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Resumen

Este trabajo propone un modelo simplificado de la interaccion a nivel celular entre el ATP y
algunos derivados del ion guanidinio (G) con la finalidad de impedir la hiperfosforilacion de los
sustratos de las proteinas cinasas. Por medio de la formacién de puentes de hidrdgeno estables,
utilizando como modelo al ion guanidinio con el ion dihidrogeno fosfato (H.PO4) en un rango de
pH entre 6.0-7.0 para mantener la proximidad del pH celular. A través del uso de la teoria de los
funcionales de la densidad (DFT, por sus siglas en ingles), se analizaron quince sistemas
moleculares formados del tipo G:H2PO4’, resultando la formacion de nueve sistemas moleculares
con la formacion de puentes de hidrégeno de forma directa y seis sistemas moleculares pasan
primero por una reaccion acido-base seguido por la formacion de los puentes de hidrégeno
intermoleculares. La presencia de los puentes de hidrdgeno se determind a partir del analisis de
los indices de Wiberg, la distancia de enlace y la contribucion de la carga del donador al aceptor
de puente de hidrogeno a partir del analisis NBO. Se generd un modelo de regresion bidimensional
en donde se correlacionan a la energia de formacion de los puentes de hidrogeno en funcién de la
distancia donador-aceptor y el dipolo total del sistema molecular, permitiendo clasificar a los

diferentes puentes de hidrégeno.

Palabras clave: Puentes de hidrogeno intermoleculares, derivados del ion guanidinio, dihidrégeno
fosfato, DFT.
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Abstract

This research proposes a simplified model of the interaction at the cellular level between ATP and
some guanidinium (G) ion derivatives in order to prevent hyperphosphorylation of protein kinase
substrates. Through the formation of stable hydrogen bridges, using guanidinium ion as a model
with dihydrogen phosphate ion (H2POs) between pH 6.0-7.0. Through the use of density
functional theory (DFT), fifteen molecular systems formed of the G: Ho.PO4™ type were analyzed,
resulting in the formation of nine molecular systems with direct hydrogen bond formation and six
molecular systems first undergo an acid-base reaction followed by the formation of intermolecular
hydrogen bonds. The presence of hydrogen bridges was determined from the analysis of Wiberg
indices, bond distance and charge contribution of the hydrogen bridge donor to the hydrogen
bridge acceptor from NBO analysis. A two-dimensional regression model was generated
correlating the hydrogen bridge formation energy as a function of the donor-acceptor distance and

the total dipole of the molecular system, allowing to classify the different hydrogen bridges.

Keywords: Intermolecular hydrogen bonds, guanidinium ion derivatives, dinydrogen phosphate,
DFT.
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1. Introduccion

A través de los afios, en el estudio de la quimica se ha observado que las interacciones
intermoleculares han sido un punto de interés de gran importancia para el entendimiento de la
materia y sus transformaciones. Una de estas interacciones es el puente de hidrégeno, una
interaccion que surge entre los pares electronicos libres de un atomo con alto valor de
electronegatividad y un hidrogeno, cuyo enlace esta polarizado. La formacion de esta interaccion
puede describir fendmenos fisicos como el alto punto de ebullicion del agua en comparacion con
otros compuestos son similar masa molecular, fenébmenos quimicos como la catalisis en sintesis
organica dirigiendo la orientacion de los sustratos para la formacion de un solo isémero del
producto de reaccion?, hasta fendmenos bioquimicos como la inhibicion de ciertas enzimas por
interacciones de otros sustratos en el sitio activo de esta.?

Dentro de la célula pueden ocurrir interacciones exacerbadas de proteinas con sustratos, que
desencadenan diversas enfermedades, en particular, la enzima GSK3-f la cual presenta un sitio
activo capaz de unirse al ATP a través de puentes de hidrdgeno, ocasionando la fosforilacion de
sus sustratos y que cuando sucede en forma descontrolada ocurre una hiperfosforilacion asociada
a un gran nimero de patologias®. Las moléculas de ATP pueden ser capturadas antes de llegar al
sitio activo de la proteina, por compuestos con la estructura adecuada capaces de formar puentes
de hidrégeno y con ello evitar y/o regular la hiperfosforilacion de la proteina.

En la naturaleza podemos encontrar compuestos con caracteristicas adecuadas capaces de formar
estas interacciones; la guanidina y sus derivados son ejemplos de ellos, al ser compuestos
organicos con alto caracter basico, formando cationes muy favorecidos, lo cual le permitiria formar
la interaccién de puente de hidrégeno con el ATP.

En la presente tesis se describen las caracteristicas generales de los puentes de hidrégeno, de la
guanidina y sus derivados neutros e ionizados. Asi se analizan algunos estudios teoricos y
experimentales previos reportados en la literatura sobre puentes de hidrogeno y la guanidina.
Finalmente, se presentan los modelos que representan la formacion de los puentes de hidrogeno
de los sistemas moleculares, entre derivados estables del ion guanidinio y el dihidrégeno fosfato,

empleando célculos DFT.
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2. Antecedentes

2.1 Puentes de Hidrogeno
En el universo existen sistemas moleculares con diversas conformaciones y funciones cuya
existencia son de gran interés para las areas de la fisica, la biologia y la quimica, estos sistemas
tienen la particularidad de interactuar en una amplia gama de posibilidades. Una de ellas es el
puente de hidrégeno, en donde atomos y moléculas se atraen de forma electroestatica en la que un
hidrogeno enlazado a un elemento con alta electronegatividad (enlace polarizado) es atraido por
otro &tomo con alta electronegatividad y pares electronicos libres orientados de tal manera que se
lleve a cabo la atraccion, en la Figura 1 se muestra a dos moléculas de agua orientadas de tal

manera para formar un puente de hidrégeno con una distancia O-H---O de 1.88 A.

Figura 1. Ejemplo de un puente de hidrégeno formado entre dos moléculas de agua. Esferas rojas
representan a los &tomos de oxigeno, esferas blancas representan a los atomos de hidrégeno. Elaboracion
propia, calculada con B3LYP/6-311++G**,

Los puentes de hidrégeno se pueden clasificar como fuertes, moderados o débiles de acuerdo a
una combinacion de parametros fisicos y/o termodinamicos (Tabla 1). Tipicamente se representan
como X-H---Y, donde el simbolo X es un &tomo mas electronegativo que el hidrégeno y enlazado
a €l (enlace covalente polar) mientras que el simbolo Y representa a un atomo capaz de donar un
par de electrones al hidrogeno.*® Existen excepciones en sistemas que contienen al atomo de fltor

como donador de pares electronicos, debido a su alto valor de electronegatividad.’

Tabla 1. Caracteristicas generales de los tres tipos de puentes de hidrégeno.

Parametro Fuerte Moderado Débil
Tipo de interaccion Fuertemente Mayormente Electrostatico o
covalente electrostatico dispersion
Longitud de enlace H---Y (A) 1.2-1.5 1.5-2.2 >2.2
Alargamiento X-H (A) 0.079-0.250 0.020-0.080 <0.019
X-H vs H---Y X-H = H---Y X-H < H---Y X-H << H---Y
Distancia X-Y en el puente de 2.2-2.5 2.5-3.2 >3.2
hidrégeno (A)
Angulo X-H---Y(°) 170-180 >130 >90
Energia de enlace (kcal/mol) 15-40 4-15 <4
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La interaccion tipo puente de hidrogeno no cede totalmente al proton en el sistema molecular
mientras que en una reaccion &cido-base él protdn es cedido a otro &tomo o molécula; por ejemplo,
la teoria &cido-base de Bronsted-Lowry detalla que aquella especie que sea capaz de donar un
proton sera considerada un acido, mientras que la especie que tiene la capacidad de recibirlo se
considerara una base. Con ello el acido tendria un orbital molecular con la energia y la simetria
necesaria para recibir adecuadamente los pares de electrones que la base le otorgard, entre mas
electronegativo sea el atomo (o el entorno de atomos que forman a la molécula) al cual estara unido

el proton donado, con mayor facilidad este puede ser desprendido.

La ruptura del enlace que involucra al proton genera la formacion de la base conjugada del acido
(HA) y el acido conjugado (HB™) a la base (B), el acido y la base formados son mas débiles que
los precursores. En la Figura 2 se muestra una generalizacion de la reaccion acido/base, donde HA
es el cido débil (puede ser neutro o un ion por ejemplo H2POy4), B la base fuerte (puede ser neutra
o un anioén), HB™ el acido conjugado y A" base conjugada de HA. Es por lo anterior que el puente
de hidrogeno difiere de la teoria de &cidos y bases, porque no se cede totalmente el protén acido
para llegar a ser un enlace formal, pero tampoco es tan débil como una interaccion tipo Van der

Waals.®

HA + :B HB® + :AO

Acido Fuerte Base Fuerte Acido Conjugado Base Conjugada

Figura 2. Esquematizacion de la teoria de Bronsted-Lowry. Elaboracion propia.

En el estudio de las disoluciones acuosas, los puentes de hidrégeno son un punto de partida para
interpretar el comportamiento de los sustratos en este medio. Khaliullin y colaboradores en el 2008
mencionaron gue, a pesar de diversas investigaciones sobre esta interaccion, no se ha conseguido
determinar su naturaleza, un impedimento ha sido la interpretacién de la transferencia de carga
intermolecular, por ejemplo, el analisis de los orbitales naturales indican que esta transferencia de
carga es la responsable de la interaccion, y de no existir no se podria justificar la formacion del
sistema dimérico del agua y en consecuencia las propiedades del medio acuoso no serian las
mismas. Ellos propusieron con estudios tedricos y de modelaje molecular que: no solo la
transferencia de carga, es un parametro que puede describir al puente de hidrogeno, sino también

algunos parametros electronicos como la densidad normal de la molécula y su polarizacion,
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utilizados en el andlisis de los pares de orbitales moleculares complementarios ocupados-virtuales

(COVP) que permite percibir el orbital donador de electrones en el dimero de agua.®

Por otro lado, la quimica computacional ha sido efectiva para el calculo de los diferentes tipos de
interacciones inter e intramoleculares de farmacos para establecer la estabilidad de sistemas

moleculares importantes.” 92

Por ejemplo, la tioxolona, un compuesto empleado en ciertos productos de belleza o tratamientos
para la seborrea capilar, no contaba con sus parametros fisicos-quimicos como lo son las
interacciones tipo puente de hidrogeno, electronegatividad, dureza, entre otros; las cuales fueron
calculadas en 2016 por Tao y colaboradores, quienes predijeron emplearon el funcional B3LYP
con la base augcc-pVTZ y analizaron sus resultados utilizando la teoria de atomos en moléculas
(AIM). Ellos observaron la existencia de dos interacciones intermoleculares que son responsables
de la estabilidad conformacional del compuesto, siendo estos: O-H---O que contribuye mas a la
interaccion intermolecular (coloracién azul entre los atomos de oxigeno e hidrdgeno enlazado al
oxigeno), que la interaccion C-H---O (coloracion verde entre el atomo de oxigeno y el atomo de
hidrogeno enlazado al carbono) que es mas una interaccion de dispersion (Figura 3) ya que tiene

un caracter de fuerzas de London mayoritariamente.°

Figura 3. Interacciones intermoleculares de la tioxolona. La escala de colores indica la presencia de: azul
los puentes de hidrogeno, verde las interacciones de dispersion y rojo las interacciones estéricas. Imagen

editada de Tao y colaboradores™.

Fonseca Guerra y colaboradores en el 2009 hallaron una interaccion intermolecular en las bases
nitrogenadas del DNA (Figura 4) similares a las encontradas en la tioxolona, donde la adenina
muestra menos estabilidad que la guanina debido a dos principales razones: A) la presencia de

menos puentes de hidrogeno en su estructura y, B) a que su estructura no es plana y a que los
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apilamientos moleculares se ven impedidos. La formacion de la interaccion entre la guanina y
citosina resultd ser mas estable debido al nimero de puentes de hidrogeno que se forman, esto se
comprueba a través del célculo de la energia de los puentes de hidrégeno con diferentes niveles de
teoria (R1IMP2, CCSD(T), DFT).

. H
H N  O:F--—-H-N:
N ‘N-H----- r/
~ N HN—/ N g - \
HN N 77777H_N \ .o _.
/ N NH
N NH ‘N-H----:0
(o) H
Adenina-Tiamina Guanina-Citosina

Figura 4. Puentes de hidrdégeno formados por los sistemas AT y GC. Imagen tomada y editada de

Fonseca Guerra y colaboradores®?,

2.1.1 Puentes de Hidrégeno Intermoleculares
Los puentes de hidrogeno intermoleculares son el tipo de interaccion mas general y estudiado en
la quimica, para su formacién se necesitan dos moléculas, un ejemplo de ellas es la que ocurre
entre dos moléculas de L-tirosina que forma este tipo de enlaces, donde una de las moléculas dona
el hidrégeno del grupo hidroxilo y el nitrégeno del grupo amina lo acepta (Figura 5). Los
complejos moleculares resultantes de la formacion del puente de hidrégeno no suelen ser
bimoleculares en su totalidad. Estos puentes de hidrogeno de multiples enlaces también los
podemos hallar con menor frecuencia en alcoholes, fenoles, amidas, proteinas, polipéptidos y

materiales organicos hidroxilados.> 2

Figura 5. Formacion de los puentes de hidrégeno intermoleculares para la L-Tirosina, R=H. Elaboracion
propia.

2.1.2 Puentes de Hidrogeno Intramoleculares
A diferencia de los puentes de hidrégeno intermoleculares, los intramoleculares se observan entre
los &tomos de una misma molécula, teniendo como consecuencia la formacion de una estructura

ciclica. Este tipo de interacciones pueden estar asociadas a las preferencias conformacionales de
17



ciertas estructuras por ejemplo en los sistemas aldolicos, especificamente con la 4-hidroxi-2-
pentanona (Figura 6a) se muestra la formacion del anillo debido al puente de hidrégeno
intramolecular, pero si el hidrégeno del grupo hidroxilo gira 180°, se pierde la interaccion (Figura
6B), es importante mencionar que la estructura contiene un centro quiral y no es plana, pero esta

interaccion suele ser muy evidente.® 314

Figura 6. Estructura de la 4-hidroxi-2-pentanona en donde: A) Se observa en la formacion del anillo
debido al puente de hidrégeno direccionado al oxigeno del carbonilo; B) No hay puente de hidrégeno.
Elaboracion propia.

2.2 Guanidina
La guanidina es un compuesto organico derivado de la oxidacién natural de la guanina o por
sintesis organica, este compuesto posee un nitrégeno tipo imina y dos nitrégenos amino, todos
enlazados a un 4tomo de carbono que da lugar a un sistema deslocalizado en forma de “Y” que
se conoce como aromaticidad de 6 electrones-4 centros. Este compuesto es termodinamicamente
estable a presion y temperatura normales (1 atm y 25 °C) lo que favorece su eleccién como
estructura base para la caracterizacion y disefio de farmacos. De acuerdo a la Unidn Internacional
de Quimica Pura 'y Aplicada (IUPAC) las guanidinas pueden ser caracterizadas como super bases
organicas en disolucién acuosa, ya que son especies neutras, donde el centro donador contiene
una alta polarizabilidad lo que conlleva a que tipicamente se pueda encontrar en forma de sal como
el formiato de guanidinio (Figura 7). La guanidina posee importantes aplicaciones no solo en el

area bioldgica como inhibidores de ciertas proteinas y/o enzimas, sino también en la catalisis

, . ., . p- ., . ., , 15,16
homogeénea, especificamente en la reaccion de transesterificacion y amidacion de esteres.

@
NH O NH, @)
+
J J o el
H,N~ "NH, H™ "OH H,N° NH, o7 "H
Guanidina Ac. formico Formiato de guanidinio

Figura 7. Formacién de la sal formiato de guanidinio a partir de &cido formico. Elaboracion propia.
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La estabilidad del ion guanidinio C(NH>)s" fue atribuida a la deslocalizacion de la carga positiva
de los nitrogenos a través de toda la molécula, posteriormente se demostré que la estabilidad de la
base es conferida por los puentes de hidrogeno que el cation forma con el disolvente en el que se
encuentra. Por otra parte, en investigaciones mas recientes se pudo deducir que debido al nimero

de estructuras resonantes lo hacen una estructura muy estable.®

Estas estructuras resonantes del ion guanidinio, genera un ion altamente simétrico con tres
estructuras de resonancia posibles (Figura 8), la conjugacion n-z que es posible entre los &tomos
de nitroégeno incrementan la basicidad del nitrogeno del grupo imina y disminuye la de los
nitrogenos del grupo amino, por ello el grupo imina es el primero en protonarse. Otras
investigaciones han demostrado que la guanidina, no es tan estable y reactiva por la aromaticidad
en forma de “Y”, también lo asociacion con la distribucién de la carga positiva y las interacciones

Coulombicas.t’

) o.. o..
:NH *NH :NH *NH
do = M —s @ — . Je

H,N " NH, Hzl_\{) NH, H,NZ (NH, H,N™ “NH,
H® | | P
@ .
NH2 (NHZ @: NHZ . NHé
B -
H2N @ NH2 HzNj NH2 HzNA/ I.\{Hz HzN NH2

Figura 8. Esquema de estructuras resonantes de la estructura neutra e idnica de la guanidina. Imagen

editada de Darowska y colaboradores 2003Y’.

Es conocido que la guanidina se encuentra en forma de cation, y se espera que sus derivados tengan
la capacidad de funcionar como inhibidores de las proteinas Cinasa, al establecer enlaces de tipo
puente de hidrogeno con los grupos fosfato del ATP, evitando que este llegue con posibilidades
de interactuar con la proteina. Porque la asociacion del ATP con la proteina de forma exacerbada
estd asociada a diferentes enfermedades como el cancer, inflamacion, trastornos autoinmunes,

entre otras.!®
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2.3 Quimica Computacional
Desde los alquimistas, la ciencia experimental ha buscado la forma de dar solucion a las
problemaéticas de la sociedad y el entorno en el que se encuentran. La complejidad de los nuevos

paradigmas ha llevado a la necesidad de implementar nuevas técnicas y métodos de investigacion.

Una de estas técnicas es la quimica computacional, que es una rama de la quimica que emplea
modelos matematicos y fisicos para la prediccion y/o determinacion de cualidades fisicas y
quimicas de compuestos empleando servidores digitales. A finales de la década de 1960, John
Pople crea los primeros programas computacionales para poder realizar este tipo de calculos.'® El
objetivo principal de esta ciencia es predecir las posibles propiedades de los compuestos de interés
utilizando modelos de la mecénica cuéntica y la mecénica estadistica, siempre partiendo de la
ecuacioén de Schrodinger independiente del tiempo (Ec. 1) que posee un operador conocido como
Hamiltoniano (Ec. 2) el cual engloba operadores de energia cinética y de energia potencial

coulombica que considera n-electrones y N-nucleos.

ﬁl/)(xl, xz, x3, ) = El[}(xl, xZ, X3, ) EC 1

5 _ h? 2 h? 2 ZAZBEZ ZAez e?
H = ZiZmi Vi—24 oM, Vit Xa<s . Yadi T + Yi<j " Ec.2
donde i, j representa a los electrones; A, B representa a los ndcleos, h= h/2x, M simboliza a la
masa del ndcleo, m simboliza a la masa del electrdn, V2 es el Laplaciano, e es la carga del electron,

Z es el numero atomico de los nacleos y r es la distancia entre un par de particulas del sistema.

Dando por hecho, aunque no es necesario, que ¥(x;, Xz, X3,..) €Std normalizada y es
independiente del tiempo entonces la energia se puede calcular como (Ec. 3) en donde ¥*es la
funcidn de onda conjugada que se requiere para que el lado derecho de la Ec. 1 adquiera un caracter

escalar y dt indica que se integrara en todos los ejes:

(E) = J wl[)*ﬁd}d‘[ Ec.3

La dificultad para resolver la ecuacion de Schrédinger para sistemas simples (el Unico sistema que
se puede resolver de manera integra es el atomo de hidrogeno) obliga a utilizar aproximaciones,

para corregir las limitaciones propias del modelo. 202
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e La Aproximacion de Born-Oppenheimer

La aproximacion de Born-Oppenheimer consiste en separar el movimiento de los electrones del
movimiento de los nucleos, como resultado de la relacidn entre las masas del electrén y el nucleo,
en donde se considera Unicamente las coordenadas de los electrones y asumiendo una

independencia entre ellos.

Es posible realizar aproximaciones sobre el Hamiltoniano o sobre la funcion de onda para la
ecuacion de Schrodinger. Al aplicar la aproximacion de Born-Oppenheimer a los movimientos
electronicos y nucleares dividiendo al operador Hamiltoniano en una parte de energia cinética

nuclear Ty (r,) (Ec. 4a) y un operador Hamiltoniano electrénico A, (r;,7,) (Ec. 4b):

S h
TN(ra) = - Zamvczl Ec. 4a
a
~ h ZpZge? Z e’ e?
H(ryma) = = Zig- Vi + Zacs = — = Za Zi:;m + Zi<j;j Ec. 4b

Para completar la aproximacion es necesario realizar una separacion de variables en la funcion de
onda, es decir, se propone una nueva funcién que dependa de valores nucleares y variables
electronicas ye(Qa,qi), que permite estabilizar a los electrones alrededor de un core y una funcion
de onda nuclear ¥n(Qa) que solamente depende de los nucleos, finalmente la funcién de onda se

puede escribir como:

Yy, x2, %3, ) = Pe(Qa, qi) YN (Qa) Ec.5
En términos de mecanica clasica, la rapidez del nicleo es mucho menor que la rapidez de los
electrones, por ello la funcién de onda electronica no considera los cambios de posicion y el

momento nuclear, por lo que solo se ajusta al movimiento nuclear, sustituyendo 4a, 4b y 5 en la

ecuacion 1:
[TN(ra) + He (ri:ra)]lpe (Qa a)¥n(Q4) = EY.(Qa,q;) Yn(Q4) Ec. 6
Desarrollando la ecuacion 6, se tiene que:
He (ri: ra)lpe (QA' qi) = E(QA)lpe(QAf Qi) Ec.7
[Tw () + e (rim) [on (Qa) = Evpn(Qa) Ec. 8a

La ecuacion 8a también puede escribirse como:

ﬁN¢N(QA) = EYn(Qa) Ec. 8b
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Las ecuaciones 7 y 8a describen a la ecuacion de Schrodinger electrénica y nuclear
respectivamente; E(Q,) es la energia electrénica de la ecuacién 7 y la ecuaciéon de energia

potencial para el movimiento nuclear de la ecuacion 8; E es la energia total del sistema.
e Método de Hartree-Fock (HF)

En este método se introduce un nuevo operador llamado operador de Fock (F), el cual sustituye al
Hamiltoniano en la ecuacion de valores propios de Schrodinger, la caracteristica principal de este

operador es tomar a un electrén como aproximacion de un sistema multielectronico

F(Oy = ey Ec.9

Siendo que:

(1) = =5 V2 = 5425 4+ 342 (1) - K (1)) Ec. 10

Los operadores Jx v Kx son Coulombico y de Intercambio respectivamente y estan definidos de la

siguiente manera:

Je WD) = [ ¥ =@y, | 9:(D) Ec. 11a
Ke (D (1) = [[ 912 Su2)dr, | (1) Ec 11b

La energia total del sistema es:

B = 2572 (D] = = V2 = T2 [ (D) + 377 TR [2)10(D) — Ki(D] - Ec. 12

r

donde:

Jie = WD) = [ (D () Ec. 13
Kie = iD= (D) Ec. 13b
Introduciendo el método de Roothaan:

Y =%,C,;P, Ec. 14
Donde @, es un orbital atdmico, que constituye el conjunto base. EI ®, no es necesariamente

ortogonal, por lo que se define la integral de interpenetracion.

S = [ @ (D@, (1)dr, Ec. 15
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Fy = [ @} (1)Fd,(1)dr, Ec. 16

Las ecuaciones 15y 16 acomodadas originan la ecuacion de Hartree-Fock:

2v(Fie = EiSit)coe = 0 Ec. 17
Las ecuaciones 15 y 16 corresponden a varios valores de i, pero solamente pueden ser resueltas si

se cumple la siguiente condicion no trivial.

|Fik — EiSikl =0 Ec. 18

2.3.1 Teoria de los Funcionales de la Densidad (DFT)
La teoria de los funcionales de la densidad menciona que la densidad electrénica determina la
energia electrdnica total del estado fundamental de un sistema. Esta teoria descrita por Hohenberg
y Kohn se fundamenta en que la integral de la densidad define al nimero total de electrones (Ec.
19). Esta teoria muestra mejores resultados que la metodologia Hartree-Fock, ya que afiade la
densidad electronica a la ecuacion y contempla la correlacion electrénica, por esto se les puede
considerar métodos post-Hartree-Fock o al limite de este; porque con una base mediana brinda

mejores resultados que los HF con una base grande.?>%3

[p(v(r)dr=N Ec. 19
donde p(r) es la densidad electrénica que define a la energia total del sistema del estado basal y de
la funcidn de onda (Figura 9), por lo que la energia del estado basal es un funcional de la densidad
electronica y con ello se consigue describir el sistema completo, incorporando el comportamiento

de la interaccién electron-electrén.?

p(r) —— v(n)

S~

Figura 9. Interdependencia de las variables de la teoria de Hohenberg y Kohn. Imagen tomada de

Langenaeker y colaboradores 20032,

E = E,[p] Ec. 20
SF
v(r) + - Zf; _ Ec. 21
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Donde [ es el multiplicador de Lagrange, Fxk es el funcional de Hohenberg-Kohn que incluye el
funcional de energia cinética electronica T,y el funcional de interaccion Vee[p]. La Ec. 21 recibe
el nombre de la ecuacién de Euler-Lagrange, esta ecuacion es similar a la ecuacion de Schrodinger
independiente del tiempo, porque p no depende de r.2*

Ey[p]l = [ p(r)v(r)dr + Fyklp] Ec. 22

Fuklp] = Tlp] + Veelp] Ec. 23
La base de la implementacion de la DFT en la quimica computacional es el uso de los orbitales
atdbmicos o moleculares y fraccionar la energia cinética en una parte total y otra parte que es un
término pequefio con respecto al anterior y que sirve de correccion. Generando un mayor nimero
de variables y la correlacion del electrdn se convierte en un término independiente. Con estas
nuevas perspectivas, se obtienen mejores valores de energia en comparacion al método Hartree-
Fock de acuerdo a comparaciones realizadas entre ambos métodos, ya que este ultimo no considera

la correlacion electrdnica.?®

En 1965 Khon y Sham realizaron un arreglo a la Ec. 21, que permitia evidenciar la similitud con
las ecuaciones de Hartree y permitir que el calculo de la energia fuera mas sencillo y con mayor
exactitud, para ello era necesario establecer el Hamiltoniano de referencia (ﬁref) en un sistema

donde los N-electrones no interactuan.®

Arep = =S V2 + B, 0,() = T ey Ec. 24

hrefi = _%Viz +v;(r) Ec. 25
Al introducir las variables ¥;, todas las densidades fisicamente aceptables del sistema se describen

como:

ps = XN |¥;|? Ec. 26
El funcional Fyx puede separarse en tres partes diferentes, energia cinética en funcion a la densidad
electrénica Ts[p], de acuerdo con la aproximacion de Born-Oppenheimer, la parte Coulombica en
funcion a la densidad electronica J[p]. El funcional J[p] viene dados por su expresion clasica donde
el factor de 1/2 permite que la integracion sea sobre todo el espacio y el factor Exc[p] incluye la
energia de correlacion de intercambio que contiene la diferencia entre la energia cinética exacta y

Ts[p], la parte no clasica de v,.(p) Y la correccion de la auto interaccion.
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Fyklpl = Tslp]l + J[p]l + Exclp] Ec. 27

Tylp] = By (¥ |- 2 V2| ) Ec. 28
p(r)p@) /
=[5 dr dr Ec. 29

Si se combinan las ecuaciones 21, 27, 28 y 29, la ecuacién de Euler resulta:

6T
u= veef(r) + g Ec. 30
vesy €S el potencial efectivo
6EX(; p(r)p(r')
Veor (1) = v(1) + T+ 22 = v(r) + [ [E2EL dr dr' + v (1) Ec. 31

Donde el potencial de correlacion de intercambio vy, (r) se define como:

SExc
Sp(r)

Considerando un sistema de N-electrones que no interacttan, con electrones sujetos a un potencial

vXC (T‘) = EC 32

externo vy (r), asi para vy (r) se obtiene p(r) independiente de r:

p(r) =[N, |¥x?|do Ec. 33
Donde x denota el cuarto vector que involucra a las variables del espacio y el espin. Los orbitales
moleculares ¥; deben satisfacer ademas las ecuaciones de un electrén (Ec. 34) y estar sujetos a las

condiciones de ortonormalidad (Ec. 35).24

<—%V12 + veff(T)) l]’i = Eiqji Ec. 34

Hohenberg y Kohn determinaron que la densidad electronica tiene como funciones a la energia
total del sistema incluyendo la correlacion y el intercambio electronico. Por consecuencia el valor

minimo del funcional de energia total es la energia del estado fundamental.?* 28

Kohn y Sham describieron la posibilidad de reemplazar el problema de muchos electrones por un
conjunto equivalente de ecuaciones de un electrén autoconsistentes. Una forma general de la
Ecuacion de Kohn-Sham (Ec. 36) en donde la funcion de onda de cada electron corresponde a un

conjunto de estados electronicos doblemente ocupados se expresa como:
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n(r

h? 2 n(r)n(rr) '
E[{w =23V, [¥ [— ﬁ] V2, d3r + [ Vo (r) nd3r + %r_—"rf'd%d% +

I
Exc[n(m)] + Eion({R;})
Eion €s la energia Coulombica con interacciones de los ndcleos en las posiciones {Ri}. Vion €s el

Ec. 36

potencial estatico total ion-electron que proviene de la interaccion del funcional de un solo electrén

con todos los nucleos. Y n(r) es la densidad electronica dada por:

n(r) =23, [1%:;)? Ec. 37
Exc[n(r)] es el funcional del intercambio-correlacion. Solo los valores minimos del funcional de
energia Kohn-Sham tiene significado fisico, siendo igual a la energia del estado fundamental del

sistema, con electrones en las posiciones {R}.%’

Los métodos de quimica cuantica se consideran muy precisos, pero también muy costosos en
tiempo de calculo en comparacion con los métodos empiricos de simulacion basados en el
potencial. Los métodos que combinan principios basados en la fisica con conocimientos empiricos,
como los modelos semiempiricos, la teoria del funcional de la densidad y los futuros métodos
basados en el aprendizaje profundo, son prometedores para mejorar la precision sin aumentar el

coste computacional.?®

2.3.2 Orbitales Naturales de Enlace (NBO)
Los orbitales naturales de enlace describen la distribucion de electrones en los orbitales
moleculares y define las formas de los orbitales atomicos derivando los enlaces moleculares de la
densidad de electrones entre los &tomos.?? Es una forma de analizar las soluciones computacionales
de la ecuacién de Schrddinger en un lenguaje basado en el concepto de enlace quimico. Este tipo
de analisis no realiza suposiciones sobre la forma de la funcién de onda de los electrones N, si no
que parte de la funcién de onda reducida que esta dada por matriz de densidad Fock-Dirac I, (Ec.
38), que puede obtenerse del método DFT o de alguna otra descripcion. Con esta entrada la funcion

de onda es elegida en lugar de ser impuesta.?®

r=N/[|¥(,2,..,N)|*dtdt, ...dTy Ec. 38
El algoritmo de los NBO sigue una transformacion lineal que inicia en la identificacion de los
orbitales atdmicos naturales localizados (NAOSs) a partir de los orbitales atomicos (AOs) por el
algoritmo de ortogonalizacidon simétrica de Lowdin y se genera una matriz reducida de primer

orden, posteriormente al establecer los centros atdbmicos basados en NAO, la matriz obtenida se
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divide en bloques de un centro para pares libres y de dos centros para enlaces, que posteriormente
se diagonalizan para dar lugar a eigenvectores (vector que contiene valores diferentes a cero y que
al aplicarse un operador sobre ellos no cambian de direccion) de orbitales naturales hibridos (NHO)
u orbitales naturales de enlace (NBO) localizados, que comparten caracteristicas de los NAO. Los
nuevos orbitales obtenidos tipo NBO pueden transformarse en orbitales naturales semi-localizados
(NLMO) que estan minimamente deslocalizados mediante rotaciones tipo Jacobi 2x2 que eliminan
acoplamientos débiles entre los NBO de Lewis y los no Lewis, obteniendo la doble ocupacion
completa que es caracteristica de los orbitales moleculares (MO). La secuencia de esta
transformacion (Figura 10) es un procedimiento ascendente que inicialmente mantiene al maximo
la localizacion de los orbitales atomicos a traves de los dos primeros procesos que suelen tener
buenas aproximaciones por férmulas de perturbacion de bajo orden.?3
AOs — NAOs — NHOs — NBOs — NLMOs — MOs

Figura 10. Resumen cualitativo de la secuencia algoritmica de los calculos NBO. Imagen tomada de
Landis y colaboradores 20142,
En la Figura 11 se puede visualizar la transformacién sucesiva de la matriz de densidad I a partir
de funciones base de los AOs a NAOs, NBOs, NLMOs y CMOs, este esquema representa la matriz
de densidad de un célculo simple de tipo MO para la molécula de fluoruro de hidrégeno (HF)
utilizando una base 3-21G. El proceso comienza con los AO (esquina superior izquierda) y
terminando con los cinco orbitales moleculares candnicos (CMOs) finales de la doble ocupacion
(bloques negros diagonales, con todos los demas elementos cero). Los sombreados de los bloques
en cada panel sugieren la proximidad al valor limite dos, que representa la doble ocupacion del
orbital de enlace, como se consigue exactamente en la base CMO o NLMO, y casi en la base NBO.
La escala de grises representa la ocupacion electrénica, entre mas obscura sea mas cercano

corresponde a dos electrones (negro) entre mas claro representa la nula ocupacion (blanco).?°

La Figura 11 muestra los orbitales moleculares calculados con una base pequefia (para facilitar la
ilustracién), como lo es la base 3-21G, la cual esta por 3 bases gaussianas para cada orbital atdbmico.
En la siguiente matriz se observa una primera diagonalizacion para formar los orbitales atomicos
naturales, después al formarse la diagonal de dos que da lugar a los orbitales naturales de enlace,
ya se puede observar el enlace sigma entre el hidrogeno y el fluor, los electrones de las capas
internas del fldor (CR) y los seis pares libres del fldor (LP), mientras que todos los demas

elementos estan en ceros como los orbitales Rydberg o los sigma de antienlace porque no tienen
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electrones que pertenezcan a estos orbitales, en este ejemplo los NBOs son los mismo que los
NLMOs y una vez establecidas las diagonalizaciones, se da origen al orbital molecular de la

estructura del fluoruro de hidrogeno.

3-21G AOs NAOs NBOs
F(1s) !ﬂuo 0.00.00.0 (0.0 0.0|0.0|0.0(0.0 OHF .0 0.0 0.0/0.0/0.0 0.0
F(2s) 0.0 80.00.0/0.0/0.0/0.0 0.2]0.0/0.3 0.0 F(CR) 00.0 0.0 0.0/0.0/0.0
F(3s) |0.0/0.0/0.0/0.0/0.0[0.0/0.0 0.0[0.0[0.0]0.0 F(LP) 00,0 .0 0.0[0.0/0.0
F(2p,) 00|00 0.0.0.0 0.0(0.0 0.0/0.0{0.0/0.0 F(LP) 00.0 0.0 0.0/0.0/0.0
F(2p,) |0.0/0.0/0.0/0.0/0.0(0.0(0.0 0.0/0.0/0.0/0.0| ——3m= F(LP) 00.0 0.0 0.0/0.0/0.0
F(2p,) 0.0/0.0/0.0 0.0 0.0.0.0 0.0[0.00.0/0.0 F(RY) 00.0 0.0/0.0/0.0/0.0
F(3py) 0.0/0.0/0.0/0.0/0.0/0.0/0.0 0.0 [0.0]0.0/0.0 F(RY) [56[0.00.00.0 0.00.0 0.0 b0 0.0/ 0:0/0.0
F(2p,) 0.0/0:2]0.0 0.0[0.0[0.0[0.0 F(RY) [5:0/0.00.0(0.0/0.0/0.0 0.0 .0[0.0[ 0.00.0
F(3p2) 0.0/0.0/0.0[0.0/0.0[0.0)0.0 0.0]0.0 F(RY) 15,5[0.00.0/0.0/0.0/00 00 b0o|00]00/00
H(1s) |0.0/0.30.0 0.00.0/0.0(0.0 H(RY) 0.0/0.00.0{0.0/0.0[0.0 0.0 0.0 0.0{0.00.0
H(2s) |0.0/0.0|0.0/0.0/0.0/0.0(0.0 0. O*HF [00[0.00.0]0.0/0.0/0.0 0.0 .0 00 0.0/00
NLMOs
.0/0.0[0.0 jp.0 jo.o]0.0fo.0 .0/0.0[0.0/0.0[0.0/0.0
0.0/0.0 0.0/0.0/0.0[0.0 0.00.0/0.0/0.0/0.0
0.0/0.0 0.0/0.0/0.0[0.0 ( 0.0/0.0/0.0/0.0(0.0
.0/0.0(0.0 0.0 0.0/0.0[0.0 F( 00.0{0.0 0.0[0.0/0.0
0.0/0.0 0.0/0.0/0.0[0.0 . F( 00.0(0.0 0.0[0.0/0.0
.0/0.0 0.0 0.0 0.0/0.0/0.0 F( .0/0.0{0.0/0.0{0.0[0.0
0.00.00.00.0[0.0/0.0 (0.0 0.0 0.0/0.0/0.0 F(RY)|0.0 0.00.0/0.0 0.0/0.0/0.0]0.0/0.0[ 0.0[0.0
0.0|0.0(0.0|0.0/0.0/0.0 0.0 0.0 0.0/0.0/0.0 F(RY)|0.0/ 0.00.0/0.0/0.0/0.0/0.0[0.0/0.0[ 0.0[0.0
0.00.0/0.0 0.0{0.0/0.0|0.0 0.0 0.0/ 0.0[0.0 F(RY)|0.0 0.00.0 0.0 0.0/0.00.0[0.0 0.0{0.000
0.00.0/0.0 0.0{0.0/0.0|0.0 0.0 0.0/ 0.0[0.0 H(RY) 0.0 0.00.0 0.0 0.0/0.00.0[0.0 0.0{0.000
0.00.00.0 [0.0(0.0/0.0 0.0 0.0 0.0 0.00.0 O*HF |0.0/0.00.0 0.0/0.00.0(0.0 0.0/0.0/0.0/0.0

Figura 11. Matrices reducidas de la densidad del HF que sucesivamente se va transformando en una
matriz de MOs. Fluor (F), Hidrogeno (H), s (orbital s), p (orbital p), . HF (enlace sigma del H-F), RY
(orbitales Rydberg), LP (pares libres). Imagen tomada de Landis y colaboradores 20142°.

Una vez que la matriz toma los terminos de los orbitales moleculares, se puede aplicar la principal
funcion de la metodologia de NBO que es traducir la funcion de onda en términos quimicos
practicos como la carga atomica, la estructura de Lewis, el tipo de enlace, la hibridacion, orden de
enlace, transferencia de carga y todo esto puede aplicarse a especies monoatomicas, diatbmicas y

poliatdmicas.3!

2.3.3 Indices de Enlaces de Wiberg
Estos indices son parametros electronicos relacionados con la densidad de electrones entre &tomos
que se obtienen a partir del andlisis de poblacion natural y proporcionan informacion de las
caracteristicas del enlace quimico como el tipo de enlace, la hibridacidn, si existe alguna

interaccion electroestatica o de Van der Waals, entre otras. Emplea la metodologia CNDO
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|(Complete Neglect of Differential Overlap) donde los valores dados son la suma de los cuadrados
de los 6rdenes de enlace que son la diferencia entre el nimero de enlaces y antienlaces en el orbital
molecular (pj) de los 4&tomos en cuestion, y que se pueden conocer como “indices de enlace” y
puede demostrarse mediante la derivacion de la ecuacién dando como resultado dos veces la

densidad de carga del orbital (pj}) menos el cuadrado de la densidad de carga (Ec. 39)

YkPi = 2pj; — pjj Ec. 39
Para una densidad de carga unitaria del indice de enlace, el valor es uno, mientras que es cero para
p;i=2 (un par libre) o para p;=0 (un orbital vacio). En consecuencia, la suma de los cuadrados de
los 6rdenes de enlace de un atomo corresponde al nimero de enlaces covalentes formados por ese
atomo, de igual forma funciona con la hibridacién debido a que el nimero de enlaces esta asociado
con ella. Por ejemplo, en el metano (enlace C-H) el orden de enlace 1s(del orbital atomico del
hidrégeno)-2s(del orbital de valencia del carbono) es de 0.5y el del 1s-2p(del orbital del carbono)
es 0.866, elevando ambos datos al cuadrado, obtenemos que: (1s-25)?=0.25 y que (1s-2p)?=0.75,
dividiendo (1s-2p)? entre (1s-2s)? obtenemos que la relacion es 3:1, por lo que tenemos un enlace

75% de p 'y 25% de s lo que indica que es una hibridacion (sp?).4°

2.4 Aproximaciones Tedricas al Puente de Hidrogeno
Los puentes de hidrogeno tienen importancia en muchas areas de la quimica, por lo que es
necesario obtener valores precisos en su descripcién, permitirian obtener mas informacion sobre
procesos quimicos fundamentales y como resultado mejorar el disefio de farmacos y materiales.
Medir la energia del puente de hidrogeno de forma directa no es posible, ya que la energia total
del sistema molecular es un conjunto de varios factores. Tipicamente se toma en cuenta la
geometria del sistema para detectar la presencia de los puentes de hidrégeno y cuantificar la
energia de estos. Se ha demostrado que estimar la energia de los puentes de hidrdgeno a partir de

la geometria puede causar errores significativos en los valores de energia.®

Se han realizado estudios empleando la quimica computacional, utilizando los funcionales M06-
2X y ©B97XD, y las bases aug-cc-pVDZ y aug-cc-pVTZ, para comparar los pardmetros
geométricos para diferente nimero de moléculas de agua que solvatan a la molécula de guanidina
para valorar la cooperatividad (Figura 12). La molécula de agua puede tomar diferentes
orientaciones dependiendo de la geometria de partida, un caso en especifico es el sistema GM3W
(2 molécula de guanidina con 3 moléculas de agua) donde GM3W-A y GM3W-B forman
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diferentes conformaciones, en la primera se observa que los atomos de oxigeno de las moléculas
de agua forman dos puentes de hidrdégeno cada uno con los &tomos de hidrogeno del ion guanidinio
mientras que en la segunda una molécula de agua forma dos puentes de hidrégeno con otra
molécula de agua y esta a su vez tiene dos puentes de hidrégeno con dos hidrogenos del ion y la
tercer molécula de agua forma otros dos puentes de hidrégeno con dos hidrégenos diferentes en el

ion guanidinio.®*

Figura 12. Interacciones de puente de hidrégeno entre el ion guanidinio y diferentes nimeros de
moléculas de agua. lon guanidinio con una molécula de agua (GM1W-A), ion guanidinio con dos
moléculas de agua (GM2W-A y GM2W-B), ion guanidinio con tres moléculas de agua (GM3W-A 'y
GM3W-B). Imagen tomada de Verville y colaboradores[34].

Empleando métodos DFT calcularon los espectros Raman de los complejos de guanidinio con agua
y los compararon con los espectros experimentales observando que son muy similares al presentar
los puentes de hidrogeno que se forma entre el guanidinio y el n-6xido de trimetilamina (TMAO)
con el agua, para comparar la similitud del guanidinio con la urea y sus repercusiones en algunas
proteinas, esto porque el modo de accidn bioldgica de la urea, el guanidinio y el TMAO no ha sido

completamente documentado.®*

En un estudio diferente para caracterizar a los puentes de hidrégeno, donde emplean calculos Ab
initio (HF y HF restringido) donde el objetivo no se basa en calcular las energias de interaccion si
no en observar el efecto de los sustituyentes en el metano y su repercusion en la formacion de
puentes de hidrogeno (Figura 13). Los derivados del metano se consideraron como donadores de
puente de hidrogeno y el agua fue considerada como aceptor de puentes de hidrégeno debido a la
presencia de los pares libres presentes en el oxigeno y los enlaces C-H polarizados, y con ello
observar la afectacion de al menos un puente de hidrogeno en un enlace no polar (dispersion). Al
final del estudio se concluyo que todos los sistemas estudiados tienen presencia de al menos un

puente de hidrégeno y tienen una buena correlacion entre la energia de enlace, la distancia

30



intermolecular C---O y la densidad de carga. Los resultados del estudio de NBO mostraron que los
fluorometanos tienen fuertes interacciones intramoleculares porque el fldor dona densidad

electronica al enlace sigma de antienlace C-H.%®

X3 . H
C—H- .07
X" | :
X, H

Figura 13. Puente de hidrogeno entre el fluorometano y la molécula de agua, los diferentes complejos
generados fueron: (1) X12=H, Xs=F; (2) X23=F, X1=H; (3) X1.3=F. Elaboracion propia.

Cada complejo formado tuvo una variacion de energia y de la distancia de enlace dependiendo
quienes eran los sustituyentes en la estructura estos valores son registrados en la Tabla 2, con ello
se puede afirmar que la fuerza de interaccién de los puentes de hidroégeno son 1<2<4<3,

Tabla 2. Distancia de enlace y energia de los complejos formados.

Complejo 1 2 3 4

d(C-Ha) (A) 1.0809 1.0773 1.0743 1.0813
d(Ha---0) (A) 2.5952 2.4316 2.2958 2.3274
d(C---0) (A) 3.6761 3.5089 3.3701 3.4087
Energia (kcal/mol) -1.0562 -2.1418 -3.4901 -2.9433
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3. Justificacion

Los métodos DFT poseen una mejor precision en comparacion a los métodos Hartree-Fock pero a
un costo mayor de céalculo?®, debido a que consideran la correlacion electronica, el intercambio y
la parametrizacion no es forzosa.?’ Actualmente no se cuenta con una escala de puente de
hidrogeno para el complejo entre el ion guanidinio y el grupo fosfato, por lo cual la generacion de
una escala cualitativa para esta interaccion seria de gran utilidad, de esta forma permitiria clasificar
a los puentes de hidrdgeno intermoleculares formados. La relevancia de este modelo reside en la
similitud del sistema guanidinio/dihidrogeno fosfato con el ensamble bioquimico entre una
proteina cinasa (PK) y la molécula de intercambio energético conocida como ATP donde esta
interaccion surge por un enlace de puente de hidrégeno que podria ser interrumpida si algun ion
guanidinio se enlaza al ATP antes que interactle con la proteina cinasa, ya que es conocido que
esta interaccion bioquimica ATP-PK de forma exacerbada esta asociada a diferentes enfermedades

como el cancer cuando se realiza una hiperfosforilacion.

En esta tesis se estudiaran quince derivados estables de la guanidina® y se generara su estructura
i6nica para identificar la presencia de al menos un puente de hidrégeno intermolecular con el grupo

fosfato que modelara al ATP dentro de la célula.
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4. Hipotesis
Debido a sus caracteristicas acido/base la guanidina se encuentra en forma de ion guanidinio con
la posibilidad de tener diversos sustituyentes enlazados con el nitrégeno del grupo imina y
dependiendo de los sustituyentes tendran diferente capacidad de formacion de puente de
hidrogeno. Los derivados de la guanidina mas estables que se generan por sustituciones en el grupo
imina ya estan reportados en la literatura. Por ello se espera observar la formacién de al menos un
tipo de puente de hidrégeno intermolecular ante la presencia del grupo fosfato. Empleando la teoria
de los funcionales de la densidad se calcularan los posibles puentes de hidrégeno que se formen

entre los derivados del ion guanidinio y el grupo fosfato, esperando que estos sean estables.
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5. Objetivos
5.1 Objetivo General

Calcular la energia, la poblacion de electrones y la densidad electronica de diferentes puentes de
hidrogeno formados entre derivados del ion guanidinio y el grupo fosfato por medio de un estudio

computacional.

5.2 Objetivos Especificos
Generar una escala de la intensidad del puente de hidrogeno formado por moléculas pequefias
(4-20 4tomos).

Obtener una regresion lineal multivariable de los sistemas moleculares que forman al menos

un puente de hidrégeno intermolecular.

Clasificar los puentes de hidrdgeno calculados dentro de la escala que se propone en el punto

anterior de esta seccion.
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6. Metodologia

6.1 Célculo de optimizacion, frecuencia y NBO
El proyecto inicio con la optimizacion de la geometria de los diferentes derivados de la guanidina
(Tabla 3) y el posterior calculo de los modos vibracionales para asegurarse de la existencia de estas
moléculas por medio de célculos DFT. Estos céalculos se realizaron con el funcional B3LYP
(Anexo 11.1) y la base 6-311++G** (Anexo 11.2) en el programa Gaussian03. Se emplearon los

siguientes controladores (keywords):

GEOM: Especifica la informacion geométrica de la molécula y se complementa con otros

controladores.

CONNECTIVITY: Especifica los datos de enlaces entre los dtomos siguiendo la geometria

establecida.
6D: Expresa que se utilizan funciones gaussianas cartesianas.

INT: Modifica el método de calculo computacional, usando integrales de dos electrones y sus
derivadas. El tipo de red usada por default es FINEGRID (7000 puntos por atomo). Se utiliza este

tipo de red para tener un tiempo menor de computo.
SCF: Indica que se utiliza el método del campo auto consistente.

TIGHT; Indica el tipo de convergencia utilizada. SCF=Tight es generado automatico por el

sistema.
DIRECT: Indica un calculo SCF directo.
NOVARACC: Indica una exactitud mayor que la estandar en las integrales.

TEST: Este controlador suprime la creacion de forma automatica de un archivo de entrada. 36-3
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Tabla 3. Nombre de los derivados de la guanidina y sus codigos para este trabajo.

CODIGO | NOMBRE

mol01 metanimina

mol02 nitramida

mol03 guanidina

mol04 2-aminoguanidina

mol05 1,2-diaminoguanidina

mol06 1,2,3-triaminoguanidina
mol07 2-nitroguanidina

mol08 1-metil-2-nitroguanidina
mol09 1-etil-2-nitroguanidina

mol10 1-amino-2-nitroguanidina
molll 1,3-diamino-2-nitroguanidina
mol12 1,2-dinitroguanidina

mol13 1-metil-1,2-dinitroguanidina
mol14 2-(2,4,6-trinitrofenil)guanidina
mol15 3,6-bis(2-nitroguanidino)-1,2,4,5-tetrazina (NQ2Tz)

Cada molécula sigue el siguiente proceso de calculo: optimizacion, confirmacion de la existencia
de la molécula/conformacion calculada y finalmente el analisis de los orbitales naturales de enlace.
Para tal efecto se emplearon tres comandos diferentes: OPT, FREQ y NBO. El primero (OPT)
asigna el proceso de optimizacién de la geometria tratando de buscar una conformacion en donde
los atomos de la molécula tengan la menor repulsion posible para estabilizarse en un
minimo/méaximo global o local. EI comando FREQ calcula las constantes de fuerza de la molécula
y como resultados presenta los modos de vibracion, obtenidos por la segunda derivada de la energia
con respecto a las coordenadas nucleares cartesianas y luego transformada a coordenadas
ponderadas en la masa, estos calculos nos permitieron discernir entre un minimo y un maximo en
la superficie de energia potencial de la molécula, es decir un minimo o un estado de transicion y
con ello poder continuar con el estudio. El tercer comando, NBO, calcula la poblacion de
electrones y la hibridacion de los atomos en la molécula y con ello es posible determinar los

diferentes tipos de enlace o de interacciones intermoleculares.
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6.2 Localizacion del minimo global

Una vez que los derivados de la guanidina fueron calculados, se realizo el analisis conformacional
de cada uno de ellos para determinar al minimo global, es decir, la conformacién con la minima
energia. Los movimientos de los angulos se realizaron evitando una repulsion evidente con otros
atomos de la molécula o que, al realizar el cambio del angulo, la conformacién de la molécula sea
la misma. Posterior a los movimientos de los &ngulos se volvid a realizar la optimizacién de la
geometria y a calcular sus frecuencias.

Utilizando la ley de distribucion de Boltzmann (Ecuacion 40) se determino el conférmero con

mayor densidad de probabilidad y que representa al minimo global.

o —AE/KT

n=— Ec. 40
t 11 e—AE/KT

Donde ni son la probabilidad del estado i, AE es el diferencial de energia entre el estado inicial y
el i-ésimo, incluyendo la correccién de la energia del punto cero (ZPE) obtenida a partir del célculo
de los modos vibracionales, k es la constante de normalizacion de Boltzmann (1.380649 x 1022
K1)y T es la temperatura a la que se calcula la distribucion de poblacion en grados Kelvin
(298.15K):

6.3 Obtencidn de cationes de los derivados de la guanidina

Posteriormente a la obtencion de los minimos globales de los derivados de la guanidina, se afiadid
un proton a cada uno de los nitrégenos de las guanidinas que fueran capaces de recibir uno sin
generar atomos hipervalentes (atomos que tienen mas enlaces de los que sus estados de oxidacion
clasicos indican). Posteriormente se optimizd la geometria de la molécula y después de ello se

calcularon los modos vibracionales.

Considerando la energia de la optimizacion y la energia del punto cero se procedio a determinar el
minimo global de cada sistema empleando la Ley de distribucion de Boltzmann como en la seccion
6.2.

6.4 Zona de Predominio del Fosfato

Para determinar la zona de predominio de cada una de las especies del grupo fosfato, se utilizaron
los valores de las constantes de acidez de cada uno de los hidrogenos que forman parte de las
estructuras de este compuesto; fosfato, hidrogeno fosfato, dihidrogeno fosfato y acido fosforico

son las especies existentes que derivan de la protonacion del fosfato.
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Empleando las Ecuaciones 40-43 se determiné el predominio de cada una de las especies (a) a
diferentes valores de pH. Siendo Kaz la constante de acidez del acido fosforico, Ka. la constante
de acidez del dihidrégeno fosfato, Kas la constante de acidez del hidrogeno fosfato y [H'] la

concentracion de protones a los diferentes valores de pH.

Las ecuaciones representan diferentes valores de alfa (a1, o2, 03 y os), esta relacion determina la
abundancia de una especie a ciertos valores de pH en medio acuso, la Ec. 41 indica cuando la
especie estd en estado neutro, la Ec. 42 cuando la especie tiene una carga positiva por eso se
observa el valor de una constante, la Ec. 43 tiene dos cargas positivas por ello se observan dos
valores de constantes, y la Ec. 44 tiene tres cargas positivas representadas por las tres constantes

diferentes en la ecuacion.

3 [H+]3
“ = HF 1+ [H [k, + [H][Ka][Kay] + [Kar]iKay][Kas] =e. 4l
o [H*12[Ka,] 0
> = [HP + [ 2 IKay] + [H K@K @] + [Kayl[Kay][Kas] '
o [H*1[Kax][Kaz] o
3 = (B + [ 12 [Kax] + (AT IKar][Kay] + [Kay][Ka,)[Kas] '
o = [Ka,][Ka,][Kas] Ec. 44

[H*]® + [H*]?[Kay] + [H*][Ka,][Ka,] + [Ka,][Ka,][Kas]

6.5 Puentes de Hidrogeno

La construccion de los complejos moleculares se realiz6 con las conformaciones de los derivados
del ion guanidinio mas estables y el grupo fosfato que presenté mayor predominio en el pH al que
se propuso en este estudio. Para los archivos de entrada se busco guiar al hidrégeno afiadido, para
crear los cationes, hacia los oxigenos del acido dihidrogeno fosfato para reducir los tiempos de
calculo. Despues de construir las matrices de los complejos fueron optimizados al mismo nivel de

teoria que se ha utilizado en este trabajo.

Después de observar si los reactivos no reaccionaban entre si (reaccion &cido/base), es decir, que
solo formaban un puente de hidrégeno, comprobandose por una conectividad geométrica diferente

a la de partida observada en el archivo de salida visualizada en GaussView 3.0, donde todos los

38



atomos deberian de estar conectados con la misma configuracion que la inicial. Se continud con

los calculos de frecuencias y NBO al mismo nivel de teoria.

6.6 Escala de Puentes de Hidrdgeno

Para la propuesta de la escala de puentes de hidrégeno se eligieron diferentes estructuras con

atomos de carbono, cloro, fldor, oxigeno, nitrégeno e hidrégeno con las que se construyeron

diferentes pequefios sistemas moleculares tal y como se indica en la Tabla 4. Posteriormente se

formaron diferentes sistemas con los reactivos para medir la energia y la distancia de los puentes

de hidrégeno que se formaban de forma intermolecular y con ello generar la representacion de la

escala propuesta. Para predecir la relacion entre los diferentes sistemas se realizd una regresion

lineal multivariable. La metodologia de calculo que se empled para la creacion de esta escala, es

la misma que se utilizé en todos los demas calculos.

Tabla 4. Estructuras para generar distintos puentes de hidrégeno.

Cadigo Nombre Caodigo Nombre
EPH-1 | Fluoruro de hidrogeno | EPH-10 | 4-hidroxi-2-pentanona
EPH-2 Agua EPH-11 Pentaclorofenol
EPH-3 Amoniaco EPH-12 4-metilpiridina
EPH-4 Metano EPH-13 lon acetato
EPH-5 Amonio EPH-14 Formaldehido
EPH-6 Etano EPH-15 Eteno

EPH-7 Etino EPH-16 Triclorometano
EPH-8 Metanol EPH-17 2-propanona
EPH-9 1,3-dipentanona
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7. Resultados y Discusion

Las moléculas derivadas de la guanidina se optimizaron (Figura 14) y se calcularon sus
frecuencias, con los resultados de la energia de optimizacion y la correccion de la energia del punto
cero (ZPE), se calculd la energia electrénica de cada estructura para posteriores analisis. Los
tiempos de célculo variaron dependiendo del ndmero de aomos de la molécula y de las

coordenadas de origen.

Figura 14. Moléculas neutras derivadas de la guanidina optimizadas con el funcional B3LYP/6-

311++G**, Elaboracion propia.

El cddigo de colores de las moléculas anteriores es: carbono (esfera gris), hidrogeno (esfera

blanca), oxigeno (esfera roja) y nitrogeno (esfera azul).
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Los compuestos que se emplearon para el estudio de los puentes de hidrogeno en la Figura 14, son
estructuras planas, debido a que tienen dobles enlaces deslocalizados, la estructura base de la
guanidina se conserva en todas las estructuras y se considera que los demés radicales son
sustituyentes en el esqueleto base. Se puede observar en los compuestos de la mol04 al mol15
tienen al menos un puente de hidrogeno intramolecular, cuyas distancias son variables; estas
interacciones se pueden romper debido a diferentes conformaciones pero que no representan al
minimo global.

Si bien, los compuestos del mol03 al mol15 tienen en su estructura molecular la presencia del
grupo guanidina, también seria significativo hacer la separacién en dos subgrupos, aquellas
moléculas que contienen al grupo nitro en una 0 mas sustituciones y las que no lo tienen en su
estructura y con ello observar la contribucion de este grupo funcional en la estabilidad de los
puentes de hidrégeno comparando las moléculas mol04 y mol07 utilizando los resultados del
calculo NBO (poblacién de electrones de acuerdo a los indices de Wiberg (IW) y la energia de la
interaccion entre el donador y el aceptor de carga) y la distancia de enlace, como se muestra en la
Tabla 5, donde se puede observar que los puentes de hidrégeno que forma el grupo nitro, son mas
fuertes que los que forma la amina como sustituyente por lo que el grupo nitro le confiere mas
estabilidad a las moléculas.

Tabla 5. Comparacion de puentes de hidrégeno con diferentes sustituyentes en la guanidina.

mol04 mol07
Distancia 2.18 A Distancia 1.88 A
Energia 495.73 u.a. Energia 753.00 u.a.
indice de Wiberg | 0.0168 indice de Wiberg | 0.0307

Las estructuras que se obtuvieron no representan al minimo global, sino a la conformacién que
llegd a un minimo de energia, para identificar al minimo global se realizo el analisis
conformacional de cada una de las estructuras, en la Figura 15 se ilustra el resultado de las energias
del analisis conformacional de la 1,2,3-triaminoguanidina (mol06). Donde la presencia del puente
de hidrégeno intramolecular provocd que una conformacion diferente a la inicial con una menor

energia. Donde g es el nimero de conformaciones diferentes que posee la estructura 'y f(q) es la
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energia asociada a la conformacion obtenida de la estructura inicial. Las lineas azules representan
las posiciones de las estructuras que son minimos locales y la linea roja representa a la estructura

del minimo global.

Figura 15. Representacion de las conformaciones de la 1,2,3-triaminoguanidina. Elaboracion propia.

Cada estructura que se generdé fue optimizada y se calcularon sus frecuencias, con ello se determiné
la conformacion tenia una mayor probabilidad tal y como se muestra en la Tabla 5, donde se
presenta la energia de cada conformacion siendo la diferencia entre la energia de la conformacion
modificada con la energia de la conformacién inicial y empleando la Ley de Boltzmann (Ec. 40),
se determin® que estructura tenia mayor probabilidad y por lo tanto era el minimo global (se resalta
en color amarillo, en la Tabla 6).

Tabla 6. Determinacion del minimo global y abundancia de la 1,2,3-triaminoguanidina.

Cddigo Energia (kcal/mol) Poblacion
mol06 0.00 0%
mol06a -3.91 51%
mol06b 1.79 0%
mol06¢ 0.12 0%
mol06d 0.12 0%
mol06e 1.79 0%
mol06f -1.72 1%
mol06g 0.02 0%
mol06h -3.44 23%
mol06i 0.00 0%
mol06j 0.00 0%
mol06k -0.00 0%
mol06l -3.06 12%
mol06m -3.06 12%
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Cuando se determin6 el minimo global de todas las moléculas, se procedio a protonar los

nitrogenos de los derivados de la guanidina, dependiendo el nimero de atomos de nitrégeno fue el

namero de archivos que se generaron y los datos obtenidos de la energia. Las energias electronicas

con la correccion ZPE se agruparon en una tabla para cada molécula y con la ley de Boltzmann se

determind quien era el cation mas abundante para calcular los puentes de hidrogeno. En la Tabla

7 se ejemplifica nuevamente el caso de la molécula con codigo mol06 con seis protonaciones

posibles y la molécula catO6f fue la que tenia la abundancia mayoritaria y en la Figura 16 se

muestra las estructuras protonadas de la mol06a, sefialando con una flecha color rojo el proton que

se afiadio en cada compuesto.

Figura 16. Estructuras protonadas de la 1,2,3-triaminoguanidina, esta molécula contiene seis &tomos de

nitrogeno por lo que se generan seis moléculas protonadas. Elaboracion propia.

Tabla 7. Determinacion del cation mas probable de la 1,2,3-triaminoguanidina.

Cadigo Energia Poblacion
(kcal/mol)

catO6a 0.00 0%
cat06b -15.83 0%
cat06c 5.167 0%
cat06d 12.93 0%
cat06e 7.123 0%
cat06f -37.60 100%

La molécula identificada con el cddigo catO6f, resulto ser la molécula con la mayor densidad de

poblacién, esto debido a la presencia de dos puentes de hidrogeno intramoleculares que se

determinaron con el analisis de NBO vy se representan en la Figura 17.
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Figura 17. Puentes de hidrdgeno intramoleculares del cation mas estable de cat06f. Elaboracién propia.

Este mismo analisis se realizo en todas las moléculas en las que se afiadié un proton en la
estructura, todas estas se ilustran en la Figura 18, donde se muestran los cationes que se utilizaran

para el analisis de puentes de hidrégeno.

Figura 18. Moléculas catidnicas protonadas de los derivados de la guanidina optimizadas con el
funcional B3LYP/6-311++G**. Elaboracion propia.
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Por otro lado, como se menciono anteriormente en la seccion 6.3, las zonas de predominio de los
iones guanidinio se omitieron y todas se estimaron que tienen un predominio en pH de 6.0 a 7.0,

debido a la caracteristica de superbase de la guanidina y de la literatura consultada.

Figura 19. Zonas de predominio del acido fosforico y sus derivados.

Para identificar al anion con el que se pretendia formar al puente de hidrogeno, se realiz6 el analisis
de zonas de predominio del acido fosforico (Figura 19), con el que se determiné que el anion
predominante en forma mas abundante en un rango de pH entre 6.0-7.0 era el ion dihidrégeno
fosfato (H2PO4)con una abundancia de aproximadamente 0.80 y el segundo anién mas abundante
es el hidrdgeno fosfato (HPO4?) con una abundancia cercana a 0.10, dado que la diproética tiene
mayor abundancia esta fue la seleccionada para el estudio y se realizaron los célculos de

optimizacion y frecuencias al mismo nivel de teoria.

Esta aproximacion se consigue debido a que en el ATP el grupo fosfato es quien realiza la
interaccion con la proteinay a estas mismas condiciones de pH se encuentra en ese estado ionizado,
también es necesario considerar que la adenina posee una zona ionizada pero que a estos valores
de concentracion de protones no afecta a la interaccion intermolecular por que se requiere menor
acidez para realizar la desprotonacion. En la Figura 20 se muestra la zona de predominio del ATP,

donde se observa que a pH de 6.0 a 7.0 si esta ionizado.
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Figura 20. Diagrama de zonas de predominio del ATP. Elaboracién propia.

Con el anion y los cationes determinados, fueron generados los modelos de puentes de hidrogeno
para las quince moléculas seleccionadas y el ion dihidrogeno fosfato, dirigiendo el proton afiadido
hacia el oxigeno del anion para facilitar el calculo tal y como se muestra en la Figura 21, donde se
aprecia un cambio en los angulos de las moléculas y la disposicion en el espacio de los &tomos, en
este ejemplo se observa la formacion de dos puentes de hidrogeno intermoleculares (sefialados con

lineas discontinuas) y la conservacion del puente de hidrogeno intramolecular.

Figura 21. Puentes de hidrégeno intermoleculares a partir del derivado del ion guanidinio y el

dihidrogeno fosfato. Elaboracién propia.

Posteriormente al calculo de optimizacion del sistema molecular de los quince derivados del ion
guanidinio y el grupo dihidrogeno fosfato, solos nueve sistemas se mantuvieron la configuracion
de partida estabilizando el sistema con puentes de hidrégeno intermoleculares (Figura 22),
mientras que los seis sistemas restantes primero se estabilizaron por una reaccion acido-base en
donde uno de los productos formados es el acido fosforico que no tiene predominio en la zona de
pH en la que se considero este estudio y posteriormente estos seis sistemas formaron puentes de
hidrogeno intermoleculares (Figura 23). Todos los sistemas moleculares obtenidos fueron

calculados nuevamente para obtener sus frecuencias y NBO.
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En todos los complejos obtenidos la geometria de partida del cation se reconfigurd parcialmente,
en algunas estructuras donde se habia dirigido solamente el protén afiadido al oxigeno con la carga
negativa, el anién cambiaba la configuracion y su disposicion espacial para formar un puente de

hidrégeno adicional, al dirigido.

Figura 22. Puentes de hidrégeno intermoleculares formados entre la 1,2,3-triaminoguanidina y el
dihidrégeno fosfato. Elaboracion propia.

Figura 23. Productos de la reaccion acido-base del cation nitramida y el &cido dihidrégeno fosfato.

Elaboracion propia.

La energia electronica de reaccion de formacidn entre los cationes seleccionados, el dihidrogeno
fosfato y los productos obtenidos se muestra en la Tabla 8 junto con las energias de reaccion de
los productos acido-base, estos resultados se obtuvieron a partir de la diferencia entre los productos
y reactivos (Ecuacion 45). En esa misma tabla puede observarse que los complejos donde se
formaron més de un puente de hidrégeno intramolecular son los de menor energia indicando que
su estabilidad aumenta. En la Tabla 8 también se incluyeron las energias de formacion de los
sistemas moleculares que generaron productos de una reaccion acido/base como se observa en la
siguiente reaccion, siendo HA" los cationes derivados de la guanidina, B™ el dihidrogeno fosfato,
HB es el acido fosforico, A el derivado de la guanidina neutro y el BH------- A es el complejo

formado por puentes de hidrégeno:
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4 _ AE,, AE,,
HA + B = HB + A

Y con los valores de la Tabla 8 se puede observar en la tabla la similitud que hay con los que solo
mantuvieron la interaccion, considerando las energias que se generaron al formar los productos
neutros y el complejo de formacién de puentes de hidrégeno donde AE,;, es la energia de

formacion del producto neutro y AE,, es la energia de los puentes de hidrogeno.

i i

AE = Eeproductos - z Eereactivos Ec. 45
i=1 i=1

Las estructuras iniciales sufrieron transformaciones geométricas, los productos muestran que la
geometria de partida se optimiz6 debido a la presencia del anion que tenia la capacidad de generar
esta interaccion con el medio, el producto obtenido con la formacion de solamente puentes de
hidrégeno como lo muestra la Figura 23, la formacion de las interacciones fue con los protones
afiadidos y otros de la molécula inicial, como se observa en la Figura 22. Con ello se consiguio
comprobar que el hidrégeno que se afiadio tiene un valor alto de pKa capaz de conservarse a pH
celular, por las caracteristicas que el cation guanidinio muestra y esta descrito en los antecedentes

de este trabajo.

Los sistemas moleculares para el estudio de los puentes de hidrégeno que se obtuvieron como
resultado de los célculos realizados, indican que solo nueve de los quince reactivos no tuvieron
productos de reaccion acido/base, es decir, solo mantienen interacciones de puente de hidrégeno
y por lo tanto son seleccionados para el analisis matematico, en la Figura 25 se muestran los

productos que forman puentes de hidrégeno.

Este resultado apunta a que la disposicion atobmica se modificé para disminuir la repulsion y
favorecer la formacion de los puentes de hidrdgeno, ya que la disposicién inicial de algunos de los
atomos pudo tener una conformacién de alta energia cuando se orientaba el ion H.PO4". La
geometria de los cationes se conservo, los puentes de hidrogeno intermoleculares siempre se
formaron con el hidrogeno afadido para la formacion del cation y en algunos casos otros
hidrogenos de la molécula inicial también se orientaban para la formacion de otros puentes de

hidrégeno intermoleculares.
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Tabla 8. Energia electronica de reaccion de formacion de los puentes de hidrogeno intermoleculares.

Cédigo Nombre Energia (kcal/mol)
Complex01 metanimina*/H,PO4 -187.88
Complex02* nitramida/HsPO4 -14.267/-132.654
Complex03* guanidina/HsPO4 -14.279/-65.274
Complex04 2-aminoguanidina*/H,PO4 -79.431
Complex05 1,2-diaminoguanidina*/H,PO4 -73.001
Complex06 1,2,3-triaminoguanidina*/H.PO4 -69.222
Complex07 2-nitroguanidina*/H,PO. -75.841
Complex08 1-metil-2-nitroguanidina’/H,PO4 -93.573
Complex09 1-etil-2-nitroguanidina*/H,PO, -85.614
Complex10* 1-amino-2-nitroguanidina/ HsPO, -17.976/-90.620
Complex11* 1,3-diamino-2-nitroguanidina/HsPO4 -7.223/-82.157
Complex12* 1,2-dinitroguanidina/HsPO, -10.073/-134.187
Complex13 1-metil-1,2-dinitroguanidina*/H,PO, -98.410
Complex14 2-(2,4,6-trinitrofenil)guanidina*/H,PO4 -90.139
Complex15* NQ2Tz/ HsPO4 -20.971/-93.102

*Complejos moleculares que primero forman productos &cido-base y después el puente de hidrégeno intermolecular presentan las
energias (Eph/Ean)

Se estima que las moléculas que cedieron el proton, poseen un valor de pKa menor al del ion
H2POy4’, lo que favorecia el desprendimiento de este, a pesar de ello conseguian formar puentes de
hidrogeno con el acido fosforico que es el producto de reaccion y que tiene las caracteristicas
necesarias para ser un aceptor o donador de puentes de hidrogeno, segun sea el caso y como se

muestra en la Figura 25.

Complex01

Complex05

Complex04

Complex06
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Complex07 Complex08

Complex09 Complex13

Complex14

Figura 24. Sistemas moleculares que establecen al menos un puente de hidrégeno, sefialado con lineas

punteadas, entre el cation (derivado de la guanidina) y el anion (dihidrogeno fosfato).
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Complex02 Complex03

Complex10 Complex11

Complex12 Complex15

Figura 25. Productos de la reaccion acido-base entre el derivado del ion guanidinio y el dihidrégeno

fosfato. Elaboracion propia.

Dentro de estudios tedricos previos, se describe que la energia calculada a partir de la geometria,
es altamente dependiente del nivel de teoria utilizado, de tal manera la energia se encuentre de
forma mas exacta al correlacionarla con los resultados experimentales. Sin embargo, si se
selecciona un nivel de teoria adecuado a las caracteristicas de los sistemas se puede minimizar el

error y que los valores estimados sean mas proximos a los reportados experimentalmente.

A partir de los resultados obtenidos en los céalculos de NBO para los complejos formados, se eligio
la energia de interaccion de tipo puente de hidrégeno intermoleculares entre el donador y el aceptor

de carga junto con la distancia de estos y se organizaron en la Tabla 9.
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Tabla 9. Distancia (A) y energia (u.a.) de puente de hidrégeno de los sistemas moleculares seleccionados.

- 1 2 3

Codigo - - . - ; . X X -
Distancia | Energia | Distancia | Energia | Distancia | Energia

Complex01 1.48 1.02 1.83 1.08

Complex04 1.62 1.05 1.60 1.05

Complex05 1.98 1.04 1.91 1.03 1.83 1.05

Complex06 1.62 1.05 1.65 1.04

Complex07 1.60 1.04 1.90 1.08

Complex08 1.60 1.24 1.41 1.10

Complex09 2.70 1.25 1.82 1.21 1.52 1.15

Complex13 1.57 1.02 1.57 1.04

Complex14 1.46 1.02 1.61 1.08

Con esto se puede comparar que la distancia de los puentes de hidrégeno intermoleculares de los
compuestos iGnicos es mucho menor que la de los productos neutros, o que mejora la estabilidad
de las interacciones y hacen que estas sean mucho menos energéticas, esto es porque la menor
distancia de las interacciones intermoleculares entre los iones es de apenas 1.40A y la de los
compuestos neutros es de 1.70A.

Los resultados de la energia de los puentes de hidrégeno intermoleculares que se formaron entre
los reactivos, se correlacionan con la energia de reaccion de formacion, el sistema molecular
Complex05 que forma tres puentes de hidrogeno tiene un valor de la diferencia de energia que
varia drasticamente en comparacion al Complex04 y tiene un nimero de atomos muy similar. Por
otra parte, el Complex08 tiene mayor diferencia de energia que el Complex09 a pesar que tienen

dos y tres puentes de hidrogeno intermoleculares respectivamente (Tabla 8 y 9).

La energia electronica de la interaccion intermolecular, asi como la de reaccion descrita en las
tablas anteriores, esta asociada directamente a la geometria de las moléculas en estudio®, algunas
de las distancias de enlace entre los atomos, los angulos de valencia y el angulo diedro de los
cationes reflejaron ciertas alteraciones ante la presencia del anion y como resultado se obtiene el
sistema molecular con los puentes de hidrégeno, en donde las distancias de enlace de N-H se
hacian mas largas, es decir, existe difusion en los enlaces quimicos; de igual forma los angulos de
valencia varian de medida, esto por el reacomodo de los atomos con el fin de mejorar la disposicion

de los protones que forman el puente de hidrogeno.
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En la Figura 26 se muestran algunos ejemplos del reacomodo electrénico de los sistemas
moleculares cuando se obtienen los productos, para facilitar la interpretacion se emplean
estructuras planas, que respetan solamente a las estructuras de Lewis mostrando con una linea
discontinua a los puentes de hidrogeno. Se seleccionaron tres moléculas, las cuales poseen
caracteristicas de los tipos de estructuras que se separan en este estudio, el complex01 muestra una
elongacion de los enlaces N-H, el protdn color azul es el que se afiadié y el que mas se estira,
mientras que el proton negro que forma el otro puente de hidrogeno, mantiene sin diferencia la
distancia de enlace, el angulo de valencia ilustrado con una linea continua color verde, muestra
que disminuy6 10° cuando se formé el puente de hidrdgeno. EI complex04 elonga apenas 0.04A
su enlace N-H que se creo al afiadir el proton, pero sus angulos de valencia se modificaron
totalmente, con un valor de 120°, donde la distancia de enlace entre C-N se hizo de 1.33A en todos
los enlaces de este tipo, indicando que la carga estaba deslocalizada en todo el sistema guanidinio
como se describe en los antecedentes. Finalmente, el complex09 solo elonga el enlace N-H, sin
modificar los angulos de valencia del guanidinio. Para estos compuestos, el angulo diedro que
contiene a la guanidina, no tuvo variaciones debido a que mantuvo su estructura plana, con la carga

deslocalizada como se plante6 en los antecedentes de este trabajo.

Complex01

Complex04
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Figura 26. Representacion de la difusién del enlace de los derivados del ion guanidinio cuando forma

puentes de hidrdgeno con el ion dihidrégeno fosfato. Elaboracion propia.

Para clasificar los puentes de hidrdgeno calculados, se realiz6 una escala de energia como funcién
de la distancia y el momento dipolar total utilizando las moléculas pequefias seleccionadas que
tuvieron polarizados los enlaces como se describi6 en la Seccidn 6.6, con estos sistemas se genero
una regresion lineal bivariable para observar la correlacion entre estos sistemas propuestos. Con
los datos establecidos se obtuvo la representacion grafica de la escala cualitativa de puentes de
hidrégeno (Figura 27), que va desde interacciones de puente de hidrégeno débil, mediano y fuerte.

Figura 27. Escala cualitativa de puentes de hidrogeno disefiada para clasificar a los resultados.
Elaboracion propia.
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De acuerdo con Pimentel 1960°, los puentes de hidrégeno pueden clasificarse de acuerdo con la
energia, con los modelos actuales es posible modificar esta escala de acuerdo con las caracteristicas
quimicas de los sistemas moleculares, la escala de la Figura 27 muestra la clasificacion como
débiles, medianas y fuertes. En donde los valores mayores a -10 kcal/mol se consideran como
interacciones débiles, entre -40 y -10 kcal/mol son medianas y las mayores a -40 kcal/mol son
interacciones fuertes. Para elaborar esta escala, se realizé un analisis estadistico que se resume en
la Tabla 10;

Tabla 10. Resumen del analisis estadistico de la escala de puentes de hidrogeno.

Ecuacion Regresion Lineal Bivariable (RLB) | E = —5.62 + 2.44distancia — 13.3dipolo
Ecuacion de la Escala de Puente de Hidrogeno E. = 0.699E, — 5.235

R? 0.699

Desviacion Estandar 12.857

En donde Ec es la energia calculada por la RLB y Ee es la energia electronica producto de los
calculos cuanticos. El modelo presenta un valor de R? de 0.699 y Tropsha en 20024 realiz6 un
modelo tedrico en el que determind que un valor de R?>0.6 correspondia a un buen modelo teérico,
ajustando el niumero de datos con respecto al nimero de parametros, como se realiz6 en este mismo
modelo, seleccionando dos parametros era necesario tener al menos entre diez y catorce datos, es
por ello que ambos valores de R? pueden ser comparadas. Por lo que los valores obtenidos y

comparandolos con la literatura, se tiene que el modelo esta dentro de los intervalos aceptados.

Para las moléculas en estudio, se realizé el mismo andlisis de la escala generada, con el fin de
obtener valores similares y que estas moléculas pudieran clasificar, estos resultados se muestran
en la Figura 28, en donde se observan que solo hay puentes de hidrégeno de mediana y fuerte

atraccion. Para realizar este andlisis estadistico se realizaron la siguiente consideracion:

Energia de los puentes de hidrégeno: Para obtener la energia cada puente de hidrégeno se
estimé que todos eran iguales y la energia de reaccion de formacion de puentes de

hidrogeno descrita anteriormente se dividid entre el nimero de puentes de hidrégenos
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intramoleculares formados en cada sistema molecular como se muestra en la Tabla 11,

junto con los respectivos valores de dipolo total.

Tabla 11. Datos para el analisis estadistico.

Cadigo Energia rxn #PH Energia PH Dipolo Distancia
(u.a) (ua) (A)
Complex01 -62.126756 2 -31.063378 3.0196905 1.48
Complex04 -82.412691 2 -41.206345 3.9514524 1.62
Complex05 -214.01634 6 -35.669391 3.1670198 1.9
Complex06 -174.66875 3 -58.222915 3.0661661 1.65
Complex07 -181.79888 3 -60.599628 2.7863171 1.59
Complex08 -200.60929 3 -66.869764 3.1322409 1.41
Complex09 -192.81971 4| -48.204926 3.1634602 1.52
Complex13 -204.82961 2 -102.4148 1.3322407 1.57
Complex14 -198.80614 6 -33.134357 3.2121768 1.46

La mayoria de los complejos moleculares presentan fuertes interacciones intermoleculares (6), y
ninguno tiene una interaccion débil, esto porque todos los sistemas cumplen con las caracteristicas
necesarias como lo son pares libres del donador y enlaces polarizados que contienen al hidrégeno,
la contribucion de los sustituyentes en el guanidinio tiene un efecto significativo en estos
resultados, ya que ninguno de los que tenia atomos de oxigeno en su estructura presentd
interacciones débiles, una tendencia que se observé desde el calculo de los sistemas neutros. Para
describir el comportamiento se realiz6 un andlisis estadistico que se bas6 en una RLM, donde los
resultados se presentan en la Tabla 11 y de acuerdo a la literatura el modelo es aceptado, pero es
necesario considerar, que se debe incrementar el nimero de datos para mejorar el valor de R?,
porqgue solo se utilizaron nueve datos para realizar este modelo, ya que dentro de la estadistica para
cada parametro se requiere al menos entre cinco y siete datos, para este caso se requerian al menos

diez.°
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Figura 28. Regresidn lineal de los puentes de hidrégeno calculados. Elaboracion propia.

Tabla 12. Resumen del analisis estadistico de los sistemas moleculares en estudio.

Ecuacion Regresion Lineal Bivariable (RLB) | E = —152.3 + 26.2dipolo + 13.5distancia
Ecuacion de la Escala de Puente de Hidrogeno E. = 0.665E, — 17.75

R? 0.6654

Desviacién Estandar 18.370

Para las moléculas que tenian primero una reaccion acido-base, no se realiz6 un analisis estadistico,
debido a que las caracteristicas en los productos cambian y no se consideran en el modelo

realizado.
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8. Perspectivas

e Repetir los calculos con otro nivel de teoria y comparar los resultados obtenidos con el que se
obtuvo en este trabajo.

e Calcular los complejos obtenidos y estables en disolventes para observar el efecto de este en
las interacciones intermoleculares.

e Realizar un estudio de acoplamiento molecular entre la proteina GSK3-, ion guanidinio y el
ATP para determinar la afinidad del cation hacia el ATP cuando esta presente la proteina.

e Realizar el estudio experimental entre una sal de guanidina con fosfato para observar a través
de una técnica caracterizacion la presencia de los puentes de hidrogeno.

e Realizar estudios de AIM para corroborar los puentes de hidrégeno calculados.

9. Conclusiones

Se calcularon los parametros de energia, poblacion de electrones y distancia de enlace de los
diferentes puentes de hidrégeno que se formaron entre los cationes derivados del ion guanidinio y
el anion dihidrégeno fosfato empleado métodos computacionales (DFT).

Fue generada una escala de puentes de hidrogeno de sistemas pequefios y se combino con escalas
previas a este estudio con el fin de mejorar la clasificacion en funcion a las metodologias que hoy

existen.

La regresion lineal bivariable se realizd para la escala de puentes de hidrdgeno y para los complejos

que no tenian pasos intermedios para la formacién de las interacciones intermoleculares.

Los sistemas moleculares complex04, complex06, complex07, complex08, complex09 y
complex13 resultaron ser los que forman los puentes de hidrogeno mas fuertes de acuerdo a la
escala generada en este estudio.
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11. Anexos
11.1 B3LYP

De acuerdo con la teoria de los funcionales de la densidad, es posible hallar a estos funcionales
como una aproximacién de la densidad local (LDA) o como funcionales hibridos (HF/DFT), en
especifico el funcional B3LYP, pertenece a los funcionales hibridos puntualmente a los hibridos
de intercambio exacto con términos de intercambio y correlacion locales corregidos por gradiente

de acuerdo a la propuesta por Becke, como se muestra en la ecuacién 45:

Eye = (1 — ag)ELSPA + aoEHF + a, AEE®® + ELSPA + q AEPW! Ec. 45
En donde AEZ88 es el gradiente de correccion de Becke para el funcional de intercambio, AEZW91
es el gradiente de correccion de Perdew-Wang para el funcional de correlacion, ELSPA es la
aproximacion de densidad local de espin de correlacion, EXF es la aproximacion de Hartree-Fock
para los funcionales de intercambio. Dado que LYP no tiene un componente local facilmente
separable, se ha utilizado la expresion de correlacion local VWN (EYWN) para proporcionar los
diferentes coeficientes de los funcionales de correlacién local y los funcionales de correlacion

corregidos por gradiente (Ecuacion 46):

EB3MYP = (1 — ag)ES'" + aogEXF + a,AEE®® + a EXP + (1 — a )EY"N  Ec.46
Donde los parametros tienen valores de a,=0.80, a,=0.72 y a.=0.81 y son obtenidos

empiricamente.?? 4142

11.2 6-311++G**
Una de las principales aproximaciones a la funcion de onda, es la Combinacion Lineal de Orbitales
Atémicos (LCAO por sus siglas en ingles) para producir el Orbital Molecular (OM), pero el LCAO
posee problemas cuando se desarrolla mateméaticamente, ya que cualquier conjunto de funciones
definidas apropiadamente se puede emplear por una expansion de las bases, las funciones mas
utilizadas son tipo: hidrogenoides, Slater y Gaussianas. Los primeros dos tipos de funciones tienen
detalles matematicos que complican el céalculo, mientras que las Gaussianas se prefieren en la
practica porque son funciones méas simples. Otro tipo de funciones empleadas son las funciones
K-K'K""G*, esta nomenclatura significa que la funcion base para los orbitales atomicos internos
estd compuesta con K funciones Gaussianas primitivas, mientras que para los orbitales atomicos

de valencia estan compuestos por K'y K™ que son funciones primitivas contraidas y difusas
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respectivamente. En el caso de funciones Gaussianas, el asterisco (*) significa que la funcion esta
polarizada para elementos diferentes a hidrogeno y si se presentan dos asteriscos, la funcion

también polariza a los hidrégenos.?

La base de este estudio es 6-311++G**, que indica que son 6 Gaussianas primitivas, 3 Gaussianas
contraidas, 11 Gaussianas difusas, polarizacién de todos los orbitales atbmicos indicada con el
doble asterisco y difusidn en los enlaces indicada con los signos mas (++). En este trabajo se
empled esta base, ya que se buscaba que mostrara la polarizacion de los enlaces del N-H para la

formacion de los puentes de hidrdgeno.
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Los resultados parciales de esta tesis fueron presentados en la XVII Reunién de la Academia

Mexicana de Quimica Organica A. C. En modalidad de poster, el dia 25 de agosto de 2022.
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