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1. INTRODUCCIÓN
1.1 TAUTOMERÍA
Es un tipo de isomería en donde una molécula cambia de grupos funcionales al mover un
hidrógeno o grupo de átomos. Las estructuras tautoméricas suelen tener diferentes propiedades
fisicoquímicas (solubilidad, hidrofobicidad, pKa) y espectroscópicas (IR, UV-Vis y RMN) que
dificultan su caracterización [1], hoy en día los métodos computacionales han demostrado ser una
herramienta útil en el esclarecimiento de sus propiedades y equilibrios [2]. En la base de datos
reportada por Dhaked et al (2020), con 2819 especies tautoméricas, el tipo más común es la
prototrópica (79%) donde la migración de protones resulta en un cambio de los enlaces de la
molécula [3]; por ejemplo, en las bases de Schiff aromáticas con grupos hidroxilo en la posición
orto [2]. La tautomería lineal-cíclica (13%) que presenta la glucosa y finalmente la tautomería de
valencia (7%) donde existe un reordenamiento de la estructura molecular sin haber migración de
átomos o grupos. Los ejemplos de estas tautomerías se muestran en la Figura 1.

Figura 1. Diferentes tipos de tautomería [1].

1.2 PUENTES DE HIDRÓGENO
Los puentes de hidrógeno son de gran importancia ya que la mayoría de las reacciones ocurren en
agua y los grupos funcionales como alcoholes, aldehídos y cetonas, así como algunos que
presentan enlaces H-N, tienen la capacidad de formar puentes de hidrógeno [4]. El puente de
hidrógeno se puede definir como: la atracción entre un átomo de hidrógeno unido de manera
covalente a un átomo o ion electronegativo y un par electrónico libre de otro átomo
electronegativo. Esto explica, entre otras cosas, por qué el punto de ebullición del agua es más
alto que de moléculas similares (H2S, H2Se y H2Te) [5]. Se ha considerado como una atracción
electrostática o atracción dipolo-dipolo, Pauling en 1949 propuso que tenían un carácter
covalente y Coulson en 1950 propuso que la estabilidad se debía a interacciones electrostáticas,
efectos de deslocalización, fuerzas de repulsivas y de dispersión. En el artículo de revisión de van
der Lubbee y Fonseca 2019 dividen las contribuciones energéticas de los puentes de hidrógeno en
interacciones electrostáticas y de orbitales, transferencia de carga, efectos cooperativos, entre
otras [6]. Estos efectos permiten explicar una u otra propiedad de las moléculas; por ejemplo, los
efectos electrostáticos nos permiten explicar las geometrías, el cambio en energía de los
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estiramientos hidrógeno heteroátomo y la formación de nuevas señales en espectroscopia
infrarroja[7]. Un detalle importante de estas contribuciones es que son dependientes de los
fragmentos y los sustituyentes que conforman al ensamble dándonos la posibilidad de modular
sus propiedades.

1.3 TRANSFERENCIA DE CARGA
La transferencia de carga se puede definir como la transferencia de densidad electrónica de una
especie a otra y se encuentra en procesos como: fotosíntesis, foto-catálisis y reacciones en
interfaces y disolventes [8] además de sistemas que contienen puentes de hidrógeno [6]. Podemos
estimar la magnitud de estas interacciones mediante la Ec 1, la cual es directamente proporcional
al traslape de orbitales (S2) e inversamente proporcional a la diferencia de las energías de los
orbitales ocupados y virtuales (εocc - εvirt). El traslape es dependiente de la distancia mientras que
la diferencia de las energías es dependiente de la estructura molecular y se puede modular
cambiando a los sustituyentes o fragmentos de la misma.

𝑇𝐶 α −
𝑆

𝑜𝑐𝑐,𝑣𝑖𝑟𝑡
2

ϵ
𝑜𝑐𝑐

−ε
𝑣𝑖𝑟𝑡| |

Ec 1. Magnitud de la interacción de transferencia de carga [6].

En este proyecto de tesis presento la obtención de un compuesto nuevo (Figura 2), la cual
es una sal de 4-alquil-3,5-diciano-6-oxo-1,6-dihidropiridin-2-olato, que en términos generales se
llaman 2,6-dihidroxipiridinas. Aunque se han hecho estudios espectroscópicos para su
caracterización, estos solo se limitan a identificar a los grupos funcionales además de ser
experimentales en su totalidad. La estructura puede presentar estados de protonación y estructuras
tautoméricas, así como la posibilidad de formar puentes de hidrógeno.

Figura 2. Molécula sintetizada en el laboratorio de química inorgánica ICUAP cuyo nombre es:
4-metil-3,5-diciano-6-oxo-1,6-dihidropiridin-2-olato de piperidina.

2. ANTECEDENTES
2.1 IMIDIAS DE GUARESCHI-THORPE
Estos compuestos (1 en Figura 3) fueron sintetizados por primera vez alrededor de los 1900s por
Ichilio Guareschi y colaboradores, y demostraron tener propiedades sedantes. Alrededor 1958
McElvain optimizó la reacción para obtener mejores rendimientos en menos tiempo y en el 2013
Chigorina optimizó de nuevo la reacción y analizó cómo diferentes condiciones de reacción y
sustituyentes aromáticos en la posición 4 afectaban la formación de productos. Se ha identificado
que los sustituyentes del carbonilo reactivo definen si la reacción forma imidas de
Guareschi-Thorpe en caso de ser derivado de cetona o 2,6-dihidroxipiridinas (2 en Figura 3) si es
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un derivado de aldehído [9].

Figura 3. Reacción para la formación de imidas de Guareschi-Thorpe [9].

3. PLANTEAMIENTO DEL PROBLEMA
De acuerdo a la bibliografía consultada, las 2,6-dihidroxipiridinas a diferencia de las imidas de
Guareschi-Thorpe han sido poco estudiadas, esto a pesar de que son el producto principal y
tienen un potencial uso en el desarrollo de nuevas moléculas ya que su tautomería les permite
formar puentes de hidrógeno estabilizados por la aromaticidad y, dependiendo de las condiciones
de reacción, se pueden obtener las formas neutras y aniónicas. Este proyecto busca contribuir al
conocimiento, desde el punto de vista experimental, analizando las diferencias entre espectros de
ultravioleta-visible e infrarrojo de múltiples repeticiones de la reacción y, desde el punto de vista
teórico/computacional, analizando cuáles estructuras tautoméricas y estructuras unidas por puente
de hidrógeno contribuyen a los espectros.

4. JUSTIFICACIÓN
Los proyectos de investigación que combinan información experimental y teórica les permiten a
investigadores de ambas ramas obtener un amplio conocimiento del objeto de estudio por la
sinergia que existe entre ellos. De igual forma las moléculas que han sido poco estudiadas pero
tienen un gran potencial para producir otros agentes relevantes son herramientas útiles en el
avance de la investigación. Finalmente otra de las motivaciones de este proyecto es permitir a los
investigadores que se encuentren estudiando a las 2,6-dihidroxipiridinas tener información
relevante con respecto a los comportamientos que puedan presentar y cómo estos
comportamientos afectan las propiedades espectroscópicas de los mismos.

5. HIPÓTESIS
Es posible identificar las diferentes contribuciones de diferentes tautómeros y sus interacciones
en los espectros de UV-Vis e IR mediante el modelado computacional.
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6. OBJETIVOS
6.1 OBJETIVO GENERAL
Identificar por medio de IR, UV-Vis y métodos computacionales las señales de los diferentes
tautómeros que contribuyen a los espectros experimentales de UV-Vis e IR de la molécula en
estudio.

6.2 OBJETIVOS ESPECÍFICOS
1. 1. Identificar y asignar señales características de cada tautómero de 2,6-dihidroxipiridina

en los espectros experimentales.

2. Simular posibles estructuras moleculares con base en la estructura sintetizada y escoger
las que mejor reproduzcan la información experimental.

3. Analizar si las estructuras moleculares propuestas reproducen consistentemente las
espectroscopias.

7. MARCO TEÓRICO
7.1 QUÍMICA COMPUTACIONAL
Cuando las computadoras empezaron a ser más accesibles alrededor de 1960, los químicos de la
época usaron información experimental para desarrollar modelos de sistemas químicos que les
permitieran predecir diferentes propiedades de las moléculas [10]. Estos métodos se conocen
como mecánica molecular y aún se emplean en sistemas con muchos átomos; sin embargo, por su
dependencia de la información experimental están limitados a la calidad de los mismos [11]. Una
manera de eliminar esta dependencia es mediante métodos mecano-cuánticos también conocidos
como Ab initio (primeros principios) siendo el método de Hartree-Fock (HF) el primero de éstos.
Estos métodos usan la teoría de los orbitales moleculares (TOM) para calcular la energía total del
sistema como la suma de las energías cinética, repulsivas y atractivas de los núcleos y electrones
(Ec 2). Se puede hacer esta separación de las energías porque este tipo de cálculos usa la
aproximación de Born-Oppenheimer, que indica que debido a que los electrones son menos
pesados que los núcleos y se mueven más rápido, podemos separar su movimiento y enfocarnos
en la función de onda electrónica y tomar a los núcleos como cargas fijas[11,12]. Estas funciones
de onda electrónicas (orbitales moleculares) provienen de la combinación lineal de funciones de
onda monoelectrónicas (orbitales atómicos) generadas a partir de una serie funciones
matemáticas conocidas como funciones base[11-13] vide infra. Aunque este tipo de cálculos
requieren de un mayor poder computacional sus resultados suelen ser más exactos que los de la
mecánica molecular además de permitir el estudio de sistemas más complejos como radicales y
sistemas con centros metálicos [11]. Es importante mencionar que ambos métodos pierden su
exactitud cuando hay ruptura o adición de enlaces, en el caso de la mecánica molecular es por la
falta de datos mientras que en HF se debe a una falta de correlación electrónica (la propiedad de
los electrones para evitarse entre sí). Para tomarla en cuenta surgieron los métodos Post-Hartree
Fock como: Configuración de interacciones (CI), Teoría de la perturbación (MP#) y cúmulos
acoplados(CC). Estos dan resultados más exactos a cambio de un mayor tiempo de cómputo.

𝐸
𝑡𝑜𝑡 

= 𝐸
𝑇 

+ 𝐸
𝑉 

+ 𝐸
𝐽 

+ 𝐸
𝑋 

Ec 2. La energía total es la suma de las energías cinética (ET), potencial electrón-núcleo (EV),
potencial repulsión electrón-electrón (EJ), intercambio (EX) (interacción entre electrones de
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mismo espín) [11].

En respuesta al tiempo de estos métodos surgió la teoría de los funcionales de la densidad
o DFT (Density Functional Theory), que usa las funciones base para construir la densidad de la
molécula y con base en ella calcular las propiedades usando los dos postulados de Walter Kohn y
Lu Jeu Sham (Kohn-Sham) [11] que son:

● Existe una densidad única para el estado energético basal de un sistema molecular.
● Existe un funcional de la densidad que permite obtener la energía mínima a partir de un

sistema de electrones no interactuantes.

La manera en que calculamos la energía cinética, potencial electrón-núcleo y potencial
electrón-electrón es similar que en HF. Sin embargo, a diferencia de HF, DFT calcula las energías
de intercambio y correlación, así como correcciones a las energías previas usando la
densidad[11,14]. Las primeras implementaciones de DFT (funcionales) usaban solo la densidad
del sistema (Local Density Approximation o LDA), después se tomo en cuenta el cambio de la
densidad (Generalized Gradient Approximation o GGA) así como derivadas de mayor orden de la
misma (Meta Generalized Gradient Approximation MGGA), finalmente se tomó parte de la
energía de intercambio de HF (Híbridos). El funcional de intercambio y correlación más
conocido y el que usa extensivamente en este proyecto es B3LYP, un funcional híbrido que usa
diferentes contribuciones de LDA, GGA y HF para la energía de intercambio mientras que para
la correlación usa LDA y el funcional GGA que calcula la correlación total (LYP) [11].

Es importante hablar un poco más de las funciones base. Cualquier función matemática
que represente algún tipo de orbital puede ser una base, las primeras funciones que se usaron
fueron las bases de tipo Slater (Slater Type Orbital o STO) [15] que son una representación
simplificada de la ecuación de Schrödinger y los orbitales del hidrógeno. Aunque tienen la forma
esperada los cálculos requieren más poder computacional, por lo que surgieron las bases de tipo
gaussiana (Gaussian Type Orbital o GTO) que son una o más funciones gaussianas que se
aproximan a la forma de los orbitales hidrogenoides. Aunque más gaussianas mejoran la
aproximación, estas requerirán de un mayor tiempo de cálculo; sin embargo, los beneficios sobre
las STO también son mayores [13]. En la Figura 4 se muestra un ejemplo de una función Slater y
una serie de funciones gaussianas. Hay dos tipos de funciones de gran importancia en los cálculos
computacionales. Las funciones de polarización y difusas, las primeras se usan para darle
flexibilidad a las funciones base y lograr una mejor descripción de los orbitales moleculares
mientras que las segundas se usan para ampliar a las funciones base y mejorar la descripción de
aniones o puentes de hidrógeno.
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Figura 4. Orbital 1s representado cómo una función tipo Slater (STO) y una serie de funciones
gaussianas (GTOs). STO-nG significa que se intenta aproximar a la función tipo Slater usando n

gaussianas.

7.2 FUNDAMENTOS DE LAS ESPECTROSCOPÍAS DE ABSORCIÓN
Cuando la radiación electromagnética interactúa con la materia, ésta puede presentar diferentes
tipos de excitaciones como: electrónicas, vibracionales, rotacionales, entre otras. Esto se debe
principalmente a que la radiación electromagnética viene en pequeños paquetes llamados
“cuantos” y algunos tienen la energía necesaria para lograr algún tipo de excitación. Con la Ec 3
podemos relacionar la longitud de onda (λ) con la energía de una excitación (ΔE) y con base a la
energía conocer que tipo de excitación ocurrió. Por ejemplo, en UV-Vis la longitud de onda de las
señales es directamente proporcional a la diferencia en energía entre orbitales moleculares.

∆𝐸 = ℎ𝑣 = ℎ𝑐
λ = ℎ𝑐ν

Ec 3. Relación entre la diferencia en energía de dos estados cuánticos y la frecuencia (v), la
longitud de onda (λ), los números de onda (𝜈) [16].

7.3 ESPECTROSCOPÍA DE UV-VIS
La longitud de onda donde se encuentra la promoción de electrones de orbitales ocupados a
orbitales vacíos (transiciones o excitaciones electrónicas) es entre 190 nm y 800 nm en la región
del espectro electromagnético conocida como UV-Vis. Aunque las reglas de selección no se
aplican en este proyecto o se encuentran fuera del alcance del mismo, es importante
mencionarlas. Estas son:

● Aquellas excitaciones que promuevan electrones de un orbitales con simetría g o gerade a
otro orbital con simetría u o ungerade serán prohibidas.

● Aquellas excitaciones donde exista un cambio en la multiplicidad; por ejemplo, singulete
-> triplete, serán prohibidas.

Podemos usar diferentes teorías para generar orbitales ocupados y vacíos, por ejemplo, la teoría
de enlace valencia (TEV) nos dice que los enlaces de las moléculas orgánicas se pueden
categorizar empíricamente de la siguiente manera: enlazantes (σ, π), antienlazantes (σ*, π*) o no
enlazantes (pares libres de electrones (n)). Estos enlaces no son más que combinaciones de
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orbitales atómicos s y p que dependen del tipo de hibridación de los orbitales atómicos que
participan en la formación del enlace. También podemos tener una idea de la energía y longitud
de onda a la que absorberán estos enlaces, finalmente gracias a los estudios experimentales
podemos predecir la intensidad que pueden presentar diferentes transiciones como: σ a π*, π a π*,
n a π* [17]. Según la TEV, los enlaces σ se definen como aquellos que están formados por una
combinación de orbitales tipo s y/o p que se traslapan de frente, los enlaces π se definen por
orbitales p vecinos que se traslapan de lado y los pares libres electrónicos (n) se definen como
aquellos que no tienen combinación alguna. Los métodos computacionales como HF y DFT usan
la teoría de los orbitales moleculares (TOM) vide supra para obtener las energías y las
contribuciones atómicas de los mismos, entre otros detalles, que permiten obtener la longitud de
onda y la probabilidad de una transición [11]. Como en la teoría de orbitales moleculares no
existen categorías definidas para los enlaces, usamos las posición relativa del HOMO y LUMO.
En la Figura 5 se muestra un ejemplo de la molécula de formaldehído donde tenemos las
categorías de los enlaces correspondientes a la TEV y los correspondientes HOMO y LUMO de
acuerdo con la TOM así como las transiciones que puede presentar la molécula.

Figura 5. Molécula de formaldehído con la categorización de los enlaces, el HOMO y el LUMO,
así como las transiciones que puede presentar en espectroscopia de UV-Vis [18].

7.4 ESPECTROSCOPÍA DE IR
En la espectroscopía infrarroja, a diferencia de la espectroscopía UV-Vis, se tiene la convención
de usar números de onda (cm-1) en vez de longitud de onda (nm). De esta manera la energía es
directamente proporcional a las excitaciones que ocurren en la región del infrarrojo (4000 cm-1 y
400 cm-1). Estas pertenecen al cambio en el movimiento de los átomos en una molécula, también
conocidos como "modos normales" los cuales se muestran en la Figura 6 y cuyas reglas de
selección son:

● Tiene que haber un cambio en la magnitud o dirección en el vector de momento dipolar de
la molécula para que absorba la luz.

● Solo se observan excitaciones de un Δ de energía (Δv += 1).

Gracias a ellas podemos explicar por qué moléculas diatómicas homonucleares no
presentan señales (no hay vector de momento dipolar), por qué solo hay 3N-6 o 3N-5 modos
normales de vibración para moléculas no lineales y lineales, respectivamente (translaciones y
rotaciones no presentan cambio en el momento dipolar o excitaciones a otros niveles
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energéticos). Se requiere otro tipo de análisis para simular mejor los espectros ya que
experimentalmente se observan señales donde las excitaciones son mayores a Δv += 1, y son
sobretonos.

Figura 6. Modos normales de vibración [17].

La Figura 7 representa un pozo de energía potencial para una molécula con dos átomos
(línea azul), debido a que los sistemas cuánticos tienen energías discretas las líneas horizontales
representan las distancias de enlace en las que oscila la molécula en un nivel, y las flechas
verticales representan las diferentes excitaciones que puede presentar. Este pozo se puede
representar como un oscilador armónico a menores energías (línea verde), lo cual nos permite
hacer análisis más sencillos y bastante aproximados del sistema real. La diferencia en energía
entre dos niveles está dada por la Ec 4 en la cual las únicas "variables" son la constante de fuerza
k (segunda derivada de la energía potencial con respecto al cambio de la posición de los átomos)
y la masa reducida (dada por la ecuación m1m2/(m1 + m2)). En una molécula poliatómica tenemos
una matriz de constantes de fuerza conocida como la matriz hessiana cuyos eigenvectores son los
modos normales de vibración (incluyendo rotaciones y traslaciones) y sus eigenvalores son las
constantes de fuerza de cada modo vibracional. Finalmente la intensidad será directamente
proporcional a qué tanto cambia el momento dipolar[16].
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Figura 7. Pozo de potencial de una molécula diatómica heteronuclear [16].

ν = 1
2π𝑐

𝐾
µ

ν = Número de onda
π =Pi

c = Velocidad de la luz
K =Fuerza del oscilador (enlace)

Ec 4. Ecuación del oscilador armónico, vemos que el número de onda será directamente
proporcional a la fuerza del oscilador e inversamente proporcional a la masa reducida [17].

8. METODOLOGÍA
8.1 INSTRUMENTACIÓN
La determinación de los espectros de IR se realizaron en el espectrofotómetro Nicolet Magna-IR
750 con un intervalo de números de onda de 4000 cm-1 a 400 cm-1 en pastillas de KBr. Los
espectros de UV-Vis se realizaron en el espectrómetro HATCH 5000 con un intervalo de longitud
de onda de 200 nm a 800 nm en una celda de cuarzo de 1 cm de longitud.

8.2 DETALLES COMPUTACIONALES
Las moléculas se optimizaron con el funcional PBE[19,20] y la base 6-311++G(2df,p)[21-23] se
corroboró que eran mínimos mediante un cálculo de frecuencias, después se optimizaron con el
funcional B3LYP [24] y la base 6-311++G(2df,p), finalmente se relajaron las estructuras en
disolución con el funcional B3LYP, la base 6-311++G(2df,p) y el modelo de solvatación SMD
[25]. Con las estructuras relajadas se simularon los espectros de UV-Vis con cálculos de
time-dependent DFT (TDDFT). Todos los cálculos se realizaron con Gaussian 09 [26] en el
Laboratorio Nacional de Supercómputo (LNS) del sureste de México.

8.3 MATERIALES Y REACTIVOS
La cianoacetamida 99%, piperidina, acetaldehído y el ácido acético se adquirieron de Sigma
Aldrich y se usaron sin alguna purificación previa. El metanol grado industrial se adquirió de
Chemical Guilps y purificó mediante destilación.
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8.4 SÍNTESIS
Se disolvieron 5 mmol de cianoacetamida en 10 mL de metanol destilado. Una vez disuelto por
completo se agregaron 5.5 mmol de acetaldehído, 2.5 mmol piperidina y 2.5 mmol de ácido
acético, se mantuvo en agitacion con reflujo por 24 horas donde cambió de ser incolora a un color
amarillo. Después de filtrar con vacío y evaporar el disolvente se encuentran dos fases, un polvo
cristalino blanco (R2) y un líquido amarillo viscoso los cuales se separaron mediante filtración
por gravedad con butanol. El líquido viscoso se recristalizó en DMSO y se obtuvieron unos
cristales amarillos (R1). De la primera síntesis (S) de esta reacción se obtuvieron unos cristales
rojos (Esquema 1).

Esquema 1. Reacción para la síntesis del compuesto estudiado.

9. RESULTADOS Y DISCUSIÓN
9.1 INFORMACIÓN EXPERIMENTAL
Los tres productos (R1, R2 y S) se caracterizaron por espectroscopía IR y UV-Vis. Los espectros
de UV-Vis (Figura 8) tienen las mismas señales a 335 nm y 261 nm, pero difieren en señales a
mayores longitudes de onda, lo que le da diferentes colores a los compuestos, amarillo, blanco y
rojo para R1, R2, y S respectivamente. Los espectros de IR (Figura 9) tienen las mismas señales a
2200cm-1, 1604cm-1, 1489cm-1 y 686cm-1, aunque algunas de éstas son características de grupos
funcionales como nitrilo y carbonilo otras no tienen asignación inmediata ya que pertenecen a
modos vibracionales acoplados.
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Figura 8. Comparación de los espectros de UV-Vis las diferencias se encuentran en longitudes de
onda mayores a 350 nm.
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Figura 9. Comparación de espectros de IR de R1, R2 y S se observan las señales características
de nitrilo y carbonilo a 2200cm-1 y 1604cm-1, respectivamente, así como las que no tienen

asignación inmediata a 1489cm-1 y 686cm-1. También se observan las diferencias que existen
entre las zonas como desdoblamientos de las señales a 1657 cm-1 y 1489 cm-1.

9.2 ANÁLISIS COMPUTACIONAL
Se modelaron 4 estructuras probables en disolución (1-4 en Figura 10). 1 y 3 se propusieron con
base a la presencia de la piperidina en la estructura y al intercambio de hidrógeno que se puede
presentar, es decir, el estado de protonación de la molécula. Como las 2,6-dihidroxipiridinas
presentan tautomerismo[27], se propusieron las estructuras tautoméricas de 1 y 3 (2 y 4). Aunque
estas 4 estructuras representan las combinaciones que puede presentar la molécula, no todas
contribuirán en los espectros por lo que es necesario emplear un criterio para enfocarse en las
más relevantes, en este caso: estimar y comparar sus energías libres de Gibbs en disolución y
escoger las más estables. 1 y 2 tuvieron una diferencia energética de ~1 kcal mol-1, para este tipo
de sistemas el funcional B3LYP con la base 6-311++G(2df,p) tiene un error absoluto promedio de
~4 kcal mol-1[11] por lo que se tuvieron que escoger las dos estructuras. En el caso de 3 y 4, se
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escogió 3 por ser ~12 kcal mol-1 más estable que 4.

Figura 10. Estados de protonación de la molécula con sus correspondientes tautómeros y posibles
dímeros en disolución. 1-5 basadas en la estructura sintetizada mientras que 6 se propuso con
base en estructuras de moléculas similares [28].

Tabla 1. Diferencias en energía de los diferentes pares de tautómeros y dímeros así como sus
porcentajes estimados en disolución. aEnergía relativa entre los tautómeros, bPorcentaje de
abundancia de acuerdo a la distribución de Boltzmann

La comparación de los espectros de UV-Vis simulados con TDDFT
B3LYP/6-311++G(2df,p)/DMSO con el modelo de solvatación SMD [25], y experimentales
(Figura 11), reveló mediante una deconvolución con gaussianas la posible existencia de las 3
estructuras. Debido a que las señales en 298 nm (1) y 303 nm (3) tienen longitudes de onda
similares, es posible que la señal en 271 nm (2) esté dentro de la señal experimental en 334 nm.
Ninguna de las simulaciones presenta señales en la región de 370 a 800 nm. Los orbitales
moleculares (Figura 12) muestran como la simetría y la carga de los estados de protonación
afectan su estabilidad, siendo el HOMO de la estructura simétrica el más estable seguida por el de
asimétrica, y finalmente de la estructura simétrica con carga aniónica. En el caso de los LUMOs
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la estructura asimétrica es la más estable ya que la presencia del hidrógeno permite una
combinación diferente, seguida por la simétrica neutra y la simétrica con carga aniónica.

Figura 11. Deconvolución con gaussianas del espectro experimental en las regiones de 300 a 370
nm (arriba) y 370 a 800 nm (abajo) con su respectiva comparación con las simulaciones de los

espectros de UV-Vis con TDDFT de 1-3,5 y 6.
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Figura 12. Orbitales moleculares de 1-3,5 y 6, ΔE es la diferencia entre los HOMOs y LUMOs de
los fragmentos correspondientes. isosuperficie = 0.03 u.a.

En las simulaciones de los espectros de IR (Figura 13) observamos como las 3 estructuras
contribuyen al espectro experimental. Esto explica las diferencias entre las zonas, ya que
dependiendo de los equilibrios contribuirá más o menos una especie. A pesar de esto las señales
en ~1396cm-1 no se simulan por ninguna de las estructuras y las señales en ~1478cm-1 las simula
2 pero no 1.

Las moléculas similares a las 2,6-dihidroxipiridinas también pueden formar estructuras
supramoleculares unidas por puentes de hidrógeno [29]. En este proyecto nos enfocamos solo en
las posibles estructuras con dos unidades conocidas como dímeros que se pueden formar usando
las estructuras previas que ahora llamaré monómeros. Hay 6 combinaciones posibles de dímeros,
pero al igual que los monómeros, nos enfocamos en aquellos que cumplan un criterio, que es: El
dímero debe estar formado por un monómero neutral y uno aniónico basándonos de nuevo en la
presencia de la piperidina. Los dímeros que cumplen ese criterio se encuentran en la Figura 10
como 5 y 6. Sus espectros simulados de IR (Figura 13) reproducen las señales en 1396cm-1

(1435cm-1 sim de 5) y ~1478cm-1 (sim de 6). La señal en 1396 cm-1 se genera a partir de un
acoplamiento del anillo aromático con el movimiento de cabeceo de los puentes de hidrógeno
mientras que la señal en ~1480 cm-1 se intensifica debido a la interacción con el fragmento
aniónico. Una comparación de las energías libres de Gibbs calculadas usando la ecuación de Hess
muestran que 6 es la más estable (por 6.3 kcal mol-1), sin embargo la simulación del espectro de
UV-Vis (Figura 11) 5 reproduce mejor las señales de la región de 370 a 800 nm. Un análisis de
los orbitales moleculares (Figura 12) muestra una mayor estabilización del HOMO en 5 que en 6,
casi del 50%; mientras que, en el LUMO existe una desestabilización en 5 y una ligera
estabilización en 6. Un resumen de las energías HOMO-LUMO se encuentra en la Figura 14.
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Figura 13. Comparación del espectro experimental de R2 (Negro) y los espectros simulados de
1-3 (arriba), 5 y 6 (abajo) rojo, amarillo, azul, rosa y verde respectivamente.
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Figura 14. Energías de los orbitales HOMO y LUMO de las estructuras 1-3,5 y 6.

10. CONCLUSIONES
En este proyecto demostramos mediante el uso de técnicas computacionales como las diferencias
en los espectros de IR y UV-Vis solo se pueden explicar mediante estructuras diméricas (5 y 6)
unidas por puentes de hidrógeno. En el caso del UV-Vis, las diferencias se deben a las energías
entre orbitales HOMO y LUMO de los monómeros que componen a los dímeros mientras que en
IR se deben a un acoplamiento del modo vibracional C-N en el fragmento aniónico de la
estructura 5, debido al cabeceo de los hidrógenos en el puente, este acoplamiento también se
presenta en 6 pero con el tijereteo de los hidrógenos. Gracias a este proyecto obtuve los
conocimientos necesarios de química experimental y teórica con los que pude apoyar en el
proyecto de postdoctorado de la Dra. Sandra Pineda y participar en: la producción del artículo
por Carmen et al 2020, en el congreso en línea: virtual winter school on computational chemistry,
en el 6to encuentro de jóvenes investigadores así como participar dos veces en los programas de
jóvenes investigadores impartidos por la VIEP.
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12. ANEXOS
Tabla S1. Time-dependent B3LYP/6-311++G(2df,p)/SMD disolvente DMSO.
Compuesto 1
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Compuesto 5
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