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Resumen

En la presente tesis se realizé un analisis de los orbitales de frontera HOMO y LUMO, las fun-
ciones de Fukui y potencial electrostatico molecular de la alcanolamina Di-Diisopropanolamina
(DIPA) mediante el uso de calculos computacionales basados en la Teorfa de Funcionales de
la Densidad (DFT). Asimismo, se llevo a cabo un anélisis del gradiente de densidad re-
ducida también conocido como indice de interacciones no covalentes (NCI) en el que se
incluyen, a parte de la DIPA, otras alcanolaminas como la monoetanolamina, dietalonam-
ina, trietanolamina y dimetiletanolamina en presencia de moléculas de agua y los gases
acidos didxido de carbono y sulfuro de hidrégeno. Estos sistemas moleculares fueron es-
tudiados al nivel de teoria M06-2X/6-311++G** y con el programa NWCHEM. Los re-
sultados obtenidos con DFT muestran que la estabilidad de las alcanolaminas, excepto la
MEA, se debe a la presencia de un puente de hidrégeno intramolecular que favorece es-
tructuras similares a un anillo. Todas las moléculas mostraron afinidad por el agua la cual
aumenté la estabilidad en los puentes de hidrégeno intramoleculares presentes en dichas
moléculas. Mientras que en presencia de sulfuro de hidrégeno se observo el siguiente orden
MDEA > MEA > DIPA > DEA > TFEA. Este orden indicé que la formacién de puentes
de hidrégeno es mas fuerte en MDEA y mas débil en TEA durante la interaccién de las al-
canolaminas con sulfuro de hidrégeno, ademas se observé mayor prevalencia de interacciones
de Van der Wals. Este estudio facilité reconocer los sitios que tienen mayor disposicion a
ceder un electron, las regiones con mayor y menor densidad de carga negativa y el tipo de in-
teraccion no covalente que predomina en los sistemas moleculares. De esta forma se comparo
la eficiencia de la molécula DIPA con respecto a la capacidad de adsorber gases acidos de
soluciones acuosas con otras alcanolaminas. Por otra parte, se obtuvieron los parametros del
potencial intramolecular (conjunto de parametros geométricos: distancias de enlace, angulos
de enlace y angulos de torsion) asi como las cargas electrostéticas a partir del andlisis de
poblacién con el criterio de Bader, HIRSHFELD y CHELPG y que constituyeron el campo

de fuerzas de la DIPA. Con este campo de fuerzas fue posible realizar la simulacién de la
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adsorcién gases acidos de la mezcla agua-DIPA mediante dinamica molecular. De las simu-
laciones con dinamica molecular del sistema agua-DIPA se analiz6 la adsorcién de los gases
acidos en la interfase liquido-vapor a 350 K. Como resultado la DIPA tiene mejor respuesta
para atrapar una mayor cantidad de diéxido de carbono en comparacion con lo observado

con la DEA bajo las mismas condiciones.




Justificacion

El gas natural es una mezcla compuesta en mayor medida por hidrocarburos como el metano,
etano, propano, butano y otros gases como COs y HsS. Dependiendo de las cantidades pre-
sentes de estos no-hidrocarburos, se puede distinguir dos tipos de gases: los dulces y los
amargos. Si la presencia de CO, y HsS' es significativa entonces diremos que es un gas
amargo, caso contrario hablaremos de un gas dulce. Dentro del gas natural estos gases se
consideran “contaminantes” y al permanecer en el hidrocarburo provoca que su capacidad
de combustion baje y la contaminacion del aire aumente al quemar gases que acompanan al
gas natural, esto se ve reflejado en un bajo valor comercial del gas. Por tal motivo se han im-
puesto limites a la cantidad de contaminantes, gases acidos, y otras condiciones para que sea
considerado como gas comercial. Por lo que se realiza un proceso de endulzamiento del gas
natural y consiste en la separacion de CO, y HsS, gases acidos, del mismo. Es comtn separar
los gases dcidos del gas natural mediante el uso de membranas y/o por medio de soluciones
acuosas de alcanolaminas. En particular, las alcanolaminas ternarias tales como MDEA y
TEA son usualmente empleadas en la separacién selectiva de H,.S, mientras que la MEA y
DEA son solventes comunes en la separacién de C'O, [1]. Se han realizado estudios tedricos
y experimentales sobre el aumento de la selectividad mediante manipulacién de pardmetros
de transferencia de masa en solucién acuosa de la DIPA, asi como estudios tedricos de la
absorciéon de COy y H,S en varias soluciones acuosas de alcanolamina. Con lo cual se ha
senalado que el desempeno de tal molécula es mejor que el mostrado por moléculas tales
como la MEA, DEA y MDEA [?,7,2-4], sin embargo, aun queda pendiente una explicacién
completa y vélida del porque se obtiene dicho resultado, y por tanto, no es posible obtener
informacion precisa sobre el uso de reactores para procesos de tratamiento de gases en general
y en especial para la aplicacién de procesos de remocién selectiva de COy y HyS durante
el proceso de purificacién de gas natural. Ademas casi todos los experimentos se llevaron
a cabo en aparatos a escala de laboratorio. No obstante, la simulacion por computadora
ha mostrado ser una herramienta poderosa para analizar sistemas moleculares, en particular
esta herramienta permite analizar el proceso de adsorcién relativa del COs y HsS en agua.
Aunque DIPA es una alcanolamina importante, para nuestro conocimiento, la informacion
que se ha generado en este sentido es escasa. Las moléculas mencionadas tienen grupos meti-
los que en las alcanolaminas juegan un rol muy importante en el fenémeno de la adsorcion
relativa de gases, por lo que es conveniente explorar si estos grupos son los responsables
del desempeno antes mencionado ya que son cortas en extensién (nimero de sitios). Y un
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estudio de simulacién molecular mediante Teoria de Funcionales de la Densidad y Dinamica
Molecular permite analizar propiedades de reactividad desde la perspectiva de la densidad
electronica y de bulto, respectivamente. La experiencia que resulte de este tipo de andlisis
podria ser 1til al realizar el diseno de nuevos solventes y que pueden ser atractivos para la
industria petrolera para aumentar la tasa de gas endulzado, considerandose este punto como
el aspecto innovador de la presente propuesta.




Hipobtesis

Los grupos metilo, C'Hs, de la DIPA influyen en la disminucion de la tension superficial
del agua, provocando que dicha alcanolamina sea mas efectiva que la DMEA para adsorber
moléculas de gas acido en la interfase liquido-vapor de la mezcla agua-alcanolamina.

x1



Objetivo

Analizar el proceso de adsorcion de gases acidos en la interfaz liquido-vapor de la mezcla
agua-DIPA a través de dinamica molecular.

Particulares

e Determinar mediante Teoria de Funcionales de la Densidad:

— Orbitales de frontera HOMO y LUMO

— Funciones de Fukui

— Potencial electrostatico molecular

— Cargas electrostéticas

— Obtener los parametros del potencial intramolecular
— El gradiente reducido de la densidad

— NCI de la DIPA con moléculas de agua, sulfuro de hidrégeno y diéxido de carbono
e Determinar el valor de la constante dieléctrica de la DIPA

e Simular la adsorcién de gases acidos en la soluciéon acuoso de la DIPA

x1i



Introduccion

En el presente trabajo se estudia a la Diisopropanolamina (DIPA) en conjunto con la mo-
noetanolamina (MEA), dietanolamina (DEA), trietanolamina (TEA), dimetiletanolamina
(DMEA). Este grupo de moléculas son ampliamente utilizadas en la fabricacién de produc-
tos farmacéuticos, insecticidas, tensioactivos, cosméticos asi como intermediarios quimicos.
Ademas son de gran interés en la industria del petréleo, ya que por medio de soluciones acu-
osas de dichas moléculas es posible separar gases acidos como el sulfuro de hidrégeno,HsS,
y diéxido de carbono, C'O,, durante el proceso de edulcoracién del gas natural( [1,[5]).

La DIPA, MEA, DEA, TEA y DMEA son alcanolaminas que se obtienen a partir de la
reaccion quimica del amoniaco con oxido de etileno, el 6xido de propileno, o el 6xido de
butileno. Presentan un grupo hidroxilo y un grupo amino sobre una columna alcano. Y
de acuerdo a la sustitucién de uno, dos o tres hidrégenos del grupo amino por otro grupo
funcional se clasifican en primarias, secundarias y terciarias, respectivamente. En la figura
se muestra el esquema béasico de las moléculas estudiadas en este trabajo. Mientras que
en la Tabla [[| se definen los sustituyentes R1, R2 y R3 de este grupo de alcanolaminas.
En el caso particular la DIPA TUPAC:1-(2-Hydroxypropylamino)propan-2-ol, presenta dos
estereocentros que producen tres estereoisémeros: trans-(2R,7R)-DIPA, cis-(2R,7S)-DIPA y
trans-(2S,7S)-DIPA y nos referiremos a estos estereoisémeros como I, IT y ITI, respectiva-
mente.

Figura 1: Esquema de la estructura bdsica de las moléculas MEA, DEA, TEA, DMFEA y DIPA.

Como se menciono antes, este grupo de alcanolaminas se emplean en mezclas durante la
edulcoracion del gas natural. El gas natural es un término que se reserva para gases minerales
extraidos de depdsitos del subsuelo. Estos gases se asocian con el petroleo crudo. Cuando el



Tabla I: Notacion usada para distinguir los sustituyentes R1, R2 y R3 en las

alcanolaminas.
Molécula R1 R2 R3
MEA -CyH,OH -H -H
DEA ~-CHy;CH,OH -H ~-CHy;CH,OH
TEA ~-CHy;CH,OH ~-CHy;CH,OH ~-CH,CH;OH
DMEA ~-CHyCH,OH ~C'H; ~(C' Hs
AMP ~C(CHj3),CH,OH -H -H
DIPA ~-CHy;CH(CH3)OH -H ~-CH,CH(CH3)OH

gas natural se extrae de los pozos es una mezcla de componentes hidrocarburos y otros que no
son hidrocarburos. Entre los hidrocarburos se encuentra el metano y en otras proporciones
etano, propano, butano, pentano y hexano. Los elementos no hidrocarburos son considerados
impurezas como el sulfuro de hidrégeno, diéxido de carbono, nitréogeno, mercurio, agua,
mercaptanos y sulfuro de carbono. Siendo el sulfuro de hidrégeno y diéxido de carbono los
gases dcidos més comunes. Se considera la presencia de un gas dciddf] cuando el contenido
de diéxido de carbono y sulfuro de hidrégeno es mayor al 5% en volumen y 5.7 mg por metro
cubico normal de gas, respectivamente. Si estos contenidos son menores al gas se le denomina
gas dulce. Por tal motivo se han impuesto limites a la cantidad de impurezas, poder calorifico
y otras condiciones para que sea considerado como gas comercial.

Asi los gases acidos constituyen contaminantes que tienen efectos industriales y efectos am-
bientales. Entre los efectos industriales se tiene que el diéxido de carbono es un material
corrosivo, ademas reduce el poder calorifico del gas natural ya que el mismo tiene un poder
calorifico con valor cero por no ser un combustible. En 2021, los niveles de diéxido de car-
bono superaron las 416 partes por millén en la atmdésfera [6]. Por otro lado, el sulfuro de
hidrégeno es un gas téxico y peligroso para la salud [7,[8], incoloro, inflamable y se puede
acumular sobre todo en espacios confinados lo que lo hace muy peligroso. También presen-
tan efectos ambientales contribuyendo al calentamiento global ya que su combustién aporta
gases de efecto invernadero, los contaminantes que contienen azufre contribuyen a la lluvia

acida [9)].

Debido a la importancia de estos gases para ser removidos durante la purificacion del gas
natural como de las corrientes gaseosas asi es importante su estudio, y mas especificamente
tener datos sobre sus propiedades al interactuar con alcanolaminas principalmente la DIPA.

Cabe mencionar, que la MEA, DEA, TEA, DMEA, AMP y DIPA son compuestos polares y
tienden a formar fuertes enlaces de hidrogeno. Como los enlaces de hidrégeno son un tipo
de interaccion no covalente responsables de ciertas propiedades fisicoquimicas y bioquimicas

2Un gas acido es un compuesto gaseoso que crean soluciones acidas cuando se agregan en agua.




que presentan diversos materiales como el agua, acidos nucleicos y proteinas. Un enlace de
hidrégeno tipico se puede representar como D — H...A en el que D es més electronegativo
que H, donde D representa el atomo donador y A representa el atomo aceptor, de acuerdo a
la definicién de la TUPAC [10].

Al respecto, estamos interesados en elucidar a nivel micro y macroscépico si la formacion
de enlaces de hidrogenos son los principales responsables en favorecer la adsorcion de los

gases acidos entre MEA, DEA, TEA, DMEA, AMP y DIPA con agua, sulfuro de hidrégeno
o dioéxido de carbono.




Capitulo 1

Antecedentes

1.1 Adsorcion

La adsorcién es un proceso mediante el cual un componente de un sistema tiende a concen-
trarse en la interfase. Tiene lugar en sistemas compuestos por dos fases como el liquido-vapor,
solido-vapor y solido-liquido. Se denomina interfase a la regiéon donde interactian moléculas
de ambas fases. Y es en la interfase donde tiene lugar el proceso de adsorcion. El componente
que se adsorbe o se concentra en la interfase se llama adsorbato y la sustancia que adsorbe
o retiene al componente se nombra adsorbente como se aprecia en la figura 1.1

Figura 1.1: Adsorcidn entre las dos fases liquido-vapor.



La adsorcién no se debe confundir con el fenémeno de absorciéon ya que en la adsorciéon el
adsorbato no se incorpora al volumen del absorbente, contrario a la absorcién en la que
las moléculas de una fase penetran casi uniformemente otra fase constituyéndose asi una
solucion, ver figura (1.2

Adsorcion Absorcion

Figura 1.2: Proceso de adsorcion.

Por otro lado, tenemos dos tipos de adsorcion, la adsorcion quimica y adsorcion fisica, figura
La adsorcion quimica o quimisorcion ocurre cuando el adsorbato sufre una reaccion
quimica con el adsorbente y esta favorecida a una temperatura alta, durante el proceso de
reaccion las energias de adsorcion son elevadas, del orden de las de un enlace quimico debido
a que el adsorbato forma enlaces fuertes localizados en los centros activos del adsorbente,
dando lugar a una especie distinta, esto implica la formacién de enlaces de caracter idnico o
covalente entre el adsorbato y adsorbente. En una adsorcion fisica o fisisorcion no se altera
la estructura quimica del adsorbato y adsorbente. Para que se de el proceso de fisisorsion,
es necesario que se presenten fuerzas de caracter atractivo y repulsivo entre las moléculas
del adsorbato y el adsorbente, y dichas fuerzas son de tipo Van der Waals. En la tabla [
mostramos algunas diferencias entre los procesos de fisisorcion y quimisorcion.

Adsorcién Fisica Adsorcion quimica

iy SV

Figura 1.3: Proceso de adsorcion y absorcion.

Una ejemplo directo de la adsorcion fisica en la interfase liquido-vapor es el proceso de en-
dulzamiento del gas natural que se caracteriza por adsorber de manera preferencial diferentes
componentes como los gases acidos de la corriente de gas natural.




Tabla I: Diferencias entre la adsorcion fisica y adsorcion quimica

Parametro Adsorcién fisica Adsorcién quimica

Adsorbente Todos los sélidos Algunos sélidos

Adsorbato Todos los gases Algunos gases

Interacciones Fuerzas débiles: WdW, dispersién de Londén, dipolo-dipolo  Fuerzas fuertes: i6nico, covalente, metalico
Activacién de energia No Si

Tipo de reaccién Reversible Irreversible

Temperatura Baja Alta

Calor de reaccién Bajo Alto

Especificidad Ninguna; todo en la superficie Alta; sitios especificos

Superficie cubierta Multicapa Monocapa

1.2 Endulzamiento del gas natural con alcanolaminas

Las alcanolaminas ternarias como la DMEA y TEA son usualmente empleadas en la sepa-
racion selectiva de H,.S, mientras que la MEA y DEA son solventes comunes en la separacion
de CO, [1,2,11]. EIl proceso de separacién de gases dcidos del gas natural se lleva a cabo
a nivel industrial por medio de soluciones acuosas de dichas alcanolaminas, sin embargo su
empleo es muy costoso con respecto a la eficiencia de remocion de los mismos.

Solo la MEA ha sido objeto de estudio con diferentes metodologias: Density Funcional Theory
(DFT), HF y second-order Moller-Plesset Theory (MP2) [12H14]. La MEA ha sido simulada
en fase liquida usando un modelo de potencial simplificado para calcular las interacciones
electrostaticas, posteriormente se mostré un campo de fuerza para MEA usando célculos de
estructura electrénica [15] y simulacién cldsica mediante dindmica molecular en la interfase
liquido-vapor [13]. Mds trabajos pueden ser revisados y encontrados en la literatura donde
se muestran los estudios a nivel molecular que se han llevado a cabo con MEA en soluciones
acuosas analizando las interacciones de los puentes de hidrégeno [16-18].

Bringas(2015) desarrollé un campo de fuerzas para la DMEA usando ab-initio y le permitio
estudiar las propiedades en fase condensada [19]. Probo la precisién del campo de fuerza
calculando la coexistencia del liquido-vapor y propiedades interfaciales, figura [1.4] asi como
conductividades térmicas en una amplia gama de estados termodindmicos. Hasta donde sabe-
mos no hay un trabajo equivalente para soluciones acuosas de alcanolaminas més complejas
o mayores tales como la DEA, TEA y DIPA, o mezclas de ellas.

Tampoco se ha explorado el uso de alcanolaminas que contengan una mayor cantidad de
grupos metilo, lo que favoreceria las interacciones hidréfobas. Se tiene la sospecha de que
los grupos metilos de las alcanolaminas juegan un rol muy importante en el fenémeno de la
adsorcién relativa de gases, por lo que es conveniente explorar los efectos de las alcanolaminas
propuestas ya que son cortas en extensién (nimero de sitios) y contienen algin o algunos
grupos metilos y al final ayudaria a una mayor adsorciéon de gases en la interfase de las
soluciones acuosas.
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Figura 1.4: Adsorcion del H2S en la interfase liqguido-vapor de la mezcla agua-DMEA-H2S.J. Phys. Chem. B 2015, 119,
50355046

Si se confirma lo anterior, lo cual es parte de nuestra hipotesis, entonces estaremos en posicién
de dar a conocer resultados los cuales podrian llegar a ser atractivos para la industria petrolera
para aumentar la tasa de gas endulzado, considerandose este punto como el aspecto innovador
de la presente propuesta.

1.3 Estudios previos

Existe escasez respecto a estudios por simulacion computacional para la diisopropanolamina.
Los datos de propiedades termodinamicas que se encuentran provienen de estudios experi-
mentales y que listamos a continuacién.

Blauwhoff y van Swaaij (1985) [20] concluyeron que se puede obtener una mayor selectividad
(del gas dcido) mediante la manipulacién de los pardmetros de transferencia de masa en una
solucién acuosa de diisopropanolamina (DIPA). Una forma posible de aumentar esta relacién
es la variacion de los flujos de gas y liquido en el contenedor en un amplio rango; esta variacion,
sin embargo, a menudo esta restringida por las limitaciones hidrodindamicas impuestas a
una operacién estable del reactor. Blauwhoff et.al(1985) [21] estudiaron tedricamente la
absorcion de CO2 y H2S en varias soluciones acuosas de alcanolamina y compararon la
selectividad calculada con el resultado de los calculos para el absorbedor de bandeja. Hassan
Pahlavanzadeh et.al(2009) [22] reportan un modelo de la solubilidad de gases dcidos, sulfuro
de hidrégeno, en solucién acuosa de la DIPA en un rango de concentracion de masa de 30% a




40% para una presiéon de 101 a 325 Pa y para una temperatura de 313 a 343 K para el diseno
de un absorbente en el endulzamiento del gas natural. Mazloumi et.al (2012) [23] han medido
las solubilidades de sulfuro de hidrégeno en soluciones acuosas de diisopropanolamina y en
mezclas acuosas de diisopropanolamina y piperazina (Pz) a temperaturas de 315.15, 335.15 y
353.15 K en el rango de presion (19 a 1554) kPa. Henni et.al(2003) [24] reportan la densidad
y viscocidad de la solucién acusosa de la DIPA en un rango de temperatura de 298.15 a
343.15 K, ademés reporta que la adicién de DIPA al agua no tuvo efecto sobre su estructura.




Capitulo

Teoria de Funcionales de la Densidad

Para analizar las estructuras moleculares de la DIPA y resto de alcanolaminas recurrimos a
los fundamentos de la fisica cudntica. A continuacién se presenta un resumen de los topicos
mas importantes de la Teoria de Funcionales de la Densidad DFT.

Muchas de las propiedades fisicas y quimicas, incluso bioldgicas, de un sistema a nivel
macroscopico son determinadas por el comportamiento a un nivel microscépico del mismo.
Uno de los objetivos en mecénica cuantica es describir la interaccién entre electrones, elec-
trones y ntcleos, y nicleos. Sin embargo, atin no existen, de forma analitica, las ecuaciones
que permitan dar solucién al problema de tres cuerpos. No obstante, se puede dar una aprox-
imacion a la soluciéon del problema de interacciéon de mas de dos cuerpos si se considera al
sistema independiente del tiempo y si ademas no se incluyen efectos relativistas, y con ello
plantear un problema de valores propios descrito por la ecuacién de Schrodinger,

HU = EV (2.1)

donde H representa el operador Hamiltoniano, ¥ es la funciéon de onda y E' la energia del
sistema. H es separable en operadores de energia cinética T y potencial 1%

H=T+V (2.2)

Para un sistema de M nicleos y N electrones, sin presencia de campos eléctricos y magnéticos,
resulta factible aplicar la aproximacién de Born-Oppenheimer en estos sistemas porque con-
sidera que el movimiento de los electrones es mas rapido que el movimiento de los nicleos,
debido a que la masa del nicleo es mucho mayor a la masa del electron, de manera que



los niucleos se mantienen estaticos, asi al aislar la interaccién que existe entre los nicleos,
finalmente se puede definir el Hamiltoniano electrénico como,

-[;[ele - Aele + ‘A/Ne + ‘A/ee (23>

donde Tele es el operador de energia cinética de los electrones, VNG el operador de energia
potencial de interaccién entre ntcleos y electrones y V.. el operador de energia potencial
interaccién entre electrones. A partir de la interpretacion probabilistica de la funcion de
onda podemos definir la densidad electronica para un sistema con N electrones como,

p(r) :N/~'/\\I/(xl,:@,...,:cN)|2dw1d:c2dx3...da:N (2.4)

La ecuacién (2.4) proporciona la probabilidad de encontrar un electrén cualquiera en la
posicion r estando los demés electrones en una posicién y un espin arbitrarios. La densidad
electrénica depende de tres variables (coordenadas espaciales), esto es una simplificacién
con respecto a la funcién de onda. Si consideramos que la densidad electrénica contiene
toda la informacion acerca del sistema al igual que la funcién de onda, hay que determinar la
manera de acceder a dicha informacién y en particular en acceder a la energia electronica. La
aplicacion que proporciona la informacion del sistema, en este caso la energia se conoce como
funcional, y un funcional es una magnitud variable, cuyos valores se determinan mediante la
eleccion de una o varias funciones.

A continuacién describimos dos teoremas en los que se fundamenta la DFT y que fueron
formulados por Pierre Hohenberg y Walter Kohn en 1964 [25].

Primer Teorema. El potencial externd?] v.:(r) es (excepto por una constante) un fun-
cional unico de p(r); ya que el potencial externo determina, a su vez, la forma del Hamil-
toniano electrénico, se observa que el estado fundamental del sistema de particulas
(electrones) es un funcional tnico de p(r) como se muestra en la ecuacién 2.5 Sin
embargo, no dice la manera de cémo se construye este funcional.

Segundo Teorema. La energia exacta, que se obtiene de aplicar la densidad electronica
asociada al potencial externo del sistema, es la minima energia que arroja este funcional
en relacion a todas las densidades electronicas asociadas a cualquier potencial externo.

Ep] = Tuelp] + Velp] + Veelp] (2.5)

bSe refiere al potencial externo al sistema de electrones que, en el caso de las moléculas, es el potencial de
interaccién con los nicleos.

10



Entre estos términos, el funcional Vy,[p] es el inico que depende del sistema concreto que
estamos tratando, su expresion se deriva a partir del funcional correspondiente de la funcion
de onda. En la expresion se describe para un sistema de N electrones teniendo en
cuenta la indistinguibilidad de los electrones

(U|Ve|T) = / /\I/ iim Vdz,..dzy
_ /( l / /|\1/| dw;dz, . dmN> [Z |
= /P [ " ZR | = Vnelp]

(2.6)

El término Tyelp] v Veelp] son independientes del sistema, esto da lugar a una funcional
universal F que describe la contribucién de la energia cinética y la interaccién electrénica de
la forma:

Flp] = Taelp] + Veelp] (2.7)

De la ecuacién (2.7) no se puede deducir una expresién para los términos del funcional F,
como en el caso de la interaccion entre ntcleos y electrones. Lo mas factible de hacer es,
introducir un potencial similar para el que se conoce su expresion en funcién de la densidad
p, como el potencial de interaccion de Coulomb clasico entre dos densidades electronicas,
J[p], y con ello definir el funcional V,.[p| como,

/ / - d ridry + Vaalp] = J[p] + Vi) (2.8)

donde V,,¢[p] contiene los efectos no-clésicos de la interaccién inter-electrénica. Para deter-
minar T, [p| se debe de emplear otro modelo que represente la mayor parte de la energia
exacta.
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Ahora bien, en el segundo teorema, la forma mas general de plantear la busqueda variacional
de la densidad electronica del estado fundamental es el enfoque de la bisqueda restringida
de Levy [26], que se expresa como

Bunuso = i (FI+ [ o0)Vidlr)) (29)

Asi pues, dada una densidad p, que integre el nimero de electrones del sistema, F'[p| +
J p(r)Vied(r) proporciona la energfa correspondiente a dicha densidad, y minimizando esa
expresion, se obtiene la densidad y energia del estado fundamental. De tal forma que el
funcional universal F queda definido mas ampliamente como

Flp] = min(¥|To + Vee| ¥) (2.10)

in
U—p
2.1 Descripcion del método de Kohn-Sham

Mencionamos que la densidad electrénica puede determinar univocamente la energia del sis-
tema, de manera equivalente con en el caso de la funcién de onda, aun sin contar con la forma
analitica y precisa. La ecuacién en términos de la ecuacién [2.11] se debe mencionar que
solo se conoce la expresién para Vie[p] v J[p] dadas por (2.6)) y respectivamente. El
término V¢ [p] contiene todos los efectos no-clésicos.

Elp] = Tuclp) + Jlp] + Vaalp] + Velp] (2.11)

Es importante mencionar que hasta ahora no se desarrollado la parte cinetica, de hecho, la
teoria DF'T trabaja con con sistemas de particulas no interactuantes. Kohn y Sham prop-
uesieron el método que lleva sus apellidos, Kohn-Sham (KS) [27], el cual propone calcular la
energia cinética del sistema de referencia no interactuante, que se puede obtener de forma ex-
acta y debe ser similar a la energia cinética del sistema real, y asi incorporar las componentes
desconocidas en el funcional de la densidad.

N N

Tulp) = S0l Tackts) = 3 D 4w VR (212)

i %

Béasicamente se introduce un sistema de referencia que esta constituido por electrones no
interactuantesy ademas incorporando los efectos del sistema real en un término adicional.

12



La ecuacién (2.12)) trata de un funcional de la densidad p ya que la densidad electrénica esta
relacionada con los orbitales mediante la siguiente ecuacion,

p5<7‘) - Z |¢Z(T)|2 - pezacta(r) (213)

En la ecuacién (2.12)) y (2.13)) la letra S identifica al sistema de referencia no interactuante, y
1; son los orbitales espaciales de KS. Con esto, cabe la posibilidad de seleccionar un potencial
de tal forma que la funcién de onda resultante de lugar a la densidad electrénica exacta.

Si introducimos la energfa cinética de la ecuacién (2.12)) en la ecuacién (2.11)), el funcional
toma la forma,

Elp] = Ts[p] + Tclp] + Jlp] + Vaellp] + Vivelp] (2.14)

donde se ha introducido el funcional, T¢o[p] = Tuelp] — Ts[p], que es la diferencia entre la
energia cinética total y la exacta. Con esta ultima expresion podemos calcular la interaccion
interelectronica con el modelo J[p|, y la energia cinética a partir del sistema de referencia
no interactuante, Ts[p]. Agrupamos los términos Te[p] v Vielp], cuyas expresiones son de-
sconocidas, en un funcional llamado funcional de intercambio y correlacion, V¢ en las
ecuaciones de KS, correspondiente a la diferencia entre la energia cinética 7'y la interaccion
electrénica V.. exactas para el estado fundamental y los funcionales Ts[p] v J[p], cuya forma
es,

Vxclpl = Tuelp) — Tslp] + Veelp] — Jp] (2.15)

Asi pues, podemos construir un funcional de la densidad que proporcione la energia del
sistema como:

Elp(r)] = Ts[p] + J]p] + Vxclp] + Vielp] (2.16)

Ts es el término de la energia cinética, V. incluye los términos que describen la energia
potencial de la atraccién nicleo-electrén y la repulsion entre niicleos. J es el término repulsion
electron-electron, Vyo es el término de intercambio y correlacion que incluye parte de las
interacciones electrén-electron.

Empleando el método variacional, y con la restriccion de que los orbitales de KS sean nor-
malizados [28,29], se llega a un problema de valores propios, que no es otra cosa mas que la
resolucion de una ecuacion de particulas independientes para cada estado electrénico 4
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1 ~ Z p(r;)
e v « j ol
[ > +{;rm—3a\*/m-m*“xcwm(r)}] vi=aw

[—%VQ + ‘/eff(r):| Vi = €1; (2.17)

las expresiones matemaéticas de la ecuacion anterior son conocidas como las ecuaciones de KS,
y estan expresadas en unidades atémicas, donde Vs es conocido como un potencial efectivo,
los orbitales 1; son las funciones propias provenientes de los orbitales y(x) = ¥ (r)o(s) y los
valores propios ¢; son las energias de cada orbital.

El problema se resume a encontrar los orbitales que minimizan a la energia y que son pre-
cisamente los resultantes de la ecuacién (2.17), donde vxc es la derivada del funcional de
correlacion e intercambio respecto a la densidad electrénica,

)%
Uxc = 5);0 (218)

El potencial vx¢ puede ser dividido en sus dos contribuciones de intercambio y correlacion,
de las cuales la primera es conocida de manera exacta para un gas ideal de electrones gracias
al modelo de Thomas-Fermi-Dirac [30] y para la segunda sélo ha sido aproximada [31-35]

La expresion del potencial Vxe no es conocida con exactitud, sin embargo se cuenta con
varias aproximaciones a ella. La primera aproximacion propuesta por KS [27], se basé en la
idea de que la energia de intercambio y correlacion de un sistema de particulas interactuantes
en cada punto puede aproximarse como la de un gas electrénico homogéneo con la misma
densidad, asumiéndose asi que los Vx¢o dependen sélo de factores locales de la densidad,

Vil = / plr)hen (p(r))dr (2.19)

donde %7 (p(r)) es la energfa de intercambio y correlacién de un gas homogéneo que tiene

la misma densidad que la del sistema real en el punto r.
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2.2 Aproximaciones al funcional de intercambio y cor-
relacion

Para aproximar el funcional de intercambio y correlacion Ex¢, se han propuesto varios fun-
cionales que se pueden clasificar en grupos:

Los funcionales LSDA, que se basan en el modelo del gas de electrones, representan la es-
tructura electronica de dtomos en su estado fundamental como un gas uniforme y sin per-
turbaciones externas. Este método es una buena aproximacion para obtener geometrias en
calculos moleculares, frecuencias de modos normales de vibracion y en general para obtener
una descripcion cualitativa de energias de enlace; GGA: este método proporciona mejores
resultados que los LDA en moléculas aisladas y ciimulos sencillos de moléculas. Pues los fun-
cionales GGA incluyen términos de gradientes de la densidad, ademas, la inclusién de estos
términos favorece el estudio de interacciones débiles; meta-GGA: los funcionales meta-GGA
son més precisos que los GGA, ya que en su forma original incluye la segunda derivada de
la densidad electrénica (laplaciana); Funcionales hibridos: este tipo de funcionales, toman
parte de los métodos LDA y GGA, se combinan con una fraccién de intercambio de HF, Ex
que contribuyen disminuyendo la energia total como lo son los funcionales Minnesota.

Los funcionales de Minnesota (Myz) se basan en la aproximaciéon meta-GGA, es decir, in-
cluyen términos que dependen de la densidad de energia cinética. Son un grupo de funcionales
que aproximan la energia de intercambio y correlacion y que estan altamente parametrizados
en base a datos comparativos de alta calidad en la DFT. Fueron desarrollados por el grupo del
Prof. Donald Truhlar en la Universidad de Minnesota. Estos funcionales se usan y prueban
ampliamente dentro de la comunidad quimica cudntica y en los cdlculos de fisica del estado
sélido [36139).

Por ejemplo, el funcional M06-2X el cual es un hibrido global con un 54% de intercambio
HF e introduce 32 parametros optimizados empiricamente en el funcional de correlacion de
intercambio [40]. Tiene el mejor desempeno dentro de los funcionales 06 para la termoquimica
del grupo principal, la cinética y las interacciones no covalentes |[41]. Ademas este funcional
toma encuenta las interacciones débiles, interacciones de dipolo y las 'm — 7 stacking’” debido
a que los meta-GGA, depende de p,, |Vp,|, y de 7, oc [V¢¢|%. También se ha demostrado
que los funcionales, Minnesota, pueden reproducir funciones de Fukui [42] y por lo cual se
hace uso en el calculo de las propiedades electronicas y de reactividad reportadas en esta
tesis.
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2.3 Conjuntos base

Como se menciong en el apartado [2.1] la energia de cada orbital se plantea como un problema
mono-electronico. Donde la funciéon de onda electrénica es un ente matematico de alta
complejidad, que se puede representar a partir de una combinacién de determinantes de
Slater, formados a su vez por espin-orbitales de la forma x(x) = ¥(r)o(s), donde 9 es un
orbital espacial y ¢ es una funcién de espin. Frecuentemente se recurre a funciones localizadas
en los ntcleos, que son modeladas como una combinacion lineal de orbitales atomicos

Yi(r) = Z Cai®a(r) (2.20)

donde C,; son coeficientes de expansién, ¢,(r) las funciones monoelectrénicas. El nimero
y tipo de orbitales o las funciones monoelectréonicas se conocen como el conjunto base, ya
que juegan un papel similar al de los vectores que forman una base vectorial. A partir de un
conjunto base dado, se buscan los mejores coeficientes de expansién Cy; que cumplan %EM_ =0
con la restriccién de mantener las ;(r) y con ello minimizar la energia del sistema. La
busqueda y obtencién de estos coeficientes depende en gran medida del tamano del conjunto

base que se emplea.

En la teorfa, la expansion de la funcién desconocida ;(r) (orbital molecular) en términos
de un conjunto de funciones conocidas ¢,(r) (funcién de base) no es una aproximacion si
la base estd completa, es decir, si se emplea un nimero infinito de funciones de base ¢,(r).
No obstante, en la practica se emplea un nimero finito de funciones base convenientemente
elegidas, en esta eleccion radica el éxito de nuestros célculos. Por lo que debemos de tomar en
cuenta: el numero de funciones (cuanto mas pequena sea la base peor sera la representacion)
y el tipo de funciones de base (cuanto mejor sea la funcién base menor serda el nimero de
funciones requeridas para alcanzar el mismo nivel de precisién).
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Capitulo 3

Indices de reactividad

3.1 Funciones de Fukui

Uno de los criterios mas importantes para describir la reactividad es el principio de HSAB
( Hard and Soft Acids and Bases) [43}-145]. Este principio fue desarrollado para describir las
reacciones mayoritarias de las especies dcido y base de Lewis a través de los términos “duro’f]
y “blando”[l]

Como se menciond en el capitulo [2, dentro de la metodologia de DFT la energia puede ser
expresada en términos de N electrones y el potencial externo ve.(r), E[p(r)] = E[N,v(r)].
Y las derivadas de E[N,vq.(r)] con respecto al N y vy (r) dan lugar a un conjunto de
propiedades globales y locales que permiten cuantificar el concepto de reactividad y selec-
tividad del sitio.

El potencial quimico (u) puede definirse como la primera derivada de la energia con respecto
al nimero total de electrones a potencial externo constante

OF
= [a_N:| Vet (T) (31>

El potencial quimico electrénico, ecuacion (3.1)), corresponde al potencial externo eficaz ex-
perimentado por la densidad electrénica si fuera introducida en ésta una particula adicional,
manteniendo la entropia y volumen constantes.

°El término “duro” se aplica a aquellas especies quimicas que son pequenas, tienen un elevado estado de
oxidacion o carga grande, y son débilmente polarizables.

4El término “blando” se aplica a aquellas especies quimicas que son grandes, tienen un bajo estado de
oxidacion o carga pequena, y son fuertemente polarizables.
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La variacién de la energia con respecto al potencial externo, que depende sélo de la posicion
r, ecuacién (3.2)), da informacién local y se define como un indice de selectividad.

ptr) = | afj(r)] ) (32)

Esto conlleva a definir un nuevo parametro denominado funcién de Fukui, que permite com-
parar la reactividad de los sitios de toda una molécula respecto a su capacidad de aceptar y
donar electrones. La funcién de Fukui se define como:

S e e e M

La ecuacion es una medida de como varia la densidad electrénica respecto al nimero de
electrones del sistema. Sin embargo, la ecuacion presenta un problema de discontinuidad
respecto a N. Cuando se aproxima por el método de diferencias finitas, da lugar a tres
aproximaciones de la funcién de Fukui, estas expresiones son:

7= %), = et = onte)] = prnsots (3.4)

0= 57| = lonte = o) = pronos (35)
o1 ) 1

F(E) = S0+ 170 = Lloren(e — pra () (36)

En el punto r, f(r) mide la reactividad para un ataque nucleofilicd?], f~(r) mide la reac-
tividad para un ataque electrofﬂi(:(ﬂ y fO(r) describe un ataque por radicales libre y se
obtienen a partir de la ecuacién y (3.9)), estas ultimas tres ecuaciones son llamadas
funciones de Fukui (FF). La cuantificacién de las FF es posible a través de un esquema de
condensacién sobre la regién atéomica especifica, se pueden escribir usando las técnicas de
analisis poblacional, lo que da lugar a las siguientes ecuaciones:

= [lowerle = pw@) = 6V + 1) - () 37)

7

°Especie quimica afin con las cargas positivas
fEspecie quimica afin con las cargas negativas
8Especie quimica (orgdnica e inorgdnica), caracterizada por poseer uno o mas electrones desapareados
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/ pn(r = oy ()] = [G(N) — (N — 1)) (3.8)

fr) = [f+ +/fil= [qz(N +1D(r —q(N —1)] (3.9)

donde py(r), pyi+1(r) y pn_1(r) son las densidades electrénicas del sistema con N, N + 1y
N —1 electrones, respectivamente, evaluadas en la geometria del estado basal del sistema con
N electrones. En el punto r, la funcién f*(r) mide la reactividad ante un ataque nucleofilico
y se asocia al proceso de ganar carga, es decir, un electréon. Andlogamente, la funcién f~(r)
mide la reactividad ante un ataque electrofilico: se asocia al proceso de perder carga, es
decir, un electrén. La primera aproximacién de f*(r) y f~(r), vedse figura , corresponde
a la densidad electronica de los orbitales moleculares LUMO y HOMO, respectivamente, y
entraremos en mds detalle en la siguiente seccién. Finalmente, la funcién f°(r) describe un
ataque por radicales libres. Puesto que la densidad electrénica del sistema contiene toda la
informacion del sistema, la reactividad quimica debe ser reflejada en su sensibilidad a las
perturbaciones asi, a mayor densidad electrénica de f(r) mayor reactividad del sitio.

Figura 3.1: Isosuperficie de las funciones de Fukui de isovalor=0.004 u.a en color violeta para el
tiabendazol en fase gas a mivel BSLYP/6-311+g(d,p). Para f*(r) los sitios de mayor reactividad
por ataque nucleofilico se encuentra en el carbono 9 y 10, En f~(r) los sitios de mayor reactividad
por ataque elctrofilico se presenta en el carbono 2, 3, 5, 7y 10, y nitrégeno 2.

La derivada de FF de ecuacién [3.3] con respecto al nimero de electrones conlleva a otro
indice de reactividad conocido como descriptor dual [46]. Las aproximaciones de diferencias
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finitas a la primera y segunda derivadas, para un sistema de N electrones, que resultan de
esta interpolacién cuadratica suave es [47]:

Af(r)=f"(r) = £ (r) (3.10)

Los valores de Af(r) permiten identificar simultdneamente los sitios nucleofilicos y elec-
trofilicos en una molécula, es decir, las regiones donde el signo del descriptor dual es positivo
son favorecidas por un ataque nucleofilico, mientras que los sitios donde el signo del descriptor
dual es negativo son favorecidos por un ataque electrofilico [48].

Las funciones de Fukui se emplean para calcular el indice de reactividad de las moléculas y
con ello poder precisar la ubicacion de los sitios reactivos, es decir, los lugares en la molécula
que interactuarian mas rapido con alguna otra sustancia. El conocimiento de estos sitios
activos en el compuesto quimico permitira explicar y predecir los lugares mas reactivos en
MEA, DEA, TEA, MDEA y DIPA cuando entran en contacto con gases acidos.

3.2 Orbitales moleculares de frontera

El movimiento de un electrén en un espacio tridimensional es asociado a una onda estacionaria
que se representa por una funcion de onda. La amplitud de esa onda puede tener signo
matematico (+) 6 (-) en la funcién. El volumen que representamos como orbital atémico
(OA) refleja la probabilidad de encontrar un electrén en ese espacio.

La Teorfa de los Orbitales Moleculares (TOM) describe la situacién electrénica de las moléculas
en términos de orbitales moleculares (OM) cuyo papel es similar al que cumplen los OA en

los &tomos. Una caracteristica principal de los OM es que se extienden entre todos los atomos

de una molécula y los mantienen unidos. Al igual que un OA, un OM es una funcién de onda

que describe a uno de los electrones de una molécula. Los orbitales moleculares se suelen

representar como una Combinacién Lineal de Orbitales Atémicos (CLOA) a razén de que,

cuando un electrén estd cerca del nicleo de un atomo dado, su funcién de onda debe de

parecerse a un orbital atémico de dicho atomo.

De la mecéanica cuantica podemos asociar los niveles energéticos, que son las funciones propias
del operador Hamiltoniano y sus energias respectivas son sus valores propios, con los orbitales,
y a su vez relacionar la distribucién de carga eléctrica con la reactividad del sistema.

En el estado fundamental sélo los niveles energéticos inferiores estan ocupados, asi definimos
el orbital ocupado de més alta energia HOMO (Highest Occupied Molecular Orbital) y el
orbital no ocupado de mas baja energia LUMO (Lowest Unoccupied Molecular Orbital).
Lo que permite examinar los orbitales moleculares en dichas moléculas. Los orbitales de
frontera mas importantes en una molécula son HOMO y LUMO. La diferencia de energia o
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energia de separacion entre el HOMO y LUMO se denomina hueco HOMO-LUMO. Para una
molécula esta distribucion puede cambiar cuando se somete a una excitaciéon y se promueven
los electrones a niveles superiores de energia (estados excitados).

Los orbitales HOMO y LUMO de una especie quimica van a interactuar con los orbitales de
otra especie durante el curso de una reaccién quimica formando nuevos orbitales moleculares
en la especie quimica resultante. La especie quimica puede ser el producto final de la reaccion
0, lo que es més frecuente, un estado de transiciéon. Donde la energia, la forma, la simetria
y la condicién enlazante de los orbitales definen su naturaleza, vease figura [3.2| El tipo de
interaccion y sus consecuencias se refiere al tipo de reaccién, mecanismo que sigue, barreras
de activacion y productos finales.

LUMO

HOMO

Figura 3.2: Mapa 3D de los orbitales moleculares HOMO y LUMO en fase gas para tiabendazol a nivel
B3LYP/6-311+g(d,p) e isovalor=0.03 u.a. El l6bulo identificado con signo (+) de la amplitud de la
onda orbital se indica en color verde mientras que el l6bulo identificado con signo (-) es representado
en color azul.

No es el objetivo de este apartado el desarrollar las bases matematicas y fisicas de la TOM,
sino Unicamente emplear los aspectos claves de este modelo para predecir y/o comprender
las propiedades moleculares de nuestros sistemas en cuestion.
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3.3 Potencial electrostatico molecular

Una propiedad de gran interés en esta tesis, es el potencial electrostatico generado por un
sistema de cargas (molécula), que da para cada punto en el espacio, r(x, vy, z), la energia de
interaccién entre el sistema de cargas y una particula con carga +1.

La molécula de la figura consta de una nube de densidad de electrones y varios nicleos
cargados positivamente. Si queremos conocer el potencial electrostatico que esta molécula
genera en el punto r(x, y, z), podemos obtener el potencial electrostatico mediante la intro-
duccién de una carga +1 en el punto r(x, y, z), figura 3.3b] y calculando el cambio en la
energia potencial.

©-1

(a) (b)

Figura 3.3: (a) Densidad electrdnica del tiabendazol con nicleos cargados, (b) introduccion de una carga +1 a la molécula
tiabendazol.

El potencial electrostatico depende del punto r(x, y, z) que optamos por investigar. Si selec-
cionamos un punto donde la carga +1 es atraida por la molécula, el potencial sera negativo
en este punto. Por otro lado, si seleccionamos un punto donde es repelida la carga +1, el
potencial sera positivo. Con lo cual se asignan colores de acuerdo al valor del potencial en
diferentes puntos. La superficie de color arco iris resultante se denomina mapa de potencial
electrostatico. Un mapa de potencial electrostatico, también conocido como potencial elec-
trostatico molecular (MEP Molecular Electrostatic Potential), describe la manera en que estéd
distribuida la carga en una molécula en tres dimensiones empleando un espectro de color,
véase figura [3.4]

La asimetria en la distribucién de carga se indicard con el codigo de colores que varia en
tonalidad de acuerdo al valor del potencial electrostatico: el color azul indica una zona de
la estructura con elevada carga negativa, debido a la presencia de atomos electronegativos,
mientras que en color rojo indica la zona en la estructura con elevada carga positiva. En
la figura [3.4] se muestra el espectro de color estandar respecto al potencial electrostatico
molecular.
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Potencial Potencial
electrostatico mas electrostatico mas
positivo negativo

Figura 3.4: Potencial electrostdtico molecular (MEP) para el tiabendazol en fase gas a nivel BSLYP/6-311+g(d,p) e iso-
valor=0.03 u.a. El color azul indica regiones ricas en electrones mientras que en color rojo se ilustra regiones deficientes de
electrones.

23



Capitulo 4

Teoria cuantica de atomos en
moléculas de Bader

Dentro de la teoria de atomos en moléculas desarrollada por Bader (QTAIM) y colabo-
radores [49], se ofrece una descripcién detallada de conceptos como ;Qué es un enlace en
una molécula? o ;Qué es atomo en una molécula o en un cristal? basada en observables
como la densidad electrénica y la densidad de energia. QTAIM es una metodologia libre del
concepto de orbital, proporciona un vinculo cuantitativo entre la densidad electrénica total
(independientemente de como se generd, calculada usando métodos de estructura electrénica
o experimental, por ejemplo: mediante difracciéon de rayos X) [50] y las propiedades fisi-
coquimicas de una molécula, sin pasar necesariamente por la funcién de onda en el analisis.

La forma que toma la distribuciéon de carga eléctrica en una molécula se da por la mani-
festacion de fuerzas ejercidas por los nicleos, [50,51]. Esta interaccién es responsable de
la propiedad topolégica més importante de p(r) en una molécula, la presencia de méaximos
locales corresponden a la posiciones de los ntucleos atémicos.

Por medio de estas propiedades se puede obtener informacion acerca de la estructura molec-
ular dentro del marco conceptual de QTAIM. Las propiedades topoldgicas de p(r) pueden
ser estudiadas con base en sus puntos criticos que se caracterizan porque el gradiente de la
densidad electrénica en estos puntos es igual cero:
ap
gac
Vp(r)= |5, =0 (4.1)
op
0z
Una manera de clasificar un punto critico se basa en las segundas derivadas parciales de p(r).
Existen nueve segundas derivadas que conducen a las curvaturas de p(r) en el espacio y estas
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se colocan en la matriz Hessiana, que evaluada en el punto critico es:

H(r)= |22 Zo 2 (4.2)

La matriz Hessiana H(r) puede ser diagonalizada, lo cual implica una rotacién de los ejes
cartesianos, lo que conduce a un nuevo sistema de coordenadas,

G5 00 MO0
H(r)=|{0 5% 0[=[0 X 0 (4.3)
0 0 gig 0 0 As

donde A;, A2 v A3 son los eigenvalores de la matriz Hessiana y estos corresponden a las
curvaturas de p(r) respecto a los ejes principales. Los maximos y minimos locales de un
campo escalar se caracterizan por curvaturas negativas y positivas respectivamente. Los
puntos criticos se etiquetan de acuerdo a dos valores, w y o, el primero se conoce como
rango, es decir, el nimero de curvaturas de p(r) distintas a cero, y el segundo valor -llamado
firma- equivale a la suma algebraica de los signos de las curvaturas. Los valores de w menores
a tres indican puntos criticos degenerados, los cuales son inestables a perturbaciones en p(r)
causado por un desplazamiento de los nticleos, por lo que los valores mas comunes son w = 3.
Los cuatro tipos de puntos criticos estables de p(r) que se pueden encontrar con w = 3. Los
méximos locales (3,-3), corresponden a las posiciones de nicleos atémicos. Los puntos silla
(3,-1), minimos en una direccién y méximos en el plano perpendicular se denominan puntos
criticos de enlace; los (3,+1) maximos en una direccién y minimos en el plano perpendicular
se denominan puntos criticos de anillo, y los minimos locales (3,43) se denominan puntos
criticos de caja. Una representacién de estos puntos se puede apreciar en la figura [4.1

gunto de

nlace

Figura 4.1: Representacion del gradiente de la densidad. Los puntos mdximos corresponden a la posicion de los nicleos
atomicos, y el punto silla corresponde a un punto de enlace.
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El enfoque NCI (No covalent interections) hace uso de la densidad electrénica y de su gradi-
ente reducido RDG(r), con lo cual se genera el indice NCI el cual permite identificar y car-
acterizar a las interacciones no covalentes. El gradiente reducido de la densidad electronica
estd definido como [52]:

1 [Ver)l
2(371’2)1/3 ,0(1‘)4/3

Para identificar las interacciones no covalentes, el indice NCI hace uso de un grafico 2D de
la relacion entre RDG(r) v p(r) en el cual se revela un patrén caracteristico de interacciones
no covalentes intermoleculares o intramoleculares, que se reflejan como picos en la region
de baja densidad y de bajo gradiente reducido. Tales picos son indicativos de interacciones
no covalentes que pueden ser asociadas con puntos criticos de p(r), vedse figura . Los
valores de densidad de estos picos son considerados como un indicador de la fuerza de la
interaccién correspondiente. Para distinguir entre interacciones atractivas y repulsivas, como
por ejemplo, enlaces de hidrégeno e impedimento estérico, respectivamente, se consideran las
segundas derivadas de la densidad electronica; mas especificamente, los valores propios de
la matriz Hessiana. Estas componentes son tres eigenvalores \; de la matriz Hessiana de la
densidad electrénica, tal que

RDG(r) = (4.4)

VQP(I‘) = )\1 + /\2 + /\3 (45)

de manera que A\; < Ay < A3. Los signos de \; dependeréan del tipo de punto critico de p(r)
en cuestiéon. En los nicleos o en atractores no nucleares la densidad es un méximo local
A1 < 0,A < 0,A3 < 0. En regiones interatémicas entre dtomos enlazados (interacciones
covalentes) se tiene que \; < 0,y < 0,3 > 0, por lo que V?p(r) es usualmente negativo.
Para NCI débiles V?p(r) la regiéon intermolecular es dominada por la contribucién positiva.
Las interacciones enlazantes se pueden identificar por el signo negativo de A9, mientras que
los atomos que tengan un contacto repulsivo presentaran Ay > 0 en la region interatomica
(A3 > 0 yA; <0). En resumen, Ay nos permite distinguir los diferentes tipos de interacciones
y la densidad proporciona informacién acerca de la magnitud de las mismas [52}53].
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Figura 4.2: A la derecha se muestra el NCI cualitativo mediante isosuperficies, a la izquierda el NCI cuantitativo en un
grafico 2D. En ambos casos se representan las interacciones no covalentes entre tres moléculas de agua y una de sulfuro de

hidrdgeno.
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Capitulo 5

Dinamica molecular

En este capitulo se describe la metodologia de la dindmica molecualar que emplea para
analizar la adsorcién de gases dcidos en la solucién agua-DIPA.

El método de la dindmica molecular (DM) se basa principalmente en resolver de forma
numérica las ecuaciones de movimiento para un sistema de N particulas con masa m; y
posiciones r; a un tiempo ¢ a través de la segunda ley de Newton
2
d r;

donde F; es la fuerza total que actiian sobre la particula ¢ debida a un potencial por pares
U(r;;) producto de las interacciones con las N-1 particulas restantes.

Fi=) F; (5.2)

i#]

F;; es la fuerza intermolecular entre las moléculas ¢ y j, y es expresada como la suma de
todas las fuerzas que actian entre los dtomos de estas moléculas

N; N N; N;
F. = dU T’Lajb rzajb
i E E za]b E E d (53)
a=1 b=1 a=1 b=1 Tiajb  Tiajb
donde 7i4js = |Tigjp| = |ria — Tjp| es la distancia relativa entre las particulas a y b de las

moléculas ¢ y J.



El movimiento del sistema inicia al realizar el calculo de todas las fuerzas que actiian entre
las particulas del sistema a partir de una configuracién inicial (posiciones y velocidades)
una vez obtenidas esas fuerzas se resolve la ecuaciéon de movimiento [5.1] para la obtener las
nuevas configuraciones. En este punto es necesario resaltar que las particulas se moveran
en tiempos del orden de femtosegundos. Una vez que se obtienen la nueva configuracion el
proceso se repite hasta que el sistema alcanza el equilibrio y, a partir de este momento se
podrian calcular las propiedades macroscopicas del sistema. Con la mecanica estadistica se
puede acceder a la informacién que se genera microscépicamente (posiciones y velocidades)
y asi abtener las propiedades termodinimicas de nuestro interés. En otras palabras, una DM
parte de una configuracién inicial, calcula las fuerzas e integra las ecuaciones de movimiento
y finalmente, calcula las propiedades de interés.

5.1 Algoritmos de integracién

La DM consiste basicamente en resolver las ecuaciones diferenciales de movimiento de Newton
para un sistema de N particulas, lo que nos permite obtener la evolucion temporal de
este sistema a lo largo del tiempo. Una manera de resolver estas ecuaciones diferenciales
es a través del método de diferencias finitas. Esta metodologia nos brinda la posibilidad de
pasar de una ecuacién diferencial a una ecuacién de diferencias finitas. Basicamente, este
método consiste en discretizar la parte infinitesimal de una ecuacién diferencial, por ejemplo,
en nuestro caso debemos discretizar el tiempo en pequenos intervalos At y aproximar las
posiciones r y velocidades v mediante una expansiéon en series de Taylor para un tiempo
t + At, es decir:

r(t + At) = r(t) + v(t) At + ]‘;Ln?m? (5.4)
v(t+ At) =v(t) + F(t)% (5.5)

Obsérvese que, si se conoce las posiciones, velocidades y fuerzas sobre las particulas en un
instante de tiempo t al usar las ecuaciones anteriores podremos conocer la configuracion del
sistema en un tiempo t + At. A este procedimiento seguido para resolver la ecuacion de
movimiento es a lo que se le llama algoritmo de integracién. En la literatura existe una
gran variedad de algoritmos de integracién basados en el método de diferencias finitas. Por
ejemplo, si realizamos una expansion en series de Taylor para r(t+ At) y r(t — At) obtenemos
el algoritmo de verlet y es representado por las siguientes ecuaciones

r(t + At) =2r(t) —r(t — At) + %Aﬁ (5.6)
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_r(t+ At) —r(t — At)
vit) = DAt

(5.7)

las ecuaciones y permiten conocer la forma en que evolucionan las posiciones y ve-
locidades de las particulas en el tiempo. Otro algoritmo de integracion es el de Leap-frog o
salto de rana. y es representado por las expresiones

r(t+ At) =r(t) + v(t + At (5.8)
At ary , F(t)

donde a partir de las velocidades en el tiempo t + % y la fuerza en t es posible obtener las
velocidades en t + %. Una vez conocidas estas velocidades es posible obtener la posicién
en t + At. Obsérvese que el célculo de la posicién y velocidad no corresponden al mismo
intervalo de tiempo, existe un desfase de %. Para calcular las velocidades en un tiempo ¢ se

hace uso de la ecuacién .10

V(t)zv(t—f—%)—gv(t—%)

(5.10)

De esta forma el algoritmo de Leap-frog reproduce la misma trayectoria que el algoritmo de
verlet. Estos algoritmos se encuentran dentro de los més usados por su estabilidad, precision,
facilidad de implementacion y el bajo coste computacional que presentan comparados con
otros algoritmos.

5.2 Condiciones iniciales

Se ha mencionado anteriormente que el primer paso para la simulaciéon de un fluido mediante
DM consiste en especificar las posiciones iniciales de las particulas que lo constituyen. Asi,
para un sistema compuesto por N particulas una forma de establecer la estructura inicial
de un fluido, cuya densidad de particulas sea p, es asignar posiciones aleatorias a las N
particulas contenidas en un volumen N/p. Sin embargo, este procedimiento trae consigo
inconvenientes practicos ya que algunas particulas pueden quedar muy préximas entre si,
ocasionando que la energia de interaccion sea extremadamente alta, situacion muy improbable
en la realidad, lo que dificulta la integracion de las ecuaciones de movimiento del sistema. Por
ello, es conveniente que la configuracion inicial de las particulas sean las posiciones de una
red cristalina, evitando asi los traslapes entre ellas. De hecho, los resultados de la simulacion
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son independientes de la eleccion de la red cristalina inicial en tal caso, se utiliza una red
cibica centrada en la cara FCC (Face Cubic Center). Donde el niimero de atomos contenidos
en una red serd N = 4n3, siendo n un ntimero entero positivo.

Una vez asignadas las posiciones para los atomos del sistema, deben también especificarse
sus velocidades iniciales, las cuales se eligen de forma aleatoria dentro de un cierto intervalo,
distribuidas de manera uniforme o mediante una distribucién gaussiana. En la practica, esta

distribucién inicial no influye en la velocidad a la que el sistema se aproxima al equilibrio
[54-56).

5.3 Condiciones peridédicas de contorno y convencién
de minima imagen

Puesto que los tiempo de maquina divergen rapidamente debido a la evaluacién de las fuerzas
entre los atomos no es posible resolver las ecuaciones de movimiento de cada particula para
un nimero muy grande de ellas, es necesario mantener un nimero reducido (comparado con
el niimero de particulas, del orden de 10?3) el inconveniente es que hacerlo de esta forma no
se tiene una buena representacion del sistema.

El sistema que se simula es una celda de DM que contiene un niimero dado de celdas primitivas
de nuestro sistema molecular. Con estas celdas se pueden estudiar las propiedades de volumen
del sistema en interés. Ya que la simulacién del sistema no es suficientemente grande como
para despreciar las propiedades de la superficie de la caja y para eliminar los efectos de
superficie se toman condiciones periddicas de contorno. En esta técnica, se considera una
celda primaria L con N particulas rodeada con replicas exactas de la celda primaria (llamadas
celdas imagen) en todas las direcciones, llenando todo el espacio, desplazando al infinito las
superficies libres.

Durante la simulacion, cada uno de los a&tomos de las celdas imagen se mueven de igual forma
que los atomos de la celda primaria, de tal modo que si un atomo de la celda primaria “sale”
por una de sus caras, su imagen de la cara opuesta “entra” en la celda primaria. Como se ha
generado una red infinita, solo es necesario almacenar los datos de la celda primaria, pues de
estos datos se pueden deducir los de las celda imagen, véase figura |5.2a)

Por otro lado, no solo se requiere de la evaluacién de las fuerzas que se ejercen sobre cada
molécula para todas las demas moléculas del sistema, sino también de las interacciones con
las particulas de las celdas imagen. De la Figura ([5.2b| si las fuerzas son de corto alcance
(tipo Lennard-Jones) se considera que la particula se encuentra en el centro de una celda
cubica con dimension igual a la de la celda primaria y sélo interactiia con las particulas que
estan dentro de esta caja, es decir, con las imagenes méas proximas dentro de una distancia
que identificamos como radio de corte, este procedimiento es denominado criterio de minima
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Figura 5.1: Condiciones periddicas de contorno en un sistema bidimensional. (a) La celda sombreada en azul corresponde a
la celda primaria. (b) Criterio de minima imagen en un sistema bidimensional. La particula resaltada en rojo interactia solo
con las particulas que estdn dentro de la caja centrada en ella, linea punteada en verde.

imagen [54-56]. En el caso de potenciales de interaccién de largo alcance no es posible aplicar
este criterio, pues las fuerzas son todavia intensas entorno a las longitudes tipicas de las cajas
utilizadas en las simulaciones de DM.

5.4 Truncamiento del potencial

El costo computacional de una DM recae en el calculo de las interacciones intermoleculares.
Para un sistema de N particulas donde se consideran interacciones por pares, las cuales
dependeran de la distancia de separacion entre ellas (7;;), existiran en principio N(N —1)/2
pares de interaccion a tomar en cuenta, lo cual implica que el coste computacional invertido
en el proceso del célculo de estas interacciones sea proporcional a N2. Una manera de
aminorar el costo computacional consiste en reducir el niimero de interacciones, esto se logra
si se trunca el potencial de interaccion intermolecular. La idea de este método consiste en
establecer cierta distancia de separacién r;; entre particulas a partir de la cual el potencial
se considera nulo, esta distancia se conoce como radio de corte, r.. Asi, solo las interacciones
entre particulas separadas por una distancia menor que r. seran tomadas en cuenta, véase

figura 5.2

Con el uso de las condiciones periddicas de contorno y la convencién de minima imagen
el radio de corte debe ser menor que la mitad de la longitud mas pequena de la caja de
simulacion, r. < %, puesto que puede ocurrir una interacciéon entre una particula ¢ y dos
imagenes pertenecientes a la misma particula j.

32



uiry

(a) (b)

Figura 5.2: Radio de corte y radio de lista. (a) La particula roja solo tomard en cuenta las interacciones con las particulas
contenidas en la esfera de radio rc. (b) El cdlculo de la distancia de separacion entre pares de particulas, r;;, solo se realizara
con aquellas particulas contenidas en la esfera azul de radio Ty;s¢-

Las listas de vecinos de verlet es otra metodologia empleada y en la cual se toma en
cuenta el hecho de que la vecindad de cualquier particula no cambia en un cierto intervalo
de tiempo. Esto es de gran utilidad ya que saber cudles son las particulas que forman esa
vecindad y durante unos cuantos pasos de integracién no seré necesario evaluar todas las
distancias de separacion de la particula ¢ con las N — 1 restantes. En la practica esa vecindad
debe estar formada por la region de simetria esférica cuyo radio 7, llamado radio de lista,
es ligeramente mayor que el radio de corte de la particula i, 15 > 7., véase figura 5.2l Asi,
se generard una lista con las particulas que se encuentran dentro de esta region, la cual debe
actualizarse periédicamente de modo que se evite que una particula que no se encuentre en

las listas, entre en la regiéon donde se toman en cuentan las interacciones, es decir, dentro de
la vecindad del radio de corte [54,/55].

5.5 Dinamica molecular a temperatura constante

Las propiedades macroscopicas que se obtienen de una simulacién son calculadas en si como
promedios de cantidades microscopicas sobre distintas configuraciones.

Cuando tenemos un ensamble canénico (NVT), también llamado ensamble a temperatura
constante; tenemos un sistema cerrado, donde las particulas, contenidas en un volumen fijo,
mantien contacto con sus alrededores intercambiando calor pero no materia.

33



En la actualidad existe una gran cantidad de metodologias empleadas para mantener la
temperatura del sistema constante. En esta tesis se emplea el termostato llamado “Cadenas
de Nosé-Hoover” (CNH), cuyo funcionamiento se describe a continuacién.

En un primer intento por mantener la temperatura constante de un sistema Nosé considerd
que el sistema estaba acoplado a un bano térmico el cual le permitia mantener la temperatura
deseada. Esto introdujo dos variables adicionales al sistema, la primera de ellas corresponde
al bano de calor, el cual actia como un factor de escalamiento del tiempo de integracion,
y se denota como s, mientras que la segunda es un parametro () que se considera como
la masa asociada al bano de calor, s. Sin embargo, la implementacién numérica de las
ecuaciones de movimiento resultantes del enfoque de Nosé estan lejos de ser simple, por lo
que Hoover propuso una forma simplificada del método de Nosé, en la cual se introduce un
coeficiente termodinamico de friccion € el cual elimina el factor de escalamiento del tiempo
de integracion [58]. A esta reformulacién del método de Nosé por parte de Hoover para
mantener la temperatura constante se le conoce como termostato de Nosé-Hoover (NH) [55].
Las ecuaciones de movimiento de NH para mantener la temperatura constante en una DM
son:

N
r, = —
my;
p; = Fi - fpi (511)

. N 2
= ( f;— —ka:BT> /Q

donde r;, p; v F; son la posicién, momento y fuerza aplicada a cada particula respectivamente.

5.6 Perfil de la densidad y adsorcién relativa

Como es sabido, el arreglo espacial de las moléculas que conforman una fase es diferente al
arreglo que adoptan las mismas moléculas estando en otra fase. Si estas fases se encuentran
en contacto, el arreglo estructural de las moléculas en la interfase sera distinto al arreglo de
cada fase. Esto resulta de gran interés ya que permite determinar el comportamiento de las
moléculas de un sistema con respecto a su ubicacion espacial dentro del mismo sistema. Y
una propiedad termodinamica fundamental en dindmica molecular es el perfil de densidad,
su andalisis nos permite observar la forma en que varia la densidad a lo largo de los ejes de la
caja de simulacion, que corresponden a las diferentes fases del sistema.
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Las densidades del liquido y del vapor en la interfase se pueden obtener a través de una
funcién hiperbélica usando los datos del perfil de densidad del sistema de interés [59)

(5.12)

)= =

Mﬁzhm+m0—%m—m%mh{ 5

donde py, y py son las densidades del liquido y del vapor, respectivamente. zy es la posicion
media de la interfase liquido-vapor y §/2 es el ancho de tal interfase. Para determinar los
parametros anteriores se debe seguir un procedimiento iterativo donde se minimiza la funcion
hiperbdlica a través de un método cuasi-Newtoniano, se introduce la unidad como nimero
semilla para todos los pardmetros por determinar [60].

La fisisorcién puede observarse en un sistema de mezclas binarias, por ejemplo: en la segre-
gacién de una especie B de menor tension superficial con respecto a una segunda especie A
la cual tiene mayor tension superficial. De aqui se define la adsorcion relativa de una especie
B respecto a una especie A. Para obtener la concentracion superficial de exceso de la especie
B relativa a la A se hace bajo la siguiente expresion

o= [ - [P - ) (5.13)

—00 ZA

donde I'P es la adsorcién relativa de la especie B en la especie A, p®(z) es el perfil de densidad
de la especie B, ,ofap y pgq son las densidades de equilibrio del vapor y liquido para la especie
B. Finalmente z4 es la posicién promedio de la interfase de la especie A. Cuando I'? es
positiva significa que la especie B es adsorbida en la interfase.
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Capitulo 6

Potenciales de interaccion

En este apartado se describe el potencial de interaccién en la contribucién intramolecular e
intermolecular, bajo el cual es parametrizado el campo de fuerzas de la DIPA.

Las interacciones que se dan a nivel molecular permiten calcular propiedades y determinar
estructuras de fluidos y solidos. De esta manera, en sistemas atomicos las interacciones se
dividen en términos dependientes de atomos individuales, pares, tercias, etc. de la siguiente
forma:

i oj>i i g>i
~~ N ~~ S/ A -~ S/
I

11 11T

U= ZUl(ri)+ZZUQ(ri,rj) ZZUg(I‘i,I‘j,I‘k) +... (61)

El término I de la ecuacién representa el efecto de un campo externo sobre el sistema; el
término IT es el potencial entre pares que mejor describe al sistema, entre otras cosas depende
de la magnitud de separacién entre dos atomos y de sus cargas. Este potencial tiene una
cola atractiva debida a la correlacion entre las nubes de electrones que rodean los atomos,
esta presencia es de un pozo negativo responsable de la cohesién en fases condensadas, y a
distancias cortas hay una parte muy repulsiva debida al traslape no enlazante de las nubes
de electrones que rodean los dtomos. El término III involucra la interacciéon entre grupos de
tres atomos, esté potencial es importante a densidades de la magnitud de los liquidos.
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6.1 Modelo de potencial: campo de fuerzas

La energia potencia total del sistema molecular tiene dos contribuciones:

UP(T) = Uintra(r; 07 ¢) + Uinter(r) (62)
I II

donde Ujpirq €8 la energia intramolecular que representa la interaccién entre atomos de una
misma molécula, mientras que Uy, €s la energia intermolecular que por su parte representa
la interaccién entre moléculas distintas. En la ecuacion (6.2)), el término I se representa como:

Uintra(1,0,0) = U(ri;) + U(biji) + U(dijur) (6.3)

aqui U(r;;) v Ul(¢ijr) representan la energia potencial debida a la distancia de enlace y
angulos de enlace respectivamente, U(¢;;r) representa la energia debida a la rotacién del
angulo de torsién. E término II corresponde a la energia intermolecular por dos tipos de inter-
acciones, de Van der Wals y Coulomb, potenciales de corto y largo alcance respectivamente,
mediante la relacion:

Uinter = ULJ(”j) + UCoulomb(Tij> (64>

Una simulacion con DM depende de una adecuada descripcion del sistema en términos de
potenciales intramoleculares y potenciales intermoleculares, que constituyen el modelo de
potencial de interaccién y a su vez un campo de fuerzas, por lo tanto la ecuacién se
expresa como

5
k, ko
Up(r) = {ryj — r0)” + 5 (Oig. = 90)2+;Ci005(¢)
N-1 N N; Nj o 12 o 6 1 ¢iaq
4 . ab . ab adjb 6.5
+ ZZZZ ¢ b[<’f’iajb) (’I“Za,jb) ] +471'607“1'(1]'1, ( )
i=1 j>i a=1b=1
donde 745 = |Tigjp| = |ria — Tjp| es la distancia relativa entre las particulas a y b de las

moléculas ¢ y 7.

Dentro de la DM un campo de fuerzas se define como un conjunto de ecuaciones analiticas que
permiten caracterizar cada uno de los grados de libertad de los componentes de un sistema
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Potencial de interaccion
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Figura 6.1: (a) potencial de interaccidn intramolecular, (b) potencial de interaccion intermolecular

molecular bajo ciertos parametros. Hoy en dia se tiene en existencia campos de fuerza
estandares como OPLS [61], AMBER [62] o CHARMM |[63|, que fueron parametrizados a
partir de datos experimentales para una amplia gama de moléculas organicas. Puesto que el
campo de fuerzas de la DIPA no esta implementado en la base de datos del campo de fuerzas
OPLS, por lo que en la presente tesis se desarrolla un modelo propio bajo el perfil del campo

de fuerzas OPLS-AA.

La interaccion entre el nicleo y la nube de electrones de un par de moléculas 7 y j da como
resultado una funcién complicada para las posiciones de la molécula r; y r; asi como para sus
orientaciones. De tal forma que la manera de modelar una molécula es a través de la posicién
y tamanio de los dtomos que la constituyen [64]. Cuando se trata de moléculas medianas y
grandes se hace una mayor aproximacion y estas se describen a través de la posicion y el
tamano de grupos de atomos constituyentes de la molécula (Modelo de Pseudo Atomo o
Atomo unido).

6.2 Potencial intramolecular

Nos referimos a un potencial intramolecular cuando en un sistema molecular podemos utilizar
potenciales atémicos para describir la interaccion entre atomos pertenecientes a una misma
molécula, estas interacciones son debidos a vibraciones internas de la molécula. En esta
contribucion energética se consideran tres grados de libertad: distancia de enlace, las cuales
se pueden modelar fijas o armoénicas; el angulo de enlace que se forma entre tres atomos
adyacentes modelados por una funcion de tipo armoénico y el angulo de torsion que se forma
entre los planos de cuatro atomos consecutivos de una molécula. Este tipo de contribuciones
de representan en la figura y son expuestos a continuacién.
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6.2.1 Distancia de enlace

Las distancias de enlace entre atomos se modelan mediante una funciéon de tipo armoénico:

Ulri;) = %(ﬁ‘j —70)? (6.6)

donde 7;; es la distancia entre los dtomos 7 y 7, 1o es la distancia de equilibrio y £, la
constante de enlace. Los parametros rq y k&, pueden obtenerse por medio de técnicas
experimentales o bien por métodos tedricos.

6.2.2 Angulo de enlace

Los dngulos de enlace estan relacionados con la estructura de la molécula, y a su vez estan
relacionados con la disposicién de los pares de electrones. Estos angulos de enlace no varian
mucho del dngulo de equilibrio a temperatura ambiente. Para simularlos usamos un potencial
tipo armoénico que dependa del angulo que forman los enlaces en los atomos.

U(Oijk) = %(Qijk — 0p)° (6.7)

donde 0;j; es el angulo de enlace entre los dtomos 4, 7 y k. Mientras que 0, es el angulo
de equilibrio y ks la constante de enlace que puede obtener por técnicas experimentales o
métodos teodricos.

6.2.3 Angulo de torsion propio

Se consideran los angulos de torsién, como un tercer de grado de libertad conformacional.
Este tipo de torsiones estan relacionados con los cambios de energia que se presentan en
una molécula cuando los atomos giran al rededor de los enlaces sencillos. La forma del
potencial U(¢;jr) es una funcién periédica en el dngulo de torsién asociado a los cuatro
atomos involucrados (i, 7, k,1). El potencial que describe este tipo de interaccién esta dado
por el potencial de Ryckaert y Bellemans [65].

ZCiCOS(¢) (6.8)

donde ¢ es el angulo diedro en la molécula y denota los movimientos que hacen algunos
atomos de las moléculas que salen o sobresalen del plano donde esta contenida la molécula
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en cuestién. Las constantes C; son las constantes en el desarrollo del potencial y que se
ajustan de acuerdo a las barreras rotacionales y diferentes estados de energia permitidos de
la molécula.

6.2.4 Angulo de torsion impropio

Considera un grado de libertad adicional que son los dngulos de torsion impropios. Pueden ser
modelados de forma andloga a los angulos de torsién definidos anteriormente. Son incluidos
con el fin de estabilizar una geometria dada evitando transiciones configuracionales. El angulo
de torsion impropio es basicamente la planaridad de un sistema de cuatro atomos en los cuales
uno de ellos, de la posicién central, estd enlazado a los otros tres. Estos angulos también son
representados por una funcién de tipo arménico como:

U(dijt) = %(%‘kz — ¢o)” (6.9)

aqui ¢;jx; es el angulo de torsion entre los dtomos 7, j, k y [ k4 es la constante de enlace ¢g
es el angulo de torsion de equilibrio.
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6.3 Potencial intermolecular

Los potenciales intermoleculares describen las interacciones entre moléculas, es decir, cada
atomo de una molécula interacciona con los atomos de otra molécula a través un potencial
por pares. FEste potencial tiene dos contribuciones una de corto alcance y otra de largo
alcance, dichas contribuciones estan dadas por los potenciales de Lennard-Jones y Coulomb,
respectivamente y se representan en la figura |6.1b|

6.3.1 Potencial de Lennard-Jones

El potencial de Lennard-Jones describe las interacciones de corto alcance entre los atomos.
Para nuestro sistema la interaccién entre el atomo a de la molécula 7 y el atomo b en la
molécula j estd dado por:

N-1 N N; Nj

Ury= Z Z Z Z ULs(Tiajb) (6.10)

i=1 j>i a=1 b=1

N-1 N N; N; . 12 U .
Ur; = 46(1 ab ) B ( .ab. ) 611
" ZZ1 ;;bzl b[(ﬁ‘ag’b riajb ( )

—2)6 la con-
Tiajb

donde el termino (;2-)' nos muestra la contribucién atractiva y el término (
iaj

tribucion repulsiva, o es una medida del didmetro de los atomos que interaccionan y € es la

profundidad del pozo que representa la atraccién entre los sitios en moléculas distintas, y

Tiajb €8 la distancia entre sitio a en la molécula ¢ y el sitio b en la molécula j.

Cada uno de los sitios de interaccion de las moléculas a y b tiene asignado un valor para o
y €, generalmente estos parametros no se especifican cuando interaccionan diferentes atomos
(i — j) pertenezcan o no a una misma molécula. Sin embargo resulta conveniente obtenerlos
a partir de los paramétros de las interacciones 1 —i y 7 — j. De aqui surge el término de regla
de combinacién [66] y no es mas que el procedimiento que se debe realizar para obtener los
pardmetros o;; y €;; a partir o;; v €;;. Las reglas de Lorentz Berthelod [54,55] son las reglas
de combinacién maés recurridas, y se definen en la siguiente ecuacion

_ Oii -+ 03jj
2 (6.12)
€ij = \/€ii€jj
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6.3.2 Potencial de Coulomb

La energia electrostatica entre dos cargas moleculares esta dada por

1 ..

Up = — Liadit (6.13)

47T€0 Tiagb

siendo €y la permitividad en el vacio y 7,45 la distancia relativa entre la carga g;, del &tomo
a en la molécula 4, y ¢; la carga del atomo b en la molécula .

A diferencia del potencial de LJ, el potencial de Coulomb es un potencial de largo alcance,
las interacciones coulombianas decaen lentamente con la distancia entre las particulas, al-
canzando valores apreciables incluso en posiciones muy alejadas entre ellas. Esto hace que
el alcance de este potencial sea mayor que la mitad de la arista de las cajas que se usan
habitualmente en una simulacién y no es posible realizar un truncamiento del potencial. No
obstante, existe un método eficiente para el calculo de interacciones electrostaticas en un
sistema periddico infinito definido mediante condiciones periddicas, conocido como sumas de
Ewald. La principal caracteristica de las sumas de Ewald es que transforman una serie lenta
y condicionalmente convergente en la suma de dos series rapidamente convergentes mas un
término constante. Para conocer més detalles de este método recomendamos consultar las
referencias [54-56] donde el método fue propuesto.
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Capitulo 7

Resultados y discusion

En este capitulo presentamos y discutimos los resultados en tres etapas. Como primera y
segunda etapa tenemos los calculos realizados con DFT y QTAIM, respectivamente. Con
los que se analizaron las funciones de Fukui, los orbitales moleculares HOMO y LUMO, el
potencial electrostatico y el NCI cualitativo para los estereoisémeros de DIPA, vease seccion
[7.1] También se analiz6 el potencial electrostatico molecular y el NCI cuantitativo para la
MEA, DMEA, TEA, DEA, y DIPA en la seccién [7.2] Y como tercera etapa se realiz una
dindmica molecular para simular la adsorcion de gases dcidos en la solucién acuosa de la

DIPA.

La primera y segunda etapa iniciaron con la construccién de las geometrias moleculares
correspondientes a los estereoisémeros de la DIPA y las alcanolaminas MEA, DEA, TEA,
MDEA. Se llevo acabo una busqueda conformacional usando el programa SPARTAN’10 [67].
Estas bases fueron sometidas al procedimiento Conformer Distribution con el método semi-
empirico PM6 [68-70]. Las primeras 10 conformaciones energéticamente accesibles de cada
alcanolamina fueron optimizadas con la aproximacién M06-2X/6-311++g**. Se realizo un
analisis de frecuencias para validar la geometria de minima energia. Los calculos se llevaron
acaba en el programa NWCHEM [71]. Los estereoisémeros de la DIPA fueron optimizados al
el mismo nivel de teorfa en tres ambientes que denominamos fase gas (FG), fase acuosa (FA)
y fase liquida (FL) - con fase liquida nos referimos que la DIPA esta rodeada implicitamente
de mas moléculas de DIPA y no de moléculas de agua que corresponde a la fase acuosa - y
con ello determinar el estereoisémero més estable. Para la fase acuosa los efectos del solvente
fueron incorporados con el modelo de solvatacién continuo implicito SMD (Solvent Model
Density). Para optimizar la DIPA en fase liquida, esta se trato como un medio continuo
empleando una constante de permitividad € = 14.01, dicha constante fue calculada a partir
de la ecuacién de estado de pozo cuadrado ctbico electrolitico para solventes puros. En
este cdlculo se empled el modelo de solvatacion COSMO junto con correcciones a la dispersion
de Grimme DFT-D3. Después de identificar el estereoisémero mas estable se desarrollo un
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campo de fuerzas y se calcularon las cargas electrostaticas. Los parametros del campo de
fuerzas para la DIPA se reportan en el Apéndice [A]

d
e=dy+ Tl + dyT + dsT? + d,T? (7.1)

los coeficientes de la ecuacion son tomados de Golnesae [9] y Hsieh [72]. Se calculé en
fase gas y fase acusosa los orbitales moleculares HOMO y LUMO, el potencial electrostatico
molecular y las funciones de Fukui con la manipulacion de los cubos de la densidad electronica
calculados para N, N + 1y N — 1. Ademas, se obtuvo el potencial electrostatico molecular
de la MEA, DEA, TEA, MDEA y DIPA con la finalidad de identificar sitios de mayor
interaccion en estas alcanolaminas con otras moléculas. Y se efectué un analisis de Non
covalent interation(NCI), también conocido como gradiente de densidad reducida (RDG) [52],
con el software Multiwfn [73], para cada alcanolamina en fase gas y ademads se adicionaron
moléculas de agua, sulfuro de hidrégeno y diéxido de carbono para determinar el tipo de
interaccién que mas se favorece.
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7.1 Estereoisomeros de la Diisopropanolamina

En esta seccién se presenta los resultados obtendios de los orbitales de frontera HOMO y
LUMO, las funciones de Fukui, el potencial electrostatico molecular y el indice de interac-

ciones no covalentes cualitativo de los estereoisémeros de la DIPA.

De acuerdo al valor de la energia obtenida para cada estereoisémero se encontro que es-
tereoisémero II es el mas estable ya que tiene menor energia en los ambientes que denomi-
namos como fase gas, acuosa y liquida. En la tabla [V|se presenta la diferencia en la energia
E,¢; con respecto al valor de minima energia que presento en este caso estereoisomero II.
La figura [7.1] se muestra la estructura més estable para cada estereoisémeros. En tanto al
estereoisémero I y III estos son muy semejantes en cuanto a su forma y energia.

Tabla I: E,¢ (Kcal/mol) en fase
gas FG, acuosa FA y liquida FL
para los estereoisomeros de la
DIPA con la aproximacion MO6-

21/6-311++G(d,p).

Fase Estereoisémero

I II III
FG 0.51 0 0.51
FA (smd) 1.40 0 1.40
FA (cosmo) 1.40 0 1.40
FA (pcm) 1.68 0 1.68
FL (cosmo) 042 0 0.45

Figura 7.1: Conformacion mds estable de los estereoisémeros de la DIPA empleando la aprorimacion
M06-2X/6-311++G**. Las esferas en color cyan, rojo, azul y blanco representan dtomos de car-

bono, oxigeno, nitrégeno e hidrégeno, respectivamente.
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Las combinaciones de los orbitales atémicos que generan a los orbitales moleculares HOMO y
LUMO de la DIPA se visualizan haciendo un corte a la densidad electrénica de 0.03 unidades
atémicas en fase gas y se muestran en la figura[7.2] En esta tdltima figura se puede ver la
isosuperficie correspondiente al HOMO posicionada sobre el el nitréogeno y que corresponde
el sitio donador de un electrén. El valor de la energia del HOMO es reportada Tabla [[I]

La deslocalizacién que presentan los orbitales vacios en cada estereoisémero de la DIPA se
debe a las funciones difusas en el conjunto base empleado. Esto significa que los electrones
de valencia de moléculas estables usualmente ocupan una combinacién lineal de orbitales
atémicos y pares solitarios no enlazados, estos a menudo se encuentran deslocalizados en
amplias regiones de una molécula, esto implica que el orbital LUMO se pierde en un continuo
asociado con un electrén separado [74] como se observa en la figura .

Tabla II: Energia del HOMO (eV)
para los estereoisémero I, Il y IIT
de la DIPA a nivel de teoria MO6-
2z/6-311++G(d,p) en FG, FA y FL,
respectivamente.

HOMO
FG FA FL

I -814 -821 -8.20
IT -760 -7.93 -8.02
I -8.14 -8.21 -8.21

o Q‘%
It W
HOMO % Q

(a) I (b) 11 (c) II

Figura 7.2: Mapa 3D de los orbitales moleculares HOMO y LUMO en fase gas de los estereoisomeros
de la DIPA. El lébulo identificado con signo + de la amplitud de la onda orbital se indica en color
rojo mientras que el lobulo identificado con signo - es representado en color azul.
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Un descriptor local relacionado con los orbitales de frontera son las funciones de Fukui como
se menciono en el capitulo (3.1} En la Figura se observan las superficies de la funcién
de Fukui f*(r), f~(r) y Af(r) con corte de densidad de 0.001 a.u en fase gas para cada
estereoisémero. De nuestros resultados, la funcién f~(r) identifica al nitrégeno como el sitio
reactivo hacia los electrofilos sobre la molécula DIPA.

Mientras que fT(r) identifica algunos hidrégenos de la cadena principal como los sitios reac-
tivos hacia los nucledfilos esto refiere a un comportamiento fuera de lo esperado de la funcion
JT(r) y por tanto también en A f(r). Esto remite al cdlculo de los orbitales virtuales (LUMO)

de la Figura[7.2

Aunque los sitios reactivos frente a nucleéfilos no son concluyentes. En su lugar se proporciona
una estimacion razonable de la afinidad electrénica y potencial de ionizacién empleando un
conjunto base sin funciones difusas y se reportan en la Tabla [[TI] Los sitios preferentes a los

electrofilos no se ven desplazados por el efecto del solvente.
fr(r) 0 E

(b) II (©) 11

Af(r)

(a) I

Figura 7.3: Isosuperficie de las funciones de Fukui de isovalor=0.001 u.a. para los estereoisémeros
de la DIPA en fase gas. En ft(r), f~(r) y Af(r) los sitios mds reactivos frente a nucledfilos y
electréfilos son expuestos por la isosuperficie de mayor densidad, respectivamente.

El andlisis de la superficie del potencial electrostético indica una redistribucién de la densidad
electronica como se aprecia en la Figura [7.4] en la que se puede observar regiones con alta
carga negativa (en azul) asociadas con la reactividad electrofilica y regiones con alta carga
positiva (en rojo) para reactividad nucleofilica en fase fas y fase acuosa, respectivamente.
La distribucién de carga para los estereoisomeros I y III, senala al oxigeno de un grupo
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Tabla III: Energia de ionizacion y afinidad en Kcal/mol en fase gas (FG) y fase
acuosa (FA) de los estereoisdmeros I, Il.a, I1.b y IIT de la DIPA con el funcional
MO06-2X conjunto base 6-311++G(d,p) y 6-311G(d,p).

I I 11
Afinidad Ionizacién Afinidad Ionizacién Afinidad Ionizacion
6-311++G(d,p)
FG 14.43 207.27 13.99 194.81 14.43 207.26
FA 43.43 232.25 43.86 222.25 43.41 232.26
FL -15.82 150.07 11.90 146.16 -15.79 150.23
6-311G(d,p)
FG 54.55 205.30 52.90 192.60 54.56 205.29
FA 65.71 212.43 61.27 201.03 65.81 212.47
FL 9.70 148.16 7.21 143.87 9.83 148.38

hidroxilo como el sitio con mayor carga negativa y al hidrégeno en el otro grupo hidroxilo
como el de mayor carga positiva; en II a punta al oxigeno como el sitio de mayor carga
negativa en uno de los grupos hidroxilo presentes, seguido del nitrégeno. Y el sitio de mayor
carga positiva corresponde al hidrégeno en el otro grupo hidroxilo. Esta distribucién en la
densidad electronica se debe principalmente a las conformaciones cis y tras adoptadas por los
estereoisémeros, vedse figura 7.1 y que dan lugar a la formacién de un puente de hidrégeno
intramolecular, como se observa en la figura Por esta razén los estereoisémeros 1 y II1
exhiben practicamente el mismo momento dipolar, el cual esta por debajo del que manifiesta
el estereoisémero II. El momento dipolar es reportado en la tabla [[V]

R T e 2 R

~

SR U T 5 Y O«
(a) 1 (b) II (c) 1

Figura 7.4: Superficie del potencial electrostdtico con isovalor=0.025 u.a. a nivel M06-2x/6-
311++G(d,p) para el estereoisémeros de la DIPA. Arriba en fase gas, abajo con el solvente implicito
SMD. Los valores de potencial electrostdtico mads negativo y mds positivo se indican en la escala por
el color azul y rojo, respectivamente.

Del analisis de interacciones no covalentes NCI, cuyos resultados se pueden ver en las figuras
y [7.6] se encontré gran parte de la estabilidad del estereoisémero II se debe a la presencia
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Tabla IV: Momento dipolar (De-
byes) para el estereoisdmero I, II
y III de la DIPA, con el fun-
cional M06-2X conjunto base 6-
311++G(d,p)

FG FA FL

I 337 399 4.00
IT 342 455 4.46
I 3.38 4.00 4.02

de un puente de hidrégeno intramolecular que favorece estructuras similares a un anillo. En
el caso del estereoisomero I y II se observa una interaccién por puente de hidrogeno y de

repulsion entre el grupo amino y el grupo hidroxilo.

Un anélisis del NCI entre el estereoisomero méas estable y moléculas de agua, sulfuro de
hidrégeno y diéxido de carbono se presentara en el apartado [7.2]

p=0 signo(4,)p p>0

p>0 signo(4,) p
A,<0 ) A,=0 A,>0

\ J A / - J
hd Y

Atraccion fuerte: Interaccion VDW Repulsién fuerte

Punte de hidrégeno

BT

(a) I (b) II

Figura 7.5: NCI para identificar las interacciones mds relevantes en los estereoisdmeros en fase gas
al nivel de teoria M06-2x/6-311++G(d,p). El valor de la isosuperficies de RDG(r) es 0.05 a.u.
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(b) Fase acuosa (c) Fase liquida

(a) Fase gas

Figura 7.6: NCI en su forma cualitativa del el estereoisomero IT a nivel de teoria MO06-2x/6-
311++G(d,p) en fase gas, acuosa y liquida. El valor de la isosuperficies de RDG(r) es 0.05 a.u.
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7.2 Analisis NCI para las alcanolaminas y DIPA

La DIPA junto con las alcanolaminas empleadas durante el proceso de purificacién del gas
natural como la MEA, DEA, TEA y DMEA fueron optimizadas en fase gas, la estructura
molecular resultado de la optimizacién se muestran en la figura [7.7] Ademéds se analizé el
potencial electrostatico molecular para identificar las regiones en el espacio hacia donde son
méas atraidas moléculas cargadas positivamente o las regiones del espacio hacia donde son
atraidas moléculas con carga negativa. Estas moléculas fueron agua, sulfuro de hidrégeno y
dioxido de carbono.

I 1.3
Y ‘*?"Lf’ , ﬁf‘( ’

J

(a) MEA (b) DEA )

| |

y

g /’ /?

4 J S, 2 [ e
A ‘4/ ’ A e
P~ JN 1T T =

(d) MDEA () DIPA

Figura 7.7: Conformacion mds estable de las alcanolaminas MEA, DEA, TEA, MDEA y DIPA con
aproximacion M06-2X/6-311++G**. Las esferas en color cyan, rojo, azul y blanco representan
atomos de carbono, oxigeno, nitrogeno e hidrogeno, respectivamente.

La superficie del potencial electrostatico molecular de la MEA, DEA, TEA y DMEA se
muestra en la figura[7.8] de acuerdo a la distribucién de la densidad electrénica, los sitos con
mayor carga negativa se localizan sobre los oxigenos y los de mayor carga positiva sobre los
hidrogenos de los grupos hidroxilo. Observe que en la MEA, DEA y DIPA hay regiones de
gran cantidad de potencial intermedio, color amarillo y verde, esto indica que la diferencia
de electro-negatividad no es muy grande. Mientras que en la TEA y MDEA hay una gran
diferencia de electro-negatividad, la carga estd muy polarizada. Por lo tanto, el MEP es
determinante para exhibir las zonas de unién por interacciones no covalentes y el momento
dipolar como una medida de la intensidad de dichas fuerzas [75,/76].
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(a) MEA
(b) DEA
(c) TEA
fh}“ ) *
v! L
(d) MDEA (e) DIPA

Figura 7.8: Mapa 3D del potencial electrostdtico molecular con isovalor de 0.03 u.a. para la MEA,
DEA, TEA, MDEA y DIPA. En color azul se representan regiones negativas y en color rojo regiones
positivas, y en color verde se ilustran regiones neutras.

Para determinar si la naturaleza de la interaccién entre las alcanolaminas y el agua o los
gases acidos se debe a la formacion de puentes de hidrégeno se analizaron las geometrias op-
timizadas con tres criterios: no covalent interaction (NCI), parametros geométricos y QTAIM.
En el apéndice [C] se listan los pardmetros de interaccién por puentes de hidrégeno. La forma
cuantitativa del gradiente reducido en relacién al signo de Ay multiplicado por la densidad
electrénica y la interaccién de cada alcanolamina con dos moléculas de agua, dos de sulfuro
de hidrégeno y dos de diéxido de carbono se observa en las figuras [7.10] [7.17] y [7.12]

respectivamente.

De acuerdo a la estructura y NCI de la MEA no se observéd ningtin puente de hidrégeno
intramolecular. La estabilidad en la MEA se debio a interacciones tipo VDW y de repulsion
en la aproximacién sgnigp(u.a) -0.012 y 0.012 respectivamente. En la interaccién de la MEA
con dos moléculas de agua se formaron tres puentes de hidrégeno intermoleculares en la
aproximacién sgnAop(u.a) de -0.042 a -0.027 a.u., dos entre las moléculas de agua y la MEA
y el otro puente de hidrégeno se da en las moléculas de agua. Mientras que en la interaccion
con dos moléculas de sulfuro de hidrégeno solo se observé la formacién de un puente de
hidrégeno intermolecular en la aproximacién sgnAap(u.a) 0.023 a.u.
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El NCI para la TEA revel6 que la forma adoptada por ésta fue debido a la presencia de
puentes de hidrégeno intramoleculares en la aproximacién sgniop(u.a) -0.021 a -0.017 a.u.
Cuando la TEA interactué con moléculas de agua se rompieron los puentes intramoleculares
para dar lugar a la formacién de puentes de hidrégeno intermoleculares en la aproximacion
sgnAgp(u.a) -0.038 a -0.016 a.u. Sin embargo, en la interaccién con sulfuro de hidrégeno la
formaciéon de puentes de hidrégeno se dio en -0.02 a -0.016 a.u., uno es intramolecular y el
otro intermolecular.

En el caso de la MDEA, en el NCI se pudo ver un punte de hidrégeno intramolecular en
la aproximacién sgnlop(u.a) -0.02 a.u. Al interactuar con las moléculas de agua todos los
puentes fueron intermoleculares en la aproximacién sgngp(u.a) -0.045 a -0.03 a.u. Lo mismo
sucedio durante la interaccién con el sulfuro de hidrégeno pero en el rango -0.035 a -0.016
a. .

Finalmente, el NCI para la DIPA indicé la presencia de un puente de hidrégeno intramolecular
en la aproximacién sgnlop(u.a) -0.023 a.u. De la interaccién con dos moléculas de agua
resulté la formacién de cuatro puentes de hidrégeno en la aproximacién sgnisp(u.a) de -
0.039 a -0.029 a.u., uno es intramolecular, dos intermoleculares entre la DIPA y las moléculas
de agua, y el cuarto se formé entre las moléculas de agua. En tanto a la interaccién con las
moléculas de sulfuro de hidrégeno se observé un puente de hidrégeno intramolecular y uno
intermolecular, en la aproximacién sgnAgp(u.a) de -0.026 y -0.016 a. u., respectivamente.
Mientras que con dos moléculas de diéxido de carbono también se pudo observar un puente
de hidrégeno intramolecular en la aproximacién sgnlop(u.a) de a. u.

Tabla V: Energia de formacion (KJ/mol) en fase gas con la
aprozimacion M06-2x/6-311++G(d,p).

Energia de formacién

+2H50 +2H,5 +2C0,
MEA -88.70 -37.39
DEA -97.35 -40.44 -43.07
TEA -98.05 -47.58
MDEA -96.59 -51.21

DIPA  -35.18/-99.57 -19.76/-44.61 -11.94/-34.27

Tabla VI: Momento dipolar (Debyes) para MEA, DEA,
TEA, MDEA y DIPA.

MEA DEA TEA MDEA DIPA
w153 326 4.09 2.8 3.42
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Figura 7.9: NCI para la MEA, DEA, TEA, MDEA y DIPA a partir de la densidad electrénica
obtenida con M06-2X/6-311++G** en fase gas. Con isovalor RDG(r)=0.05 a.u.
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Figura 7.10: NCI para la MEA, DEA, TEA, MDEA y DIPA con dos moléculas de agua a partir de
la densidad electronica obtenida con M06-2X/6-311++G** en fase gas. Con isovalor RDG(r) is
0.05 a.u.
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Figura 7.11: NCI para la MEA, DEA, TEA, MDEA y DIPA con dos moléculas de sulfuro de
hidrégeno a partir de la densidad electrénica obtenida con M06-2X/6-311++G** en fase gas. Con
isovalor RDG(r) is 0.05 a.u.
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Figura 7.12: NCI para la MEA, DEA, TEA, MDEA y DIPA con dos moléculas de didzido de carbono
a partir de la densidad electrdnica obtenida con M06-2X/6-311++G** en fase gas. Con isovalor
RDG(r) is 0.05 a.u.
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7.3 Adsorcion del CO; en la solucion agua-DIPA

La etapa de DM inicié al colocar 8000 moléculas de agua como primera especie en una
celda de simulacién paralelepipeda, posteriormente se agragaron 500 moléculas de DIPA o
DEA (segunda especie), una a la vez, y como tercer especie se incluyeron 1500 moléculas de
CO;,. Por lo tanto la dimensién de esta celda de simulacién fue de L, = L, = 4.5 nm y
L, = 40 nm. La adsorcion del CO4 se obtuvo al realizar simulaciones de DM con el software
GROMACS [77-83|] en el ensamble canénico (NVT). Aqui el termostato usado fue el de
Nosé-Hoover. Para el andlisis de la evolucion espacial y temporal de las moléculas se uso el
algoritmo de integracién leap-frog con un tiempo de 1 fs, y fueron incluidas las condiciones
de frontera periddicas en tres dimensiones junto con el criterio de minima imagen. Durante
la DM se uso el modelo de agua TIP4P, mientras que para la DIPA fueron implementados
los parametros del campo de fuerzas en el archivo de topologia del campo de fuerzas OPLS.
Los pérametros del campo de fuerzas de la DIPA son reportados en el apéndice [A] Para
calcular las interacciones de Coulomb y acelerar el proceso de calculo se empleo el método
de sumas de Ewald, y la transformada rapida de Fourier a través del Particle Mesh Ewald
Method (PME) [84], respectivamente. En el espacio real se uso el radio de corte de 2.25 nm
al igual que para las interacciones del potencial de Lennard-Jones. Este tamano de radio de
corte puede generar dudas en cuanto si las interacciones de largo alcance son completamente
tomadas en cuenta, sin embargo, se ha mostrado en trabajos previos que las densidades
del equilibrio liquido-vapor no son tan sensibles al radio de corte como si lo es la tension
superficial. Para las densidades de coexistencia el usar un radio de corte de Rc = 2.25 nm
involucra un error pequeno no asi para la tensién superficial pies se necesita al menos de un
radio de corte de 2.5 nm . Para alcanzar el equilibrio térmico se realizaron 5 x 10° pasos
de simulacién y para hacer estadisticos se llevaron a cabo 10 x 10° pasos maés.

La figura muestra la configuracion obtenida de la mezcla ternaria agua-DIPA-CO2 a
T=350K después de 5 x 10° pasos de simulacién. Las densidades del liquido y del vapor en
la interfase se calcularon a través de la funcién hiperbdlica de la ecuacién [5.12]

Figura 7.13: Caja de simulacion que contiene 1 x 10* moléculas. La mezcla ternaria esta compuesta
por 8000 moléculas de agua, 500 moléculas de DIPA y 1500 moléculas de COs.

En la figura [7.14] podemos observar los perfiles de densidad de la solucién acuosa compuesta
por tres especies A = agua, B = alcanolamina, C = C' Oy que conforman la mezcla ternaria,
ademas se incluye el perfil de densidad de la solucién acuosa. En la misma figura se identifican
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tres regiones importantes, una regién central de alta densidad que es asociada la densidad
de un liquido; en los extremos regiones de baja densidad que se asocian al vapor; y regiones
donde es posible observar un cambio abrupto en la densidad, esta variacién en la densidad
aparece entre las regiones de alta y baja densidad y dichas regiones son asociadas a la interfase
del liquido-vapor de la mezcla ternaria donde fue posible observar la adsorcién fisica. En el
perfil de la densidad son apreciables dos cambios abruptos que identificamos como picos,
estos picos indican la concentracién de moléculas de C'Oy sobre moléculas de DIPA, donde
esta presente el efecto de la adsorcion relativa.

— agua
B = DIPA T
1200 €O, —
=— solucion

1000 -— FM —"'.-1 _-

Perfil de densidad (kg m ")

0 5 10 15 20 25 30 35
z(nm)

Figura 7.14: Perfil de densidad de la solucion acuosa de la DIPA.

Una vez calculado el perfil de densidad de cada especie asi como del sistema ternario se
obtuvo la densidad del equilibrio liquido-vapor del COs a distintas temperaturas, ademas
se determino la posiciéon de la interfase z;. Con estos datos fue calculada la fraccion de
moléculas que fueron adsorbidas en la interfase de la solucion acuosa, bajo la expresion [5.13]

La figura muestra la adsorcién relativa de C'O; en la superficie de la solucién acuosa con
las alcanolaminas DEA y DIPA, una a la vez. Es aprecible que el perfil de adsorcién relativa
del CO, de la solucion usando DIPA presento mejor desempeno para atrapar una mayor
cantidad de C'Os, en comparacion de la solucion usando DEA a las mismas temperaturas.

Durante el proceso de adsorcion relativa C'O, no se contemplaron reacciones quimicas. Ya
que la reaccién quimica de la DIPA Y DEA produce agentes secundarios que por lo comin
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Figura 7.15: Adsorcion relativa de COs como funcion de la temperatura. Los circulos vacios corre-
sponden a la fraccion de moléculas de COs adsorbidas en la interfase de la solucion acuosa usando
DIPA como agente externo. Los cuadros vacios son los resultados obtenidos al usar la alcanolamina

DFEA.

no juega ningun papel relevante para la separacion de gases. Estos procesos quimicos junto
con otros mas no son tomados en cuenta en el presente estudio, por lo que los resultados
mostrados en la figura y estan limitados a la fisisorcion.
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Conclusiones

De los tres estereoisdmeros que presenta la Diisopropanolamina el II:cis-(2R,7S)-DIPA es
el més estable empleando el nivel de teorfa M06-2X/6-311++4G** en los tres ambientes
propuestos que son fase gas, fase acuosa y modelo de solvente SMD, y fase liquida con el
modelo de solvente COSMO. De aqui que los sitios preferentes a ceder carga electrénica a
especies electrofilas es el N del grupo amino, este sitio no se ven desplazado por efecto del
solvente. Ademas, los sitios mas ricos y deficientes de electrones coinciden con los atomos,
que pertenecen a los dos grupos hidroxilo en la DIPA| tienden a formar puentes de hidrégeno.
Sin embargo, al emplear funciones difusas dentro del conjunto base no queda determinada la
Funcién de Fukui f*(r) y orbital de frontera LUMO, ambos atribuidos a sitios reactivos que
pueden ganar carga electrénica frente a especies nucleofilas.

Del analisis de interacciones no covalentes cuando la DIPA interactiia con los gases acidos
(diéxido de carbono y sulfuro de hidrégeno) las fuerzas responsables son de naturaleza tipo
Van der Wals seguidas de atracciones fuertes (enlaces de hidrégeno). Ademas la DIPA es
mas afin al diéxido de carbono que al sulfuro de hidrégeno. Este mismo comportamiento se
observa en la DEA, cuya estructura molecular es muy semejante a la DIPA excepto porque
DEA tiene un H en vez de un grupo metilo.

El célculo de los parametros del campo de fuerzas de la DIPA en fase liquida y su im-
plementacién es vital para realizar la simulaciéon molecular de la mezcla agua-DIPA con el
programa de simulacién molecular Gromacs.

Ademas de calcular el momento dipolar y constante dieléctrica de la DIPA con los cédlculos
con DFT y DM hasta el momento no se cuenta con la informacion experimental con la cual
comparar nuestros resultados.

Por otro lado, la adsorcién relativa del C'Os en la soluciéon acuosa representa un anélisis
cualitativo del desempeno de las alcanolaminas DEA y DIPA, debido principalmente, a que
los modelos de moléculas usados en estas simulaciones corresponden al modelo OPLS-AA
que reproduce de manera adecuada las densidades de las sustancias puras en la fase liquida,
y que para lograr un andlisis cuantitativo debemos determinar primero un mejor modelo de
moléculas tales que reproduzcan las densidades del equilibrio liquido-vapor experimentales
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asi como también que sean capaces de reproducir la evidencia experimental de la constante
dieléctrica para cada fluido puro. Hasta el momento no existen tales modelos.

La adsorcién de DEA y DIPA, el desempeno de la segunda molécula organica es mejor que el
mostrado por la primera, la diferencia entre ambas moléculas es la aparicion del grupo metilo
en DIPA y su ausencia en DEA. Estos grupos metilo tienen que ver con el resultado obtenido,
sin embargo, aun hace falta mas trabajo de simulacion a nivel cuantico con DFT y a nivel
clasico mediante la dindmica molecular. Lo que resaltamos aqui es que fue posible mostrar
sin lugar a dudas que dicho grupo metilo si tiene influencia en el proceso de la adsorcion de
CO, (gas acido) mediante soluciones acuosas de alcanolaminas.

La aportacion de este trabajo fue aportar informacion sobre la adosrcién relativa del CO; en
la solucion acuosa con la DIPA, los parametros del potencial de interacciéon y un analisis con
indices de reactividad e interacciones no covalentes, ya que hasta el momento no se cuenta
un trabajo similar para la Diisopropanolamina.
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Apéndice A

Parametros del potencial de
interaccién para la DIPA

En esta tésis se realizaron céalculos usando DFT para obtener el estereoisémero mas estable y
los parametros de los potenciales de interaccién intramolecular e intermolecular de la DIPA
en fase liquida. La estructura correspondiente al estereoisémero mas estable se muestra en
la figura [B.3] Los parametros que corresponden a la parte intramolecular se reportan en
la Tabla [ Las constantes de fuerza para los potenciales intramoleculares se determinaron
mediante calculos de energia configuracional alrededor de los valores de equilibrio. A estos
datos se ajusta la funcién dada por la ecuacién [6.6] y lo que nos proporciona la
constante correspondiente. También se calcularon las cargas atémicas para la DIPA bajo el
criterio de Bader, ChelpG y Hirshfeld y se repotan en la Tabla [[Il Consecuentemente esto
nos permite simular el grado de libertad distancias de enlace, angulos de enlace y angulos
torsion.

La superficie de energia potencial (SEP) es la envoltura de las fuerzas de interaccién entre los
atomos de una molécula. El tipo de cdlculo que se realizé para obtener la SEP fue una opti-
mizacién geométrica para localizar el minimo de energia (minimo global) mediante célculos
ab-initio, es decir, variamos la energia con pequenos cambios en la estructura molecular de

la DIPA.
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Figura A.1: Ftiqueta de los dtomos de la DIPA.
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Tabla I: Pardmetros geométricos de la DIPA calculados con el funcional M06-2X y conjunto de bases 6-311++g(d,p) en fase

liquida.

ENLACE Teq(nm) K, (kJ/mol-nm?)

H(16)-0(4) 0.0966385 537841

0(9)-C(7) 0.1430526 289392

C(8)-C(7) 0.1517573 270238

H(12)-C(2) 0.1090029 342371

C(6)-N(5) 0.1461990 285120

H(17)-N(5) 0.1002530 267524

ANGULO Ocq(Deg.)  Ky(kcal/mol-Rad?)

0(4)-C(2)-C(1) 110.917000 821.086

0(9)-C(7)-C(6) 110.734146 820.838

H(16)-0(4)-C(2) 108.717508 453.226

H(24)-0(9)-C(7) 107.278336 379.476

C(8)-C(7)-C(6) 110.443822 723.56

C(6)-N(5)-C(1) 118.907065 617.081

H(17)-N(5)-C(1) 111.628465 424.049

H(12)-C(2)-C(1) 109.588045 439.556

H(20)-C(7)-C(6) 110.158806 497.756

C(7)-C(6)-N(5) 117.071410 737.858

N(5)-C(1)-C(2) 117.905090 754.4

TORSION heq(Deg.) Co C Cy Cs Cy Cs
C(6)-N(15)-C(1)- -69.019867 15.2983 -21.5484  3.63188 38.0025 8.78998 -11.6734
N(5)-C(1)-C(2)-O -42.655422 21.0384 -21.7168 20.3975 -1.60112 -24.5541 22.4523
H(16)-O(4)-C(2)- 57.887127 10.7758 -19.5124  -7.62122 37.5767 11.0768 -9.74664
C(7)-C(6)-N(5)-C 82.734566 11.287 -18.7107 31.4418  57.7405 -16.0832 -22.9932
0(9)-C(7)-C(6)-N 46.966072 24.9324 455474 45925 83.3463  10.3787 -28.9112
H(24)-0(9)-C(7)- -81.099440 7.56352 110.4493 946412  13.8639 -4.30382 -1.57029
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Tabla II: Cargas de Bader, ChelpG y Hirshfeld para los es-
tereoisémeros II a nivel de teoria M06-21/6-311++G(d,p) en
fase liquida.

Atomo  Bader  ChelpG  Hirshfeld

C(1)  0.347109 0.310738 -0.030038
C(2) 0479858  0.79903  0.05427
C(3)  -0.014127 0.05905 -0.052135
O(4)  -1.158477 -0.926261 -0.307419
N(5)  -1.067713 -1.002673 -0.148279
C(6)  0.342456 0.289569 -0.003526
C(7) 0491534 0.898405 0.053849
C(8)  -0.008027 0.148609 -0.052362
O(9)  -1.207402 -1.071815 -0.305839
H(10)  0.023014 -0.030163 0.019427
H(11)  0.014791 -0.047312 0.065581
H(12)  0.024583 -0.104436 0.070224
H(13)  0.012271 -0.037596 0.063514
H(14)  0.020657 -0.09506  0.044072
H(15) 0.014318 -0.070204 -0.017946
H(16) 0.606482 0.453345 0.168771
H(17) 0.364878  0.38896  0.10279
H(18)  0.021002 -0.026696 0.025623
H(19) 0.012612 -0.056691 0.018762
H(20)  0.008056 -0.17548  0.041876
H(21)  0.017624 -0.129256 0.009586
H(22) 0.011809 -0.054952 0.046303
H(23) 0.012314 -0.086468 0.031073
H(24)  0.630379 0.567355 0.101823

Tabla III: Pardmetros de los modelos de HyO y CO, utilizados en este trabajo.

Modelo  Atomo o € q Geometria
A kJ/mol e

@) 3.15365  0.6480 0.00 lo_g (A) 0.9572

H 0.0 00 05200 Zy_o-y 104.52°

TIPAP 0.0 00  -1.0400 Ip_p (A)  0.1500
Liu-o-y  52.26°

spco, C 27918 02398 05888 oo (A) 1163

@) 3.0 0.6872 -0.2944 Zo_c-o 180°




Apéndice B

NCI cualitativo de las alcanolaminas

TEA + 2H,0
v
: - e €
DEA + 2H O ?
2 &
{'/\
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S o ‘ MEA + 2H,0
’ ’ ’ ’ MDEA + 2H,0

DIPA + 2H,0

Figura B.1: NCI cualitativo para la MEA, DEA, TEA, MDEA y DIPA con dos moléculas de agua
a partir de la densidad electrdnica obtenida con MO06-2X/6-311++G** en fase gas. Con isovalor
RDG(r) de 0.05 a.u.
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Figura B.2: NCI cualitativo para la MEA, DEA, TEA, MDEA y DIPA con dos moléculas de sulfuro
de hidrégeno a partir de la densidad electrénica obtenida con MO06-2X/6-311++G** en fase gas.
Con isovalor RDG(r) de 0.05 a.u.
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Figura B.3: NCI cualitativo para la MEA, DEA, TEA, MDEA y DIPA con dos moléculas de didxido
de carbono a partir de la densidad electrénica obtenida con M06-2X/6-311+4+G** en fase gas. Con
isovalor RDG(r) de 0.05 a.u.
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Apéndice C
Parametros de interacciéon por HB

El criterio geométrico requiere que las distancias rg...4 sea menor que la suma de los radios
de Van der Waals (VDW) para los atomos H y A, donde A es el dtomo aceptor y pude ser el
oxigeno, el nitrégeno y azufre. Usando los valores por Bondi [86], 7a—p = 1.24, 7q—p = 1.4A,
YV Ta=N = 1.5A YV Tams = 1.84 donde r, es el radio de VDW del dtomo a, por lo tanto la
formacion del punte de hidrégeno ocurre cuando rg..o < 2.6 121, rgen < 2.7 A Vryg.s <3
A. Mientras que de la QTAIM, la presencia de un punto critico de enlace (BCP), entre el
hidrégeno y un atomo aceptor, junto con valores especificos de densidad de carga electronica
y su Laplaciano en el BCP, ppcp y VZppep deben de estar en el rango de [0.002, 0.035]
uw.a. y [0.0124, 0.139] u.a. respectivamente, para ser considerados una caracteristica de la
formacion de un HB. En el NCI, las fuerzas de interaccion débil tiene una correlacion positiva
con la densidad electrénica en la regién correspondiente. Las regiones de interaccion de Van
der Waals (VDW) siempre tienen una p(r) muy pequena; mientras que las interacciones
correspondientes a un puente de hidrégeno y efecto estérico fuerte siempre tienen una p(r)
relativamente grande. Asi se puede definir un signo de funcién de espacio real [A\o]p(r), es
decir, el producto signo As y p(r) [52,53,87].

Se puede representar el valor de la funcién RDG usando una escala de color y al mapearla
en isosuperficies podemos no solo identificar la zona de interacciéon sino ademadas podemos
diferenciar de que naturaleza es para cada alcanolamina.
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Tabla I: Pardmetros de interaccion para HB intramoleculares en las moléculas MEA,

DEA, TEA, MDEA y DIPA.

Interaccién  ry..0 (A) 0 () pecr VZpcp
MEA - - - - -
DEA O-H---0 2.01 152.7 0.021 0.084
TEA O-H---0 2.04 157.2 0.020 0.074

O—-H---0 2.04 158.2 0.020 0.075

O-H---0 2.05 157.0 0.019 0.072
MDEA O—-H---N 2.22 116.7 0.019 0.077
DIPA O-H---N 2.23 115.3 0.022 0.089

Tabla II: Pardmetros de interaccion por HB entre la MEA, DEA, TEA, DIPA y

MDEA con dos moléculas de agua, respectivamente.

Interaccién  rg..4 (A) 0 (°) pscp VZpacp
MEA N.---H-0 1.80 156.7 0.040 0.106
O-H---0O 1.87 161.3 0.027 0.111
DEA O-H---0 1.80 160.2 0.034 0.125
O-H---0 1.84 157.0 0.029 0.120
O---H-0 1.74 161.2 0.039 0.136
TEA O—-H---0O 2.05 149.4 0.018 0.076
O-H---0 1.91 171.5 0.024 0.103
O-H---0 2.10 139.1 0.016 0.068
O---H-0 1.86 144.5 0.027 0.117
MDEA O-H---0O 1.82 1575 0.031 0.122
O---H-0 1.84 158.5 0.030 0.118
N---H—-0O 1.79 164.4 0.044 0.104
DIPA O—-H---0 1.78 162.2 0.036 0.129
O-H---0 1.84 157.6 0.029 0.120
O---H-0 1.74 160.9 0.038 0.135
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Tabla III: Pardametros de interaccion por HB entre la MEA, DEA, TEA, DIPA y

MDEA con dos moléculas de sulfuro de hidrégeno, respectivamente.

Interaccién 7.4 (A) 0 () pscr VZpsop
MEA N---H-S 2.11 157.9 0.023 0.068
DEA O-H---0 1.93 153.9 0.025 0.100
O-H---0 2.45 165.8 0.016 0.045
O---H-S 2.04 163.3 0.020 0.077
TEA O-H---0 2.08 146.3 0.018 0.070
O---H-S8 2.16 170.0 0.016 0.057
MDEA O-H---8 2.46 166.6 0.015 0.044
O.---H-8 2.08 153.4 0.018 0.071
N---H-S 1.93 166.5 0.035 0.086
DIPA O—-—H---0 1.91 159.3 0.026 0.103
O-H---8 2.47 176.6 0.015 0.043
Oo.---H-8 2.08 167.1 0.018 0.069

Tabla IV: Pardmetros de interaccion por HB entre la MEA, DEA, TEA, DIPA y MDEA

con dos moléculas de didxido de carbono, respectivamente.

Interaccién  ry.a (A) 0 () peep V3ppep
MEA - ] - - -
DEA O—H---O 196 1539 0.023  0.093
TEA O-—H---O 218 1387 0.013  0.055

O—-H---0 1.72 171.2 0.022 0.089
MDEA O-H---0O 2.05 173.0 0.015 0.070
DIPA O-H---0 2.26 146.8 0.010 0.042

O-H---0 1.90 159.5 0.027 0.104
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