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FÍSICO

P R E S E N T A :

ARMANDO GUADARRAMA RAMÍREZ
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ÍNDICE GENERAL ÍNDICE GENERAL
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tanol y etanol mediante dinámica molecular . . . . . . . . . . . . . . 51

4.3. Mezcla binaria agua-metanol. Comportamiento experimental y teóri-
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Introducción

Los disolventes son el medio donde se disuelve un compuesto, por lo general se 
encuentra en mayor proporción en una solución. En la literatura encontramos dos 
grandes ramas: disolventes polares y no polares. Los disolventes polares a su vez se 
dividen en dos ramas: próticos y apróticos [1], los primeros se caracterizan porque 
promueven la formación de puentes de hidrógeno y los segundos por no promover la 
formación de puentes de hidrógeno. El agua y los alcoholes son ejemplos de 
disolventes polares próticos y el acetonitrilo es un ejemplo de un fluido polar apr

ótico. Los puentes de hidrógeno son enlaces no covalentes promovidos por fuerza 
electrostática atractiva entre un átomo electronegativo y un átomo de hidrógeno el 
cual esta unido por enlace covalente a otro átomo electronegativo [2].

La constante dieléctrica ε que es la capacidad de un material o sustancia a ser 
polarizado y varia de acuerdo a la naturaleza del sistema de interés. Por ejem-

plo, el agua tiene una constante dieléctrica de ε = 79.99, a presión P = 1atm y 
una temperatura de T = 293.15K, el metanol tiene una constante dieléctrica de 
ε = 33.30 y el etanol una constante dieléctrica de ε = 24.55 a las mismas condi-

ciones termodinámicas [3]. Tales fluidos como el agua y el metanol presentan una

tensión superficial γ también muy diferente entre si a T = 298.15K: γ = 72.8
nM

m

y 22.51
nM

m
[4], respectivamente.

La primera de las propiedades termodinámicas se estima principalmente en un sis-

tema homogéneo que se encuentra en fase ĺıquida o sólida, y la tensión superficial

se estima en un sistema inhomogéneo, es decir, un sistema que se encuentra en

dos fases. De manera que no es directo el identificar la variación de la tensión su-

perficial como función de la constante dieléctrica, sin embargo, hay intentos por
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Introducción

establecer dicha funcionalización a través de una expresión matemática. El Prof.

César Monteiro de Barros [5] propuso una ecuación que relaciona ambas propie-

dades termodinámicas, sin embargo, no es claro si funciona para cualquier tipo

de fluido, sobre todo, si esta ecuación funciona con fluidos que no promueven la

formación de puentes hidrógeno. Dicha ecuación solo ha sido probada con el agua;

en los cálculos originales se halló un excelente acuerdo con datos experimentales.

Creemos que dicha ecuación si predice de manera adecuada la relación de la tensión

superficial con la constante dieléctrica para fluidos apróticos aunque no tome en

cuenta de manera explicita la formación o inhibición de los puentes hidrógeno [6].

Hasta donde sabemos, no existe un estudio sistemático a nivel molecular acerca de la

dependencia de la tensión superficial con la constante dieléctrica a ciertas condicio-

nes termodinámicas. Es importante generar datos de propiedades termodinámicas

que nos permitan entender de mejor manera los procesos f́ısicos y fisicoqúımicos

que dan lugar a dicha funcionalidad entre las propiedades termodinámicas. Par-

ticularmente, estamos interesados en analizar la constante dieléctrica a través de

la dinámica molecular usando como parámetro de orden el número de puentes de

hidrógeno.

Por otra parte, desde el punto de vista teórico es posible estimar la constante

dieléctrica teniendo como base datos de la tensión superficial del fluido de estudio.

Nuestro principal interés radica en determinar si la promoción o inhibición de

puentes de hidrógeno es relevante en la forma en que están relacionadas la tensión

superficial, γ y la constante dieléctrica, ε.
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Introducción

Antecedentes

Hay antecedentes de trabajos previos donde de manera experimental han estimado

la tensión superficial de fluidos polares como el agua y el metanol [4], [59], [60].

También hay datos experimentales de la constante dieléctrica de dichos fluidos

[3], [52], sin embargo, no hay un estudio acerca de la relación que guardan estas

propiedades termodinámicas. Hay una propuesta teórica heuŕıstica que solo ha

sido probada para el agua, se ha estimado la tensión superficial en función de

la constante dieléctrica. De ser valida la ecuación propuesta por el Prof. César

Monteiro de Barros [5], entonces se tendrá una herramienta útil para estimar la

constante dieléctrica de fluidos o sustancias de las cuales no existan datos. La

idea del presente trabajo de tesis es calcular la tensión superficial del sistema de

interés y de manera teórica obtener datos de la constante dieléctrica para diferentes

temperaturas, pero es importante comprobar la validez de dicha relación teórica.

Hipótesis

Suponemos que la tensión superficial depende de manera directa de la constante

dieléctrica y que la promoción de la formación de los puentes de hidrógeno deter-

mina la efectividad de la predicción teórica.

Mediante la simulación por computadora, espećıficamente por dinámica molecular

podemos probar que ambas propiedades termodinámicas guardan la misma relación

que predice la ecuación teórica.
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Introducción

Objetivos

General

Analizar la dependencia de la tensión superficial con la constante dieléctrica me-

diante simulaciones de dinámica molecular y teóricamente mediante una ecuación

heuŕıstica para el agua, el metanol y etanol. Determinando el rol que juegan los

puentes de hidrógeno que se forman en el sistema de interés.

Particulares

Calcular los puentes de hidrógeno que se forman en estados termodinámicos

espećıficos.

Calcular la constante dieléctrica a través de la dinámica molecular de fluidos

polares.

Verificar la relación entre la constante dieléctrica y la tensión superficial me-

diante simulaciones moleculares y propuesta de manera emṕırica.

Analizar los arreglos estructurales de fluidos polares de interés.
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Capı́tulo 1
Conceptos fisicoqúımicos

1.1. Átomo

Desde el punto de vista clásico, el átomo es la unidad elemental de toda la materia

con propiedades f́ısicas y qúımicas definidas [12].

Figura 1.1: Representación del modelo atómico de N. Bohr [13].

1.2. Molécula

Una molécula se encuentra formada por dos o más átomos, pueden ser iguales

o distintos. Las moléculas se encuentran en constante movimiento que llevan el

nombre de vibraciones moleculares. Los átomos se mantienen unidos por enlaces

covalentes en los que comparten electrones [12]. Sea el ejemplo de la molécula de

metanol, ver Fig. 1.2, la cual está compuesta por un átomo de carbono, un átomo

oxigeno y cuatro átomos hidrógenos enlazados entre si (CH3OH).
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Caṕıtulo 1. Conceptos fisicoqúımicos

Figura 1.2: Representación de la molécula del metanol.

1.3. Fuerzas intermoleculares

En el interior de las moléculas los átomos se mantienen unidos por medio de fuer-

zas intramoleculares, principalmente, enlaces covalentes y enlaces iónicos. El enlace

iónico corresponde a part́ıculas cargadas eléctricamente y el enlace covalente ocurre

cuando un átomo cede o recibe electrones de otro átomo, este también ocurre cuan-

do dos o más átomos comparten electrones de la última capa electrónica teniendo

como formación un orbital molecular. Por lo tanto, estas son las fuerzas que se

deben vencer para que se produzca un cambio qúımico y para determinar las pro-

piedades qúımicas de las sustancias. Sin embargo, las fuerzas intermoleculares, que

surgen de fuerzas electromagnéticas, es decir, de interacciones repulsivas y atracti-

vas y son las encargadas de explicar las propiedades macroscópicas de la materia

y determinar las propiedades f́ısicas de las sustancias, por ejemplo, la constante

dieléctrica y la tensión superficial.

Dichas fuerzas son clasificadas en dos categoŕıas: en fuerzas electrostáticas, que se

derivan de la fuerza de Coulomb, y en las fuerzas de polarización que se originan

de momentos dipolares inducidos. Es importante saber que existen dos tipos de

moléculas: las moléculas polares y las no polares, para una molécula no polar la

distribución es uniforme, los centros de las cargas positivas y negativas coinciden

con el núcleo de cada átomo, por consiguiente, en una molécula polar no existe la

simetŕıa de una molécula no polar, esto hace que surjan cargas parciales, δ+ y δ−,

como lo muestra la Fig. 1.3, debido a la diferencia en la electronegatividad de cada

átomo [15].

En la Tabla 4.3, Apéndice I, se presentan las diferentes interacciones dentro de las

moléculas con dependencia del potencial de interacción respecto a la distancia de

separación entre un par de part́ıculas y su enerǵıa de magnitud.

6



Caṕıtulo 1. Conceptos fisicoqúımicos

(a) (b)

Figura 1.3: Gráfico de una molécula polar (a) y una molécula no polar (b) [16].

1.4. Electronegatividad

De la Sección 1.3, sabemos que un enlace covalente es aquel que forman dos átomos

que comparten un par de electrones. Un enlace covalente polar, o simplemente

enlace polar se refiere a aquellos electrones que pasan más tiempo alrededor de

un átomo que del otro. Una propiedad para distinguir el enlace covalente no polar

del enlace covalente polar es la electronegatividad, esta expone la tendencia de

un átomo para atraer electrones de un enlace qúımico o de una molécula. Los

elementosa que conocemos con electronegatividad alta tienen una mayor tendencia

para atraer electrones que los elementos con electronegatividad baja. Como es de

esperar, la electronegatividad esta relaciona con la afinidad electrónica y la enerǵıa

de ionización.

Los conceptos de electronegatividad y afinidad electrónica están relacionados pero

son diferentes, ambas propiedades indican la tendencia de un átomo para atraer

electrones, sin embargo, la electronegatividad es una medida de la habilidad de un

átomo (enlazado con otro) para atraer los electrones compartidos, en tanto, la afi-

nidad electrónica hace referencia a la atracción de un átomo aislado por un electrón

adicional. La electronegatividadb es un valor estimado que no se puede medir y la

afinidad electrónica es una cantidad capaz de medirse de forma experimental.

Los diferentes valores de electronegatividad se adscriben según distintas escalas;

la escala de Pauling y la escala de Mulliken, estos valores determinaran el tipo de

enlace que se formara en la molécula que los combina. Aśı, según la diferencia entre

las electronegatividades de estos se puede determinar que tipo de enlace será, según

la escala de Linus Pauling se tiene [17]:

aEl nitrógeno, N, el oxigeno, O, y el flúor, F, son los elementos más electronegativos de la tabla
periódica que participan en puentes de hidrógeno.

bSu concepto es relativo. La electronegatividad de un elemento qúımico solo se puede medir
respecto a la de otro elemento qúımico.
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Caṕıtulo 1. Conceptos fisicoqúımicos

Enlace iónico: Diferencia de electronegatividad mayor o igual a 1.7

Enlace covalente polar: Diferencia de electronegatividad entre 0.4 y 1.7

Enlace covalente no polar: Diferencia de electronegatividad inferior a 0.4

Como dato general, el hidrógeno y el oxigeno tienen una electronegatividad de 2.2

y 3.5, respectivamente.

1.5. Momento dipolar, M

La polaridad de una molécula se indica por su momento dipolar. El momento dipo-

lar se da en las sustancias moleculares; es decir, aquellas sustancias que presentan

interacciones covalentes y representa la distribución de la densidad electrónica en

un enlace. Si se considera un campo producido por un sistema de cargas a grandes

distancias e introducimos un sistema de coordenadas cuyo origen sea un punto cual-

quiera en el interior del sistema de cargas, entonces, matemáticamente definiremos

el momento dipolar M como:

M =

N∑
i=1

qiri (1.1)

con qi y ri la carga y la posición del átomo i, respetivamente y N el número

de átomos [18]. Cuando las diferencias de electronegatividades en las moléculas

diatómicas incrementan, los momentos dipolares medidos también incrementan y

estos, están asociados con enlaces individuales, los cuales, solo pueden medirse en

moléculas diatómicas simples y dichos valores reflejan las polaridades globales. Una

molécula muy polar es aquella que tiene un momento dipolar grande, mientras que

una molécula no polar, su momento dipolar será cero. En unidades del sistema

internacional (SI), el momento dipolar se mide en debyec, D.

1.6. Disolventes

Un disolvente es una sustancia que permite la dispersión de otra, es el medio

dispersante de la disolución. Una disolución es la mezcla homogénea de dos o más

componentes que no reaccionan entre si. Normalmente, el disolvente establece el

estado f́ısico de la disolución, por lo que se dice que el disolvente es el componente

de una disolución que está en el mismo estado f́ısico que la disolución.

c1D = 3,336x10−30 coulomb por metro (Cm).
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Caṕıtulo 1. Conceptos fisicoqúımicos

Se conocen dos tipos de disolventes:

1. Disolvente polar: es una sustancia en cuyas moléculas, la distribución de

la nube electrónica es asimétrica; por lo tanto, la molécula presenta un polo

positivo y otro negativo separados por una cierta distancia. Los disolventes

polares se clasifican en dos [1]:

a) Disolvente polar próticos: implican en su estructura un enlace O–H

o N–H, como el caso del agua, metanol y etanol.

(a) (b) (c)

Figura 1.4: Estructura molecular del (a) agua, (b) metanol y (c) etanol.

b) Disolvente polar apróticos: no contiene enlace O–H o N–H, sea el

caso de la acetona.

Figura 1.5: Estructura molecular de la acetona [55]

2. Disolvente no polar: es una sustancia orgánica en donde sus moléculas la

distribución de la nube electrónica es simétrica y no tienen polo positivo y

negativo, sea el ejemplo del benceno.

Figura 1.6: Estructura molecular del benceno [56].
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Caṕıtulo 1. Conceptos fisicoqúımicos

1.7. Puentes de hidrógeno

El puente de hidrógeno (o enlace H) es una interacción (dipolo-dipolo) bastante

estudiada en f́ısica, qúımica y bioloǵıa, cuenta con una fuerte importancia en varios

ejemplos de la vida real. Más adelante se explica el porqué los puentes de hidrógeno

son de gran utilidad para describir el comportamiento de las propiedades f́ısicas

estudiadas.

El esquema clásico de un puente de hidrógeno da comienzo con un par de molécu-

las, ambas en su estado electrónico fundamental. El puente de hidrógeno es un tipo

especial de enlace no covalente promovido por una fuerza electrostática atractiva

entre un átomo electronegativo de O, F o N y un átomo de hidrógeno, H, de un

enlace polar, el cual está unido por un enlace covalente a otro átomo electronega-

tivo [2], O–H, F–H o N–H.

A–H · · ·B

donde A y B pueden actuar como O, F o N, con A–H representando una molécula

o parte de una molécula denominada donante de protones, y B es una molécula

aceptora que contiene un átomo electronegativo con al menos un par solitario de

electrones. A medida que se aproximan las dos moléculas, el átomo de hidrógeno

forma una especie de puente entre ellas (los tres puntos al medio en la interacción

representan el puente de hidrógeno).

Si bien, la atracción de Coulomb entre las moléculas polares ciertamente contribuye

a la fuerza interactiva entre el par libre de electrones del átomo electronegativo y

el núcleo de hidrógeno.

La enerǵıa de interacción de un puente de hidrógeno se encuentra entre las inter-

acciones de Van der Waals (∼1 kJ/mol) y los enlaces covalentes o iónicos (∼500

kJ/mol), es decir, la enerǵıa promedio de un puente de hidrógeno es considerable-

mente grande para una interacción dipolo-dipolo (más de 40 kJ/mol), por lo tanto,

es más fuerte que las fuerzas de Van der Waals que unen moléculas no polares. Esto

determina que, los puentes de hidrógeno tienen un fuerte propósito en la estructura

y propiedades de varios compuestos qúımicos.
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1.8. Agua

El agua es participe en todos los procesos vitales. Es un magńıfico disolvente para

muchos compuestos iónicos, aśı como para otras sustancias que son capaces de

formar puentes de hidrógeno con el agua. Si examinamos la estructura electrónica

de la molécula del agua H2O (Fig. 1.7), se puede entender porque el agua es esencial

para todo ser vivo, ver Fig. 1.8.

Figura 1.7: Estructura molecular de agua.

1.8.1. Estructura y propiedades

Los átomos de hidrógeno y ox́ıgeno tienen una distancia media de 0.957 Åd, sin

embargo, las moléculas de agua forman un ángulo de enlace de 104.52◦, un poco

menor al ángulo de un tetraedro simétrico (109.00◦). Esto se debe a que los electro-

nes del par solitario ocupan más espacio que los pares de electrones de los enlaces

O–H [19].

Figura 1.8: Modelo de una molécula de agua.

En la Fig. 1.8 se representa la carga de cada átomo: el átomo de ox́ıgeno lleva una

carga negativa δ− y los átomos de hidrógeno portan una carga positiva δ+. La

distancia media entre O y H es aproximadamente de 0.957 Å y el ángulo de enlace

entre átomos es de 104.52◦.

dEstas cantidades han sido obtenidas utilizando diversos métodos experimentales.
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Los puentes de hidrógeno son de gran importancia en la molécula del agua a com-

paración de otras moléculas polares, la diferencia radica en que, cada átomo de

ox́ıgeno en conjunto con cuatro átomos de hidrógeno (dos átomos unidos por enla-

ces covalentes y dos por puentes de hidrógeno), tienen una geometŕıa tetraédrica,

esto debido a que su átomo de ox́ıgeno tiene una hibridación sp3. De esta manera,

el máximo número de puentes de hidrógeno intermoleculares se determina cuando

el agua se encuentra en estado sólido (en forma de hielo), esto forma una extensa

red cristalina regular tridimensional, dicha estructura tan ordenada evita que las

moléculas se acerquen demasiado entre ellas [14]. En cambio, en el agua, la canti-

dad primordial de enerǵıa necesaria para romper estos agregados explica los altos

valores de su punto de ebullición y de fusión, de su calor de vaporización y de

su capacidad caloŕıfica. Otras propiedades del agua, como la tensión superficial y

la viscosidad, se deben también, a su capacidad para formar un gran número de

puentes de hidrógeno, véase la Sección 1.7.

Figura 1.9: Puentes de hidrógeno en las moléculas del agua.

1.9. Alcoholes

Los alcoholese son una de las moléculas más importantes en qúımica orgánica. Se

pueden disponer y convertir a partir de muchos tipos diferentes de compuestos. La

formula molecular general para los alcoholes se expresa como: CnH(2n+1)OH. Una

molécula de alcohol consta de dos partes; en primera, contiene el grupo alquilo y

segundo, son moléculas que contienen el grupo funcional hidroxilof (–OH) en sus-

titución de un átomo de hidrógeno, de un alcano enlazado de forma covalente a

un átomo de carbono, grupo carbinol (C–OH). No obstante, este grupo es la clave

para comprender las clasificaciones más comunes utilizadas para los alcoholes, ya

eLa palabra alcohol provienen del árabe al kuhul que significa sutil.
fLas propiedades f́ısicas y qúımicas de los alcoholes se deben principalmente a la presencia del

grupo hidroxilo.
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sean alcoholes primarios, secundarios o terciarios. Para determinar a que clasifica-

ción pertenece un alcohol, se examina el carbono unido al OH. Si ese carbono está

unido a un carbono, el alcohol será clasificado como primario, si está unido a dos

carbonos será denominado secundario y si está en unión con tres carbonos será un

alcohol terciario.

La estructura de un alcohol se asemeja a la del agua puesto que un alcohol procede

de la sustitución formal de uno de los hidrógenos del agua por un grupo alquilo.

Principales propiedades de los alcoholes

1.9.1. Puentes de hidrógeno

Los puentes de hidrógeno en el grupo polar OH, especialmente en los alcoholes,

se aprecia por cuán polarizadog está este grupo, lo cual es la clave principal para

comprender sus propiedades f́ısicas. Teniendo en cuenta el dato general, escrito en

la Sección 1.4, el grupo –OH formara puentes de hidrógeno porque se tiene que el

δ− de O es un átomo más electronegativo que H (δ+) y tendrá un mayor número

de electrones a comparación de H, esto implica que, la densidad de electrones en el

enlace OH esta enérgicamente polarizada hacia el ox́ıgeno, lo que equivale a tener

un fuerte dipolo.

Los puentes de hidrógeno en los alcoholes son análogos a los del agua en estado

ĺıquido, donde la red de enlaces de hidrógeno es aún más extensa porque O tiene

dos H acoplados (H–O–H), ver la Fig. 1.10.

Figura 1.10: Unión por puente de hidrógeno de un alcohol (CH3OH) y una molécula
de agua (H2O). Se representa el grupo hidroxilo (–OH) en la molécula CH3OH y
su respectiva carga δ− y δ−.

gLa polarización de la carga se define como el reordenamiento de las posiciones de las cargas
dentro de los propios átomos y moléculas.
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Con respecto al agua, el ángulo de enlace que forman los átomos H–O–H es de

104.52◦, véase la Fig. 1.8, en cambio en el metanol, el ángulo de enlace C–O–H es

de 108.90◦. Este ángulo, por consiguiente es mayor que en el agua y esto debido

a la presencia del grupo metiloh, que equilibra el efecto de compresión del ángulo

de enlace que ocasionan los dos pares de electrones no enlazantes. Los átomos de

carbono y ox́ıgeno tienen una distancia media de aproximadamente 1.430 Å, debido

al mayor radio covalente del carbono en comparación con el hidrógeno (Fig. 1.11).

Figura 1.11: Modelo de una molécula de metanol.

1.9.2. Fuerzas de Van der Waals

El efecto de las fuerzas de Van der Waals en los puntos de ebullición de

los alcoholes

Existen fuerzas intermoleculares en los alcoholes aparte de los puentes de hidrógeno;

las fuerzas de Van der Waals y las interacciones dipolo-dipolo. El puente de hidrógeno

y las interacciones dipolo-dipolo serán muy similares para todo los alcoholes, en

cambio, las fuerzas de Van der Waals aumentaran cuando los alcoholes se hagan

más grandes. Las interacciones se fortalecen a medida que las moléculas se alar-

gan y tienen más electrones. Eso aumenta el tamaño de los dipolos temporales que

están configurados. Es por eso que, los puntos de ebullición serán elevados conforme

incremente el numero de átomos en la cadena de carbono.

Por ejemplo, el etanol es una molécula larga (Fig. 1.4), y el oxigeno trae consigo ocho

electrones adicionales y en ambos crecerá el tamaño de las fuerzas de dispersión de

Van der Waals y por consiguiente, el punto de ebullición.

hEl grupo funcional metilo es de carácter hidrófobo, consta de un átomo de carbono C y tres
de hidrógeno H.
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1.10. Compuestos qúımicos orgánicos

Por ejemplo, el metanol y el etanol, son dos compuestos qúımicos orgánicos que

para el presente trabajo fueron de gran utilidad, es por eso que resulta indispensable

dar a conocer sus principales caracteŕısticas, tanto particulares, generales como sus

usos y aplicaciones.

1.10.1. Metanol (CH3OH)

El metanol, como fórmula molecular CH3OH, es un compuesto orgánico pertene-

ciente a la familia de los alcoholes; el primero de ellos, también conocido como al-

cohol met́ılico, metil alcohol, carbinol, hidroximetano, metilol, monohidroximetano,

o simplemente, alcohol de madera. Este compuesto contiene un átomo de carbono

en unión a tres átomos de hidrógeno y un grupo hidroxilo (–OH) en su estructura,

ver la Fig. 1.12, y con una configuración electrónica de sp3 en sus átomos.

El metanol en condiciones normales es un ĺıquido incoloro, volátil, inflamable y

altamente venenoso y nocivo para la salud con un olor alcohólico en estado puro

(Fig. 1.13). Es miscible en agua, alcoholes, esteres, cetonas y otros solventes [20].

Cabe destacar, el metanol es poco soluble en grasas y aceites, y se obtiene por

śıntesis a partir de gas natural, como combinación de óxidos de carbóno e hidrógeno.

Figura 1.12: Estructura molecular del metanol.

Usos y aplicaciones

El metanol es empleado como combustible para cocinas de camping y soldadores,

como un disolvente de pintura; de limpieza y secado de fracciones de carbón en

polvo. Es una alternativa para extraer la humedad y resinas de la madera, y limpieza

de superficies metálicas. Como anticongelante ĺıquido se usa para la deshidratación

de oleoductos y limpia parabrisas para automóviles. El metanol es utilizado como
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combustiblei de automóviles, principalmente al mezclarlo con la gasolina.

Figura 1.13: Metanol comercial en estado ĺıquido [21].

1.10.2. Etanol (CH3CH2OH)

El etanol, de fórmula molecular CH3CH2OH, es un compuesto orgánico que per-

tenece, de igual forma que el metanol, a la familia de los alcoholes, se le conoce

como alcohol et́ılico, alcohol de grano, o simplemente, alcohol. Este compuesto está

formado por dos átomos de carbono en unión con cinco hidrógenos y el grupo

hidroxilo (–OH), véase la Fig. 1.14(a).

Se presenta como un ĺıquido transparente, incoloro e inflamable, de sabor quemado

y olor agradable caracteŕıstico. Es un subproducto natural de fermentación vegetal,

por ejemplo, de materias primas a base de almidón, de caña de azúcar, de hierba

de sierra, de granos de máız u otros productos naturales propios para el proceso

de fermentación o destilación, sin embargo, también se puede producir mediante la

hidratación del etileno. Dada su densidad, indica que es más pesado que el aire, en

consecuencia, los vapores del etanol no se elevan y es menos toxico que el metanol.

(a) (b)

Figura 1.14: (a) Estructura y (b) modelo molecular del etanol.

iEl metanol comenzó a tener fama como combustible durante la crisis del petróleo cerca del
año 1970, ya que representaba una alternativa para uso en automóviles debido a su disponibilidad,
bajo costo y los beneficios medioambientales.
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Usos y aplicaciones

El etanol, como usos y aplicaciones, es el principal ingrediente de toda bebida al-

cohólica, tal como, la cerveza, el vodka, el vino, la sidra, etc. debido a su bajo punto

de congelación y su disolución fácilmente en el agua y otros compuestos orgánicos.

El etanol es un componente común en productos de belleza como conservador en

perfumes, también es un ingrediente de una gran variedad de productos, desde pin-

turas, barnices, desinfectantes para manos, combustibles, compuesto de partida en

la śıntesis del acetato de etilo, el éter diet́ılico, hasta como fluido en termómetros

para medir temperaturas por debajo al punto de congelación del mercurio, -40◦C.

Figura 1.15: Etanol comercial en estado ĺıquido [22].

1.11. Sistema material homogéneo e inhomogéneo

Los materiales se caracterizan por sus propiedades intensivas (no dependientes de

la cantidad de materia o del tamaño de un cuerpo) que nos permiten analizar

propiedades termodinámicas.

Los sistemas materiales se clasifican en dos, ambos de utilidad para este estudio:

1. Sistema homogéneo: Cuando se analizan las propiedades de un sistema se

detecta que los valores son constantes en cualquier zona examinada. Todo

sistema homogéneo presenta una sola fase, pero muchas veces esa fase puede

estar formada por más de un componente. Por ejemplo, la estimación de la

constante dieléctrica ε, en una fase.

2. Sistema inhomogéneo: Cuando analizamos las propiedades de un sistema,

aparentemente homogéneo, se detecta que los valores o propiedades no son

constantes, esto quiere decir, son variables en ciertas ubicaciones del sistema.

Por ejemplo, la estimación de la tensión superficial γ, en dos fases.
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1.12. Mecánica estad́ıstica

La mecánica estad́ıstica estudia sistemas macroscópicos desde un punto de vista

microscópico. Los sistemas macroscópicos están formados aproximadamente de 1023

part́ıculas (sólidos, ĺıquidos y gases). La mecánica estad́ıstica propone un enfoque

distinto al de la mecánica newtoniana, estudiando el comportamiento colectivo

del sistema y no individual de las part́ıculas [23]. La descripción de los sistemas

microscópicos está dada en términos de los estados cuánticos ϕ posibles que son

compatibles con las propiedades macroscópicas del sistema. Dado que no es posible

precisar en que estado cuántico se encuentra el sistema, se lleva a cabo un estudio

estad́ıstico haciendo uso de un concepto importante llamado ensamble.

Un ensamble es una representación de una colección de sistemas que son réplicas

macroscópicas del sistema de interés. Para su análisis estad́ıstico cada uno de ellos

se debe encontrar en uno de los estados accesibles que son compatibles con el

macroestado [24].

La mecánica estad́ıstica se fundamenta en tres importantes postulados:

1. Postulado de igual probabilidad a priori: este postulado se refiere a que

cada microestado o estado permitido del sistema compatible con el macroes-

tado tiene la misma probabilidad de ocurrir a priori.

2. Postulado de Gibbs: este postulado expresa el promedio de una variable

microscópica correspondiente a propiedades termodinámicas del sistema, ya

sea, la presión y la enerǵıa del sistema.

P ←→ 〈P 〉ensamble

E ←→ 〈E〉ensamble

3. Hipótesis ergódica: este postulado expresa que el promedio de una variable

M microscópica es igual al promedio temporal de esa variable M .

〈M〉ensamble = 〈M〉tiempo
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Capı́tulo 2
Simulación molecular

La simulación molecular actúa como un puente entre la longitud microscópica,

las escalas de tiempo y el mundo macroscópico; es un puente entre la teoŕıa y el

experimento (Fig. 2.1).

Para sistemas f́ısicos es necesario tener claro el problema en cuestión: identificando

el tipo de propiedades de interés, los parámetros, la precisión, etc., y dada esta

información se podrán seleccionar los detalles del modelo y el método de simula-

ción más adecuado. Hoy en d́ıa existen muchos tipos de modelos, tanto teóricos,

experimentales y de simulación molecular, que una vez llevados a cabo, los resulta-

dos obtenidos pueden ser comprobables entre si. La simulación molecular también

permite realizar estudios que en un laboratorio convencional son dif́ıciles producir,

por ejemplo, trabajar a presiones extremas, temperaturas muy altas, entre otros.

Figura 2.1: En simulación: (a) teoŕıa y experimento, (b) análisis microscópico y
macroscópico [25].
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2.1. Dinámica molecular

Una de las razones por la que se hacen simulaciones moleculares es para compren-

der el comportamiento a nivel microscópico y macroscópico de las moléculas en

conjunto, en relación con su topoloǵıa y los diversos algoritmos computacionales.

En el área de la f́ısica de materiales se tienen cinco familias principales de algoritmos

computacionales [2]: La Dinámica Molecular (MD) [26], Monte Carlo (MC) [27],

Elementos Finitos [28], Aproximaciones Variacionales [29] y Cálculo de Desarrollo

de Parámetros (Pattern Development Calculation) [27].

En este estudio nos centraremos en la Dinámica Molecular (MD, por sus siglas en

inglés).

La Dinámica Moleculara,b es un método determinista que consiste en estimar po-

siciones y velocidades finales de sistemas moleculares a partir de las posiciones y

velocidades iniciales con ayuda de modelos matemáticos que nos describen como

interaccionan los átomos y las diversas moléculas entre si.

Los métodos de dinámica molecular son útiles para analizar sistemas en equilibrio

termodinámico, ya sean, potenciales o fuerzas impulsoras balanceadas dentro del

sistema, también son fiables para analizar sistemas fuera del equilibrio, en este caso,

potenciales o fuerzas impulsoras no balanceadas dentro del sistema. Esto sirve como

complemento de los experimentos convencionales, permitiéndonos aprender nuevas

cosas, cosas que no se puede descubrir de otras formas.

En otras palabras, la simulación MD es la solución numérica, paso a paso, de las

ecuaciones clásicas de movimiento de Isaac Newton. Para un sistema simple de

part́ıculas tenemos:

Fi = mir̈i (2.1)

Fi = − ∂

∂ri
U (2.2)

donde Fi es la fuerza que actuá sobre la part́ıcula i debido a las interacciones con

las N − 1 part́ıculas restantes, mi es la masa y r̈i es la aceleración de la part́ıcula,

respectivamente.

aLa simulación por dinámica molecular aparece por primera vez en el año de 1956 por Ander
y Wainwright en Livermore, simulando un conjunto de esferas duras [31].

bEl primer test por MD real de un ĺıquido fue generado en el año 1964 por Rahman y Argonne
[32].
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Caṕıtulo 2. Simulación molecular

Para este objetivo, debe ser idóneo calcular las fuerzas Fi que actúan entre las

part́ıculas, y estas generalmente se derivan de una enerǵıa potencial U(rN ), donde

rN = (r1, r2, r3, ..., rN ) representa el conjunto completo de coordenadas de las

part́ıculas 3N [25].

Previamente obtenidas las fuerzas Fi, se resuelve la ecuación de movimiento y

de este modo, obtener las nuevas configuraciones correspondientes al sistema en

análisis. La trayectoria de las part́ıculas es discreta en el tiempo, normalmente se

elije un tiempo de paso suficientemente pequeño, del orden de femtosegundos, fs
c, para evitar errores numéricos de discretización. Obtenida la nueva configuración,

el proceso se vuelve a producir hasta que el sistema logra el equilibrio, a partir de

ese momento, se calculan las propiedades macroscópicas del sistema.

La Mecánica Estad́ıstica también nos permite obtener dichas propiedades a través

de la información generada microscópicamente (posiciones y velocidades) y obtener

las propiedades macroscópicas.

La simulación de MD se construye mediante cinco partes fundamentales [26]:

1. Las condiciones iniciales.

2. Las condiciones de contorno periódicas.

3. El cálculo de fuerzas sobre las part́ıculas.

4. La integración de las ecuaciones de movimiento.

5. El cálculo de las propiedades.

2.1.1. Condiciones iniciales

El paso inicial en la simulación MD es definir las posiciones iniciales de las part́ıculas

que lo integran. Se considera un sistema compuesto por N part́ıculas. De manera

simple, establecemos la estructura inicial del fluido, con densidad ρ y posiciones

aleatorias a las N part́ıculas dentro de un volumen N/ρ. No obstante, con este

método las part́ıculas se mantienen muy cercanas entre si, y esto acarrea que la

enerǵıa de interacción entre ellas sea demasiado alta, situación que complica el

paso número cuatro; la integración de las ecuaciones de movimiento del sistema [8].

Para evitar este tipo de inconvenientes, se sitúan a las part́ıculas inicialmente en las

c1 fs =1/1.000.000.000.000.000 = 1x10−15 s, esto es, una milbillonésima parte de un segundo.
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posiciones de una red cristalina, esto evita traslapes inesperados entre ellas. Se debe

tener en cuenta que si elegimos una estructura cristalina al iniciar la propagación

del sistema, esta se fundirá, debido a que las temperaturas y densidades t́ıpicas de

los ĺıquidos, el estado sólido no es termodinámicamente estable [30]. En principio

se puede optar por cualquier red cristalina. En la práctica, se demuestra que los

resultados de la simulación son prácticamente independientes de cuál sea la red

cristalina inicial. Por consiguiente, se emplea la más sencilla de todas, la red cúbica

centrada en las caras (Face Centered Cubic, FCC) [8].

Figura 2.2: Red cúbica centrada en las caras (FCC) [33].

La celda unidad de una red cristalina se construye con réplicas, colocando un

conjunto de part́ıculas, constituida por el mı́nimo número de part́ıculas necesario

para definir la simetŕıa de la red. Para la red FCC, la celda unidad incluye cuatro

átomos, si sé replicada en las tres coordenadas cartesianas (x, y, z), el número

de átomos que contendrá la red cristalina será N = 4I3, con I un número entero

positivo. Esto involucra que la red solo puede construirse con un delimitado número

de átomos, ej. 32, 108, 256, 500, 864, y aśı sucesivamente.

2.1.2. Condiciones de contorno periódicas

Cuando se llevan a cabo simulaciones moleculares, en todo momento está involucra-

do un número muy pequeño de moléculas o átomos, del orden de 103, a comparativa

del número de Avogadro NA
d, con un orden de magnitud propia de una muestra

macroscópica. En consecuencia, si se reitera lo que ocurre en el seno de un flui-

do, es necesario elegir condiciones de contorno periódicas (PBC, por sus siglas en

inglés) que reproduzcan un entorno infinito de part́ıculas rodeando el sistema de

N part́ıculas confinado en un volumen V , previamente establecido, y con esto mi-

nimizar los efectos de borde de la caja de simulación. Para alcanzar tal objetivos

dNA = 6.023x1023 part́ıculas = 1mol.
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se utilizan condiciones de contorno periódicas, con una caja cubicae de simulación

de tamaño L. Las part́ıculas en la caja computacional central están unidas por

part́ıculas de imagen que residen en cada una de las réplicas periódicas de la caja

central. Las part́ıculas de la imagen se mueven exactamente de la misma mane-

ra que las part́ıculas de el cuadro computacional central [34]. Las condiciones de

contorno periódicas se implementan de modo que cuando una part́ıcula se mueve

fuera del cuadro central durante la simulación, su imagen periódica reaparece en

el lado opuesto del cuadro central, véase la Fig. 2.3. La distancia entre part́ıculas

empleada en la simulación se calcula utilizando la convención de imagen mı́nima.

Figura 2.3: Celda central y celdas imágenes [58].

2.2. Campos de fuerza

Los campos de fuerzas abarcar un gran número de parámetros, tanto para pequeños

y grandes sistemas modelados. Para este trabajo, el principal propósito al desarro-

llar los parámetros es buscar un modelo capaz de aproximarse lo mejor posible a las

propiedades experimentales. En otras palabras, un campo de fuerzas se conforma

por los parámetros emṕıricos utilizados por cada término y la enerǵıa potencial

total del sistema UTotal. Este potencial se utiliza en la simulación y consiste de dos

partes: en primera, los potenciales de interacciones intramoleculares que se refieren

al que existe entre átomos de una misma molécula separados por hasta tres, cuatro

enlaces, y en segunda, los potenciales de interacción intermoleculares que consiste

en una interacción entre diferentes moléculas, part́ıculas o átomos, y dentro de la

misma molécula separados por más de cuatro enlaces, véase la Fig. 2.4.

eLa caja cúbica es la más utilizada por ser la más simple en una simulación molecular.
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En términos f́ısicos, tenemos:

UTotal(r
N ) = [Uintramolecular] + [Uintermolecular]

=
[
UT. enlace + UÁ. enlace + UÁ. torsión

]
+ [ULJ + UC ]

(2.3)

Cada potencial de la Ec. (2.3) será expuesto en las secciones siguientes.

Figura 2.4: Representación gráfica de una molécula de etanol con las respectivas
interacciones enlazantes y no enlazantes: tensión de enlace (anaranjado), ángulo de
enlace (azul), ángulo de torsión (verde) e interacciones no enlazantes (rojo).

En breve se explica teóricamente como se construye un campo de fuerzas. Empe-

zamos definiendo que son los potenciales de interacción.

Potenciales de interacción

Los potenciales de interacción es una representación matemática que contiene abun-

dantes parámetros moleculares que en nuestro caso se van a ajustar para reproducir

propiedades experimentales.

Cuando se estudia un sistema de part́ıculas es necesario conocer la forma en que

éstas interactúan entre śı, porqué las interacciones entre las part́ıculas determinaran

las estructuras, las propiedades termodinámicas, etc. del sistema, las cuales están

gobernadas por dos contribuciones: al movimiento térmico de las part́ıculas; este

movimiento produce la enerǵıa cinética del sistema, y segundo, las interacciones

intermoleculares que producen la enerǵıa potencial.

Para un sistema que está conformado por N part́ıculas o átomos, la enerǵıa poten-

cial del sistema se expresa como la suma de términos dependientes de las coorde-

nadas de las part́ıculas matemáticamente se escribe como:

U(rij) =

N∑
j=1

U1(ri) +

N∑
i=1

N∑
j>i

U2(ri, rj) +

N∑
i=1

N∑
j>i

N∑
k>j>i

U3(ri, rj , rk) + ... (2.4)

24
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donde el primer término U1 representa las interacciones de un cuerpo, en otras

palabras, fuerzas externas. El término U2 son las interacciones de dos cuerpos,

o pares y solo dependerán de la distancia interatómica rij = |rj − ri|, U3 las

interacciones de tres cuerpos, y para el resto de los términos U4, etc., las llamadas,

interacciones entre más cuerpos.

Dada la complejidad en el cálculo de los potenciales de interacción de tres o más

cuerpos, se efectuá una aproximación a pares. Para el caso de los ĺıquidos definimos

un potencial efectivo Uef , con interacciones con un máximo de tres cuerpos y

despreciando los términos restantes:

U(rij) =

N∑
j=1

U1(ri) +

N∑
i=1

N∑
j>i

Uef (ri, rj). (2.5)

2.3. Potenciales de interacción intramolecular

Estos tipos de potenciales están fuertemente asociados entre las part́ıculas o áto-

mos que componen a las moléculas por potenciales del tipo oscilador armónico.

Las interacciones intramoleculares o interacciones enlazantes se originan por las

vibraciones internas de la molécula propia, matemáticamente se expresan como:

Uintra(r, θ, ϕ) =
1

2

∑
T. enlace

kr(r − req)2

+
1

2

∑
Á. enlace

kθ(θ − θeq)2

+
∑

Á. torsión

5∑
n=0

Cn cosn(ϕ)

(2.6)

Interacciones enlazantes

Las interacciones enlazantes se basan en una lista fija de átomos y no están com-

puestas por interacciones de a pares. Como se explicó en la Sección 2.2, también

incluyen interacciones de tres o más átomos de una molécula: las interacciones de

la tensión de enlace que se da entre dos cuerpos, de ángulo de enlace que se da

entre tres cuerpos y de ángulo de torsión que se lleva a cabo entre cuatro cuerpos.
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2.3.1. Tensión de enlace

La tensión de enlace mantiene las longitudes de enlace cerca de los valores de

equilibrio proporcionados experimentalmente. La enerǵıa potencial para un enla-

ce covalente se define mediante una función de Morse. Para fines prácticos, en

dinámica molecular muy pocas veces se emplea este potencial en los campos de

fuerza, dado que, los enlaces no suelen desviarse significativamente de sus valores

de equilibrio.

En estos casos se usan expresiones sencillas, por ejemplo, la ley de Hooke que hace

una variación de la enerǵıa en función de la trayectoria partiendo de una longitud

de enlace r0:

U(r) =
1

2
kr(r − r0)2 (2.7)

donde kr es la constante del resorte, r la distancia existente entre los átomos, y r0

la distancia de enlace de equilibrio.

2.3.2. Ángulo de enlace

El ángulo de enlace modifica los ángulos con respecto a los valores de referencia.

Tal potencial se representa por medio de un potencial armónico tipo Hooke (Ec.

(2.8)), en cambio, cuando la distorsión respecto al equilibrio es mayor se hacen uso

de funciones más complejas.

U(θ) =
1

2
kθ(θ − θ0)2 (2.8)

donde kθ la constante del resorte, θ el ángulo que existe entre los átomos y θ0 el

ángulo de enlace de equilibrio.

2.3.3. Ángulo de torsión

La función de enerǵıa potencial de torsión detalla los cambios de la enerǵıa molecu-

lar generados por la rotación alrededor de los enlaces entre cuatro átomos expresada

comúnmente como una función de un ángulo ϕ:

U(ϕ) =

5∑
n=0

Cn cosn(ϕ) (2.9)
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Ésta expresión fue formulada por Ryckaert y Bellemans [35], es una expansión en

series de Taylor del coseno del ángulo ϕ truncado hasta el sexto orden, donde se

considera a tres átomos en un plano y un cuarto átomo fuera de este, comúnmente

nombrado ángulo diedro o ángulo de torsión.

2.4. Potenciales de interacción intermolecular

Los potenciales de interacción intermolecular o interacciones no enlazantes hacen

referencia a la interacción que existe entre átomos o part́ıculas de las distintas

moléculas dentro del sistema. Una vez existente, se llevan a cabo dos contribuciones

de gran importancia: una interacción de corto alcance; el potencial de Lennard-

Jones y otra interacción de largo alcance; el potencial de Coulomb.

Uinter(r) = ULJ + UC

=

N∑
i=1

M∑
j=1

4εij

[(
σij
rij

)12

−
(
σij
rij

)6
]

+

N∑
i=1

M∑
j=1

1

4πε0

qiqj
rij

(2.10)

Los valores de εij y σij de la Ec. (2.10) se consiguen usando las reglas de combina-

ción de Lorentz-Berthelot para una mezcla [36], [37], estos valores se fundamentan

en un promedio geométrico para εij y un promedio aritmético para el cálculo de

σij :

εij = (εiiεjj)
1/2 , σij =

1

2
(σii + σjj) (2.11)

y por la regla de Berthelot que consiste con el promedio geométrico de εij y σij :

εij = (εiiεjj)
1/2 , σij = (σiiσjj)

1/2 (2.12)

Interacciones no enlazantes

En algunas simulaciones de fluidos complejos, es suficiente usar los modelos más

simples que representa fiable la f́ısica, por ejemplo, el Potencial de Lennard-Jones

y el Potencial de Coulomb.
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2.4.1. Potencial de Lennard-Jones

El potencial de Lennard-Jones (LJ) es uno de los potenciales interatómicos más

utilizados en dinámica molecular, explica la interacción entre dos átomos ya sea a

cortas o grandes distancias. A distancias cortas actúa una fuerza repulsiva debida

a la superposición de los orbitales electrónicos, conocida comúnmente como, Prin-

cipio de Exclusión de Pauli, mientras que a distancias grandes actúa una fuerza

atractiva llamada fuerza de Van der Waals. Este potencial es de gran utilidad para

describir el comportamiento en geometŕıas complejas y/o la interacción molecular

de los diferentes fluidos [30].

El potencial de interacción de Lennard-Jones se expresa con la siguiente ecuación:

ULJ(rij) = 4εij

[(
σij
rij

)12

−
(
σij
rij

)6
]

(2.13)

donde rij es la distancia de separación entre las part́ıculas i y j, ε representa la

enerǵıa mı́nima de interacción y σ el diámetro de las part́ıculas.

Figura 2.5: Potencial de Lennard-Jones [38].

Los términos (1/r)12 y (1/r)6 de la Ec. (2.13) están asociados a la repulsión de

Pauli y a la atraccion dipolo-dipolo, respectivamente.

Para potenciales de interacción de corto alcance se reduce el número de interac-

ciones a calcular infligiendo una distancia de corte del potencial rc, de tal manera

que, más allá de esa distancia el potencial se considera despreciable, esto causa

que no se evalúen las interacciones entre pares de átomos separados por distancias
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mayores que las de corte, esto define un potencial truncado Uc(rij):

Uc(rij) =

U(rij) rij ≤ rc
0 rij > rc

(2.14)

En la Fig. 2.5 se observa el potencial de Lennard-Jones el cual puede considerarse

despreciable para distancias interatómicas mayores que 2.5σ. Este valor se le conoce

como distancia de corte.

2.4.2. Potencial de Coulomb

Al ordenar cargas puntuales se le asocia una distribución de carga a una molécula.

Las cargas reproducen las propiedades electrostáticas de la molécula. La interacción

electrostática de una molécula se calcula, como la suma de las interacciones entre

pares de cargas puntuales según la ley de Coulomb:

UC(rij) =
1

4πε0

qiqj
rij

(2.15)

donde qi y qj son las cargas puntuales de cada átomo, rij la distancia entre ellas

y ε0 la constante dieléctrica del medio que las separa. En general, si las cargas

puntuales qi, qj de dos átomos son contrarias se originara una atracción entre ellas,

es decir, U < 0, en cambio, si U > 0, las cargas son iguales y existirá una repulsión

entre ellas, véase la Fig. 2.6.

Figura 2.6: Potencial electrostático de Coulomb [57].
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2.5. Sumas de Ewald

Las sumas de Ewald es una técnica importante para la simulación molecular. Desa-

rrollado por Paul P. Ewald (1921), en un principio como un método para calcular

la enerǵıa electrostática de cristales iónicos. Hoy en d́ıa se utiliza para sumar de

manera eficaz las interacciones de largo alcance entre part́ıculas dentro de una celda

unitaria, véase la Fig. 2.3, y todas sus imágenes periódicas infinitas en el espacio

de Fourier.

Para el presente trabajo, las sumas de Ewald fueron de importancia para contabi-

lizar las contribuciones de largo alcance a la enerǵıa potencial del sistema. Supon-

gamos que se quiere transformar una serie lenta y condicionalmente convergente

en una suma de series que convergen rápidamente [39], por lo que:

UEwald = UR + UK + UC (2.16)

donde la suma de Ewald será la misma que la suma de tres expresiones: de UR el

espacio real, de UK el espacio imaginario o de Fourier y de un término constante

UC , que corresponde a la autoenerǵıa debida a la autointeracción de una part́ıcula.

Las sumas de Ewald también pueden representarse como:

1

r
=
G(r)

r
+

1−G(r)

r
(2.17)

donde los términos de la suma del lado derecho están representados, G(r)/r en

el espacio real y 1 − G(r)/r en el espacio de Fourier. El primer término converge

más rápido que el segundo, esto equivale a decir, que el primero tendera a cero más

rápido. Para obtener la distribución de la interacción de largo alcance electrostática

de un sistema de orden O
(
N2
)

definimos cada uno de los términos de la Ec. (2.16),

como:

UR =
1

2

N∑
i,j

∑
n

qiqj
erfc(αrij,n)

rij,n
(2.18)

UK =
1

2πV

N∑
i,j

qiqj
∑
k 6=0

exp

[
−
(
πk

α

)2

+ 2πik (ri − rj)

]
k2 (2.19)

UC = − α√
π

N∑
i

q2i (2.20)
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con V el volumen de la caja de simulación, k es un vector en el espacio de Fourier

con componentes kx, ky y kz, α es el factor de decaimiento o factor de eficiencia

computacional [40] que modula la convergencia del potencial, erfc(x) es la función

error complementaria, también definida como erfc(x) = 1−erf(x), la cual decrece

monótonamente cuando x incrementa.

2.6. Integración de las ecuaciones de movimiento

Expresado en la Sección 2.1, el método por MD es la solución numérica de las

ecuaciones de movimiento de Newton (Ec. 2.1), (Ec. 2.2), es necesario un potencial

que cuya función sea continua de la distancia; para obtener la solución de las

ecuaciones movimiento se requiere integrarlas y para ello se puede hacer uso de

diversos algoritmos de integración: el Método de Diferencias Finitas, el Algoritmo

de Velvet o el Algoritmo de “Leap-Frog”, por mencionar algunos.

2.6.1. Método de diferencias finitas

El método de diferencias finitas consiste, en discretizar un instante de tiempo t, en

intervalos cortos de tiempo δt para poder saber la configuración del sistema en un

tiempo próximo t+δt, esto dadas las posiciones r, velocidades v y las aceleraciones a

de las part́ıculas. Cabe mencionar que con este método existen más algoritmos para

resolver las ecuaciones de movimiento de Newton, pero todos comparten el mismo

propósito; asumir que r, v, a, etc. puedan ser aproximadas por una expansión en

series de Taylor dado un tiempo t+ δt [8].

Para la posición a t+ δt tenemos:

r(t+ δt) = r(t) + δtvr(t) +
1

2
(δt)2ar(t) +

1

6
(δt)3hr(t) + ... (2.21)

para la velocidad:

vr(t+ δt) = vr(t) + δtar(t) +
1

2
(δt)2hr(t) + ... (2.22)

donde hr es el cambio en la aceleración ar.
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2.6.2. Algoritmo de Velvet

El algoritmo de Velvet es un algoritmo bastante utilizado en dinámica molecular

para obtener la solución de las ecuaciones de movimiento [8]. Se basa en un desa-

rrollo en series de Taylor usando la posición r(t), la velocidad vr(t), la aceleración

ar(t) y la posición r(t−δt) para calcular las nuevas posiciones r(t+δt) de la forma:

r(t+ δt) = r(t) + vr(t)δt+
1

2
ar(t)(δt)

2 + ... (2.23)

r(t− δt) = r(t)− vr(t)δt+
1

2
ar(t)(δt)

2 − ... (2.24)

Al sumar la Ec. (2.23) y la Ec. (2.24), obtenemos:

r(t+ δt) = 2r(t)− r(t− δt) + ar(t)(δt)
2 (2.25)

La Ec. (2.25) indica que se sabe donde se encuentra una cierta molécula y en donde

se encontraba en un paso anterior. Al calcular la aceleración se podŕıa estimar el

paso siguiente de la molécula, para eso, despejamos r̈i de la Ec. (2.1) y sustituimos

(2.2) en (2.1):

ari (t) =
Fi
mi

=
− ∂

∂ri
U

mi
(2.26)

con r̈i = ari (t).

Para resolver con exactitud las ecuaciones de movimiento se requiere que δt sea

muy pequeñof. Finalmente, la velocidad asociada a la molécula i se calcula a partir

de la siguiente ecuación:

vr(t) =
r(t+ δt)− r(t− δt)

2δt
(2.27)

2.6.3. Algoritmo de “Leap-Frog”

El algoritmo de ”Salto de Rana” o “Leap-Frog” es una modificación del esquema

del algoritmo de Velvet original, véase la Sección 2.6.2, para llegar el algoritmo de

“Leap-Frog” a partir del algoritmo de Velvet, es necesario definir las velocidades a

la mitad de los pasos de integración [30]. Por medio de las expresiones análogas a

fPara fines prácticos se utiliza δt ≈ 10−15s.
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Caṕıtulo 2. Simulación molecular

la Ec. (2.27), tenemos:

vr(t− δt/2) =
r(t)− r(t− δt)

δt
(2.28)

vr(t+ δt/2) =
r(t+ δt)− r(t)

δt
(2.29)

Despejando la Ec. (2.29) se tiene una expresión para las nuevas posiciones:

r(t+ δt) = r(t) + vr(t+ δt/2)δt (2.30)

sustituyendo la Ec. (2.30) en la ecuación del algoritmo de Velvet, Ec. (2.25), para

las posiciones y tenenido en cuenta que ar(t) = F (t)/m, tenemos:

vr(t+ δt/2) =
r(t)− r(t− δt)

δt
+
F (t)

m
δt (2.31)

Ahora, utilizando la Ec. (2.28) podemos reescribir la ecuación anterior, como:

vr(t+ δt/2) = vr(t− δt/2) +
F (t)

m
δt (2.32)

Por lo tanto, la Ec. (2.30) y la Ec. (2.32) son consideradas las expresiones del

algoritmo de ”Leap-Frog”. Una forma alternativa de expresar el algoritmo ”Leap-

Frog” es sustituyendo la Ec. (2.32) en (2.30):

r(t+ δt) = r(t) + vr(t− δt/2)δt+
F (t)

m
(δt)2 (2.33)

Con la ecuación anterior se pueden calcular las posiciones a un tiempo t + δt a

partir de las posiciones y las fuerzas en tiempo t, y las velocidades en tiempo t−δt.
Para las velocidades en tiempo t + δt/2 se calculan a partir de la Ec. (2.30) de la

siguiente manera:

vr(t+ δt/2) =
r(t+ δt)− r(t)

δt
(2.34)

Si se pide especificar las velocidades a tiempo t, es necesario promediar las veloci-

dades, tanto, medio paso antes como medio paso después de la integración:

vr(t) =
vr(t+ δt/2) + vr(t− δt/2)

2
(2.35)

En resumen, el algoritmo de Velvet y el algoritmo de “Leap-Frog” son algoritmos

equivalentes, puesto que, proporcionan trayectorias idénticas. En ambos casos no
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se presenta una ecuación explicita para la evolución de las velocidades simultánea-

mente a las posiciones.

2.7. Termostato

El ensamble microcanónico (N,V,E) es reproducido de manera directa cuando se

resuelven las ecuaciones de movimiento de Newton para un sistema aislado por el

método de dinámica molecular. Este trabajo de investigación no ha sido represen-

tado como un sistema aislado, sino como un ensamble canónico (N,V, T ), el cual,

circunvala e interacciona con otros por medio de un intercambio de enerǵıa, siendo

aśı, la enerǵıa total del sistema diferente de cero. Para evitar una alteración en los

resultados simulados se introdujeron algunas restricciones al sistema que permitió

modificar las ecuaciones de movimiento de Newton para todas las part́ıculas dentro

del mismo y hacer que el intercambio energético mantenga la temperatura cons-

tante. Para este fin, se hizo uso de un termostato, espećıficamente, un termostato

de Nosé-Hoover.

Un termostato actuá transfiriendo enerǵıa térmica al sistema o desde el sistema

hacia este, en otras palabras, es una estructura matemática que produce una fluc-

tuación en la enerǵıa total para disminuir las variaciones de temperatura del sistema

respecto a la temperatura deseada.

Clasificación de los termostatos en el desarrollo de la dinámica molecular [41].

1. Local y global : Se conoce como termostato local cuando su acción comprende

un subconjunto de part́ıculas del sistema y un termostato es global cuando

actuá en función de todas las part́ıculas del sistema.

2. Variante e invariante Galileano: Un termostato variante Galileano es cuando

su acción depende del sistema de referencia y no conserva, eventualmente, el

momento lineal. De lo contrario, es denominado invariante Galileano.

2.7.1. Termostato de Nosé-Hoover

El termostato Nosé-Hoover (NH, por sus siglas en inglés) es considerado como un

termostato global variante Galileano. El uso de este termostato está restringido a

sistemas en donde no existen fuerzas externas, como las generadas por el campo

gravitatorio o el campo electromagnético.
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El Lagrangiano del sistema L que representa virtualmente a un termostato según

Nosé [42] está dado por la siguiente expresión:

LNose =

N∑
i

mi

2
s2ṙ2i − V(r) +

Q

2
ṡ2 − L

β
ln s (2.36)

Donde s es una nueva coordenada agregada por Nosé en 1984 que actuá como

un factor de escalamiento del tiempo de integración, Q es la masa generalizada,

teniendo aśı una gran importancia en el desempeño del termostato y L una constan-

te especifica para generar el ensamble canónico (N,V, T ), también conocida como

grados de libertad del sistema.

Obteniendo el Hamiltoniano H a través de la Ec. (2.36) tenemos,

HNose =

N∑
i

p2
i

2mis2
− V(r) +

p2s
2Q

+
L

β
ln s (2.37)

Resolviendo la Ec. (2.37) obtenemos las ecuaciones de movimiento de NH en va-

riables reales:

ṙi =
pi
mi

(2.38)

ṗi = −dV(r)

dri
− ξpi (2.39)

ξ̇ =
1

Q

(∑
i

p2i
mi
− LkBT

)
(2.40)

ṡ

s
=
d ln s

dt
(2.41)

donde ṙi es la posición, ṗi es el momento.

A este sistema de ecuaciones se le conoce como termostato de Nosé-Hoover con ξ el

coeficiente de fricción que representa el acoplamiento del termostato al sistema de

part́ıculas. También se observa que los momentos ṗi de las part́ıculas se encuentran

en función de ξ y por lo tanto, este representa el mecanismo mediante el cual se

controla la temperatura, aśı mismo se observa que los términos del lado derecho de

la Ec. (2.40) se denotan la diferencia de enerǵıa cinética instantánea del sistema y la

enerǵıa cinética bajo la temperatura deseada, siendo kB la constante de Boltzman.

Cabe destacar que, cuando Q se le asigna un valor pequeño, este provocara fuertes

fluctuaciones en la temperatura, mientras que, para valores grandes de Q, las fluc-
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tuaciones en la temperatura serán muy pequeñas. Por lo tanto, el valor asignado a

Q inflige la escala de tiempo a la que se alcanza la temperatura deseada.

Las cadenas de Nosé-Hoover (NHC, por sus siglas en inglés), hace referencia a una

expansión de las ecuaciones de NH. El objetivo de las NHC es unir M termostatos

en serie entre si, de tal manera que únicamente el primer termostato interactué e

incorpore estos nuevos grados de libertad al sistema.

Las ecuaciones de movimiento desarrolladas por Martyna [43] para las cadenas de

Nosé-Hoover, están dadas de la siguiente forma:

ṙ =
pi
mi

(2.42)

ṗi = −dV(r)

dri
− pξ1
Q1

pi (2.43)

ξ̇k =
pξk
Qk

(2.44)

ṗξ1 =

n∑
i=1

p2i
mi
− LkBT −

pξ2
Q2

pξ1 (2.45)

ṗξk =
p2ξk−1

Qk−1
− kBT −

pξk+1

Qk+1
pξk (2.46)

ṗξM =
p2ξM−1

QM−1
− kBT (2.47)

las Ecs. (2.42) y (2.43) señalan la forma en las que evolucionan los momentos y po-

siciones de las part́ıculas en el sistema, las Ecs. (2.44), (2.45), (2.46) y (2.47) hacen

la misma función pero para los M termostatos. Es necesario señalar que, el momen-

to de las part́ıculas están bajo el control por los momentos del primer termostato,

este primer termostato controlado por el momento del segundo termostato y su-

cesivamente, esto permite no solo controlar la temperatura del sistema, también

lograr una distribución del espacio fase ad hoc al ensamble canónico.

2.8. Barostato

Al igual que con el control de temperatura, véase Sección 2.7, existen diversas

clases de control de presión para efectuar simulaciones por el método de dinámica

molecular. Un barostato cumple con esta función, mantener la presión constante

en todo el sistema. Para el desarrollo de esta investigación se hizo uso de dos
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barostatos: el barostato de Berendsen y el barostato de Parrinello-Rahman, los

cuales se llevaron a cabo en el ensamble isobárico-isotermico (N,P, T ).

2.8.1. Barostato de Berendsen

Para este barostato se considera que el sistema está sometido en un “baño de

presión” y este otorgue un que alcance la presión deseada. Utilizando el barostato

de Berendsen el sistema se rige por la siguiente ecuación de movimiento:

dPi
dt

=
P − Pi
τP

(2.48)

donde P es la presión, Pi la presión instantánea del sistema y τP es considerada

una constante de tiempo que fija el grado de acoplamiento entre el “baño” y el

sistema. Se dice que, si τP tiene un valor grande, el sistema alcanzara rápidamente

la presión deseada, en caso opuesto, si τP tiene un valor muy pequeño, el sistema

tardara en llegar a la presión buscada. Con esto establecemos que las variaciones

en el tiempo para fluctuaciones isotrópicas en el barostato de Berendsen, en cada

paso el volumen de la celda es escalonado por medio de un factor η escrito como:

η = 1− β∆t

τP
(P − Pi) (2.49)

con β la comprensibilidad isotérmica del sistema.

Si el factor de escalamiento η es η ≈ 1, equivale a mencionar que el sistema, en

promedio, está alcanzando la presión deseada.

2.8.2. Barostato de Parrinello-Rahman

A diferencia del barostato de Berendsen, el método de Parrinello-Rahman recupera

las fluctuaciones del sistema para poder obtener un buen muestreo del ensamble

isobárico-isotérmico, esto permite que la caja de simulación cambie su forma con

el fin de cumplir con una nueva estructura. Se utiliza un esquema similar al del

termostato de Nosé-Hoover, donde la longitud de los vectores de la caja viene dada

por la siguiente ecuación:
db2

dt2
=

V

Wbt
(P − Pi) (2.50)

donde V es el volumen de la caja, bt los vectores que definen la caja y W la matriz

que determina la fuerza de acoplamiento del barostato [44].
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Caṕıtulo 2. Simulación molecular

2.9. GROMACS

GROningen MAchine for Chemical Simulations comúnmente llamado GROMACSg,

es un software de código abierto para el desarrollo de simulaciones por el método

de dinámica molecular, en otras palabras, simula las ecuaciones de movimiento

newtonianas para sistemas con cientos a millones de part́ıculas [7], [45].

Como archivos de entrada (input) en GROMACS, tenemos:

file.gro: incluye el número de átomos, las coordenadas con unidades de nm,

las velocidades en unidades de nm/fs y las dimensiones de la celda de simu-

lación en unidades de nm.

file.mdp: en este archivo se incluye el algoritmo de integración que utiliza-

ra el programa, el tiempo de integración en unidades de fs, el número de

configuraciones, la frecuencia para guardar las posiciones, la frecuencia para

guardar las velocidades, la frecuencia para imprimir los resultados, se anexa

el radio de corte del potencial, la temperatura y la presión.

file.top: este archivo contienen la topoloǵıa del sistema, espećıficamente, los

parámetros esenciales como la masa molar de los átomos, la carga de los

átomos, los parámetros σLJ y εLJ del potencial de Lennard-Jones, el potencial

de Coulomb y los potenciales intramoleculares.

y como archivos de salida (output), tenemos:

file.log: produce los resultados de manera parcial, por ejemplo, el número de

pasos y valores promedio de las propiedades del sistema.

file.trr: archivo binario donde se guardan las coordenadas y velocidades en

función del tiempo.

file.edr: en este archivo binario se guarda la información para calcular las

propiedades termodinámicas: la temperatura T , la presión P , la densidad ρ,

la constante dieléctrica ε, la tensión superficial γ, etc.

gLos oŕıgenes de GROMACS datan del año 1991, originalmente, en el Departamento de Qúımi-
ca Biof́ısica de la Universidad de Groningen, Páıses Bajos.
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2.10. Campo de fuerzas TIP4P/ε

Los modelos TIP4P son utilizados para el estudio de las propiedades termodinámi-

cas y dinámicas del agua, principalmente. Fue propuesto por Jorgensen et al. [61],

en 1983 y cuenta con una geometŕıa similar al modelo de Bernal y Fowler [62], de

1933. El modelo TIP4P (Four-Site Transferable Intermolecular Potential) consis-

te de cuatro part́ıculas por molécula que interactúan en una geometŕıa ŕıgida: el

átomo de ox́ıgeno O y los dos átomos de hidrógeno H representan tres part́ıculas,

y una cuarta part́ıcula sin masa ubicada en la bisectriz angular H–O–H llamada

dummy atom o sitio virtual, ver Fig. (2.7).

Figura 2.7: Geometŕıa molecular del modelo de agua TIP4P/ε [46].

Para este trabajo de tesis se utilizó el modelo para el agua TIP4P/ε, que repro-

duce la constante dieléctrica experimental del agua, ε, a presión atmosférica [10].

TIP4P/ε es una re-parametrización del potencial TIP4P original para simulaciones

de agua.

Modelo

Cada molécula de agua i tiene una enerǵıa cinética Ki dada por:

Ki =
1

2
miv

2
i (2.51)

donde vi es la velocidad del centro de masa.

Se toman en cuenta las interacciones a través del potencial de Lennard-Jones (LJ)

entre los ox́ıgenos y las interacciones electrostáticas entre los átomos de hidrógeno
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y la carga negativa en el punto M :

UTIP4P/ε(rij) = 4εOO

[(
σOO
rij

)12

−
(
σOO
rij

)6
]

+
1

4πε0

3∑
i=1

3∑
j=1

qiqj
rij

(2.52)

donde rij es la distancia entre el átomo i y el átomo j, qi es la carga eléctrica

del átomo i, ε0 es la permitividad del vaćıo, εOO es la escala de enerǵıa LJ de las

interacciones del ox́ıgeno y σOO el diámetro de un par de ox́ıgenos OO. El modelo

TIP4P/ε tiene un sitio Lennard-Jones y carga en el átomo de ox́ıgeno, además, una

carga en cada átomo de hidrógeno [46].

Para TIP4P/ε los parámetros se eligen para que el modelo reproduzca la constante

dieléctrica ε. Los parámetros de este campo de fuerzas se muestran en la Tabla 2.1.

Modelo qH/e qM/e = 2qH/e rOM (Å) σOO(Å) (εOO/kB)(K)

TIP4P/ε 0.5270 1.054 0.105 3.165 93

Tabla 2.1: Parametros para el campo de fuerzas TIP4P/ε. La carga qM = −(2qH)
se encuentra en el sitio M .

2.11. Campo de fuerzas OPLS-UA

Un campo de fuerzas (FF, por sus siglas en inglés) incluye ecuaciones potenciales

que especifican los distintos tipos de interacciones entre los átomos en el sistema.

En la actualidad existen diversos FF utilizados para el estudio e investigación usan-

do simulaciones computacionales, sea el ejemplo del software GROMACS que es

compatible con más de 12 diferentes campos de fuerzas. Para el presente trabajo,

se hizo uso del campo de fuerzas OPLS-UA (Optimized Potentials for Liquid Si-

mulations - United Atoms) [47], basado en el campo de fuerzas AMBER (Assisted

Model Building and Energy Refinement), fue desarrollado por el grupo del Profe-

sor William L. Jorgensen. OPLS-UA cuenta con tres sitios diferentes de como los

átomos pueden interactuar entre śı, en consecuencia, está conformado por cinco

diferentes potenciales donde las interacciones de Van der Waals están regidas por

el potencial de Lennard-Jones y los factores σ y ε de tal ecuación, asumidos por la

regla de Berthelot [48], véase la Ec. (2.12).
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El campo de fuerzas OPLS-UA tiene la forma funcional siguiente:

UOPLS−UA(r, θ, φ) =
1

2

∑
T. enlace

kr(r − r0)2 +
1

2

∑
Á. enlace

kθ(θ − θ0)2

+
∑

Á. torsión

V1
2

[1 + cos(φ)] +
V2
2

[1− cos(2φ)]

+
V3
2

[1 + cos(3φ)] +
V4
2

[1− cos(4φ)]

+

N∑
i

M∑
j

{
4εij

[(
σij
rij

)12

−
(
σij
rij

)6
]

+
1

4πε0

qiqje
2

rij

}
fij

(2.53)

Cuando se hace referencia al término UA (átomo unido) en los diversos campos

de fuerzas, equivale a efectuar una reducción del número de átomos y el tiempo

de simulación, sea el ejemplo de OPLS-UA, que trata a todos los átomos de las

moléculas como un pseudoátomo, agrupándolos con átomos de carbono y en caso de

tener más átomos del tipo CH, CH2, CH3, etc., es necesario fijar ciertos parámetros

para una adecuada simulación. Un ejemplo de parametrización es mediante datos

obtenidos de la qúımica cuántica y a través de la experimentación de moléculas

pequeñas, y se hace una comparación con datos experimentales observables.

2.12. Campo de fuerzas TraPPE

TraPPE (Transferable Potentials for Phase Equilibria) es una familia de campos

de fuerzas empleados en Mecánica Molecular, es conocida principalmente por la

precisión y la efectividad computacional, asimismo, por su capacidad de predecir

propiedades termof́ısicas de compuestos qúımicos y puntos de estado (por ejem-

plo, la presión, la temperatura, etc.). Desarrollado propiamente por el grupo de

investigación de J. Ilja Siepmann en la Universidad de Minnesota para diseñar una

representación de un átomo-unido (UA) para los segmentos de alquilo (TraPPE-

UA). El campo de fuerza TraPPE es viable para una gran cantidad de familias

compuestas, en las que destacan, los alcanos lineales y ramificados, los alcoholes,

éteres, etc. Basado en el campo de fuerzas OPLS, TraPPE cuenta con distintas

versiones principales en su mayoŕıa, para moléculas orgánicas, TraPPE-CG (grano

grueso), TraPPE-UA (átomo unido), TraPPE-EH (hidrógeno expĺıcito), TraPPE-

pol (polarizable) [49], TraPPE-SM (molécula pequeña) y TraPPE-zeo (zeolitas).

41



Caṕıtulo 2. Simulación molecular

Para el presente trabajo se utilizó TraPPE-UA para reproducir la constante dieléctri-

ca, ε, del etanol. En este modelo se agrupan todos los átomos de una molécula como

un solo pseudoátomo.

Modelo

El campo de fuerza TraPPE considera un potencial intermolecular y un potencial

intramolecular. Para el potencial intermolecular se toma en cuenta la suma de los

potenciales de Lennard-Jones y de Coulomb, donde las interacciones diferentes del

potencial de LJ (σ, ε) se asume la regla de combinación de Lorentz-Berthelot, ver

Ec. (2.11). Y para el potencial intramolecular: el ángulo de enlace, el ángulo de

torsión y un potencial diédrico armónico impropio [48]:

UTraPPE(θ, ψ, φ) =
1

2

∑
Á. enlace

kθ(θ − θ0)2 +
1

2

∑
Á. torsión imp.

kψ(ψ − ψ0)2

+
∑

Á. torsión

c1 [1 + cos(φ)] + c2 [1− cos(2φ)] + c3 [1 + cos(3φ)]

+

N∑
i

M∑
j

{
4εij

[(
σij
rij

)12

−
(
σij
rij

)6
]

+
1

4πε0

qiqj
rij

}
(2.54)

donde el segundo término de la Ec. (2.54) es un tipo especial de potencial de torsión

para imponer restricciones geométricas, con kψ una constante que determina la

rigidez del potencial, ψ el ángulo impropio y ψ0 el ángulo de equilibrio. A este

término de la ecuación se le llama comúnmente torsión impropia o flexión fuera

del plano. La torsión impropia se efectuá entre cuatro átomos en una estructura

ramificada, al incorporar el movimiento de flexión fuera del plano definimos un

ángulo ψ entre un enlace del átomo central y el plano definido por este mismo

átomo y los otros dos átomos.

Detalles de la simulación

Para llevar a cabo el cálculo de la constante dieléctrica de los fluidos moleculares

mencionados a través de simulación por dinámica molecular, se optó por una caja

de simulación cubica, y dentro, un total de 512 moléculas en un arreglo cubico

42
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centrado en las caras, esto nos permitirá asegurar que no exista algún traslape en

la configuración inicial.

Para mover las moléculas en el espacio tridimensional usamos el algoritmo de “Leap-

Frog” junto con las condiciones de frontera periódicas y la convención de imagen

mı́nima.

Las Sumas de Ewald nos fueron de gran ayuda para calcular completa y eficazmente

las interacciones de Coulomb. Propio de este método, está el espacio de Fourier, en

el cual, para acelerar el cálculo en dicho espacio y disminuir el esfuerzo computacio-

nal, usamos la metodoloǵıa Particle Mesh Ewald (PME), la idea de este método es

reemplazar la suma directa de las enerǵıas de interacción entre part́ıculas puntuales

con dos sumas, básicamente, no es otra cosa que la transformada rápida de Fourier.

Por otra parte, para la función de Lennard-Jones utilizamos la aproximación del

potencial esféricamente truncado de Lennard-Jones. 1 fs fue el tiempo de paso

y Rc = Lx/2 el radio de corte usado en la parte real, donde Lx es la dimensión

más pequeña de la caja de simulación. Las simulaciones fueron realizadas en un

ensamble NPT, isotérmico-isobárico, fijando la presión a 1 atm, posteriormente,

usamos el termostato más simple, el cual consiste en ‘’termalizar” las velocidades

de cada sitio de interacción, también usamos el barostato de Berendsen para bajar

el tiempo de ajuste de la presión de referencia. Cuando el sistema de interés logra

llegar al equilibrio térmico e isobárico, se cambia al termostato de Nosé-Hoover y el

barostato de Parrinello-Rahman para garantizar que la trayectoria configuracional

es real al mantener la temperatura, T, y la presión, P , adecuadamente. Para la

estimación de los promedios fue necesario llegar al equilibrio, para este trabajo lle-

vamos a cabo 1x106 pasos de integración y por la parte de los promedios realizamos

9x106 pasos de simulación.

En términos de los detalles de simulación, cabe mencionar que para llevar a cabo

el cálculo de la tensión superficial de los fluidos polares de interés, las simulaciones

moleculares se ejecutan en un ensamble canónico (NVT), manteniendo la tempe-

ratura del sistema constante con el termostato de Nosé-Hoover, seguidamente, se

construye una celda cúbica colocando 5000 moléculas y se extiende el lado z, dado

lo anterior, se forma una caja paraleleṕıpeda donde el lado más largo de la celda

de simulación es Lz ≤ Lx = Ly. El tiempo de paso para este proceso es de 1 fs,

con un tiempo de simulación de 1 ns para lograr el equilibrio térmico y 9 ns para

hacer el cálculo de los promedios estad́ısticos.
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Propiedades de estudio

3.1. Constante dieléctrica, ε

La constante dieléctrica, ε, es una propiedad fundamental de un material o sustan-

cia, definida como una medida de la facilidad con que un material es polarizado por

un campo eléctrico en relación con el vaćıo que cambia de acuerdo a la naturaleza

del sistema de interés. La constante dieléctricaa mide la interacción de un campo

eléctrico oscilante con una molécula, es decir, un campo eléctrico que oscila entre

valores positivos y negativos a una determinada frecuencia en una molécula.

En compuestos simples, los valores de punto de ebullición, viscosidad, etc. están

fuertemente influenciados por su constante dieléctrica, el agua, por ejemplo, tiene

una constante dieléctrica muy elevada, con un orden de magnitud más polarizable

que la mayoŕıa de los solventes orgánicos.

La constante dieléctrica de un fluido polar tiene una dependencia de cuatro factores

elementales:

1. El momento dipolar invariable de la molécula.

2. La facilidad con la que se reorientan las moléculas en presencia de un campo.

3. Qué tan cooperativa es la reorientación.

4. La densidad de los dipolos.

aLa constante dieléctrica no tiene unidades de medida, esto indica que es adimensional.
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También sabemos que al reducir la temperatura aumentara la constante dieléctrica,

dado que, disminuirán las fluctuaciones térmicas aleatorias que se oponen a la

alineación dipolar por un campo electrostático.

La constante dieléctrica, ε, se calcula utilizando el momento dipolar del sistema,

como:

ε = ε∞ +
4π < M2 >

3kB < V >< T >
(3.1)

donde ε∞ es la permitividad relativa de alta frecuencia, que por simplicidad se

toma ε∞ = 1, kB es la constante de Boltzmann. Los brackets de T , la temperatura

absoluta, de V , el volumen de la celda de simulación y M, del momento dipolar

del sistema, indican el valor promedio correspondiente [11].

3.2. Tensión superficial, γ

En estática de fluidos se demuestra que, en el campo de gravedad, la superficie

libre de un ĺıquido es plana y horizontal. Al introducir fuerzas adicionales que

solo aparecen en las interfaces ĺıquido-gas o ĺıquido-sólido-gas, tendremos como

consecuencia una fuerza que se denomina fuerza de tensión superficial o interfacial.

Es una fuerza perpendicular a la superficie del ĺıquido dirigida hacia el seno de este

que nos permite interpretar la forma de las superficies y de peĺıculas ĺıquidas, por

ejemplo, las gotas, las burbujas de jabón, etc.

El origen de la fuerza de tensión superficial yace en los fenómenos de interfaz que

se deben a fuerzas intermoleculares, las cuales, son interacciones de tipo Van der

Waals, esto quiere decir, de atracción y/o repulsión. Dentro del ĺıquido, las fuerzas

ejercidas sobre una molécula y que provienen de las moléculas circundantes son

compensadas por la simetŕıa del sistema, véase la Fig. 3.1.

Figura 3.1: Tensión superficial de un fluido [50].
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La tensión superficial, γ, de una interface plana podemos calcularla mediante:

γ =

∫ ∞
0

(PN (z)− PT (z)) dz (3.2)

con PN (z) la presión normal y PT (z) la presión tangencial.

Para llegar a una expresión acorde al estudio, es necesario definir cada uno de los

términos que conforman la Ec. (3.2). Entonces, definiendo la presión normal PN

por la presión Pzz, tenemos que:

Pzz =
1

V

 N∑
i=0

mivizviz +

N−1∑
i

N∑
j>i

F zij(zi − zj)

 (3.3)

con V el volumen, mi la masa de la part́ıcula i, viz la velocidad de la part́ıcula i

en dirección z y Fij la fuerza de la part́ıcula ij. Calculando el valor promedio de

(3.3):

< Pzz >=
1

Lz

∫
Pzz(z)dz (3.4)

con una longitud de la celda de simulación Lz. Análogamente, definimos el valor

promedio para calcular la presión tangencial PT :

γ =
1

2
Lz

[
< Pzz > −

1

2
(< Pxx > + < Pyy >)

]
(3.5)

donde Pxx y Pyy son las presiones obtenidas del valor promedio de PT en dirección

x y en y, respectivamente, para un sistema con dos interfaces.

La tensión superficial disminuirá al incrementar la temperatura y ésta, esta relacio-

nada con la entroṕıa superficial, el aumento de la enerǵıa cinética, el movimiento

térmico y las tendencias de escape de acuerdo con la ecuación:(
∂γ

∂T

)
= −Ss (3.6)
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Análisis y resultados

En la actualidad existen pocos resultados centrados exclusivamente en el cálculo

de la constante dieléctrica en función de la tensión superficial de fluidos polares.

En el presente caṕıtulo se dan a conocer los resultados obtenidos de este trabajo en

tres secciones diferentes: 1. El análisis de la dependencia de la constante dieléctrica

y la tensión superficial por medio de una ecuación teórica, 2. El análisis de propie-

dades f́ısicas y qúımicas mediante dinámica molecular del agua, metanol y etanol,

y 3. El estudio de la constante dieléctrica en una mezcla binaria agua-metanol.

4.1. Ecuación teórica de la constante dieléctrica en función de la

tensión superficial del agua, metanol y etanol

Como primera parte, propusimos una ecuación que permite predecir la constante

dieléctrica de los fluidos anteriormente descritos en base al conocimiento experi-

mental preliminar de la tensión superficial.

Emprendimos el desaf́ıo de saber si una ecuación emṕırica o deducida de alguna

manera es idónea para llevar a cabo una predicción de la constante dieléctrica

en función de la tensión superficial o viceversa, y que tal ecuación contribuya a

experimentos y/o resultados de simulación molecular a enfocarse en establecer un

campo de fuerza apropiado que arroje resultados razonables y precisos de una de

las dos propiedades termodinámicas, ε o γ, permitiendo a la ecuación propuesta

predecir la segunda propiedad termodinámica sin necesidad de elaborar mediciones

experimentales en laboratorio o simulaciones computacionales a nivel molecular.
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Ecuación heuŕıstica

Heuŕıstica del verbo hallar, descubrir, investigar. Una ecuación heuŕıstica es una

expresión matemática propuesta que, para el presente trabajo, nos permitió des-

cribir el comportamiento de dos propiedades termodinámicas que podŕıan estar

relacionadas entre si: la constante dieléctrica, ε, y la tensión superficial, γ.

Analizamos una ecuación del tipo trigonométrica, Ec. (4.1), propuesta por el Prof.

César Monteiro de Barros [5], con esta misma, se tiene entendido que solo ha

sido comprobada para calcular la constante dieléctrica del agua a temperaturas de

323.15K y 373.15K, en cambio, determinamos la misma propiedad termodinámica

para el agua y dos alcoholes primarios: el metanol y el etanol, todos ellos disolventes

polares próticos con diferente constante dieléctrica y presión de vapor (volatilidad),

y capaces de promover puentes de hidrógeno.

La ecuación que relaciona la constante dieléctrica en función de la tensión superfi-

cial, ε(γ), está descrita de la siguiente manera:

ε(γ) =
A[

arc cos
( γ

1x10−01

)]B (4.1)

donde A y B son constantes, y a su vez representan las conjeturas de la ecuación.

Su valor es asignado dependiendo de cada uno de los fluidos de interés, para este

caso, obtuvimos los valores de A y B de los fluidos polares estudiados mostrados

en la siguiente tabla:

Fluido polar

Ctes. Agua Metanol Etanol

A 42058.3 1.64886x1019 7.5667602572263x1021

B 1.6605 9.383720 10.845956748876

Tabla 4.1: Valores que le corresponden al agua, al metanol y etanol en la Ec. (4.1).
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Posteriormente, propusimos una segunda ecuación del tipo exponencial, Ec. (4.2),

esta se generó a partir de una técnica estad́ıstica comúnmente llamada regresión no

lineal paramétrica y obtuvimos una relación entre la constante dieléctrica y la ten-

sión superficial utilizando los datos experimentales de la tensión superficial como

datos de entrada. Como resultado, modelamos la variable ε en función de una com-

binación de parámetros no lineales con la variable independiente γ y conseguimos

como ecuación:

ε(γ) = A+BeγC (4.2)

donde e, es la función exponencial de base “e”. A, B y C, semejante a la ecuación

de C. Monteiro, son constantes y conjeturas de la ecuación, y su valor dependerá

del tipo de fluido de interés.

A continuación, en la Tabla (4.2), se muestran los valores de las constantes que se

obtuvieron para los tres diferentes fluidos polares estudiados.

Fluido polar

Ctes. Agua Metanol Etanol

A 29.963743672421 2.5025205449358 1.2629718670538

B 1.4743461750634 5.3021164347471 3.6418303861893

C 48.632782817709 77.481670082996 85.473471489274

Tabla 4.2: Valores que le corresponden al agua, al metanol y etanol en la Ec. (4.2).
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En las Tablas (4.4), (4.5) y (4.6) del Apéndice II, damos a conocer numéricamen-

te los valores experimentales y los obtenidos por medio de las ecuaciones teóricas

propuestas. En la Fig. (4.1) exponemos estos resultados de manera gráfica corres-

pondientes al agua, al metanol y al etanol.
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Figura 4.1: Representación gráfica de la constante dieléctrica, ε, sin unidades de
medida (adimensional), en función de la tensión superficial, γ, en unidades de N/m.
Comparación de los datos experimentales (ĺınea negra (Exp.)) y los resultados de
este trabajo obtenidos mediante las dos ecuaciones teóricas propuestas, Ec. (4.1)
(ćırculos verdes (Ec. M.)) y Ec. (4.2) (cuadros rojos (Ec. P.)), para el agua (H2O),
el metanol (CH3OH) y el etanol (CH3CH2OH).

Para finalizar esta primera parte de resultados, en la figura anterior observamos

que las ecuaciones propuestas predicen de forma óptima la propiedad de la cons-

tante dieléctrica experimental de todos los fluidos estudiados en este trabajo. Cabe

destacar que no fue necesario realizar más experimentos de laboratorio ni mucho

menos ejecutar simulaciones computacionales para predecir los datos anteriormente

expuestos.
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Caṕıtulo 4. Resultados

En la siguiente sección cuantificamos algunas propiedades fisicoqúımicas de los

tres fluidos mediante dinámica molecular empleando los campos de fuerzas que se

formularon en el Caṕıtulo 2.

4.2. La constante dieléctrica y propiedades fisicoqúımicas del agua,

metanol y etanol mediante dinámica molecular

Para llevar a cabo dinámica molecular, nos fue de gran ayuda el software compu-

tacional GROMACS, con el cual obtuvimos los resultados de la constante dieléctrica

y las propiedades fisicoqúımicas de los fluidos. A continuación se dan a conocer.

En principio, para el cálculo de la constante dieléctrica del agua (H2O) nos fue de

gran ayuda utilizar el campo de fuerzas TIP4P/ε, ya que es uno de los campos de

fuerzas diseñado para obtener la constante dieléctrica del agua, de ah́ı el término ε.

Este campo de fuerzas nos otorgó de manera casi precisa los valores de la constante

dieléctrica experimental a diferentes temperaturas. Para la constante dieléctrica

desarrollamos la simulación en el ensamble isobárico-isotérmico (NPT) empleando

un total de 512 moléculas de agua en una caja de simulación de Lx = Ly = Lz =

2.47414 nm, un Rc =1.23 nm y como método de integración de las ecuaciones de

movimiento el algoritmo de “Leap-Frog”. El intervalo de temperaturas que estudia-

mos para el agua fue de 273K a 373K, y para mantener la temperatura controlada

hicimos uso del termostato de Nosé-Hoover y las cadenas de Nosé-Hoover, y para

la presión el barostato de Parrinello-Rahman.

Para el metanol (CH3OH), en la Fig. (4.2) se aprecia su constante dieléctrica como

una función de la temperatura en Kelvin, en esta misma anexamos datos experi-

mentales de tres autores, y como primer propósito, los datos obtenidos a través de

la simulación molecular. Es necesario agregar, Mart́ınez-Jiménez y Saint-Mart́ın [9],

ambos investigadores en temas de simulación molecular, plantearon un campo de

fuerzas MeOH-4P que se ajusta muy bien para reproducir propiedades ĺıquidas,

y equilibrios sólido-ĺıquido y ĺıquido-vapor. Consta de una parametrización funda-

mentada en dos modelos de agua y un modelo para el metanol: el modelo TIP4P-

FB, el modelo TIP4P/ε y el modelo OPLS/2006, respectivamente.
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Una vez planteado el modelo, reprodujeron la constante dieléctrica experimental de

la molécula del metanol llevando a cabo simulaciones moleculares en un intervalo

de temperaturas de 250K a 360K. Los datos obtenidos se presentan en la Fig. (4.2)

y son bastante buenos; las curvas entre si reflejan una gran similitud.
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Figura 4.2: Representación gráfica de la constante dieléctrica, ε, en función de la
temperatura, T, en Kelvin [K], del metanol. Los triangulos a la izquierda negros
(Exp1.), los cuadros azules (Exp2.) y los triángulos rojos (Exp3.) son los datos
experimentales obtenidos por diferentes autores, y los ćırculos verdes (MD) son los
resultados que se obtuvieron a través de dinámica molecular.

Para la tensión superficial del metanol, el campo de fuerzas MeOH-4P es excelen-

te reproduciendo los datos experimentales de la misma propiedad termodinámica

tomando en cuenta un intervalo de temperaturas de 250K a 500K. La Fig. (4.3)

resalta los resultados extráıdos de la referencia [9] comparados con los resultados

experimentales de la tensión superficial. Se observa que los datos generados con si-

mulación molecular se encuentran ligeramente encima de las curvas experimentales

a lo largo del intervalo de temperaturas.
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Si consideramos hallar datos de la tensión superficial para el metanol, en necesario

hacer un ajuste al campo de fuerza usado, puesto que, en principio, esto es factible

pero no existe garant́ıa alguna de que se logre en todos los casos de interés.
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Figura 4.3: Gráfica de la tensión superficial, γ, en función de la temperatura. Los
cuadros negros (Exp1.) y los triángulos naranjas (Exp2.) son los datos experimen-
tales, y los ćırculos verdes (MD) los datos de dinámica molecular para el metanol.

En la Fig. (4.4), gráficamente exponemos todos los resultados que obtuvimos me-

diante dinámica molecular usando los campos de fuerzas: TIP4P/ε para la molécula

H2O, OPLS-UA para la molécula CH3OH y TraPPE para la molécula CH3CH2OH.

Estos datos los comparamos con los datos teóricos y los datos experimentales.

Lo que percibimos con los datos de la teoŕıa y de dinámica molecular es una se-

mejanza muy notoria en comparación con los datos experimentales, exceptuando

el etanol (CH3CH2OH), donde los datos de simulación arrojados por el campo de

fuerzas TraPPE se encuentran muy separados de la teoŕıa y experimentales. Pa-

ra tener mejores resultados de simulación seŕıa necesario modificar este campo de

fuerzas y probablemente restar precisión a los datos de la tensión superficial que

este mismo campo de fuerzas arroja.
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Caṕıtulo 4. Resultados

(a)

200 250 300 350 400 450 500

T [K]

0

10

20

30

40

50

60

70

80

90

100

 ε

Exp.

Teoría

MD

H
2
O

CH
3
OH

CH
3
CH

2
OH

a

(b)

275 300 325 350 375

T [K]

10

20

30

40

50

60

70

80

90

 ε

H
2
O

CH
3
OH

CH
3
CH

2
OH

a

Figura 4.4: Gráfica de la constante dieléctrica, ε, en función de la temperatura, T,
de los fluidos polares estudiados (agua, metanol y etanol). Se representan con ĺınea
negra los datos experimentales (Exp.), con cuadros rojos los datos teóricos (Teoŕıa)
y con ćırculos verdes los datos obtenidos con dinámica molecular (MD). El cuadro
punteado central ”a” de la gráfica (a), acota los puntos que no son muy visibles y
el comportamiento de los mismos. Estos puntos se observan en la gráfica (b).
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El campo de fuerzas TIP4P/ε para la molécula de agua y el campo de fuerzas

OPLS-UA para la de metanol, predijeron muy bien los datos teóricos y experimen-

tales, mientras que para la molécula de etanol, existió un inconveniente al utilizar

el campo de fuerzas TraPPE ajustado en un sistema homogéneo y seguidamen-

te utilizar el mismo campo de fuerzas para calcular una propiedad en un sistema

inhomogéneo de la misma molécula.

En las figuras siguientes mostramos los resultados conseguidos de dinámica mole-

cular de las propiedades fisicoqúımicas: puentes de hidrógeno, η, D y ∆H, de las

sustancias que estudiamos con ayuda de los campos de fuerza correspondientes.
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Figura 4.5: Puentes de hidrógeno en función de la temperatura, T, de las moléculas
estudiadas mediante dinámica molecular. Con ćırculos azules se representan los da-
tos obtenidos para el agua (H2O), con triángulos rojos para el etanol (CH3CH2OH)
y con cuadros verdes para el metanol (CH3OH).

En la Fig. (4.5), se observan los puentes de hidrógeno del agua, metanol y etanol en

un sistema homogéneo. Notoriamente el agua tiene la mayor cantidad de puentes

de hidrógeno en comparación con los dos alcoholes, esto es gracias a la polaridad

del agua, ya que las moléculas se atraen entre śı con gran facilidad que las otras

dos sustancias.
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Figura 4.6: Viscosidad, η, en unidades de kg/ms, en función de la temperatura, T,
de las moléculas estudiadas mediante dinámica molecular. Con ćırculos azules se
representan los datos obtenidos para el agua, con triángulos rojos para el etanol
y con cuadros verdes para el metanol. El cuadro punteado ”a” de la gráfica (a),
acota los puntos que no son muy visibles y el comportamiento de los mismos. Estos
puntos se observan con mayor claridad en la gráfica (b).
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Al ver la Fig. (4.6), notamos que al incrementar la temperatura de los fluidos

estudiados, la viscosidad de corte, η, disminuirá de manera significativa. El agua,

por su parte, es el fluido con una mayor viscosidad de corte, sus valores más altos

se encuentran por encima de los valores del metanol. El etanol es el fluido polar

que tiene una menor viscosidad de corte.
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Figura 4.7: Difusión, D, en unidades de cm2/s, en función de la temperatura. Con
ćırculos azules se representan los datos obtenidos para el agua, con triángulos rojos
para el etanol y con cuadros verdes para el metanol.

Sabemos que la difusión, D, es el movimiento de los átomos en un material y es

una propiedad del sistema que depende de ciertos parámetros, uno en particular,

la temperatura. Al analizar la Fig. (4.7), nos damos cuenta que el etanol es la

sustancia que tiene una mayor difusión, seguido el metanol y finalmente el agua.
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Figura 4.8: Entalṕıa, ∆H, en unidades de kJ/mol, en función de la temperatura.
Con ćırculos azules se representan los datos obtenidos para el agua, con triángulos
rojos para el etanol y con cuadros verdes para el metanol.

Por último, en la Fig. (4.8), mostramos los resultados para la entalṕıa de solvatación

de los mismos sistemas, hallamos que el etanol ofrece una alta facilidad para ser

solvatado en comparación con el agua y el metanol.

Todos los resultados anteriores están en concordancia con la naturaleza de los

sistemas analizados, lo que nos permite afirmar que los modelos de moléculas, ver

Apéndice II, son razonables y realmente modelan los sistemas de interés.
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4.3. Mezcla binaria agua-metanol. Comportamiento experimental y

teórico de la constante dieléctrica al variar la concentración de

agua

Se define una mezcla binaria como un sistema compuesto por la combinación de

dos sustancias diferentes. En particular, una mezcla en estado ĺıquido está dada

por dos partes distintas: el subconjunto de los componentes de la mezcla llamado

disolvente y los componentes restantes denominados solutos.

Para nuestro caso, llevamos a cabo la mezcla de dos fluidos polares, agua y metanol,

en su estado de agregación ĺıquido.

Mezcla binaria agua-metanol

Analizamos la mezcla binaria agua-metanol mediante una ecuación teórica propues-

ta de tipo algebraica, Ec. (4.3), donde está regla de mezclado nos ayudó a predecir

los valores de la constante dieléctrica de la mezcla teniendo en cuenta como datos

de entrada (input) los valores de la constante dieléctrica de los fluidos puros [54].

Tomamos en consideración la mezcla binaria a cuatro temperaturas: 273.15K,

283.15K, 298.15K y 313.15K. La ecuación propuesta es la siguiente:

εMezcla = χaguaεagua + [1− χagua] εmetanol

+ χagua [1− χagua]
[
εaguaεmetanol
εagua + εmetanol

] (4.3)

donde χagua indica la fracción mol del agua, εagua y εmetanol son las constantes

dieléctricas del agua y del metanol, respectivamente.
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Figura 4.9: Constante dieléctrica, ε, en función de la fracción mol, χ, de la mezcla
binaria agua-metanol a diferentes temperaturas. Las ĺıneas negras representan los
datos experimentales (Exp.), las curvas rojas son los datos teóricos (Teoŕıa) y las
curvas color verde (Este trabajo) son los datos que fueron generados con la regla
de mezclado que proponemos, Ec. (4.3).
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La Fig. (4.9) muestra el comportamiento de la constante dieléctrica como función

de la fracción mol del agua para las temperaturas dadas: 0◦C, 10◦C, 25◦C y 40◦C.

Se comparan los datos experimentales, teóricos y generados en este trabajo con

la Ec. (4.3) propuesta. En la gráfica podemos apreciar que los datos que obtuvi-

mos revelan una buena predicción con respecto al resto de los datos. Para este

trabajo utilizamos como valores de entrada los datos de la constante dieléctrica

experimental correspondiente a los fluidos puros: agua y metanol.
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Analizamos de manera molecular la constante dieléctrica en función de la tensión

superficial de fluidos polares. Se estudió de forma teórica y por medio de simulación

molecular estas dos propiedades termodinámicas en tres fluidos polares próticos,

en particular, el agua y dos alcoholes primarios, metanol y etanol.

Propusimos una ecuación emṕırica que relaciona la constante dieléctrica y la tensión

superficial de estos fluidos considerando a la propiedad termodinámica interfacial,

γ, como la variable independiente. Ocupamos como valores del dominio cada uno de

los datos experimentales de la tensión superficial referentes a los fluidos de interés.

Cabe resaltar que ha sido necesario tener a la mano la información de los datos

experimentales de cualquiera de las dos propiedades termodinámicas, ya sea, de la

tensión superficial o de la constante dieléctrica, o en su caso, contar con los datos

de salida de simulaciones moleculares por computadora previas para que a partir

de esta información se pueda predecir el comportamiento de la segunda propiedad

termodinámica a través de la ecuación emṕırica que proponemos en este trabajo

de tesis.

En otras palabras, se logró predecir la constante dieléctrica experimental de los

mismos fluidos en un sistema homogéneo sin la necesidad de realizar nuevas si-

mulaciones moleculares o experimentos de laboratorio para calcular la propiedad

termodinámica desde los datos de un sistema inhomogéneo del mismo fluido.

Si la constante dieléctrica se calcula o se mide experimentalmente en las condicio-

nes termodinámicas correspondientes donde el sistema se encuentra en una fase,

comúnmente llamado sistema homogéneo, y por otra parte, la tensión superficial

se calcula o se mide generalmente en condiciones termodinámicas donde el sistema
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se encuentra en un equilibrio dinámico de dos fases (sistema inhomogéneo), enton-

ces nos preguntamos, ¿qué tan viable es que funcione una ecuación emṕırica que

implica el uso de dos propiedades termodinámicas; una medible en una fase y la

otra medible en dos fases por separado? Pensamos y creemos que la respuesta a

tal pregunta es sencilla: el sistema no cambia su naturaleza, simplemente modifi-

ca su comportamiento al estado termodinámico, en el aspecto de que sus arreglos

estructurales se ven modificados pero no su naturaleza.

Las perspectivas en torno a esta tesis se encuentran enfocadas en la obtención

de más y óptimos resultados de los aqúı presentes, ya sea, proponiendo diferentes

análisis, nuevas ecuaciones, realizando un mejor ajuste en las ecuaciones que esta-

blecemos, o bien, una modificación en los modelos de simulación molecular para

tener una mayor precisión.

Como primera parte, de la sección 4.1 y 4.3, podemos argumentar que las ecuaciones

propuestas no son únicas, no son generales y cada una debe ser ajustada para

cada sistema estudiado, con esto damos a conocer que pueden existir ecuaciones

con una gran exactitud en los datos resultantes al compararlos con los resultados

experimentales mostrados en este trabajo. Es posible que, a través de este estudio

se abra paso a comprobar las ecuaciones propuestas, Ec. (4.1) y Ec. (4.2), para el

resto de los alcoholes (primarios, secundarios y/o terciarios). Asimismo, calcular y

comparar los datos de salida de la constante dieléctrica en función de la tensión

superficial por medio de dinámica molecular con los datos extráıdos de la teoŕıa y los

experimentales. Para el caso de la una mezcla binaria agua-metanol, seŕıa deseable

realizar el cálculo de la constante dieléctrica mediante dinámica molecular variando

la concentración de agua a diferentes y más temperaturas.

Para finalizar, de la sección 4.2, adquirir más número de puntos de simulación para

el agua, el metanol y etanol, en algunos casos, nos permitiŕıa apreciar con mayor

claridad el tipo de comportamiento de cada fluido. Por otro lado y de manera

especifica, una modificación en el campo de fuerza TraPPE, planteado en este

estudio para el etanol, seŕıa de gran utilidad, ya que, por lo que se aprecia, los

datos de simulación no están en concordancia con los datos experimentales y de

la teoŕıa, sin embargo, no sabemos si debió ser necesario más tiempo de cómputo

para una mejor precisión, o simplemente, descartar el campo de fuerzas y buscar o

crear uno acorde a los resultados experimentales, principalmente.
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Apéndice I

Tipo de interacción Dependencia de la distancia Magnitud de la enerǵıa
(kJmol−1)a

Enlace covalenteb Sin expresión 200–800

Ion–ion
qiqj

4πε0r
40–400

Ion–dipolo
qµ

4πε0r2
5–60

Dipolo–dipolo
2

3

µ2
iµ

2
j

(4πε0)2r6
1

kBT
0.5–15

Ion–dipolo inducido
1

2

aq2

4πε0r4
0.4–4

Dipolo–dipolo inducido
aµ2

4πε0r6
0.4–4

Dispersión
3

4

a2I

r6
4–40

Puente de hidrógeno Sin expresión 4–40

aEl valor real dependera de la distancia de separación, la carga, el momento dipolar, la pola-
rización y la constante dieléctrica del medio.

bSe enlista solo para fines de comparación

Tabla 4.3: Interacciones moleculares
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Apéndice II

Agua

Exp. [51] Ec. P. (4.2) Exp. M. (4.1)

γ ε γ ε γ ε

0.07560 88.00 0.07564 88.803213 0.07564 88.333520
0.07420 84.11 0.07423 84.567883 0.07423 84.465123
0.07350 82.22 0.07275 80.553344 0.07275 80.680152
0.07120 76.75 0.07196 78.568740 0.07196 78.768589
0.06960 73.28 0.07120 76.753142 0.07120 76.997646
0.06790 69.94 0.06960 73.201574 0.06960 73.476591
0.06620 66.74 0.06794 69.858795 0.06794 70.101836
0.06440 63.68 0.06624 66.746220 0.06624 66.916863
0.06260 60.76 0.06447 63.793950 0.06447 63.869000
0.05890 55.33 0.06267 61.053125 0.06267 61.027167

- - 0.06082 58.474962 0.06082 58.354409
- - 0.05891 56.034629 0.05891 55.836015
- - 0.05696 53.746146 0.05696 53.495194
- - 0.05496 51.585769 0.05496 51.314182
- - 0.05293 49.563158 0.05293 49.307075
- - 0.05085 47.647633 0.05085 47.446089
- - 0.04874 45.848111 0.04874 45.741110
- - 0.04658 44.138928 0.04658 44.167828
- - 0.04440 42.535353 0.04440 42.738999
- - 0.04219 41.020874 0.04219 41.437147

Tabla 4.4: Datos de salida del agua
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Metanol

Exp. [51], [52] Ec. P. (4.2) Exp. M. (4.1)

γ ε γ ε γ ε

0.0269327 45.309697 0.02387 36.205743 0.02387 36.138284
0.0262968 43.204895 0.02363 35.584802 0.02363 35.514255
0.0256983 41.325546 0.02314 34.352344 0.02314 34.277987
0.0250998 39.539111 0.02273 33.356457 0.02273 33.281181
0.0245012 37.840121 0.02243 32.647544 0.02243 32.572732
0.0239401 36.322907 0.02199 31.637162 0.02199 31.564534
0.0233791 34.874994 0.02143 30.400051 0.02143 30.332371
0.0228928 33.672976 0.02100 29.485899 0.02100 29.423351
0.0224439 32.605175 0.02043 28.320123 0.02043 28.265745
0.0218454 31.241000 0.01983 27.147360 0.01983 27.102802
0.0213217 30.100450 0.01942 26.376760 0.01942 26.339391
0.0208728 29.160419 0.01909 25.774059 0.01909 25.742648
0.0203491 28.105681 0.01863 24.959232 0.01863 24.936255
0.0199002 27.236018 - - - -
0.0194140 26.328402 - - - -
0.0188529 25.323369 - - - -
0.0181796 24.174350 - - - -
0.0176933 23.381201 - - - -
0.0171696 22.559853 - - - -
0.0166085 21.715902 - - - -
0.0160474 20.907507 - - - -
0.0156359 20.336265 - - - -
0.0151496 19.683803 - - - -
0.0147007 19.102446 - - - -
0.0142519 18.540525 - - - -
0.0136534 17.819965 - - - -
0.0130549 17.130828 - - - -
0.0126060 16.633638 - - - -
0.0121197 16.113277 - - - -
0.0114838 15.460259 - - - -
0.0109975 14.980929 - - - -
0.0105486 14.553245 - - - -
0.0099501 14.004200 - - - -
0.0093890 13.510502 - - - -
0.0088279 13.036237 - - - -
0.0082668 12.580550 - - - -
0.0077057 12.142623 - - - -
0.0072569 11.804607 - - - -
0.0065461 11.290575 - - - -
0.0060599 10.953380 - - - -
0.0056110 10.652009 - - - -
0.0049751 10.240803 - - - -
0.0044514 9.9154176 - - - -
0.0038903 9.5795143 - - - -

Tabla 4.5: Datos de salida del metanol
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Etanol

Exp. [51], [52] Ec. P. (4.1) Exp. M. (4.1)

γ ε γ ε γ ε

0.02178 24.550 0.02200 25.139666 0.02200 25.138734
0.02141 23.800 0.02230 25.738900 0.02230 25.747723
0.02062 22.370 0.02231 25.780777 0.02231 25.790328
0.01893 19.700 0.02178 24.694879 0.02178 24.687501
0.01710 17.200 0.02182 24.775129 0.02182 24.768864
0.01528 14.850 0.02193 24.997234 0.02193 24.994165
0.00394 6.2200 0.02141 23.965436 0.02141 23.948919

- - 0.02148 24.101675 0.02148 24.086732
- - 0.02090 22.997062 0.02090 22.971089
- - 0.02104 23.258701 0.02104 23.234987
- - 0.02062 22.483084 0.02062 22.453292
- - 0.02064 22.519390 0.02064 22.489841
- - 0.02022 21.769844 0.02022 21.736081
- - 0.01979 21.029825 0.01979 20.993516
- - 0.01982 21.080576 0.01982 21.044392
- - 0.01893 19.628938 0.01893 19.591913
- - 0.01798 18.196566 0.01798 18.163811
- - 0.01710 16.969600 0.01710 16.943913
- - 0.01619 15.794228 0.01619 15.777639
- - 0.01528 14.706813 0.01528 14.700056
- - 0.01432 13.647730 0.01432 13.651190
- - 0.01327 12.584651 0.01327 12.598199
- - 0.01219 11.586319 0.01219 11.608297
- - 0.01104 10.619867 0.01104 10.648023
- - 0.00988 9.7366472 0.00988 9.7676839
- - 0.00869 8.9171442 0.00869 8.9473992
- - 0.00752 8.1887260 0.00752 8.2144505
- - 0.00632 7.5135801 0.00632 7.5308423
- - 0.00511 6.8994300 0.00511 6.9044088
- - 0.00394 6.3630298 0.00394 6.3527723
- - 0.00276 5.8737342 0.00276 5.8450301
- - 0.00171 5.4779570 0.00171 5.4304734

Tabla 4.6: Datos de salida del etanol
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Molécula Átomo σ(nm) ε(KJ/mol) q(e) L(nm) Ref.

Agua 0.39816 1.3918 1.007 0.3161 0.1994 [10]

Metanol 0.39816 1.3918 1.007 0.3161 0.1994 [9]

Etanol 0.39816 1.3918 1.007 0.3161 0.1994 [53]

Tabla 4.7: Modelos de las moléculas de agua, metanol y etanol.
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