable en la energfa que se puede atribuir a la formación 

de los dos puentes de hidrógeno lo que justifica el punto E de mfnima ener-

gra, a pesar de la pequeña distancia de separación entre los pares de elec-

trónes no compartidos de los nitrógenos. Parece ser que esta distancia no -

influye grandemente en la energfa del sistema, ya que cabe señalar que la -

interacción de atracción de hidrógeno par electrónico se pone de manifiesto

desde que la rotación ha alcanzado 150°. 

Des pues del punto E, la energfa aumenta debido a las repulsio

nes similares a las del punto B pero en este caso son 4-6, 3-7 y 8-5 (punto 

F ) . La única diferencia entre el punto B y el punto F es la orientación de -

los pares electrónicos libres, lo que implica también una pequeña diferen

cia en la energfa entre estos dos puntos. 
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Este cálculo se efectuó utilizando la subrutina POLO del méto

do PCILO, la cual cálcula los valores de energía haciendo una optimización 

de las polaridades en los enlaces para la primera configuración. El uso de -

la misma para obtener la polaridad optima después de cada rotación no hizo 

cambiar la estructura detallada de la curva de la fig VI como se aprecia en 

la fig. VI' y las diferencias de e nergía son insignificantes . 

En la fig. VI'' se ve la curva originada por el cálculo sin la -

optimización . En ella no se nota la inflexión en 1 soº de rotación, excepto 

por una deformación de la cual se sospechó, junto con e l modelo molecu-

lar, la peculiaridad ya discutida. 

La forma trans de la fig. VII (fig. Ud} , punto A, representa un 

mínimo en donde tán sólo existen atracciones y repulsiones del tipo 1-3 -

de cicloexano. Al comenzar a girar la mitad de la molécula los átomos de 

hidrógeno de los carbones vecinos se aproximan y cuando se llega a la -

conformación gauche 60° la distancia entre tales átomos es muy corta lo 

que se traduce en un incremento de la energía del sistema (punto B). Esta 

interacción se destruye por rotación de lo cual la energía empieza a decr~ 

cer hasta llegar a un mínimo en 12 Sºdonde hay una fuerte atracción entre -

el par núm. 14 y el hidrógeno 9 (puente de hidrógeno). Esta figura pre sen-
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ta otro máximo en 180° donde hay repulsión entre pares electrónicos libres, 

hidrogenos de carbonos vecinos e hidrogenos de los nitrógenos. Esta curva 

es simétrica a partir de 180°. 

-27500 
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DI MEROS. 

Con base en las configuraciones de mínima energía (trans D, -

gauche G y gauche H) se postuló la formación de dímeros por puente de -

hidrógeno del tipo N-H --- N; se calculó la geometría y energía para las 

siguientes posibilidades: 

1. - Dímero trans-D con trans-D 

2. - gauche-G con gauche-G 

3. - gauche-H con gauche-H 

4. - trans-D con gauche-G 

5 .- trans-D con gauche-H 

Los valores de energía ( ED ) del dímero, la suma de las ener

gías de los monómeros que lo forman ( EM ) , la diferencia entre ambas -

energías ( EF de H ) y el valor de la distancia entre e l átomo de nitrógeno 

y el átomo de hidrógenoque forman el puente de hidrógeno por medio del

cual se unen los dos monómeros, se presentan e n la tabla número 2. Las 

energías estan en Kcal . / mol. y las distancias en angstrnm ( i ) . 
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TABLA 2 

DI MERO ED 2EM EPdeH r 

1 -55008.47 -55006.69 l. 78 l. 76 

2 -54925.97 -55007.92 -81.95 l. 76 

3 -55008.97 -55007.56 1.41 l. 76 

4 -54923.15 -55007.31 -84.15 l. 76 

5 -55008.69 -55007 .13 1.56 l. 76 

El dímero 1 construido con dos configuraciones trans D tiene 

una energía menor (ED) que la suma de las energías de los monómeros que 

lo forman cuando se considera que actúan independientemente uno del 

otro. La diferencia es EpdeH '"'1. 78 Kcal/mol. La distancia del puente de -

hidrógenoe s de 1. 76 ~, se puede observar la distribución de los étomos -

en la fig. IX. 

En la fig. X se muestra la variación de la energía con respec

to a la distancia d e l puente de hidrógeno . Este procedimiento se realizó -

para cada uno de los cinco dímeros y e n todos ellos la distancia Óptima -

fue la misma (1. 76 ~). 
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FIG . X 

Trazo de energía ante distancia de Fuente de Hidrógeno . 
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El dímero 2 que se muestra e n la figura XI se hizó postulando la 

unión de puente de hidrógeno entre el par electrónico no compartido número 

26 y el hidrógeno marcado en la figura con e l número 16. La energía de este 

dímero es demasiado alta en comparación con la suma de las energías de -

los dos monómeros que lo constituyen (tabla 2) ; este hecho viene a con-

firmar lo a nteriormente expuesto o sea, que la etilendiamina se encuentra: -

en su forma más estable cuando está en su forma gauche (configuración G) 

formando dos puentes de hidrógeno intramoleculares y es por esto que t e ni

endo ocupados sus dos pares electrónicos cada uno de los monómeros ya no 

es posible la unión por puente de hidrógeno intermolecular. 

Ademas , viendo la fig. XI se advierte que los pares de e lectro

nes 26 y 27 estan muy próximos entre si. La energía -81. 95 Kcal./mol. no 

es el valor de la energía de esa repulsión ; sino que simplemente se inter

preta como la imposibilidad de la formación del dímero. 

Si ambos monómeros estuvieran actuando como independientes

la energía del dímero deberia ser igual a la suma de las energías de los -

monómeros, cosa que no sucede. Esto se puede explicar pensando que a -

la distancia a la cual se encuentran las dos moléculas hay una fuerte r~ 

pulsión entre ellas lo que hace que el valor de la energía suba considera

blemente. 
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Dímero número 3 . - A este dímero lo constituyen dos monómeros 

en configuración H que como se menciona antes sólo pueden formar un puen

te de hidrógeno intramolecular (debido a su geometría ) y por tal motivo pue

den utilizar el par electrónico que les queda libre para asociarse con otra -

molécula de etilendiamina constituyendo asi el dímero que se representa en 

la figura XII. Este dímero es, de los cinco dímeros estudiados el que tiene -

el mínimo valor de energía y por lo tanto el más estable de ellos. 

La diferencia de energía con respecto a la suma de las mismas -

de los monómeros es de 1.41 Kcal ./mol. en favor de la formación del dímero. 

Dímero número 4 . - Dímero formado por un monómero en forma -

trans y el otro en forma gauche, éste es menos estable que los monómeros -

que lo componen y se puede decir que la causa es la misma que para el dímEE.__ 

ro número 2. Este dímero se presenta en la figura XIII. 

Dímero número 5 • - El valor de la energía de este dímero es muy 

similar al valor del dímero número 3 y esto es debido a que los monómeros -

que lo constituyen también tienen pares electrónicos libres, lo que hace po

sible la formación del dímero de la figura XIV. 
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CALCULO DE ó. G Y ó. S . 

Para calcular el cambio de energía libre de Gibbs se utilizó la 

ecuación número 1 tomando como datos un valor de la constante de equili -

brio monómero - dímero igual a 6. 65; valor reportado en 1965 por J. L. _ 

Mateas, R. Cetina y O. Chao (22 ). 

ó.G =RT ln K Ec. l 

En donde: t;,. G = Campio de energía libre de Gibbs. 

R = Constante del estado gaseoso. 

K = Constante de equilibrio. 

T = Temperatura. 

Utilizando la ecuación número 2 se cálculo el cambio de e ntro 

pía tomando para ello el valor anterior de t;,. G y el valor tambié n cálculado 

de t;,. H ( ó. H=ó. E para el dímero más estable, ver tabla 2). 

ó. G= ó. H-T ó. S 

Los valore s r e sultantes a son: 

Ec. 2 

ó.G"" 1 .19 K';al / rnol . 

ó.H = 1. 41 Kca l/mo l. 

ó. S = 0 . 69 u. e . 
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CONCLUSIONES 

1 . - La conformación trans de mínima energía es aquella en la cual los 

pares electrónicos libres 13 y 14 estan pa ralelos a los hidrógenos 7 y 5 -

respectivamente (fig. IId). 

2. - La energía de la conformación GAUCHE <TRANS <GIS ; en los mon~ 

meros su;¡uiere que en una mezcla en equilibrio la forma gauche es favore -

cida. 

3 . - De las configuraciones ga u che, la de mínima energía fue la confi.:. 

guración marcada con G, en la cual el ángulo formado por el eje C - N y -

el plano XY es de 11 7°. 

4. - La barrera de energía p.:ira pasar de la forma trans a la forma gauche 

en general es menor que las energías de activación reportadas para una rea~ 

ción, por lo que, es posible la existencia de la etilendiamina en forma gau

che en que latos normales (2 ' 
3 

Y 4) y en forma trans en complejos puentea--

d 
(23' 24) 

os . 

5. - Es posible la formación de dímeros cuando los monómeros que los -

forman tienen pares electrónicos libres (monómeros F y H). 

6. - Los monómeros con dos puentes de hidrógeno intramoleculares tie--

nen menor posibilidad de formar dímeros. 

7. - La distancia de puente de hidrógeno intermolecular ( N---H-N ) en 

los dímeros es de 1. 76 ~ . 
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8 - Como se puede observar en las configuraciones trans A, B, C y D 

1 as interaciones disminuyen en ese orden, esta es la razon por la cual las -

alturas de las barreras a la libre rotación también disminuyen . 

As i , en la fig. IV se observa una barrera de 3. 55 Kcal/mol., además -

la diferencia de energra entre la forma trans y su correspondiente gauche ( O. 7 

Kcal/mol ) puede explicarse únicamente por factores de tipo estérico, ya que -

no es posible postular la existencia de un puente de hidrógeno intnmolecular

por la naturaleza geométrica de tales conformaciones . En efecto, examinando

los modelos se nota facilmente cuatro interacciones del tipo 1-3 entre hidróg~ 

nos. 

Con base _en este factor estérico es posible discutir cada uno de los -

casos . En la conformación B (fig. V) se muestra una barrera de 3. O l Kcal/mol 

para el paso del punto A al C con una A E:O . 59 Kcal/mol, que , como se dijo 

antes esta diferencia de energ!a puede asignarse unicamente a la disminución 

del impedimento estérico, a si como la diferencia de energra entre los puntos 

C y E (O .36 Kcal/mol) se puede asignar a la formación de un puente de hidró

geno intramolecular. 

Para la configuración C (fig. VI") el impedimento estérico es semejante 

a la configuración B. Su barrera es O. 5 Kcal menor debido quizá a la interac

ción 13-8 y 14-6. Ahora bien la diferencia entre los puntos A y C (O. 72 Kcal) 

puede asignarse a las interacciones 14-9 y 13-11 a manera de puente de -

hidrógeno como se muestra en la fig. IIIc. 
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En la fig. VII que corresponde a la configuración D la diferencia de 

2. 53 Kcal/mol tiene explicación identica al caso anterior. La diferencia -

de energra ( O .43 Kcal/mol) entre los puntos A y Ces debida a la forma -

ción de un puente de hidrógeno, aunque tal energra no es exclusivamente -

puente de hidrógeno. Se advierte además interacción 13-8 y repulsión 5-12. 

Del analisis de estos cuatro casos se puede intuir que la energra -

por puente de hidrógeno es aproximadamente de O. 4 Kcal/mol. 
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