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INTRODUCCION 

La existencia de barreras de energfa para la rotación interna 

impedida alrededor de enlaces sencillos fué reconocida en el decenio 

1930-1940, cuando se encontró que las propiedades termodinámicas ob­

servadas para el etano no concordaban con las propiedades calculadas 

por mecánica estadfstica cu,~ndo se le suponfa' rotación interna. libre1 
• 

El problema de entender y medir tales barreras atrajo la atención de mu­

chos cientrficos provocando el desarrollo de teorfas y técnicas experi­

mentales en el transcurso de estos años. El incremento del estudio de 

los cambios energéticos conformacionales en macromoléculas ha estimu­

lado y aumentado el interés en lo que rE3specta a los procesos de rota­

ción interna restringida alrededor de enlaces simples, haciendo necesa­

rio la acumulación de datos e informaci6n sobre este aspecto. 

Aunque la magnitud de estas barreras es del orden de pocos 

cientos de calodas, existe un conjunto de propiedades que están mar­

cadamente influidas por ellas; la capacidad calórica, entropfa y la cons­

tante de equilibrio contienen una contribución apreciable de la rotación 

restringida. Ya que la mecánica estadfstica combinada con di'ltos de es­

tructura molecular ha suministrado métodos para el cálculo de ci'lpacida­

des calóricas y entropfas para moléculas simples, es natural extender es-
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tos métodos a moléculas con rotación impedida. 

La influencia de las barreras en las propiedades termodinámicas 

reviste gran importancia en la determinaci6n de las velocidades de va­

rias reacciones qurmicas o Ciertamente el complejo activado para muchas 

reacciones involucra la posibilidad de rotación restringida y las propie­

dades del complejo estarán en parte determinadas por la magnitud de las 

barreras. 

La rotación impedida es de fundamental importancia en la for­

mación y ruptura de puentes de hidrógeno en moMculas de cadena lar­

ga tales como proternas y ácidos nucléicos. Información directa sobre 

las barreras de estos compuestos es difrcil obtenerla, pero pueden in­

ferirse de experimentos o de análogos simples. 

Varias teorras:;! han sido propuestl!S para describir el origen de 

las barreras, a pesar de que no dan una explicación exhaustiva, sr con­

tribuyen a comprender mejor la causa de la rotación interna de las mo­

léculas. Estas teorras describen las barreras en términos de fuerzas es­

téricas (repulsiones estéricas y fuerzas ele atracción de London) y elec­

trostáticas (fuerzas entre dipolo-dipolo y dipolo-dipolo inducido). 

En realidad no se ha encontrado una respuesta simple para ex-
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plicar el origen de las barrera.s; lo más probable es que su origen sea 

el efecto combinado de las interacciones antes mencionadas, además 

es necesario incluir una descripción más detallada de la posible dis­

torsión durante la rotación. 

En esta tesis se efectuó el anál:lsis de la estructura electró­

nica de varias moléculas por medio de métodos semiemprricos de cál­

culo, además se estimó las barreras a la rotación interna y la energra 

por puente de hidrógeno intr~lmolecular en los siguientes sistemas 

l. C· O ••••• H-C, en l-AcetU-2-(p-metoxi Bencll)-3-Pirrolina. 

II. C" O ••••• H -O, en Salicllaldehido. 

III. es O ••••• H -O, en Salicilato de metilo. 

IV. C"'o ..•.. H-O, en Salicilato de etilo. 

V. C-F ..•.• H -O, en Etileno -- fluorhidrina. 

VI. C-CL .•.. H -O, en Etileno - clorhidrina. 

VII. C-N .... H-N, en Etlleno-diamina. 

Los métodos utilizados son: El CNoo 3
, 4 (Complete Neglect of 

Differential Overlap), muy ,adecuado para la descripción de las densida­

des de carga, momento dipolar, ángulos de unión, longitud de enlace, 

etc., y el PCIL06 (Perturbative Configuration Interaction using Localized 

Orbitals) , el cual es particularmente apropiado para análisis conforma-
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cional ya que está adaptado para efectuar rotaciones sucesivas de gru­

pos distintos alrededor de uniones seleccionadas convenientemente como 

eje de rotación. Las bases teÓrica.s de estos métodos están descritas 

profusamente en la literaturaB""ll. 
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ANT EC EDENTES 

Desde que se descubrió el fenómeno de la rotación restringida 

alrededor de enlaces simples, se ha hecho numerosos intentos para en-

contrar una teorfa simple conceptual y cuantitativamente útil del origen 

de la barrera12
• Estos comprenden tanto el uso de técnicas exclusiva-

mente exper imentales como la utilización de métodos de cálculo semi-

empfricos. Estas investigaciones se han centrado en el estudio de la 

unión axial simple, los electrones de unión y los sustituyentes no-axiales 

de las moléculas, ya que se postula que estas entidades proveen las in-

teracciones responsables de la barrera de energfa13
- 1

6
• Cálculos teóri-

cos recientes ponen de manifiesto que el conocimiento fntimo y detalla-

do de los cambios energéticos y de la distribución e.1ectrónica en la ro-

17 _18 
tación, proporciona información más amplia del origen de las barreras 

Métodos puramente empfricos, evaden cualquier consideración de 

las causas ffsicas del origen de las barreras, simplemente tratan de rela-

cionar la altura de la ban"era con alguna distancia molecular caracterfsti-

19 - 21 
ca ,tal como la longitud 1 de los ejes de rotación. Por ejemplo, se 

22 . 
encontró que las barreras para CH 3 SiH 3 , CH:3GeH:3 y CH 3 -C=C-SiH s están 

relacionadds por un factor de 1-
7

• Sin embargo, esta relación es inade-

cuada para otras moléculas del mismo tipo y falla completamente para 

moléculas con diferente tipo de estructura como el acetaldehido. De es-
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to se puede pensar, que no podemos esperar que una relación sencilla 

empfrica sea capaz de correlacionar la gran cantidad de dacos experimen­

tales existentes. 

Con base en métodos semiempfricos se ha postulado un con­

junto de factores como origen de las barreras. Algunos estudios efec­

tuados utilizando dichos métodos llegan a la conclusión que las repul­

siones entre enlaces no axiales (repulsiones entre los enlaces C-H y C 

F en CH"CF 3 ) son responsables de la barrera de energfa, otros postulan 

que la causa de la barrera son las fuerzas que actuan entre átomos no 

directamente unidos colocados en extremos opuestos dél eje rotor (inte­

racciones H ..... F en CH 3 -CF3 ). 

Varios investigadores han efectuado cálculos de repulsiones 

electrostáticas unión-unión en etano y moléculas relacionados, por ejem­

plo Lassettre y Dean23 siguiendo el criterio de Kistiakowsky, Lacher y 

Ransoma4 , suponen uniones neutras C-H, cada una conteniendo dos elec­

trones y dos cargas positivas, una en el núcleo del hidrógeno y una en 

el carbono. La distribución electrónica la describen por una función de 

oada construida por la cambinación de un orbital hrbrido Sp3 sobre el car­

bono y un orbital ls del hidrógeno; Además optimizan los coeficientes de 

la funci6n ds onda tratando de reproducir el momento di polar de la unión. 

Los autores calculan la repulsión electrostática entre tales enlaces en 

los extremos opuestos del etano, tratando las distribuciones de carga en 
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términos de un desarrollo multipolar truncado arbitrariamente después del 

término cuadrupolar. El valor de la barrera obtenido de esta manera es 

menor que el experimental. 

Oosterhoff 26 modifica esta aproximación suponiendo que la 

unión C - H puede ser iónica, introduciendo términos altos en el desa­

rrollo multipolar sin tratar de reproducir el momento dipolar de la unión 

C - H. Encuentra que el valor calculado de la barrera concuerda con el 

observado solo si se considera que el enlace C-H es fuertemente iónico. 

Otra teorfa de interacciones unión-unión se basa en cálculos 

efectuados por Gorin, Walter y Eyring13 por medio del método del enlace 

de Valencias. PaulingOO demuestra que esta teorfa puede aplicarse a un 

gran número de moléculas. Sugiere que la inclusión de orbitales con 

carácter d y f en los hrbridos Sp3 del etano proporciona una mejor des­

cripción del valor de la barrera. Solamente toma en cuenta interacciones 

entre los orbitales tetrahédricos, ignorando las existentes entre un hidró­

geno de un extremo del etano y los orbitales hrbridos del ext remo 

opuesto. 

En etanos sustituidos las pequeñas variaciones de la altura de 

la barrera son consistente5 con esta teorra. En el caso de acetaldehido 

la descripción correcta de su conformación implica suponer, que el doble 

enlace C==O actúa corno dos uniones simples tetrahédricas. Además la 
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relación aproximada 3:2:1 entre las barreras de etano, metil amina yal-

cohol metnico predichas por esta teorra, parece razonable ya que no se 

debe esperar que los electrones de no-unión contengan carácter d ó f. 

Sin embargO, el método no es capaz de dar más que una estimación aproxi-

mada de la altura de las barreras. 

,,7-:a 9 
En cálculos posteriores (SCF-LCAO-MO) se demuestra 

que las suposiciones incluidas en la aproximación de Paul1ng no son 

del todo ciertas, ya que a pesar que no se introduce carácter d ó f en 

los orbitales de unión, el valor estimado de las barreras es bastante acep-

table." También, Ba~tell y Guillory3 o encuentran que los ciclopropilcar-

boxialdehidos son estables en una conformación en la cual el método de 

Pauling predice inestabilidad. Determinaciones experimentales recientes
31 

indican que el segundo término Va de la función potencial para la rota-

ción de un grupo metilo, puede ser positivo o negativo mientras que la 

v(a)=Vs(l-cos 3a)/2+Ve(l-cos 6a)/2+ ... 

teorra de paul1ng es consistente con valores negativos. 

Dale 16 propone una explicación muy similar del origen de la s 

barreras rotatorias, sugiere que los enlaces interaccionan indirectamente 

a través de una polC1rizaci6n trigonal de la unión axial. No obsta nte, 

requiere introducir nuevamente cierto carácter d ó f en las uniones no 

axiales. Esto hace difrcil racionalizar la hipótesis de Dale, ya que su-
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pone que Jos pM8S d'3 electrones compartidos participan al igual que 

los electrones de uni6n en la producci6n de la barrera. 

Una gran variedad de métodos basados en interacciones en-

tre átomos no unidos han sido propuestos para el cálculo de la barrera 

a la rotaci6n interna. Estos métodos han sido revisados recientemente 

por Cignitto y Allen18
• Se sabe que átomos no unidos se atraen uno al 

otro a grandes distancias interat6micas y se repelen a distancias muy 

cortas. Es razonable que tales fuerzas existan entre átomos no unidos 

de la misma molécula asC como entre diferentes moléculas. El proble-

ma es encontrar la energCa de interacci6n correcta como una función de 

la distancia para una molécula dada. 

18 :3:3,33 
Cálculos te6ricos se han efectuado' usando el método 

de Mulliken
34

, que emplea las integrales de superposición, de intercam-

bio y los potenciales de ionizaci6n. Los valores para algunas de estas 

cantidades depende de las suposiciones hechas en lo que respecta a los 

orbitales que describen las regiones pr6ximas a los átomos, tales cál-

culos son indicativos pero no rigurosos. Las barreras predichas de esta 

forma para etano,' metil silano y metil germano son respectivamente, 1/2, 

1/3 Y 1/2 de los valores observados. Cálculos por teorCa del enlace de 

35 - 37 

V3~encias relacionan la interacción con curvas de potencial para la 

molécula de hidrógeno en varios estad)s de energCa. Estas curvas de 
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potencial generalmente S0 derivan de datos espectroscopicos. La ba-

rrera para etano calculada de esta manera difiere en +0.42 a -0.7 Kcall 

18 
mol, dependiendo de la selección de las curvas de potencial 

Experimentos referentes a dispersión molecular, viscosidad, 

etc., suministran gran cantidad de datos sobre fuerzas intermoleculares, 

los cuales proporcionan información aplicable al problema de las barreras 

en donde tales fuerzas están involucradas. Dichas fuerzas generalmen-

te se expresan sólo en términos de la distancia intermolecular, de aquf 

que sea lógico que un cálculo significativo de la interacción entre dos 

hidrógenos C - H deberá estar en función del ángulo de unión relativo 

asf como de léll distancia entre ellos. 

Cálc ulo s de este tipo se han efectuado, considerando la com-

binación de los factores discutidos anteriormente. El procedimient o co-

mún es construir una curva de potencial, constitufda por dos regiones, 

una de repulsión a distancias pequeñi~ s y la otra de atracción a distan-

cias mayores. La región que describe la atracción generalmente se con-

_6 

sidera que tiene una dependencia de la distancia r por el factor r que 

corresponde a la fracción de la interacción instantánea dipolo-dipolo de 

las fuerzas de Van der Waals. La parte correspondiente a la repulsión se 

considera que está d,;scrita por la curva de potencial de la molécula de 

. 1,\-: ~r¡ I ~g 
hidrógeno en sus estados .. ¿; y L_ Los vellores de ];'¡:i barreras ob-
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tenidos por el anterior método difieren notablemente de lo s observados
4
0,41. 

Por ejemplo, cuando se trata de describir las b':I!~eras de CHsSiH s , 

CH sGeH
3

, GeHsGeH s , etc., con los parámetros optimizados que re­

producen fielmente el valor de la altura de la barrera en etano, se ob­

tiene valores de las barreras muy alejados del experimental. En algu-

nos casos19
,S9 en que el método predice que cierto rotámero es estable 

(ejem. propileno) se encuentra experimentalmente que es inestable. De 

aquí que no es suficiente la comparación del valor de la barrera calcu­

lado y observado como prueba del éxito de un método, sino que además 

es necesario comprobar que la forma estable predicha concuerda con la 

experimental. 

En ai'\.os recientes se ha utilizado extensamente la Teoría del 

Orbital Molecular como método de estimación de las barreras
42

, 43, inclu­

yendo parametrización empírica en éstos44
,4E. Hoffmann usa un HUeckel 

modificado44 , en el que introduce un conjunto limitado de bases para 

electrones o y TT, Y calcula integrales bicéntricas que describen la inter­

penetración de los orbitales. Los parámetros son optimizados de tal for­

ma que el método reproduce correctamente la altura de la barrera a la ro­

tación interna en el etano. El uso de estos parámetros para el cálculo 

de las barreras en otras moléculas produjo resultados bastante satisfacto­

rios47 • Pople y Santry48 y Pople y Sega18 calculan la barrera para etano, 

metilamina y metano 1, encontrando que el valor que ellos obtienen es un 
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poco menor que el observado, pero al relación 3:2:1 observada en las 

alturas de la barrera se duplica. El análisis de estos cálculos indica 

que la barrera se produce por la anti -unión entre los hidrógenos cis 

originada por el carácter parcial de enlace múltiple de la unión central. 

En otros estudios46 , se ajusta la integral Coulombica a con la confor­

mación de la molécula, ya que a depende de las integrales bicéntricas 

que a su vez dependen de la distancia y de la interpretación de los or­

bitales. Con base en el valor de las barreras de n-butano y ciclohexa­

no para la parametrización del método de cálculo, se eotimó la s barrera s 

para la transición ecuatorial axial en moléculas crclicas. 

El incremento en la capacidad de cómputo hace posible el 

efectuar cálculos ab-initio de moléculas de la complejidad del etano:a"7, 

29,49,60 Las barreras calculadas por tal método"",23,60'61 son bastante 

aceptables. Sin embargo en el peróxido de hidrógeno a3 ,60,61 el valor cal­

culado es aproximadamente el doble del experimental; el mfnimo calcula­

do se presenta a 180 0 (trans) mientras que el mfnimo experimental es al­

rededor de 110 0
• El cálculo de la barrera para una molécula como el pe­

róxido de hidrógeno es una prueba mucho más rigurosa para un método 

que el cálculo de la barrera de un rotor metnico. Esto es debido a que 

la simetrfa del grupo metilo puede cancelar muchos de los errores come­

tidos en el cálculo, mientras que en el caso del peróxido de hidrógeno 

estos errores se hacen evidentes. Como ejemplo consideremos la molé-
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cula de alcohol metnico; la barrera experimental puede suponerse como 

la suma de tres barreras, cada una correspondiente a uno de los hidró-

genos del metilo, es decir como cada hidrógeno del metilo gira alrede-

dor del eje de rotación interna, las fuerzas que experimenta pueden ex-

presarse en términos de una curva de energra. Podemos imaginar una 

curva para tal protón en función del ángulo de rotación. Cuando el al-

cohol metnico está en su forma eclipsada, la energra apropiada se en-

cuentra, considerando que un hidrógeno del metilo tiene cierta energra 

descrita por la curva a un ángulo de 0° y los otros dos a 1200
• En la 

forma alternada la energra apropiada se encuentra a 60°, 60 0 Y 1800 
• 

De aqur que la barrera para el alcohol metnico es 

AE'" E (O) + 2E (120) - 2E (60) - E (180) 

En la figura a, las cantidades A E son idénticas, aunque es claro que las 

curvas son muy diferentes. Una parece la curva para la barrera de H2 0 2 , 

mientras que la otra tiene una altura de la barrera mayor casi el doble, 

con un mrnimo en 180 0
• (La construcción de tales curvas es simple, no-

. tando unicamente que la modificación neta en las posiciones O y 120
0 

se 

iguala por la modificación neta a 60 y 180 0
, recordando que los cambios a 

o ~ 
60 Y 120 tienen una altura doble) . 
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E 

Fig. Q 

Desafortunadamente, cálculos de moléculas de baja simetrra 

introducen dificultades. Lo s cambios estructurales que acompañan a la 
2 63 

rotación interna son mucho mayores en moléculas como HaO:! ó HNO:¡ 6 , 

que en CH
3 

- OH ó CH s - CH 3 • El procedimiento común en el c.!lculo 

de la s barreras es seleccionar una estructura y no efectuar variaciones 

en ella, excepto la que afecta el ángulo de torsión. Este proceso puede 

conducir a errores en el cálculo de la barrera. Cálculos simples basa-

dos en la estimación de la constante de fuerza indican que una deforma-

ció n simétrica del .!ngulo O-O-H de 2° produce un incremento en la ener-

gra molecular de alrededor de 300 cal/mol, mientras que una elongación 

° simétrica de la unión O-H de 0.02A aumenta en 400 cal/mol. En esta 

estimación no se considera los términos de interacción, pero no obstan-

te tal cálculo sugiere que si tales deformaciones ocurren, los cálculos 

ab-initio en los que no se toman en cuenta presentan un error de varios 

cientos de calodas. Desde este punto de vista es razonable que para 

efectos pequeñ:Js, como la barrera tra.'1S en Hz O2 (1.1 Kcal/mol), la de-
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formación molecular es importante. Idealmente, la minimización de la 

energra con respecto a la distancia y ~ngulos de unión debe efectuarse 

para cada uno de los ángulos de torsión, pero ésto implica el uso de 

mayor tiempo de cómputo. 

Otro tipo de c~lculos ab-initio han sido reportados por Hoyland
64 

, 

que construye funciones de unión optimizadas en términos de la energra 

para el metano de un conjunto base gaussiano de funciones. Transfiere 

estas funciones de unión al etano sin modificación (excepto las que man-

tienen la ortogonalidad de las funciones) obteniendo una barrera para este 

de 2.82 Kcal/mol muy cercana a la experimental de 2.88 Kcal/mol. Trans-

ferldas al propano se obtiene una barrera promedio (ambos metilos rotando) 

de 4. O Kcal/mol/grupo metilo, el valor experimental es de 3.4 Kcal/mol. 

En estos c6.lculos para el etano solamente se utilizó orbitales s y p para 

el carbono, de aqur es notable que la inclusión de orbitales d y f pro-

as 
puesta por Pauling sea innecesaria. 

Pitzer49 transforma las funciones de onda del orbital molecular 

para el etano en su forma eclipsada y alternada en orbitales localizados 

, y examina los cambios de energra asociados con le! rotación de las unio-

nes C- H I C - C, los 6.tomos de hidrógeno, etc. Con los resultados ob-

tenidos no se llegó a algún esquema simple del origen de la barrera con-

sistente con todos estos datos, sólo se observa cambios muy ligeros en 

la distribución electrónica en la rotación; los electrones de la uniones C -
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H se desplazan hacia los protones en el paso de la forma alternada a 

la eclipsada del etano. El análisis de la población de superposición de 

los dos rotámeros sugiere que los cambios en el carácter de unión y de 

antiunión entre los átomos de hidrógeno puede ser un factor de gran im­

portancia en la producción de la barrera. 

Un enfoque enteramente diferente del problema de la barrera 

ha sido reportada por Wyatt y Parr ¡;5, quienes analizan las funciones de 

onda de P1tzer - Lipscomb:a'7 usando el teorema de la integral de Hellmann­

Feynman66
,6

7 
, consistente en el producto de las funciones de onda para el 

etano -alterado ('f a) y eclipsado ('f.), integrar para todas las coordenadas 

espaciales y de spin de todos los electrones excepto una, y re-normaliza­

ciÓn. Por consiguiente la densidad de transición monoelectrónica PI' (1) 

quedarra asr: 

Esta densidad es meramente una función de superposición, que 

puede tener regiones re gativas como positivas y que no corresponden a 

algún estado real intermedio para el proceso de rotación: La fórmula de 

la integral de Hellmann - Feynman establece que la energra total para 

el cambio del estado eclipsado a uno alternado es igual a la diferencia 

en atracciones de las estructuras nucleares eClipsadas y alternadas de la 
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densidad de la transición m~s el cambio en la repulsión internuclear, 

/'o V.n : 

Como ejemplo trivial del uso del teorema de la integral de 

Hellmann - Feynman, podemos considerar la translación de un átomo de 

hidrógeno en un campo espacial libre. La densidad de transición para es­

te proceso es simplemente una densidad de superposición (renormalizada) 

dispuesta simétricamente entre la posición anterior y posterior de los nú­

cleos. El término de repulsión internuclear es cero en cada ca so y la s 

atracciones entre la densidad de transición y los protones en la posición 

anterior y posterior son idénticas, resultando una energfa de translación 

igual a cero. 

Lowe y Parr68,~, extienden esta aproximación de una forma 

semi-empfrica a otras moléculas. Despreciando el efecto de la densi­

dad de la transición de la terminal rotando, llegando a un modelo elec­

trost~tico simple, el cual por virtud de su relación con el teorema de 

la integral de Hellmann - Feynman, no desprecia los cambios de ener­

gfa cinética. Los autores postulan una relación entre la altura de la ba­

rrera y el ca:nbio en la repulsión internuclear para moléculas muy simi­

la~es al etano de la forma 50 ,51 

~ E "" f~ V nn 
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Desde el punto de vista electrostático, la barrera se debe al 

cambio en la repulsión, 6 V,n, más un cambio en la atracción entre la 

parte tridimensional de la densidad de la transición de la terminal fija 

de la molécula y los protones en movimiento. Aqu{ el valor f está re-

lacio nado con la ca '1tidad tridimensional de densidad de la transición 

presente. Ya que la componente tridimensional está relacionada a la 

ocupación de los orbitales ls de los hidrógenos, parece razonable de-

terminar si existe una correlación entre los valores de f y la electrone-

gatividad del átomo que soporta a los hidrógenos. Los resultados de 

tal comparación se muestran en la figura b, en la que se observa que 

existe correlación para elementos de la la. y 2a. hilera de la tabla pe-

riÓdica. El alto valor de f para CH 3 0H parece ser resultado de la poca 

protección electrónica efectiva que tiene el protón oxhidrflico. 

0.9 

Q.7 
I..H,'.H

j 1 CH3C~ 
CH) PH2 

°CH 3 Si HJ 

O.S CH
J

GoH
3 

o 

CH] SnH) 

0.3~~--~----~~~--~--~--~------~ 
12 1& 20 24 2' 

fig. " 
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por este m~todo tambi~n se estudió moléculas que tienen un 

doble enlaces9 • Se ha demostrado que en tales moléculas la densidad 

de la transición presenta la tendencia a atraer los protones metrlicos 

en la conformación estable correcta. En el acetaldehido se considera 

que los electrones de no-unión de los orbitales hibridos Sp2 del oxrge-

no apuntan hacia el grupo metilo, mientras que en el propileno son los 

electrones de unión del enlace C - H cis al metilo. El efecto inducti-

vo en propileno es similar al del etano ya que todos los electrones sig­

ma se restringen a la uniones C- C y C- H en ambos sistemas. En ace­

taldehido, el efecto inductivo es mucho más marcado ya que los electro­

nes de no-unión del oxrgeno son relativamente más polarizables. Este 

comportamiento acoplado con efectos de resonancia, conduce a un mode-

lo apropiado para el cálculo de las barreras cuyos resultados concuerdan 

bastante bien con el valor experimental. 

Fink y Allen2B han efectuado una serie de cálculos del campo 

autoconsistente (SCF) muy exactos de etano, metilamina, metanol, H20:¡, 

hidracina e hidroxilamina. Sus resultados indican que los valores de las 

barreras calculadas para el metilo en diferentes moléculas son constantes 

en un cierto intervalo, ésto es equivalente a decir que, para metilos, la 

clferencia entre el cambio negativo de la energra bi -elctrónica, -6 Ve., Y 

los cambios en energras monoelectrónicas y repulsión internuclear, 6 T+ 

6Vn• + 6Vnn , es constante de un extremo a otro en las curvas de energra 

calculada s para una molécula dada. Fink y Allen intentan describir el 



20 

proceso Usico que produce la barrera haciendo uso de conceptos asocia­

dos con energías de orbitales localizados. Su esquema Usico resultan­

te describe la barrera como un resultado de los cambios nuclear-elec­

trónico e interacciones interelectrónicas entre terminales opuestas de las 

moléculas. 

GoodismanS:i puntualiza que la barrera en etano puede ser ca­

recterizada conociendo, la derivada en algún punto de la barrera entre 

las formas alternadas y eclipsadas. La derivada es una medida de la 

fuerza de torsión del rotor, que se q.educe de una función de onda por 

uso del teorema convencional de Hellmann - Feynman
S3 

(que es diferen­

te al teorema de la integral de Hellmann - Feynman). Combinando las 

funciones de onda de Pitzer-Lipscomb para etano alternado y eclipsado, 

Goodisman construye una función de onda aproximada de la mol~cula en 

un estado intermedio de torsión, el cálculo de ésta conduce a una altu­

ra de la barrera de alrededor del 60% del valor experimental. Intentos 

de mejorar la función de onda por introducción de algunos efectos de po­

larización y de variación del exponente de la función orbital ls no mejo­

ra el valor calculado de la barrera64
• Esto está de acuerdo con que el 

cálculo de las fuerzas por -medio del teorema de Hellmann - Feynman 

son extremadamente sensibles a la precisión de las funciones de onda. 

En resumen, se postula un conjunto de métodos que intentan 
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describir el origen de la s barrera s a la rotación interna, sin llegar a un 

esquema frsico simple aplicable a un gran número de moléculas diferen­

tes; no obstante los valores de las barreras calculados por dichos méto­

dos son bastante cercanos a los valores experimentales. Esta situación 

en muchos de sus puntos recuerda el estudio de la naturaleza del enlace 

qurmic066
. 
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1. 1 - Acetil - 2 - (p-metoxi Bencil) -3 - pirrolina 66 • 

El l-Acetil-2- (p-metoxi Bencll) -3- pirrolina es uno de los 

productos intermediarios obtenidos en la sfntesis de la anisomicina67
• 

Entre las propiedades usadas para su caracterización, se utiliza el 

espectro de resonancia magn~tica nuclear, en el cual se hace eviden­

te la presencia de dos rotámeros conforrnaci.onales68
: se observan dos 

señales simples del grupo metilo del acetilo sobre el átomo de nitró­

geno en la región 1.98 - 2.2 ppm. La separación entre estas dos 

señales depende de la temperatura, mostrando asf un impedimento a 

la libre rotación del grupo acetilo. Esta da origen al problema de en­

contrar una descripción teórica de la barrera de rotación. 

Además, esta N -acetil pirrolina sustituida presenta dos for­

mas resultantes de la inversión de la configuración sobre el nitrógeno, 

que denominaremos forma cis y trans (figs. la y lb). El hecho que 

las aminas generalment.':) no son activas en lo que concierne a ondas 

de luz polarizada, está conectado con tal inversión. 
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Las barreras de rotación se encontraron por medio del método 

pelLO. Las distancias interatómicas Y los ángulos de enlace fueron 

tomados de la literatur99 pero algunos, en particular los del anillo pi­

rroUnico, fueron obtenidos en este trabajo. Estos parámetros geomé­

tricos están reportados en la figura 1C. En lo que se refiere al anillo 

de benceno, se calculó la diferencia de energía entre las dos estruc­

turas de Kekulé que fué de 0.6 Kcal. Se seleccionó como la función 

de onda de orden cero la de menor energía. 

Para calcular las barreras de rotación se procedió primero a 

efectuar rotaciones de 30° en 30° del grupo anisilo alrededor del eje 

I de la figura lc, manteniendo estático el grupo acetilo hasta alcan­

zar un valor mínimo de la energía de perturbación de tercer orden para 

el sistema. Después de completar estos pasos se procedió a rotar el 

anillo de benceno alrededor del eje II (fig. lc) hasta alcanzar el míni­

mo de energía. 

Entonces se efectuó la rotación del grupo acetilo por incre­

mentos de 15°. El eje rué el III de la figura lc y la posición inicial 

fué la que se indica en la figura la. Esto se efectuó para los dos 

is6meros. 

En las tablas 1 y 2 se presentan las energías totales corre-
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Tabla 2. Energra (en Kcal/mol) como una función del 
ángulo de rotación III para la forma trans. 

Energra de Energra Energra Total 
Repul. Nuclear Total Localizada 20. Orden 

386267.71" -100290.17" -101499.12' 
5786.78 92.01 97.73 
5339.43 93.73 95.28 
4998.07 94.93 93.03 
4809.02 95.35 92.20 
4781.39 94.98 93.23 
4887.76 93.85 95.58 
5073.95 92.19 97.99 
5277 .29 90.31 99.14 
5447.82 87.63 97.91 
5555.69 84.19 94.93 
5590.94 83.13 93.85 
5577 .06 83.86 93.96 

5557.69 84.18 92.51 
5572.18 86.38 92.31 
5663.47 90.79 94.68 
5870.73 92.86 96.04 
6189.52 90.82 94.93 
6559.02 86.73 93.01 
6888.41 84.82 93.49 
7103.75 84.43 94.80 
7156.51" 83.67 94.68 
7018.28 84.71 95.81 
6702.85 87.78 98.39 

Energra Total 
3er. Orden 

-101335.58" 
35.43 
34.67 
33.88 
33.60 
34.07 
35.01 
35.83 
35.90 
34.32 
31.45 
30.50 
30.54 
28.82 
28.19 
30.06 
31.05 
29.86 
28.10 
28.84 
30.37 
30.39 
31.58 
34.28 
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Figura 2. Barrera de energra para la rotación del acetilo en la 

forma cis. Solamente la energra de tercer orden dada 

en la tabla 1 se trazó ante el ángulo de rotación. 

15 EIKcol) 

10 

(e) (e) 

;--~---""':~-----;:!18:::-0----':-24LO--3.LOO--3~6-0-ongu\o 

Figura 3. Barrera de energra para la rotación del acetilo en la 

forma trans. 
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Se observa una barrera desmesurada ( 455 Kcal/mol ), pro­

vocada por repulsión nuclear excesiva generada por la proximidad del 

grupo metilo del acetilo con los protones bencrlicos (posición a, de 

la figura 2). Una barrera, de magnitud 3 S Kcal/mol (posición b, fig. 

2) que es efecto de la aproximación del oxígeno carbonnico al grupo 

bencilo. Estas barreras tambi~n están condicionadas por las interac­

ciones de los grupos rotando con los protones del anillo pirrol!nico. 

Esto conduce a la siguiente conclusión: en la configuración 

cis, el grupo acetilo no podría alcanzar una rotación libre porque ~ste 

no puede salvar la barrera antes mencionada; mejor el oxígeno carbo­

nrlico puede oscilar entre los dos mínimos de la figura 2. Sin embar­

go, ya que la barrera para la transición cis-trans es solamente 2.9 

Kcal/mol, es evidente que al alcanzar energía suficiente, la molécula 

sufra antes, una inversión de la configuración en el nitrógeno y no la 

rotación tan impedida del grupo acetilo. 

ISO MERO TRANS. En la figura 3 se presenta la rotación del 

acetilo para la forma denominada trans (ver fig. lb). 

El sentido de la rotación fu~ sinistrorsum, tomando como 

posición inicial, aquella en la que el nitrógeno, el carbono no sus-
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tituido, el hidrógeno cis al acetilo, el carbono y el oxrgeno del 

acetilo están en un plano. Esta posición coincidió con un valor mr­

Dimo de la energra. 

A partir de esta configuración, a medida que prosigue la ro­

tación, la energfa crece ha sta alcanzar un máximo de 2.3 Kcal/mol 

cuando el acetilo ha rotado 60 0 alrededor del enlace N-CO (ver posi­

ción (a) en la figura 3). 

Hay que hacer notar que la posición (a) representa un mrni­

mo respecto a la repulsión nuclear (ver tabla 2), porque el metilo es­

tá alejado -del anillo pirrolfnico y el oxfgeno presenta menor interacción 

con los átomos vecinos. No obstante, el plano a partir del cual se 

inicia la rotación contiene un hidrógeno del carbono ex, alilico respec­

to al doble enlace del anillo pirroUnico, en una posición y distancia 

(1.88 A) adecuadas para la formación de puente de hidrógeno con el 

consiguiente abatimiento de la energfa. La ruptura de este enlace 

intramolecular es responsable del incremento que conduce al máximo 

(a) el cual, por otra parte corresponda a una posición donde el oxr­

geno está próximo a las regiones ricas en electrones del doble enlace 

pirrolfnico. El valor de esta barrera, que es casi sim~trica entre 00 y 

120
0

, es 2.3 Kcal/mo 1, un valor tfpico para un puente de hidrógeno. 

Continuando la rotación, se encuentra una barrera del orden 
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de 7.7 Kcal/mol que corresponde a las interacciones del grupo meti­

lo con los protones pirrolrnicos. Se observan los siguientes puntos 

caracterrsticos. 

Posición (b) (Fig. 3) corresponde a la proximidad de un pro­

tón del grupo metilo y el protón pirrolrnico. En la posición (c) el pro­

tón pirrolrnico interacciona simultáneamente con los tres protones del 

metilo ya que lJste, está igualmente próximo a ellos. En posición (d), 

los protones del metilo logran pasar esa interacción. Finalmente (e) 

corresponde a la repulsión de un protón del grupo metilo con protones 

del bencilo y la pirrolina. 

De los resultados se obtiene una entalpra de rotación del 

orden de 8 Kcal/mol. El valor de (::, H para este compuesto en particu-

lar no ha sido reportado en la literatura. No obstante, se ha obteni-

do experimentalmente muchos valores de (::, H para diferentes acetil ami­

das y derivados relacionados por varios autores70
-

72
• Muchos de los 

valores están en el intervalo de 6 a 7 Kcal/mol o de 10 -lZoKcal/mo1
7o

,71, 

aunque existen valores mayores (tan grandes como 19 Kcal/mol)72. Se 

considera el resultado obtenido por PClLO como un valor razonable de 

la barrera de la pirrolina. 

Wong et a16B estima como .':; G de rotación a 85° C un valor de 

18 Kcal/mol. Nuestro cálculo da para la (::, H de rotación 8 Kcal/mol 
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que conduce a -·TtI S= 10 Kcal/mol; podemos estimar p'..les, a grosso mo­

do, que para la temperatura de coalescencia, 85° C, el valor resultante 

de f!, S es de -28 unidades de entropra. 

Si se diese una interpretación a este resultado habrra que 

pensar en que la rotación no depende unicamente de la entalpra, sino 

que también la entropra tiene un papel de cierta significación. Como 

es obvio el grupo p-metoxi bencilo tiene tambi~n rotación la cual ori­

ginarra posiciones que hadan imposible la rotación del acetilo. El va­

lor de -28 u.e. puede estar relacionado con la coordinación de las dos 

rotaciones para que sea permisible la del acetilo. 

Por otra parte puede contribuir a la entropra, la pOSibilidad 

de la inversión en el nitrógeno del grupo pirrolina, pue s como hemo s 

visto, la configuración trans resulta la más estable en nuestro cálculo 

y además la energra necesaria para dicha inversión (2.9 Kcallmol) es 

mucho más accesible que las prohibitivas barreras rotatorias de la con­

figuración ci s • 



I I . Salicilaldehido. 

IU . Salicilato de metilo. 

IV. Salicilato de etilo. 
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El análisis de la estructura electrónica, barreras de rota­

ción y estimación del puente de hidrógeno intramolecular en salici­

laldehido y salicilatos de metilo y de etilo se desarrolló utilizando 

los m~todos CNOO/2 y PCIL0
73

• 

Salicilaldehido. Los parámetros geométricos74 con los que 

se inició el cálculo son los que se muestran en la figura 4. Tal 

conformación, en la que se supone formado el puente de hidrógeno in­

tramolecular, presenta la posición de los dobles enlaces como la que 

se indica y es la de mínima energía (se tomó como mejor función de 

onda de orden cero la de menor energra). Para la estimación del puen­

te de hidrógeno intramolecular se recurrió a calcular la energra de rota­

ción de los grupos funcionales alrededor de los ejes señalados como I 

y U en la figura 4. Se consideró dos casos: A. Disrotación y B. Con­

rotación de los grupos aldehido y oxhidrilo, incrementando el ángulo y 

de rotación en t::, Cjl= 300 hasta alcanzar 1800 
• 

Salicilatos de metilo y de etilo. En e stos casos se procedió 

a encontrar la s conformaciones de mrnima energra, figura 5, haciendo 
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rotar el metilo en los dos compuestos. Para el etilo se conservó in­

móvil el metileno en la conformación que muestra la figura anterior. 

Posteriormente, de igual forma que en el salicilaldehido se seleccio­

nó dos ejes de rotación que incluyen los grupos éster y oxhidrilo, 

efectuando los dos tipos de rotación A y B descritos antes. 

Las diferencias entre la energra obtenida después de la co­

rrección hasta tercer orden de perturbación en el método (pelLO), de 

un isómero rotatorio y de la de la respectiva molécula de menor ener-

gra calculada con el mismo método, en la que se supone formado el 

puente de hidrógeno, se trazaron ante el ángulo de rotación para sa­

licilaldehido, salicilato de metilo y salicilato de etilo, Figs. 6, 7 Y 8 

respectivamente, en las que E, se interpreta como la energra necesa-

ria para la rotación de los grupos y alguna otra ajena al puente de hi­

drógeno más la energra necesaria para la ruptura de ese puente; Er como 

la energra de rotación y Ep d. H como la energra por puente de hidrógeno. 

En la Tabla 3 se presentan los valores obtenidos teóricamente en los 

dos tipos de rotaciones (A y B) Y los datos experimentales75
• 

De forma similar se trazó la energra de des localización Ed 

(El método perLO interpreta la ,energra de deslocalización como la 

transferencia de electrón: i -. J * en configuraciones monoexcitadas) an­

te el ángulo de rotaci6n, Fig. 9, los resultados se muestran en la 

Ta'Jla 4. 
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Fig. 6 Trazo de las diferencias entre la energ1a de un 
is6mero rotatorio del Salicilaldehido y la de la 
respectiva molécula de menor energ1a formando -
puente de hidr6geno. Las diferencias se expresan 
en Kcal/mol. 

Fig. 7 

j ZllE: Kcal/mol 

Trazo de las diferencias entre la energ1a de un 
is6mero rotatorio del Salicilato de metilo y de 
la respectiva molécula de menor energ1a forman­
do puente de hidr6geno. 
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Trazo de las diferencias entre la energía de 
un isómero rotatorio del Salicilato de etilo 
y la de la respectiva molécula de menor ener­
gía formando puente de hidrógeno. 
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Fig. 9 Trazo de las diferencias entre la energía de 
deslocalización de un isómero rotatorio del 
Salicilaldehido y la de 12. respectiva moléc¡:­
la de menor energía formando puente de hidró­
geno. 
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En tres conformaciones del salicilaldehido: (l). Puente de 

hidrógeno, (Il). Grupos funcionales perpendiculares al plano del ani­

llo y (IIl). Grupos funcionales a 180 0 de su posición original (1), se 

analizaron las densidades electrónicas (PClLO y CNDO!2) y los índi­

ces de unión (CNDO!2)76 en cada uno de los átomos que participan en 

la formación del puente de hidrógeno intramolecular (Fig. 10, tabla 6). 

Las densidades electrónicas y los índices de unión para los salicila­

tos se dan en la tabla 7, Fig. 11. 

Por último se muestran los diagramas de isodensidad elec­

trónica 77 calculada con la función de onda total para el salicila1dehido 

formando puente de hidrógeno, Fig. 12, Y los grupos funcionales a 180 0 

de su posición original (1), Fig. 13. 

Los resultados obtenidos con el método PClLO para la ener­

gía del puente de hidrógeno intramolecular, son bastante cercanos a los 

obtenidos experimentalmente por el método de absorción ultrasónica, 76 

en tales condiciones que los autores suponen que eliminan la formación 

de puentes de hidrógenos intermoleculares y reducen al mínimo la ener­

gía de solvatación; en la tabla 3 aparecen en la columna encabezada 

con mínimos cuadrados, los valores obtenidos tratando por ese método 

los resultados experimentales de la ref. 75. Las rectas de regresión 

aplicando la ecuación de Arrhenius, de las cuales se obtiene las dife­

rentes energías, se muesü'an en la tabla 5. 

Con respecto a las energías de des10calización, presentan 
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T A B L A 3 

Energra Teonco' Expenmental 
Compuesto en Kcal/mol A B Reportado Min. Cuad. 

E. 9.71 9.89 9.0 9.51 

Salicilaldehido Ep de H ,3.13 3.13 3.5 3.20 

ER 6.58 6.76 5.6 6.31 

Salicilato E. 11.65 12.16 8.0 8.85 

de Ep de H 2.68 2.68 2.5 2.71 

metilo ER 8.97 9.18 5.8 6.14 

Salicilato E. 11. 66 12.20 9.0 9.91 

de Ep de H 2.72 2.72 2.5 2.41 

etilo ER 8.94 9.48 6.8 7.50 

TABLA 4 

Compuesto Energra de deslo- Tipo de rotación 
cali.zación Kcal/mol A B 

E' ~ 26.00 25.94 

Sa licila ldehido E d 18.82 18.82 

E lid 7.18 7.12 

Salicilato E' d 27.64 27.84 

de Ed 17.99 17.99 

metilo E"d 9.65 9.85 

Salicilato E'd 27 26 27.86 

de E d 18.02 18.02 

etilo E" d 9.24 9.84 



Compuesto 

Salicilaldehido 

Salicilato 

de 

metilo 

Salicilato 

de 

etilo 

TABLA 5 

Ecuación de la recta 

2.079 
log Ks "'- 2.303R 

1 .378 
log KR=- 2.303R 

log Ks "'--

log KR=-

log Ks=-

log KR = -

1 . 933 

2.303R 

1.342 

2.303R 

2.165 

2.303R 

1.639 

103 

__ o + 2.456 
T 

~ - 2.036 
T 

~ + 2.456 
T 

~ -2.088 
T 

~ + 2.821 
T 

103 

1.247 
2.303R T 

Coef. de E.s E.R 

correlación Kcal/mol Kcal/mol 

0.9998 

9.51 6.31 

0.9995 

0.9993 

8.85 6.14 

0.9971 

0.9999 

9.91 7.50 

0.9999 

E.s - EaR 

Kcal/mol 

3.20 

2.71 

2.41 

La columna Eas - EaR , diferencia entre la energra total de rotación y la energra de rota-

ción, además de cualquier otra, se toma como la del puente de hidrógeno, de acuerdo con Yasunaga, Tat-

sumoto, Inoue y Miura75
_ 

W 
lO 
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dos mrnimos (Fig. 9, Tabla 4 ): el menor se encuentra en conformacio­

nes en las que se forma el puente de hidrógeno intramolecular (1) ~ el 

otro cuando los grupos funcionales se encuentran en el plano, pero 

sin formar ese puente (III) y un máximo cuando los sustítuyentes están 

perpendiculares al plano del anillo (II), Fig. 10. Tal parece que la 

formación del puente de hidrógeno contribuye a decrecer la energra de 

deslocalización" Es posible que, como en la formación del puente de 

hidrógeno en estos compuestos se origina un nuevo anillo de seis miem­

bros, este tipo de energra está relacionado con la llamada energía de 

resonancia, como la expresada en el método de Pariser Parr Pople?!! y 

la del método Hückel79 • El análisis de las ~nsidades electrónicas (Ta­

bla 6), indica que cuando está formado el puente de hidrógeno intramo­

lecular, aumenta la densidad electrónica sobre los átomos de oxígeno y 

disminuye la del átomo de hidrógeno oxhidrnico. Este resultado con­

cuerda con los de resonancia magnética nuclear; en efecto, el puente 

de hidrógeno redunda en una desprotección del prot6n80 que se percibe 

por el desplazamiento de su señal a menor frecuencia o intensidad del 

campo magnético. Los átomos restantes también presentan variación en 

s u densidad electrónica, pero en menor magnitud. 

El rndice de unión (tabla 6 , conformación 1), disminuye en 

el doble enlace formado por los átomos el = e", (del anillo) y el de la 

ligadura sencilla Oe -He, lo mismo se observa para el enlace e 3 "' 04 con-



cordante con el corrimiento de la b'l '1da de infrarrojo por debilitamien­

to de la constante de fuerza de la unión cuando un carbonilo forma 

puente de hidrógenoS
¡. En cambio aparece un rndice, aunque peque­

ño entre 04 y Hs completamente nulo en ausencia del enlace de hidró­

geno. 

En la Tabla 7, de nuevo, se hace evidente las mismas carac­

terísticas de redistribución electrónica en la formación del puente de 

hidrógeno intramolecular en salicilatos. 

En los diagramas de isodensidad electrónica en el plano de 

la molécula se hace manifiesto el nuevo ciclo antes mencionado y es 

importante hacer notar la densidad (O .10 de electrón) envolvente de 

los átomos 0 4 ••••• Hs - Oe (Fig. 12), en la conformación en la cual 

se supone dicho puente y la ausencia de ésta cuando los grupos fun­

cionales están opuestos, Fig. 13. Esta es una evidencia más de la 

formación del enlace de hidrÓgeno intramolecular. 
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Fig. 10 

T A B LA 6 

DENSIDADES ELECTRONrCAS: PcrLO 
--_._---

Fig. 10 1 2 3 4 5 6 7 

3.822 4.108 3.880 6.125 0.849 6.233 1.016 

11 3.860 4.075 3.866 6.148 0.879 6.199 1.011 

III 3.823 4.111 3.888 6.139 0.886 6.185 1.004 

DENSIDADES ELECTRONICAS: CNOO/2 

Fig. 10 1 2 3 4 5 6 7 

3.788 4.075 3.747 6.273 0.809 6.278 1.031 

Ir 3.825 4.047 3.756 6.246 0.855 6.251 1.027 

III 3.810 4.063 3.770 6.241 0.860 6.239 1.032 

INDICES DE UNION: CNDO/2 

Fig. 10 1-2 2-3 3-4 1-6 5-6 3-7 4-5 

1.248 1.085 1.863 1.048 0.910 0.946 0.038 

II 1.365 1.041 1.928 1.003 0.942 0.934 0.004 

III 1.349 l. O 70 1.901 1.010 0.962 0.944 0.000 
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-- ------------
SALICILALDEHIDO 

A) R '" H 

SALICILATO DE METILO 

B) R= O-CH 3 

SALICILATO DE ETILO 

Fig. 11 

TABLA 7 

DENSIDADES ELECTRONICAS: CNDO/2 

--------- ---------------
Fig. 11 2 3 4 5 6 

--------------------
A 3.788 4.075 3.747 6.273 0.809 6.278 

B 3.784 4.1J5 3.802 6.348 0.803 6.280 

C 3.784 4.105 3.605 6.350 0.803 6.281 

INDICES DE UNION: CNDO/2 

---

Fig. 11 1-2 2-3 3-4 1-6 5-6 4-5 
----~--_.- _._-

A 1.249 1.085 1.863 1.048 0.910 0.038 
---_._--

B 1.344 1.063 1.746 1.051 0.903 0.042 
--------- -- --

C 1.344 1.062 1. 744 1.051 0.903 0.042 
"---_._--



Fig. 12 SAUCILIll.DEHIDO FORMANDO PUENTE DE HI DROGENO. ISODENSIDAD 
ELECTRONICA 010 020 0.45 0.80 DE ELECTRON. "-, 

>I~ 



Fig. 13 

® 
~@ 

o 

SALICILALDEHIDO CON LOS GRUPOS FUNCIONALES GIRADOS IdO· cÑ. 
ISODU;SIDAD ELECTRONICA. 0.10 0.20 0.45 0.80 DE ELECTRON. 

,t>. 
U1 
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V. Etileno - fluorhidrina . 

En recientes investigaciones se ha discutido ampliamente la 

estabilización de la configuración gauche en etanoles monosustituidos 

por formación de un puente de hidrógeno intramolecular asf como en el 

caso particular de la etileno-fluorhidrina, la existencia de la forma trans. 

Asf el espectro de infrarrojo de lél etileno-fluorhidrina se ha interpretado 

en función de un equilibrio gauche-trans82 
y también en términos de una 

forma predominante, la gauche con trazas de la trans que aparece a tem-

peraturas elevadas
83

• 

Por difracción electrónica se analiza ambas formas con resul-

tados inciertos con respecto a la estabilidad; por espectroscopfa de mi-

croondas se llega a la conclusi6n que la forma trans existe en un por-

ciento despreciable predominando una de las formas, la gauche. Se es-

timó que la diferencia de energra entre estas formas es mayor que 2 Kcal/ 

1
$,84 

mo . 

En esta parte se efectuó la estimación de la energfa de isome-

rización para la etileno-fluorhidrina, utilizando para tal efecto el método 

perLO; los parámetros geométricos usados para el cálculo se tomaron de 
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Jos valores reportados por Buckton y Azrak
85

, Fig. 14. 

1.395 , 
" 2.42 

H ' 
H -............ .' C-i2.2" 

'" 1. 503 
1.093 '" 1 .o~ 

e............. _. o H 
/,.41' o· 55.5 

H 

Fig. 14 

Angulo 

CCF 109 0 

ceo 112°45' 
COH 1(5046" 
HCF 1080 40' 
CCH 111 0 24' 

r(O ... F)= 2.8:J3A 

Para la conformación gauche se consideró tres orientaciones 

no equivalentes de la unión O-H Fig. 15 (G g ', G., G t ), siendo la con-

formación G g, la de menor enElrgra, puede pensarse que tal abatimiento 

de la energía (Tabla 8) es provocado por la formación de un puente de 

hidrógeno intramolecular O - H ..... F. 

Para la forma trans se consideró dos orientaciones no equiva-

lentes de la uni.ón 0- H Fig. 16 (T t., T.), Los resultados obtenidos se 

muestran en la tabla 8. 

F F 

H,I,../H H,I/H 

H;h"" "~H H 

Fig.15 Fi g .16 
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TABLA 8 

Energfas relativas en Kcal/mol obtenidas para las diferentes 

confrxmacio':les de la etileno-fluorhidrina por el método PClLO y las ob-

tenidas en la Ref. 88. 

Rotámero E (PClLO) t,E (PClLO) t, E (Ab-initio, ref. 88). 

G g' -40 371.48 O O 

Gg -40 370.66 0.82 4.13 

G, -40 371.06 0.42 3.15 

T, -40370.69 0.79 0.76 

T g -40370.27 1. 21 2.01 

El cálculo de la barrera rotatoria consistió en efectuar rotacio-

nes, seleccionando como ejes de rotación las uniones Cl - C:a y Ca - O, 

y como conformación inicial la gauche. Sobre estos ejes se efectuaron 

dos tipos de rotación Fig. 17. 

TIPO DE ROTAClON l TIPO DE ROTACION II 

Fi g. 17 
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Los resultados obtenidos para cada tipo de rotación se presen-

tan en la Tabla 9, eJ trazo de la energra total de los rotámeros ante el 

ángulo de rotación en las Figs. 18 Y 19 respectivamente. El análisis de-

tallado de dichas figuras mues:ra q'Je en ausencia del puente de hidróge-

no intramolecular la interacción de uniones polares vecinas incrementa la 

energra del sistema. 

Los resultados aqur obtenidos concuerdan con estudios experi-

mentales82 
- 87 Y con el análisis teórico efectuado por 1. Radom y colabora-

dores83 utilizando un método Ab-initio con un conjunto extenso de bases 

4-31G B8a
, los cuales concluyen que el rotámero más estable es el G .. , el 

cual involucra un puente de hidrógeno intramolecular O - H ... F Y que 

todas las demás conformaciones son de mayor energra. 

TABLA II 

TIPO DE ROTACION I TIPO DE ROTACION II 

tpF tp, E (Kcal/mol) tp, tpH E (Kcal/mol) 
---------

62.2 55.5 -40 371.48 62.20 55.5 -40 371.48 

76.93 71.06 -40 370.91 73.98 31.95 -40 370.62 

91.65 86.63 -40 369.83 85.76 8.40 -40 369.24 

106.39 102.19 -40368.73 102.20 -24.47 -40 368.43 

121.1 117.75 -40 368.19 121.10 -62.25 -40 368.80 

135.83 133.32 -40 368.47 142.20 -104.44 -40 368.55 

150.55 148.88 -40 369.37 156.44 -132.90 -40 369.16 

165.28 164.44 -40 370.30 168.22 -156.45 -40 370.18 

180.09 ___ -.l80.00 -40370.69 _l§iL,.-ºQ -180.00 -40 370.69 
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IIE(Kcol/mol) 
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Por estudios experimentales se obtiene un valor de puente 

de hidrógeno que excede de 2 Kcal/mol, mayor que el valor teórico ob­

tenido aquí de 0.79 Kcal/mol utilizando la geometría experimental de la 

conformación G,' Y que el obtenido en la ref. 88 de 0.76 Kcal/mol usan­

do parámetros geométricos estandar. Por estudios de microondasBIS se 

llegó a la conclusión que existe, distorsión geométrica por la formación 

del puente de hidrógeno intramolecular, por lo tanto los resultados obte­

nidos teóricamente están sujetos a los errores inherentes a la geometría 

de los confÓrmeros. 
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VI. ETILENO - C10RHIDRINA 

En este caso se estimó la barrera a la rotación interna y la 

energra por puente de hidrógeno intramolecular por medio del método 

CN004. La geometrra con la que se inició el cálculo es la que se mue~'­

tra en la Fig. 20, que corresponde a la conformación gauche de la eti­

leno-clorhidrina en la que se ha formado el puente de hidrógeno de 

acuerdo con Wilson y Azrak89
• En la figura 20, el enlace Cl- Cl 3 for­

ma, con el plano que pasa por los átomos C 1 -C,,-04 un ángulo de 

63° y el enlace 0 4 - H9 un ángulo de 59°. La distancia C1 3 - - - Hg es 

de 2. 64A muy adecuado como se sabe para la formación de un puente de 

hidrógeno. Esto le da estabilidad mayor a la forma gauche presentada 

en la Fig. 20 ante la completamente trans. 

Esta geometrra según el cálculo obtenido con el CNDO da un 

momento dipolar muy coincidente con el experimental I-lcalc.= 1.730, 

I-l exp. = 1.77090
• Este hecho fué determinante para aceptar dicha geome-· 

trra como la del estado fundamental pues se sabe que el método utiliza­

do reproduce bastante fielmente esta propiedad molecular. 

Para la estimaci6n del valor de la energía por puente de hidró-



5} 

H~d:~ 
H~ 7 1 1.014 7 1.522 

1.093 \_ 
C Q--

angulo 

CCel '10. O 8D 

CQH 105.77 o 

cco 112.77° 

HCH 108.67 0 

¡-

H8 F'g. 20 

geno intramolecular, se efectuaron dos tipos de rotación del grupo oxhi-

drilo (0 4 - Hg ), sehccionando como ejes de rotación los señalados como 

r que va de C l a C 2 y el rr que se extiend8 del 04 al C 2 como aparece 

en la Fig. 20. El r se~ utilizó como eje de un sólo sentido de rotación, 

el dextrórsum y el otro ClextrÓrs.um y sinistrórsum. El incremento t:,tp del 

ángulo de rotación fué de 30° para ambos grupos en el primer caso y 

f:,'p= 30° para el grupo CH 2 -Cl y f:, tp= 60° para el grupo oxhidrilo en el se-

gundo caso. La conformación inicial en los dos tipos de rotación fué 

la que se muestra en la Fig. 20. 

Los resultados obtenidos se muestran en la Tabla 10 los cua-

les se trazaron ante el éinguJo d'2 rotación Fig. 21 (tipo de rotación I) y 

Flg. 22 (tipo de rotación Ir). 

La rotación alrededor de los ejes antes mencionados causa 
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el incremento de la ene:-gía del si stema, dicho incremento es provocado 

por factores de ti.po estérico como en el caso del tipo de rotación 1, en 

ef que se alcanza un máximo a 60° (Figs. 20a y 21) 

H • F'9. 20. 

De manera similar en el tipo de rotación II, la interacción de 

uniones polares vecinas provoca el aumento de la energía del sistema 

(Figs. 20b Y 22) 

FIC¡. 20b 
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TABLA 10 

Energra total (E T) y energrade enlace (Es) en Kcal/mol. 

TIPO DE ROTACION TIPO DE ROTACION II 

ET EB ET Es 

-30 249.839 -1038.598 -30 249.839 -1038.598 

-30 248.358 -1037.118 -30 246.628 -1 035.388 

-30 247.236 -1 035.994· -30 247.442 -1 036.202 

-30 247.809 -1036.569 -30 247.253 -1 036.013 

-30 248.549 -1 037.309 -30 248.549 -1 037.309 

Este aumento de energra incluye la energra por rotación y la 

necesaria para la ruptura del puente de hidrógeno. La diferencia de ener­

gra entre la forma G g' y T T es de 1.29 Kcal/mol, valor muy concordante con 

el reportado por Buckley, Giguere y Schneider91 de 1.20 - 1.65 Kcal/mol. 



S7 

VII. Etilendiamina. 

El estudio teórico de la barrera a la rotación interna y de 

puente de hidrógeno en etilendiamina se realizó utilizando el método 

PCILO; la geometrra con la que se inició los cálculos fué selecciona-

da de la literatura92
, 93, 94 Y es la que se muestra en la Fig. 23. Se 

efectuó los cálculos iniciales con base en la conformación trans (Fig. 

23), en la que los pares electrónicos libres de los nitrógenos y los áto-

mos no-hidrógeno están colocados en el mismo plano. Para obtener la 

forma trans de menor energra es necesario considerar las diferentes orlen-

Fig. 23 

taciones de los pares, de electrones no compartidos, para tal efecto se 

giró los grupos amino tomando como ejes de rotación los enlaces C-N (1 

y n en la Fig. 23), incrementando el ángulo de giro en 120 0
, de aqur se 

obtuvo 4 conformaciones trans no eq:.üvalentes de la etilendiamina, Figs. 
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24a, 24b, 24c y 24d, siendo ésta última la de menor energía. 

Con el propósito de pasar de la forma trans a la cis se hizo 

rotar la mitad de la molécula tomando como eje la unión carbono-carbono 

(eje llI, Fig. 23), dicho movimiento se efectuó dando incrementos de 15 0 

al ángulo de rotación hasta alcanzar 360 0
• Para localizar el mínimo de 

energía se disminuye dicho incremento en la zona cercana' a éste. 

Para las cuatro configuraciones 24a, 24b, 24c y 24d se obtu-

va sus correspondientes formas gauche (Figs. 25a, 25b, 25c y 25d) resul-

tanda tener cada una de ellas menor energía que su correspondiente trans 

de la cual se originan. 

De los cálculos efectuados (energía de 27 rotámeros) partien-

do de 24a; la configuración de menor energía resultó ser la que se mues-

tra en la Fig. 25c en la cual la unión C - N del grupo amino forma un 

ángulo de 1170 con respecto al plano original, con una diferencia de ener-

Fig, 254 
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gra en relación a la trans de 6. E = O .72 Kcal. 

En la configuración 25b (f:, E '" 0.95 Kcal) 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 áto­

mo de nitrógeno. Para llegar a esta configuración la unión C - C se gi­

ró 230 0 o sea que el grupo amino forma un ángulo de 130
0 

con respecto 

al plano inicial. 

Como se mencionó antes la configuración 25c es la que tiene 

menor energra de la serie completa de cálculos (más de 100 cálculos), 

ésto se puede explicar en términos de la distribución espacial de sus 

átomos (Fig. 25c), ya que se aprecia que en tal conformación existe la 

posibilidad de formación de dos puentes de hidr6geno intramoleculares. 

Uno entre el par electrónico no compartido del átomo de nitrógeno 4 y el 
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átomo de hidrógeno 9; el otro estada formado por el par electrónico 

del nitrógeno 3 y el átomo de hidrógeno 11. 

A pesar de que los átomos participantes en los enlaces de 

hidrógeno aquf propuestos no son colineales, hay un descenso marcado 

de la energfa que indujo a pensar en tales uniones. 

Aún más, el hecho de que una configuración ga uche sea la 

que presenta un valor de energfa menor para toda la serie de cálculos 

está en discordancia con lo reportado hasta ahora por Mu Shik Jhon93
, 

pero concuerda Gon lo reportado por N. Hadjiliadis96 ambos estudios efec­

tuados por métodos teóricos. El resultado que aquf se presenta también 

'es concordante con el trabajo de Akimichi Yokozeki9~ quien hizo el estu­

dio por difracción, electrónica. 

En la Fig. 25d se muestra la configuración gauche correspon­

diente a la forma trans 24d, siendo la primera de menor energfa en 

DE = 0.43 Kcal, esta diferencia en energfa se explica por la posibilidad 

de la existencia de un 1- -'ente de hidrógeno intL:lmolecular. 
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En la Tabla I se muestra los valores de la energra en Kcall 

I mol, para cada .ma de las configuraciones trans (24a, 24b, 24c y 24d) y 

la de las formas gauche (25a, 25b, 25c y 25d) y cis que se derivan de 

ellas. En dicha Tabla se puede observar que la energía por puente de hi-

drógenoen 25c es aproximadamente el doble de la energía por puente de 

hidrÓg·eno en 25d, lo que es fácil de comprender ya que puede admitirse 

In existencia de dos puentes de hidrógeno en la primera, mientras que 

en la segunda sólo hay uno. 

En las Figs. 26, 27, 28 y 29 se trazó la energra totalobte-

nida hasta tercer orden de perturbación ante el ángulo de rotación para 

cada uno de los rotámeros. 

TABLA Ir 

Energía en Kcal/mol de las configuraciones Trans y de 

sus correspondientes Gauche y Cis97
• 

Configuración Angulo If' En·ergía (Kcal/mol) C,E= Errana - EGauche 

Trans 24a 0.0 -27499 . .57 
Trans 24b 0.0 -27 501.39 
'¡'rans 24c U.O -27 503.24 
Trans 24d O. O -27 503.35 
Ga'lche 253 117.0 -27 500.24 0.67 
Gauche 25b 230.0 -27 502.35 0.95 
Gauche 25c 117.0 -27503.96 0.72 
Gauche 25d 125.0 -27 503.78 0.43 
Cis J80.0 -27 4J': .32 -4.26 
Cis 160.0 -27 49S. 22 -2.17 
Cis 18G.O -27 502.26 -0.88 
Cis l8U.0 -2750J.70 -2.65 
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En la Fig. 26 se parte de la forma trans (Fig. 24a) cuyo va­

lor de energía es un mínimo debido a que solamente hay interacciones dé­

biles entre los hidrógenos del carbono 1 con los hidrógenos del nitrógeno 4 

v entre los hidrógenos del carbono 2 con los hidrógenos del nitrógeno 3 

(interacción del tipo 1-3 de ciclohexano). Se puede observar que a partir 

del punto A el valor de la energía empieza a subir conforme gira el grupo 

amino hasta llegar a un máximo correspondiente a una forma gauche a 60
0 

punto B, el aumento de la energía es resultado del incremento de la re­

pulsión conforme los átomos de hidrógeno 7 y 6, nitrógeno 4 e hidrógeno 

5 así como nitrógeno 3 e hidrógeno 8 se van aproximando. Esta interac­

ción comienza a desaparecer después de 60° i' la energía disminuye hasta 

llegar a un punto mínimo en 11 7° donde estas son mínimas, punto C. Pa­

sando 117 0 se manifiesta la repulsión entre los átomos de nitrógeno y los 

hidrógenos 9 y 10 con 12 y 11 respectivamente, además de la repulsión 

entre los átomos de hidrógeno de los carbonos vecinos, lo que hace que 

la energra sea máxima en D que es una forma cis. A partir de este punto 

la curva es simétrica. 

En la Fig. 27 se parte también de la forma trans (fig. 24b) Y 

su valor de la energía es menor en este caso con respecto al de la Fig. 

24a debido a que, aquí, una de las repulsiones se transforma en atracción 

entre el par electrónico número 13 ji el hidr6geno número 7; f'unto A. El 

punto B se puede interpretar igual al de la Fig. 26. El punto e que co­

rresponde a una rotación de 117° es un mrnimo ya que desaparecen de he­

cho las interacci.ones del punto B. La situación 8n 180" punto D es se-
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, jante al ca30 dal punto B excepto por una atracciÓn d'al par electrónico 

13 con el hidrógeno 12, después de 180 0 la repulsión entre los átomos de 

, nitrógeno disminuye y hac~ 13vident e la atracción entre el par electrónico 

número 13 y el hidrógeno 11, dicha atracción es máxima en 233°punto E 

en el cual se postula la formación del puente de hidrógeno. El valor de 

la energra en ·,ü punto F es idéntica al punto B, se ha vuelto a él des­

pués de una rotación de 300 0
• El G es idéntico al A. La diferencia de 

energfas entre los puntos G y E es equivalente a A y E, son las interac­

ciones 1-3 de ciclohexano ya discutidas para el caso de la Fig. 26, y 

ademc1s como energra de puente de hidrógeno. 

En la Fig. 28 el cálculo de los diferentes rotámeros se inicia 

con la forma trans de la etilendiamina (Fig. 24c), su energCa está repre­

sentada en el punto A que muestra un mCnimo, como consecuencia de un 

mrnimo de interacciones acentuado por las posibles atracciones par 14 -

hidrógeno 6 y el par 13 - hidrógeno 7 de mayor magnitud que las repulsio­

nes 9 - 8 y 5 - 11 esta s cuatro interacciones son del tipo 1-3 de ciclohe­

xano. Después de este punto la rotación hace crecer el valor de la ener­

gCa 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 electrones 13 y 

14 de los protones más próximos es muy grande para que existan atrac­

ciones, las cuales se entorpecen más porque se trata de hidrógenos sobre 

carbonos. Enseguida empieza a disminuir la energra debido a que las re­

pulsiones que existfan en B desaparecen pero se empieza a manifestar la 
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repulsión entre los protones 9 y 11, punto C, después del cual se ha­

ce evidente este tipo de interacción. Cuando el ángulo de rotación lle­

ga a ser de 150°, la curva presenta un punto de inflexión, ésto se puede 

explicar como un leve predominio de las atracciones 9-14 y 11-13 (;:lUen­

tes de hidrógeno) sobre las repulsiones 5-7 y 8-6. En el intervalo com­

prendido entre 170 Y 180 0 la s repulsiones crecen de tal forma que son 

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

como un máximo, punto D, después del cual las repulsiones disminuyen, 

observándose un descenso notable en la energra que se puede atribuir a 

la formación de los dos puentes de hidrógenos lo que justifica el punto 

E de m!nima energra, a pesar de la pequeña distancia de separación en­

tre los pares de electrones no compartidos de los nitrógeno s . Parece ser 

que esta distancia no influye grandemente en la energ!a del sistema, ya 

que cabe señalar que la interacción de atracción de hidrógeno par elec­

trónico se pone de manifiesto desde que la rotación ha alcanzado 150°. 

Después del punto E, la energra aumenta debido a las repul­

siones 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 By el punto F es la orien­

tación de los pares electrónicos libres, lo que implica una pequeña dife­

rencia en la energra Entre estos dos puntos. 

Este cálculo se efectuó utilizando la subrutina POLO del mé­

todo PClLO, la cual calcula los valores de energ!a haciendo una optimi-
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zación d," LB polaridades en los enlaces para 1:1 primera configuración. 

El uso de la misma para obtener la polaridad óptima después de cada ro­

tación no hizo cambiar la estructura detallada de la curva de la Fig. 28 

como se aprecia en la Fig. 29 y las diferencias de energía son insigni­

ficantes. 

En la Fig. JO se ve la curva originada por el cálculo sin op­

timización. En ella no se nota la inflexión en 150 0 de rotación, excep­

to por una deformación de la cual se sospechó, junto con el modelo mo­

lecular, la peculiaridad ya discutida. 

La forma trans de la Fig. 31 (Fig. 24d), punto A, representa un 

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

de ciclohexano. 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 energra del sistema (punto B) • 

Esta interacción se destruye por rotación de lo cual la energra empieza 

a decrecer hasta llegar a un mínimo en 125 0 donde hay una fuerte atrac­

ción entre el par número 14 yel hidrógeno 9 (puente de hidrógeno). Es­

ta figura presenta otro máximo en 180 0 donde hay repulsión entre pares 

electrónicos libres, hidrógenos de carbonos ',-eeinos e hidrógenos de los 

nitrógeno s . Esta curva es simétrica a partir de 180°. 
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