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Dr. Jesús Hernández Trujillo

17 de octubre del 2018
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Resumen

Las interacciones no covalentes, en especial los enlaces de hidrógeno, son de suma im-

portancia en la estructura de los cristales moleculares orgánicos, por su participación en la

formación de estructuras polimórficas, las cuales son de interés principalmente en el área

farmacéutica y de enerǵıa. Recientemente se ha incrementado la búsqueda de polimorfos a

altas presiones en los cristales de este tipo, de los cuales existen pocos estudios usando la

qúımica teórica. La urea cristalina es un claro ejemplo de estos sistemas, que a pesar de ser

ampliamente estudiada de manera teórica y experimental a condiciones ambientales, aśı como

a bajas temperaturas, su estudio en las fases cristalinas a diferentes presiones tiene menos de

10 años, y aún no se cuenta con investigaciones de qúımica teórica bajo estas condiciones.

Aśı que, en este trabajo se caracterizaron las interacciones no covalentes en diferentes

fases de la urea cristalina, mediante el estudio de los puntos cŕıticos propuestos por la teoŕıa

cuántica de átomos en moléculas (TCAM), el ı́ndice de interacciones no covalentes (INC)

y el análisis semiclásico de la enerǵıa de interacción. El estudio muestra que a pesar de

la compresión hecha en el cristal, el cambio de fase I a IV revela puentes de hidrógeno

isoenergéticos debido al reacomodo geométrico.





Caṕıtulo 1

Introducción

Entre la vasta cantidad de sólidos, existe un grupo espećıfico de estos que están confor-

mados por moléculas de la misma especie, las cuales se mantienen unidas por interacciones

débiles que determinan el ordenamiento de la estructura cristalina, y al mismo tiempo per-

miten los cambios estructurales ante los cambios de la presión y temperatura. Este tipo de

sólidos regulares se denominan “cristales moleculares”, y a las distintas estructuras sólidas

que se forman por el cambio de presión y temperatura, “estructuras polimórficas”. Este

fenómeno es de interés en el diseño de materiales.

1.1. Polimorfismo

La definición más citada acerca de una estructura polimórfica proviene de McCrone, quien

considera que “ Un polimorfo es un sólido en fase cristalina de un compuesto dado, resultado

de al menos dos posibles arreglos de las moléculas de ese compuesto”. [1, 2] Esta definición

ha sido puesta en debate debido a que recientemente hay propuestas de nuevos tipos de

polimorfismo que incluyen el pseudopolimorfismo, polimorfismo conformacional, polimorfismo

empacado, polimorfismo farmaceútico, entre otros. El estudio de estructuras co-cristalinas

y cristales que interaccionan con el solvente (solvatos) e hidratos, presentan caracteŕısticas

similares a las descritas por el concepto de McCrone. Para evitar el abuso de términos que sólo
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traen confusión, Desiraju simplifica el concepto de estructuras polimórficas como “cristalinas

diferentes del mismo compuesto o substancia qúımica”. [2] Esta definición deja la duda si

algunos fenómenos estructurales como rearreglos de puentes de hidrógeno por empacamiento,

o estructuras de moléculas tautoméricas son polimórficas o no. Para fines prácticos, tomando

las definiciones de McCrone y Desiraju, definiremos un compuesto que presenta polimorfismo

como aquel que cumpla las siguientes caracteŕısticas:

Estar en estado sólido.

Existir un solo tipo de especie molecular en el cristal.

No presentar tautomerismo.

Presentar al menos 2 estructuras distintas entre śı.

De manera experimental, existen diferentes v́ıas para la obtención de estructuras po-

limórficas, siendo la más explorada la cristalización por medio del control de la temperatura

y el uso de solventes, por ser parámetros relativamente fáciles de controlar. Por otro lado, la

presión ha sido una variable que hab́ıa presentado dificultades técnicas para su control hasta

hace menos de un siglo, por lo que el interes en estudio del polimorfismo a presiones altas

(en el orden de los GPa) es reciente.

Bridgman fue el primero en estudiar los materiales a altas presiones utilizando una celda

de tungsteno a mediados del siglo XX. Más tarde se diseñó la celda de yunque de diamante

o DAC por sus siglas en inglés (Ver figura 1.1) por Lawson y Tang, dispositivo que se usa

en la actualidad en el estudio de cristales moleculares simples como el CO2, CO; sistemas

con puentes de hidrógeno pequeños como el agua y el amoniaco; gases atmosféricos; clusters

como en el caso de los fulerenos y moléculas orgánicas de interés biológico. [3] Estas técnicas

permiten obtener información sobre el aspecto vibracional por medio de la espectroscoṕıa

Raman, conductividad eléctrica, o la formación de estructuras polimórficas. [4–6]
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Figura 1.1: Esquema de la DAC, tomada de la ref. [3]

El polimorfismo es clave para el diseño de nuevos materiales aplicados en diferentes dis-

ciplinas tecnológicas, ya que es posible obtener distintas propiedades f́ısicas y qúımicas con

tan solo cambiar la estructura del cristal, como lo es el diseño de fármacos, estructuras de

almacenamiento energético, semiconductores y superconductores [6] por mencionar algunas

áreas de interés. [5] Por lo tanto, es necesario conocer las causas de los diferentes arreglos

cristalinos posibles, que en el caso de los cristales moleculares, están relacionados con las

interacciones presentes entre las moléculas que conforman el cristal.

1.2. Interacciones intermoleculares

La presencia de interacciones intermoleculares existentes entre especies qúımicas ha sido

propuesta mediante la observación de los diferentes estados de la materia, desde el estudio

de los gases reales, los ĺıquidos y sólidos: ¿Qué es lo que mantiene unido a las moléculas

en un sólido, para que se comporten en conjunto como una unidad con propiedades f́ısicas y

qúımicas bien definidas? A diferencia del enlace covalente, estas interacciones son más débiles

hablando energéticamente, pero suficientes para mantener cohesionadas las moléculas. A

pesar de que la clasificación de las interacciones intermoleculares en general ha sido limitada

a interacciones electrostáticas, dipolo-dipolo, dipolo-dipolo inducido y fuerzas de dispersión

de London, mediante la qúımica cuántica se puede hacer una clasificación más amplia de este

tipo de interacciones. Para efectos de este trabajo, sólamente consideraremos las interacciones
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electrostáticas, de polarización, de dispersión y de repulsión.

De entre todos los tipos de interacciones intermoleculares, se sabe de la existencia de un

tipo en especial de gran interés por el papel que juegan en la estructura de varias especies

qúımicas, especialmente en cristales moleculares. Su particularidad es la interacción entre tres

átomos de la misma molécula o moléculas distintas, donde el átomo de hidrógeno se encuentra

entre ellas. Por ser una interacción muy peculiar, se ha intentado dar una definición del enlace

o puente de hidrógeno. Por ejemplo, la IUPAC define al puente de hidrógeno textualmente

como:

“Una forma de asociación entre un átomo electronegativo y un átomo de hidrógeno unido

a un segundo, átomo relativamente electronegativo. Este es considerado como una interacción

electrostática intensificado por el tamaño pequeño del hidrógeno, el cual permite una proxi-

midad de las cargas o dipolos interactuantes. Ambos átomos electronegativos son usualmente

(pero no necesariamente) del segundo periodo de la tabla periódica, i.e. el N, O, o F. Los

enlaces de hidrógeno pueden ser intermoleculares o intramoleculares. Con pocas excepciones

que usualmente involucran al fluor, las enerǵıas de asociación son menores a 20-25 kJ/mol

(5-6 kcal/mol) ”.

Esta definición acota la presencia de puentes de hidrógeno principalmente a la existencia

de nitrógeno, ox́ıgeno y fluor en los sistemas qúımicos, pues debido a su alta electronegativi-

dad, mantiene concentrada la densidad electrónica, dejando expuesto al protón del hidrógeno,

por consecuencia beneficia la interacción electrostática con otro átomo.También el intervalo

energético propuesto en la definición es muy reducido. Desiraju y Steiner [7] han recopilado

información de sistemas qúımicos que presentan puentes de hidrógeno, donde han mostrado

que existen puentes de hidrógeno inusuales como los C− H · · ·O, C− H · · ·N, X− H · · · π,

sistemas con un aceptor menos electronegativo que el N,O y F, con enerǵıas menores a las

propuestas, por lo que son considerados débiles. Por otro lado, hay puentes de hidrógeno

que llegan a alcanzar las 40 kcal/mol, enerǵıa superior a un orden de magnitud dada por la

definición de la IUPAC (Ver Tabla 1.1).

En otra definición, Fanetti y col. [4] describen al puente de hidrógeno como “una inter-

acción atractiva direccional entre un átomo de hidrógeno unido a un átomo electronegativo,
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usualmente llamado donador (D) y uno o más átomos de una misma o diferente molécula

usualmente llamada aceptor (A) ”. Si bien esta definición busca eliminar las restricciones

mencionadas en la definición de la IUPAC, es muy general. Otra propuesta de enlace de

hidrógeno es la de Desiraju [8], quien lo define como ”...una interacción atractiva entre un

átomo de hidrógeno de una molécula o fragmento molecular X− H, donde X es más electro-

negativo que H, y un átomo o grupo de átomos en la misma o diferente molécula, en donde

hay evidencia de la formación de enlace”. Esta última definición, además de describir los com-

ponentes qúımicos participantes, menciona que debe haber evidencia de la existencia de la

formación del enlace de hidrógeno, por lo que se requiere tanto los resultados experimentales

como de un análisis teórico que confirme su presencia.

De manera experimental, los puentes de hidrógeno pueden ser descritos tanto por sus

parámetros energéticos como geométricos, como lo propone Desiraju, [7] con base en los

resultados experimentales de varias moléculas que presentan este tipo de interacciones. En

esta clasificación, la enerǵıa de enlace de los puentes de hidrógeno cae entre las fuerzas de

dispersión de van der Waals y los enlaces covalentes. En cuanto a la geometŕıa, debido a

la participación de al menos tres especies atómicas, es posible determinar tanto la distancia

como el ángulo de enlace que le da la direccionalidad a la interacción, la que también se

relaciona con la fortaleza del mismo (Ver Tabla 1.1).

Lo que tienen de especial los puentes de hidrógeno es que son considerados interacciones

espećıficas, esto es, solo se dan en zonas donde las moléculas presenten las caracteŕısticas

anteriormente mencionadas, por lo que su aparición o ruptura definen la direccionalidad en

cómo interaccionan las especies moleculares. Estacaracteŕıstica hace que tengan una gran

importancia en la estructura de sólidos moleculares.
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Tabla 1.1: Clasificación de los puentes de hidrógeno propuestas por Desiraju y Steiner [7]

Muy fuerte Fuerte Débil

Enerǵıa de enlace (kcal/mol) 15-40 4-15 <4

Distancia D-H (Å) 0.005-0.2 0.01-0.05 <0.001

Distancia D...A (Å) 2.2-2.5 2.5-3.2 3.0-4.0

Distancia H...A (Å) 1.2-1.5 1.5-2.2 2.0-3.0

Ángulo D-H...A(◦) 175-180 130-180 90-180

1.3. La urea como un cristal molecular modelo

La diversidad de las moléculas qúımicas y las diferentes interacciones que se pueden hallar

entre ellas, aśı como el cambio en la geometŕıa del cristal por las condiciones externas, permite

la apertura de un campo fértil en la investigación de los cristales moleculares. A su vez, el

estudio de estructuras complejas dificulta el enfoque de interacciones en espećıfico, aśı como

la obtención de información experimental ya sea por dificultades técnicas en la cristalización

o en el uso de las técnicas cristalográficas para su análisis. Es por eso que se prefiere la

investigación de cristales compuestos por moléculas sencillas.

Figura 1.2: Molécula de urea

De entre las moléculas orgánicas existentes, la urea o diaminometanal (Ver figura 1.2) ha

sido una molécula modelo en el estudio de diferentes fenómenos qúımicos debido a su estruc-

tura relativamente sencilla, su fácil obtención y por ser precursora de varias moléculas útiles

en distintas actividades humanas, pero sobre todo por la formación de puentes de hidrógeno
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N− H · · ·O que le confieren la posibilidad de formar polimorfos a diferentes presiones.

La urea fue la primera molécula orgánica sintetizada por Wöhler en 1824 a partir del

cianato de amonio, rompiendo aśı el paradigma del vitalismo propuesto por Berzelius, que

sosteńıa que la materia perteneciente a los sistemas vivos era de diferente naturaleza a la

materia inorgánica, pues era necesaria una “fuerza vital” inherente en la vida, con lo que se

estableció el preámbulo a lo que hoy conocemos como qúımica orgánica. [9]

Además de la vasta información sobre el estudio de la urea en solución, existen tam-

bien estudios de su estructura cristalina. Swaminathan y colaboradores [10] determinaron

los parámetros de malla de la estructura cristalina de la urea por difracción de neutrones

a diferentes temperaturas (12, 60 y 123 K). Después de esta publicación, existen pocos tra-

bajos experimentales, y los que hay sólo contemplan a la temperatura como parámetro de

control. Hace apenas unos años, Lamelas [11], hizo un estudio de la estructura cristalina por

cristalograf́ıa de rayos X y espectroscoṕıa Raman de la urea sometida a presión, y reportó

las diferentes estructuras cristalinas obtenidas. Si bien Bridgman ya hab́ıa reportado el siglo

pasado la existencia de una transición de la fase I a la fase II a partir de los 0.5 GPa, la

espectroscoṕıa Raman mostró la existencia de otras dos fases a partir de los 5 y 8 GPa. En el

caso del cambio de fase I→ II, existe una restructuración de la malla de un arrego tetragonal

con simetŕıa P421m a P212121, mientras que en las otras dos transiciones se desconocen las

simetŕıas.

Hace aproximadamente 10 años, Olejniczak y col. [12] retomaron el estudio de Bridge-

man, para obtener información detallada de la urea cristalina sometida a altas presiones a

temperatura ambiente. Esto para determinar tanto la estructura del cristal a presiones co-

rrespondientes a las fases I, III y IV a 297 K (Ver tabla 1.2), aśı como dar un enfoque en

la participación de los puentes de hidrógeno en la formación de cada estructura polimórfica.

En la tabla están reportados los parámetros de malla, la geometŕıa de la celda unitaria y el

grupo espacial al que pertenecen por cada fase a 297 K. También está ropartado en número

de unidades qúımicas por celda (Z), el volumen total de la celda y el volumen por unidad

qúımica. Esta última fila es importante, ya que muestra la compresión del cristal al ser so-

metido a presiones altas. Basado en los parámetros geométricos, se identificaron 4 puentes de
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Tabla 1.2: Parámetros geométricos experimentales de la urea tomados de la ref [12]

Fase I Fase III-A Fase III-B Fase IV

Presión [GPa] 0.47 0.80 1.48 3.10

Z 2 4 4 2

Celda unitaria Tetragonal Ortorómbica Ortorómbica Ortorómbica

Grupo espacial P421 P212121 P212121 P21212

Dimensión de celda

a 5.589 3.624 3.539 3.414

b 5.589 8.272 8.234 7.360

c 4.680 8.844 8.790 4.606

Volumen[Å] 146.11 265.09 256.14 115.70

Volumen por molécula [Å ] 73.055 66.273 64.035 57.850

hidrógenos de la urea en la fase I, los cuales están formados por grupo carbonilo de la urea

y las aminas de las moléculas vecinas, al someter al cristal a un cambio de fase por medio

de la presión, se provoca la ruptura de uno los puentes de hidrógeno al pasar a la fase III.

Este enlace se recupera en la siguiente transición de la fase III a la IV con un arreglo espacial

distinto (Ver figura 1.3). [12, 13]

También existen estudios de derivados de la urea, como por ejemplo la oxalil dihidrazida,

en la que una investigación reveló la existencia de 5 estructuras polimórficas. [14] Otros

ejemplos son el estudio de la carbohidrazida (molécula de interés en el área energética), y el

Biuret, compuesto de importancia agraria y médica. Los resultados obtenidos coinciden en

que la participación del reordenamiento de los puentes de hidrógeno NH...O y NH...N están

relacionados con las diferentes estructuras cristalinas formadas. [6, 15]

Miao y col. [16] fueron los primeros en aplicar la Teoŕıa de Funcionales de la Densidad

(TFD) bajo el contexto de Kohn-Sham al cristal de urea a diferentes presiones. Estos autores

utilizaron un funcional de intercambio y correlación de Ceperley–Alder parametrizado por

Perdew–Zunger y ondas planas como funciones de base. En su publicación, se reporta la

distancia de enlace de cada átomo en la molécula, aśı como las distancias de interacción

de puentes de hidrógeno, aunque no se incluye el ángulo de interacción. Gatti y col. [17]
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Figura 1.3: Geometŕıa de los puentes de hidrógeno formados en los cristales de urea a dife-

rentes fases, tomada de la ref. [12]

caracterizaron la urea cristalina por medio de la teoŕıa cuántica de átomos en moléculas,

aplicada a la densidad electrónica obtenida por el método de Hartree-Fock y la base 6-31G*

con condiciones periódicas, utilizando la geometŕıa obtenida por Swaminathan y col. [10].

Más tarde, Birkedal [18] lo hizo pero con la densidad electrónica experimental obtenida por

medio del uso de difracción por sincrotón. Ambos estudios se enfocaron en la estructura P421.

Es sabido que en los cristales moleculares como la urea, es importante incluir las correc-

ciones de dispersión a los funcionales de intercambio y correlación. Una forma de hacerlo es

la propuesta por Grimme [19]. En un estúdio teórico, Civalleri [20] optimizó los parámetros

de Grimme para el funcional B3LYP aplicado a cristales moleculares usando el código CRYS-

TAL; dentro de los 14 cristales estudiados se incluye a la urea. Los resultados de Civalleri no

muestran detalles de la estructura cristalina de la urea, ni de sus puentes de hidrógeno, pero

śı se reproduce adecuadamente su enerǵıa de sublimación.

Finalmente, el estudio de la estructura cristalina de la urea también tiene importancia

en el diseño de materiales energéticos alternativos a los combustibles fósiles. El hidrógeno ha

sido considerado como el combustible ideal, pues su oxidación da como resultado vapor de

agua. El problema radica en la obtención de este de manera que su transporte y almacena-

miento sea fácil, seguro y barato. Si bien el hidrógeno sólido permitiŕıa cubrir la necesidad

de transporte, no es económicamente viable y estructuralmente es metaestable, por lo que

su manejo podŕıa ser riesgoso. Esto ha derivado en la búsqueda de materiales capaces de

transportar o almacenar hidrógeno, esto a partir de moléculas orgánicas que sean candidatas
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para almacenar hidrógeno, entre las cuales está la urea. Lan [21] la describe como un buen

material de almacenaje al cubrir las siguientes caracteŕısticas:

Mı́nimo 9 % de abundancia de hidrógeno en el material (en la urea es del 10 %)

Bajo costo de producción.

Puede operarse a temperatura ambiente, con ĺımite de -40.oC a – 60.oC

Baja toxicidad.

Pese a que ya hay estudios teóricos existentes para la urea y sus derivados, [6, 11, 15] no

existe en la literatura una caracterización de los puentes de hidrógeno y de otras interacciones

en condiciones de alta presión con criterios teóricos que permitan el análisis de los cambios

estructurales de este cristal o sus similares. Esto último forma el objetivo general de esta

tesis.
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Caṕıtulo 2

Objetivo

Objetivo General

Caracterizar interacciones no covalentes, principalmente puentes de hidrógeno en diferen-

tes fases cristalinas de la urea usando herramientas de la qúımica cuántica.

Objetivos particulares

Obtener la densidad electrónica con cálculos TFD con condiciones periódicas, a partir

de estructuras experimentales reportadas de la urea cristalina a diferentes presiones.

Usar la densidad electrónica para identificar, conforme a la teoŕıa de Bader (TCAM) y

el ı́ndice INC, los puentes de hidrógeno existentes en diferentes fases cristalinas de la

urea.

Estimar las enerǵıas de interacción de los puentes de hidrógeno en los cristales de urea

a diferentes presiones.
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Caṕıtulo 3

Marco teórico

En el caso del estudio teórico de la estructura de los sólidos, existen diferentes herra-

mientas y metodoloǵıas que proveen información útil para el estudio de interacciones no

covalentes como puentes de hidrógeno y fuerzas dispersivas. En particular, la teoŕıa cuántica

de átomos en moléculas (TCAM) y el ı́ndice de interacciones no covalentes (INC) permiten

hacer un análisis matemático de la densidad electrónica por medio de criterios y descriptores

formulados dentro de las mismas. Debido a la naturaleza local de la TCAM y el ı́ndice INC,

el análisis semiclásico de la enerǵıa complementa la información necesaria para el análisis de

las interacciones recabada. En el reacomodo geométrico que se da en el cambio de fases, es

relevante el estudio de la evolución de los vaćıos existentes en el cristal, definiendo estos como

aquellas zonas donde la densidad electrónica es ≤ 2 % [22].

Dado a que en el caso del estudio de los cristales moleculares nos enfrentamos con sis-

temas multielectrónicos extendidos, es importante hacer uso de metodoloǵıas desarrolladas

para sistemas periódicos, principalmente aquellos basados en la densidad electrónica. En este

caṕıtulo se detallarán las bases teóricas de las metodoloǵıas mencionadas.
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3.1. Teoŕıa de funcionales de la densidad (TFD)

La teoŕıa de funcionales de la densidad permite determinar las propiedades electrónicas

de un sistema de varios cuerpos en su estado basal, a través de su densidad electrónica, ρ(r).

Aśı, la enerǵıa del estado basal y otras propiedades electrónicas son funcionales únicos de la

densidad electrónica. Esta teoŕıa fue desarrollada por Hohenberg y Kohn [23], a partir de dos

teoremas. El primero dice que, el potencial externo v(r) (salvo una constante) es un funcional

único de la ρ(r). De aqúı que la enerǵıa del estado basal, E[ρ(r)], de N part́ıculas sea un

funcional de la densidad, expresado de la siguiente forma:

E[ρ(r)] =

∫
v(r)ρ(r)dr + F [ρ(r)] (3.1)

donde F [ρ(r)] es llamado el funcional universal de Hohenberg y Kohn, ya que no depende

del potencial externo propio de cada sistema, que se define como

F [ρ(r)] = T [ρ(r)] + Vee[ρ(r)] (3.2)

donde T [ρ(r)] y Vee[ρ(r)] son la enerǵıa potencial y cinética de los electrones.

El segundo teorema establece un principio variacional que asegura la existencia de un

funcional de la densidad que describe la mı́nima enerǵıa de un sistema, sólo si la densidad es

la perteneciente al estado basal del sistema:

E0 = mı́n
ρ→ρ0
{
∫
v(r)ρ(r)dr + F [ρ(r)] (3.3)

donde ρo es la densidad electrónica en el estado basal. Debido a que en esta formulación el

funcional universal es desconocido, Kohn y Sham [24] propusieron un esquema de solución.

Para esto, usaron como referencia un sistema de N-electrones no interactuantes, separando

aśı el problema en interacciones clásicas y no clásicas entre part́ıculas. De esta manera, el

funcional universal de Kohn-Sham se escribe como:

FKS[ρ(r)] = Ts[ρ(r)] + J [ρ(r)] + Exc[ρ(r)] (3.4)

donde Ts[ρ(r)] es la enerǵıa cinética del sistema de part́ıculas no interactuantes, J [ρ(r)] es

el funcional que expresa la interacción coulómbica entre densidades de carga, y Exc[ρ(r)] el

14



funcional de intercambio y correlación. Al compararse el funcional de Kohn-Sham con la Ec.

3.2, esposible obtener una expresión para Exc[ρ(r)]:

T [ρ(r)] + (Vee[ρ(r)] = −Ts[ρ(r)] + J [ρ(r)]) + Exc[ρ(r)] (3.5)

Exc[ρ(r)] = (T [ρ(r)]− Ts[ρ(r)]) + (Vee[ρ(r)]− J [ρ(r)]) (3.6)

En esta última ecuación, la Exc[ρ(r)] es descrita como un funcional que contiene las inter-

acciones de un sistema electrónico, de contribución menor que el resto de los términos. El

operador de Kohn-Sham se define como:

fKS = −1/2∇2 + veff (r) (3.7)

y aplicando el principio variacional, es posible llegar a:

(−1

2
∇2 +

∫
ρ(r2)

r12
dr + Vxc −

M∑
A

ZA
r12

)φi = εiφi (3.8)

que son las ecuaciones monoelectrónicas de Kohn-Sham, donde εi es el eigenvalor asocia-

do al orbital φi. Estas son las ecuaciones monoelectrónicas de Khon-Sham con la densidad

electrónica definida como:

ρ0(r) =
N∑
i=1

|φi(r)2| (3.9)

Fue a partir de esta propuesta que la TFD se convirtió en una herramienta muy poderosa en

la práctica. Para el tratamiento de sistemas de centenas e incluso miles de electrones, desde

átomos, moléculas, biopoĺımeros, hasta su aplicación en materia en fase condensada como

sólidos cristalinos [25, 26]. El problema en la aproximación de Kohn-Sham, es el desconoci-

miento del Exc exacto, por lo que existen diferentes aproximaciones que permiten obtenerlo.

La primera aproximación a este funcional fue la llamada aproximación local a la densidad

(LDA). Sin embargo, esta aproximación no da tan buenos resultados en la parte energética,

de aqúı que se propone la aproximación del gradiente generalizado (GGA) que mejora los

resultados en este sentido. En esta aproximación, el término de intercambio y correlación es

un funcional de la densidad y de su gradiente ∇ρ(r):

EGGA
xc [ρ(r)] =

∫
f(ρ,∇ρ)dr (3.10)

Una aproximación más es el uso de los funcionales h́ıbridos, los cuales utilizan el término

conocido del intercambio Hartree-Fock combinado con los funcionales de intercambio y co-

rrelación de TFD:

EHyb
xc [ρ(r)] = αEHF

x + (1− α)ETFD
x + ETFD

c (3.11)
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En esta expresión, α es la fracción de intercambio exacto incluido. Existen diferentes funcio-

nales h́ıbridos, entre los cuales destaca B3LYP [25,27] que ha dado resultados sorprendentes

en varios sistemas. Este funcional tiene la siguiente forma :

EB3LY P
xc [ρ(r)] = (1− a)ELSD

x + aEHF
xc + bEB88

x + cELY P
x + (1− c)ELSD

c (3.12)

donde los supeŕındices LYP provienen de sus autores Lee, Yang, Parr y la B de Becke. El

número tres del acrónimo se refiere a los tres parámetros que aparecen en la ecuación 3.12,

con a = 0,20, b = 0,72 y c = 0,81. Es sabido que una falla de los funcionales de intercambio

y correlación aproximados es la descripción de las fuerzas de dispersión. Estas fuerzas son

especialmente importantes cuando se tienen sistemas estabilizados por interacciones débiles,

como son los puentes de hidrógeno. Debido a esto, se han planteado algunas correcciones

que mejoran la descripción de interacciones a largo alcance [28]. Una de las más usadas es la

aproximación de Grimme [19] que se incluye como un término que corrige a la enerǵıa TFD:

ETFD+D = ETFD + EDisp (3.13)

donde EDisp tiene la forma:

EDisp = −s6
∑
g

∑
AB

C6

R6
AB,g

fdamp(RAB) (3.14)

En esta ecuación, R presenta la distancia interatómica entre A y B, C6 es el coeficiente de

dispersión para los pares AB, s6 es un factor de escalamiento dependiente del método a

utilizar y fdamp es un factor de amortiguamiento determinado por:

fdamp(RAB) =
1

(1− exp(− γRAB

(RAB
0 −1))

(3.15)

en donde γ representa un factor de inclinación de la función de amortiguamiento, RAB es la

distancia entre los átomos A y B; y R0 es la suma de los radios de van der Waals.

La TFD en el contexto de Kohn-Sham también ha sido implementada para sistemas ex-

tendidos. En los sólidos cristalinos, la estructura espacial está formada por arreglos de átomos

de manera periódica, por lo que para su manejo en la aproximación teórica se considera una

pequeña región del espacio que contenga toda la información necesaria (celda unitaria), para

reproducir todo el sólido al aplicar la condición de periodicidad en una malla. Para el cálculo
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de la densidad electrónica en un sistema periódico, es necesario que también cubra esta con-

dición de periodicidad, por lo que la función de onda asociada al sistema qúımico en estudio

debe cumplir con el teorema de Bloch:

ψk(r) = eik·rui(r) (3.16)

donde el vector r están asociados con la malla real del sistema, mientras que el vector k está

relacionado con otro tipo de espacio, llamado espacio rećıproco de la malla. Los puntos del

espacio rećıproco k y los puntos de la malla real cumplen con la siguiente relación:

eik·r = 1 (3.17)

En la ecuación 3.16, se observa que la función de onda contiene tanto una función asociada la

malla directa como un término similar a que hay en la transformada de Fourier. Este término

se relaciona con la fase de la función ui(r), lo que permite la descripción independiente de

los electrones pertenecientes a cada sistema qúımico con condiciones periódicas. De manera

similar, es posible la construcción de una celda primitiva en el espacio rećıproco, la cual es

denominada la zona de Brillouin. Además, también se puede generar una región que, por

simetŕıa, permita la reconstrucción de toda la malla del sistema, llamada la zona reducida

de Brillouin.

3.1.1. Funciones de base en sistemas extendidos

En la práctica, un método para usar el teorema de Bloch es la representación de la

función de onda como un conjunto de funciones de base centradas en las posiciones atómicas

(conjunto de bases localizadas), que por sus caracteŕısticas son adecuadas para tratar sólidos

moleculares [29]. Los orbitales usando estas funciones de base se representan como:

ψk(r) =
L∑
λ

M∑
µ

Cλ
µ,kφµ,k(r− rλ) (3.18)

donde L representa el número de posiciones en la malla y M el número de funciones centradas

en las posiciones rλ. Las funciones de base, por el teorema de Bloch, toman la forma:

φµ,k(r− rλ) =
1√
Ncell

∑
g

eik·gφµ(r− rµ − g) (3.19)
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en donde g pertenece a los puntos de la malla real y Ncell el número de celdas involucradas

en la El método de Kohn-Sham se ha implementado usando este tipo de funciones de base

en diversos códigos de estructura electrónica de sólidos [26].

3.2. Teoŕıa Cuántica de Átomos en Moléculas

La teoŕıa cuántica de átomos en moléculas (TCAM) desarrollada por Bader [30] tiene

como idea principal el análisis de la densidad electrónica ρ(r) en el espacio real y el corres-

pondiente análisis diferencial. Este análisis brinda la información suficiente para relacionar

conceptos matemáticos de cálculo diferencial con los correspondientes en la qúımica, prin-

cipalmente para describir la naturaleza del enlace qúımico, la estructura qúımica y sobre

todo un esquema de partición para poder definir al átomo en una molécula. Todo ello con la

construcción de herramientas teóricas mediante el análisis del gradiente, ∇ρ(r), el laplaciano

∇2ρ(r), de los puntos cŕıticos de la densidad electrónica obtenida.

3.2.1. Gradiente de la densidad electrónica y mapa de trayectorias

El gradiente es un operador diferencial que aplicado a una función puede definirse como

la derivada direccional de una función, en el que el vector resultante apunta en la dirección

del cambio de razón máximo. Por lo tanto, el gradiente de una función permite pasar de un

campo escalar a un campo vectorial . Por ejemplo, la función f(x, y) = −(x2 + y2) definida

en R3 (Figura 3.1 a ) es un paraboloide que muestra un máximo. La gráfica tridimensional

en este caso no presenta mayor dificultad. También es posible estudiar el comportamiento

de la función mediante la construcción de curvas de nivel. Cada curva representan la zonas

donde la magnitud de la función estudidad es constante, idea que puede ser comparada con

los mapas topográficos que se usan para describir el relieve de alguna región montañosa por

ejemplo. En el caso del paraboloide, las curvas de nivel correspondientes se presenta en la

Figura 3.1 b. Estas representaciones nos permiten estudiar cómo se comporta la función con

respecto a las variables x y y. Para obtener información acerca de cómo cambia la función
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con respecto de estas variables, se hace uso del gradiente. El gradiente contiene una colección

de vectores que señala la dirección o direcciones en donde se da la razón de cambio máximo.

Este conjunto de vectores forman el campo vectorial de la función, que para este paraboloide

en especial están graficados en la Figura 3.1 c.

A diferencia del ejemplo anterior, la densidad electrónica ρ(r) está definida en un espacio

R4, por lo que es imposible obtener un gráfico completo, siendo necesario el uso de curvas de

nivel en diferentes planos. Tomando la molécula del diborano como ejemplo, (ver Figura 3.2

a ), para dibujar la densidad electrónica de manera tridimensional y sus respectivas curvas

de nivel, se tomó un plano transversal a la molécula (Figura 3.2 b y Figura 3.2 c).

Figura 3.1: a) Paraboloide, b)curvas de nivel del paraboloide, c)campo vectorial del gradiente

El gradiente de la densidad dentro de la TCAM es usado para la construcción de un

gráfico llamado mapa de trayectorias. El mapa de trayectorias es la unión de los vectores de

gradiente cuando estos tienden a ser muy pequeños, lo que da origen a una serie de ĺıneas

ortogonales a las curvas de nivel de la ρ(r), además de una dirección de máxima razón de

cambio, que en este caso coincide con las pocisiones nucleares, llamados atractores. Esta

ĺınea de trayectorias por lo tanto tienen un inicio y un final, acabando por lo tanto en el

atractor nuclear, como lo muestra el diborano en la Figura 3.3. La construcción del mapa

de trayectorias es importante para la construcción de un esquema de partición molecular y
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Figura 3.2: a)Diborano; b) mapeo 3D de la densidad electrónica en el plano de corte; c)

curvas de nivel de la densidad electrónica, tomada de la ref. [30]

dar una definición de lo que es un átomo en una molécula. Para esto, se delimita el espacio

proveniente del atractor y el conjunto de trayectorias (llamado cuenca molecular) mediante

una superficie que cumpla esta condición:

∇ρ(r) · n(r) = 0 (3.20)

denominada superfice interatómica, donde n(r) es el vector normal a la superficie que cumpla

la condición expresada en la ecuación 3.20. Por lo tanto, la TCAM define a un átomo en una

molécula como una región dominada por un atractor y su correspondiente cuenca atómica

delimitada por una superficie interatómica.
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Figura 3.3: Mapa de trayectorias del diborano, tomada de la ref. [30]

3.2.2. Puntos cŕıticos de la densidad electrónica

En el análisis diferencial, los puntos cŕıticos de la densidad electrónica tienen relevancia

por la información que pueden brindar en la descripción de la estructura molecular. Para darle

sentido qúımico a cada uno de estos puntos, se han clasificado mediante criterios matemáticos

propuestos por Bader como rango y firma (ω, σ). [31, 32] El rango, ω, determina el número

de curvaturas diferentes de cero ubicados en los puntos cŕıticos, que en el caso de un sistema

de tres variables, el máximo de curvaturas obtenidas es de tres. En el caso de la firma σ es

la suma algebraica de los signos de los valores propios del hessiano que es la matriz de las

segundas derivadas de la densidad (Ec. 3.21):

Hρ(r) =


∂2ρ
∂x2

∂2ρ
∂x∂y

∂2ρ
∂x∂z

∂2ρ
∂y∂x

∂2ρ
∂y2

∂2ρ
∂y∂z

∂2ρ
∂z∂x

∂2ρ
∂z∂y

∂2ρ
∂z2

 (3.21)

En general, en los sistemas qúımicos, la clasificación de los puntos cŕıticos es la siguiente:

(3,-3) Todas las curvaturas en ρ(rCP ) son negativas, por lo que la densidad se comporta

como máximo local. Esto es un indicador de la presencia de un electroatractor o núcleo

(NCP).
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(3,-1) Dos curvaturas en ρ(rCP ) son negativas, por lo que la densidad se comporta como

un máximo local en el plano donde están definidas. Este punto cŕıtico está asociado a

la presencia de un enlace, por lo que es denominado punto cŕıtico de enlace (BCP)

(3,+1) Dos las curvaturas en ρ(rCP ) son positivas, por lo que la densidad se comporta

como un mı́nimo local en el plano donde están definidas. Se asocia a un punto cŕıtico

de anillo (RCP).

(3,+3) Todas las curvaturas en ρ(rCP ) son positivas, por lo que la densidad se comporta

como mı́nimo local. Es nombrado como punto cŕıtico de caja (CCP).

donde ρ(rCP ) representa los puntos cŕıticos de la densidad.

Existen los casos en la que las curvaturas diferentes de cero son menores a 3, lo que

matemáticamente representa un espacio topológico en transición, que puede ser interpreta-

do qúımicamente como indicio de la inestabilidad en la estructura qúımica, asociado a la

formación y ruptura de enlaces o la presencia/ausencia de interacciones ya sea intra o in-

termoleculares. En el caso del uso de una estructura estable (3 curvaturas diferentes de 0),

la TCAM propone la construcción de un esquema que permita ver la conectividad entre los

puntos cŕıticos nucleares y los puntos cŕıticos de enlace. De esta manera se obtiene la es-

tructura de la especie qúımica en un esquema denominado gráfico molecular. La molécula de

diborano usada en el ejemplo anterior se muestra en la Figura 3.4 con el gráfico molecular

obtenido de su densidad.

Anteriormente se ha usado el concepto de estructura molecular, concepto asociado con los

modelos de tubos y esferas para representar una molécula. Este concepto en el uso qúımico

común es tomado como sinónimo de la palabra geometŕıa, por lo que su uso es indistinto. La

TCAM ha abordado estos dos conceptos, debido a su ambigüedad, mediante el uso de algunas

propiedades matemáticas como lo son la geometŕıa y la topoloǵıa. En el caso de la geometŕıa

molecular, dos moléculas son iguales si las distancias distancias y ángulos de enlace lo son, si

no es el caso se consideran diferentes. En el análisis topológico, se estudia la equivalencia de

las dos moléculas mediante la conectividad de los puntos cŕıticos, por lo que si tomamos el

ejemplo anterior, si ambas moléculas presentan la misma conectividad pese a la distinción de
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Figura 3.4: Gráfica molecular del diborano, tomada de la ref. [30]

parámetros geométricos, estamos hablando de una molécula estructuralmente equivalente a

la otra. En este sentido, la TCAM permite emitir una diferenciación de conceptos qúımicos a

partir del análisis matemático espacial de la ρ(r), cosa que es importante en sistemas qúımicos

donde la estructura y la geometŕıa participan de manera activa como lo es en los cristales.

3.2.3. Teoŕıa del virial local y laplaciano de la densidad electrónica

Otro descriptor importante en el análisis topológico es el valor del laplaciano de la

densidad,∇2ρ(r), el cual está formado por las segundas derivadas espaciales. Este a su vez

puede verse como la divergencia del gradiente de una función, por lo que su aplicación de-

vuelve un campo escalar. También es posible relacionar el laplaciano con la matŕız hessiana

como la suma la suma de sus eigenvalores, esto es ∇2ρ(r) = λ1 + λ2 + λ3.

¿Qué información brinda el laplaciano de la densidad electrónica? En el caso de los puntos

cŕıticos, que son los sitios de interés qúımico, el laplaciano da información sobre la concentra-

ción (∇2ρ(r) < 0) o la dispersión (∇2ρ(r) > 0) de la densidad electrónica en el punto cŕıtico,

que en términos qúımicos puede ser ocupado como criterio de localización o deslocalización

de los electrónes. Otra información que da el Laplaciano es la enerǵıa de las interacciones en

los puntos cŕıticos mediante el uso del teorema del virial local y la ley de la conservación de

la enerǵıa . Para una geometŕıa de equilibrio, este teorema se expresa como:
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1

4
∇2ρ(r) = 2G(r) + V (r) (3.22)

donde G(r) y V (r) son las funciones que representan la densidad de enerǵıa cinética y po-

tencial respectivamente. Además, es posible obtener la densidad de enerǵıa electrónica total

del sistema H(r) mediante:

H(r) = G(r) + V (r) (3.23)

Una ventaja de obtener criterios energéticos de los puntos cŕıticos de enlace, es la capa-

cidad de usarlos como discriminantes del tipo de enlace o interacción presente. Por ejemplo,

en los puntos cŕıticos de enlace, el signo de H(rBCP ) se usa como medida de covalencia, un

valor de H(rBCP ) < 0 indica el predominio de la enerǵıa potencial del sistema en un punto,

con respecto a la cinética resumiéndose en un caracter covalente. También puede utilizarse

la relación −G(rBCP )/V (rBCP ), que para valores mayores a 1, describe la presencia de una

interacción no covalente. Grabowski usa los estudios hechos por Matta y col. [33] para cla-

sificar el tipo de interacción en los puntos cŕıticos de enlace como compartidas y de capa

cerrada, utilizando tanto el laplaciano como otros descriptores energéticos (Figuras 3.5, 3.6).

En los sólidos cristalinos, especialmente los cristales moleculares, las fuerzas de dispersión

y puentes de hidrógeno tienen gran relevancia en su estructura. Existen varios trabajos en

donde la TCAM ha sido utilizada para caracterizar puentes de hidrógeno, mayormente en

sistemas moleculares. Para determinar la existencia de puentes de hidrógeno, Koch y Popelier

[34], propone algunos de los siguientes criterios:

Existe una trayectoria de enlace entre el átomo de hidrógeno y el aceptor (H · · ·B) y

por lo tanto un punto cŕıtico de enlace.

Densidad electrónica alta en el punto cŕıtico, en el intervalo de 0.002-0.034 u.a.

El valor del laplaciano en el punto cŕıtico está dentro de 0.024-0.139 u.a. Un laplaciano

positivo indicará un puente de hidrógeno de carácter dispersivo, mientras que un valor

negativo indica uno de carácter covalente.
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Figura 3.5: Interacciones compartidas, tomada de la ref [33]

Pérdida de carga en el átomo de hidrógeno, que es posible visualizar al integrar las

cuencas atómicas.

En conclusión, el análisis diferencial de la TCAM brinda información variada sobre la

estructura y las interacciones existentes dentro de un cristal, principalmente en el estudio de

los puntos cŕıticos de enlace, de interés para el análisis de interaccione no covalentes con un

enfoque local.

3.3. Índice de interacciones no covalentes

El ı́ndice de interacciones no covalentes (INC) propuesta por Johnson y col., [35] se basa

en la construcción de isosuperficies relacionadas con el gradiente reducido de la densidad, un

concepto que proviene de la teoŕıa de funcionales de la densidad definido como:

s(r) =
1

2(3π)1/3
|∇ρ(r)|
ρ(r)

4
3

(3.24)
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Figura 3.6: Interacciones de capa cerrada, tomada de la ref [33]

El gradiente reducido de la densidad s(r) es una función adimensional que está relacionada

con la desviación que existe en la densidad del sistema qúımico en estudio con respecto de la

densidad del gas de electrones, por lo que es una medida del grado de inhomogeneidad de la

densidad. Aśı, si el valor de s(r) es pequeño y de ρ(r) también, se referirá a una zona donde

hay interacciones no covalentes, mientras que la presencia de una s(r) con valores cercanos a

0 y ρ(r) grande, se dará cuenta de un enlace covalente, lo cual es compatible con la idea del

valor del gradiente y el laplaciano descrito en la TCAM. [35,36]

El ı́ndice INC se basa en el estudio del comportamiento de s(r) y de ρ(r) para valores

pequeños, aproximadamente s(r) = 0,5. La asociación de las diferentes interacciones se hizo

a partir moléculas modelo, en donde se observó la existencia de picos en diferentes regiones

de la densidad (Ver Figura 3.7). El pico en la región negativa de la densidad perteneciente al

d́ımero de agua, da un indicio de la interacción atractiva debida al puente de hidrógeno. El

d́ımero de metano, correspondiente a interacciones meramente de dispersión presenta picos en

la región de ρ(r) ≈ 0, por lo que esta región se asocia a interacciones de caracter dispersivo.

Por último, en el caso del biciclo-2,2,2-octano, el ı́ndice INC muestra en la región positiva

picos que son asociados a interacciones repulsivas (Figura 3.7). En general, el ı́ndice INC
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reporta el mismo comportamiento del comportamiento de s(r), ya sea que la densidad se

haya obtenido por medio del cálculo de estructura electrónica, la densidad promolecular o la

experimental.

Lo anterior sugiere que para identificar cada tipo de interacción, se multiplique la densidad

por el signo del segundo eigenvalor de la matriz hessiana de la densidad electrónica, λ2. Un

valor de λ2 > 0, identifica a una interacción repulsiva, mientras que un valor λ2 < 0 a una

atractiva electrostática. En el caso especial de las interacciones de dispersión, con base en

el estudio de d́ımeros de metano y de benceno, en donde existe una mayor interacción de

carácter dispersivo, el ı́ndice INC muestra la presencia de picos en ρ(r) ≈ 0. [35, 37] Por

medio de estos criterios, se construye una escala de colores, en la que el azul se asocia a las

interacciones atractivas electrostáticas, el verde para las tipo dispersivas y el rojo para las de

tipo repulsiva, como lo muestra la Figura 3.8. A este tipo de isosuperficies se les denomina

isosuperficies INC.

Figura 3.7: Comparación de s(r) en 3 d́ımeros de moléculas distintas y 2 densidades, tomada

de la ref. [35]

En el caso de los sólidos cristalinos, el análisis INC permite visualizar las interacciones que

intervienen en la estabilización del cristal, como es el caso del ácido oxálico, en donde existen

tanto interacciones electrostáticas debidas a los puentes de hidrógeno, aśı como interacciones
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Figura 3.8: Código de colores de las isosuperficies de s(r) para asignar el caracter de las

interacciones no covalentes, tomada de la ref. [38]

de caracter dispersivo (Figura 3.9).

Figura 3.9: Índice INC en cristal de ácido oxálico, tomada de la ref. [38]

Para los puentes de hidrógeno, Contreras-Garćıa y col. [38] variaron la distancia intermole-

cular de un d́ımero de agua para verificar el comportamiento caracteŕıstico de la isosuperficie

situada entre las dos moléculas. En general, además de una zona en forma de disco bien

definida, existe una evolución en el color cuando se acorta la distancia. Mientras que a una

distiancia grande, la isosuperficie es pequeña y de color verde, cuando se van acercando las

moléculas de agua, empiezan a acrecentarse el disco y toma una tonalidad azul, empezando

por el centro. Una vez pasada la distancia de equilibro, la isosuperficie empieza a tomar una

tonalidad roja en la periferia de la isosuperficie, esto es, un aumento de la repulsión por el

acortamiento de la distancia intermolecular. Esta descripción cualitativa permite una rela-

ción visual entre el análisis de la isosuperficie s(r) ubicado en el puente de hidrógeno y su
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fortaleza (Figura 3.10).

Figura 3.10: Índice INC en d́ımero de agua, tomada de la ref. [38]

Una particularidad que ha presentado esta técnica, es la predicción de puntos cŕıticos

que la TCAM no presenta, cuando la estructura del sistema indica que debeŕıa haberlo.

Contreras y col. [36] en otro de sus trabajos, utilizaron tres dialcoholes que forman puentes

de hidrógeno intramoleculares: 1,2 etanodiol (ED), 1,3 propanodiol (PD) y 1-4 butanodiol

(BD). El análisis por la TCAM reveló que si bien en el PD y BD existe un punto cŕıtico

esperado en la formación del puente de hidrógeno, este no sucede con el ED, mientras que el

ı́ndice INC śı da un indicio de su existencia mediante la isosuperficie caracteŕıstica [36].

La s(r) con respecto a la ρ(r) correspondiente a las móleculas ED y PD, presentan di-

ferencias en los picos caracteŕısticos de las interacciones. Mientras que en el PD, la gráfica

reproduce los punto cŕıticos de la TCAM en s(r) = 0, no sucede aśı en el caso de la ED.

Al contrario, los picos caracteŕısticos jamás toma el valor de s(r) = 0 como se observa en

la Figura 3.11. Esto sugiere que el ı́ndice INC, que involucra a la ρ(r), reproduce dos tipos

de puntos cŕıticos, los tipo TCAM y los no-TCAM. Boto y col. [39], en el desarrollo de una

teoŕıa que dé sustento al ı́ndice INC, presentan una explicación de este resultado.

A pesar de lo descrito anteriormente, el ı́ndice INC presenta dificultades en asociar el

signo de λ2 con la interpretación qúımica propuesta. En el caso del biciclo-2,2,2 octano, la

interpretación qúımica sugerida por este análisis da como resultado una estructura inestable.
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Figura 3.11: Indice INC del 1,2 etanodiol y 1,3 propanodiol, tomada de la ref. [36]

Aśı, el ı́ndice INC es una buena herramienta que da información de tipo cualitativo acerca

de las interacciones no covalentes que hay en un sistema qúımico de manera visual, además

de ser computacionalmente accesible.

3.4. Análisis semiclásico de la enerǵıa de interacción

Una de las evidencias de la existencia de fuerzas atractivas que mantienen unidas a átomos

y moléculas es la existencia de la fase condensada en la naturaleza, mientras que la resistencia

a la compresión demuestra la existencia de fuerzas repulsivas que evitan el acercamiento más

allá de una distancia interatómica o intermolecular, por lo que un equilibrio entre ambas

determina el arreglo molecular de un cristal.

Una forma de aproximar la enerǵıa correspondiente a cada una de las interacciones exis-

tentes entre las moléculas en un arreglo cristalino, es la aproximación de interacción entre

pares. Esto es, considerar que la enerǵıa total del sistema está compuesta por la suma de

las enerǵıas de las moléculas no interaccionantes más la enerǵıa de interacción entre dos
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moléculas:

W =
N∑
i

Wi +
∑
i

N∑
j>i

Uij (3.25)

En donde W es la enerǵıa total del sistema, Wi es la enerǵıa de la i-ésima molécula y Uij es

la enerǵıa de interacción entre pares por las moléculas i y j. En la práctica, es posible conocer

la enerǵıa total del sistema y la enerǵıa de las moléculas aisladas, por lo que la enerǵıa de

interacción Uint podŕıa obtenerse como primera aproximación a partir de la ecuación 3.25:

Uint =
∑
i

N∑
j>i

Uij = W −
N∑
i

Wi (3.26)

También es posible realizar una descompocisión energética de las interacciones por medio

de la teoŕıa de perturbaciones. En esta teoŕıa, se trata al hamiltoniano del sistema como una

suma de hamiltonianos, uno ya conocido llamado no perturbado, y el otro que corresponde a

la perturbación, que de acuerdo los términos resultantes en cada orden de la perturbación, se

le puede asignar un significado f́ısico. En el caso de las interacciones intermoleculares, se puede

asignar a las perturbaciones la deformación de la densidad electrónica de una molécula A por

la presencia de una molécula B, esto en el caso más simple que solo contempla la interacción

por pares. Debido a que existe en las moléculas una distancia de equilibro que delimita el

traslape de la nube electrónica de ambas moléculas, es necesario tratar el sistema en dos

casos, uno cuando no hay traslape de la densidad electrónica asociada a las interacciones de

largo alcance, y otra en las que śı hay traslape de la densidad electrónica caracteŕıstico en

las zonas de corto alcance.

La enerǵıa de interacción en este trabajo se calculó mediante la metodoloǵıa del análisis

semiclásico de la enerǵıa propuesta por Turner y col., [40] en la que a partir del uso de ecua-

ciones semiemṕıricas basadas en la teoŕıa de perturbaciones, ya ampliamente desarrollada por

Stone, [41] es posible descomponer la enerǵıa de interacción en las siguientes contribuciones

en el caso de sistemas cristalinos:

Eint = kelecEelec + kpolEpol + kdisEdis + krepErep (3.27)

en la que Eint es la enerǵıa de interacción total por d́ımero, Eelec es la enerǵıa electrostática

calculada de manera directa, Epol es la enerǵıa de polarización total, que se calcula como la
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suma de las enerǵıas de polarización de cada monómero, y se obtiene de la siguiente forma:

Epol = |FA|2αmean,B + |FB|2αmean,A (3.28)

donde FA y FB son los campos eléctricos generados por las moléculas A y B, respectivamente;

y αmean,A y αmean,B sus las polarizabilidades. La suma que está en la ecuacion 3.28 describe

la deformación de la densidad electrónica de A debida a la presencia de B y visceversa. La

Edis se calcula mediante la aproximación de Grimme D2; [19] y la enerǵıa de repulsión se

calcula como el producto antisimétrico de esṕın orbitales de dos monómeros correlacionados,

como lo propone el esquema de Su y col. [42] Además, cada contribución está multiplicada

por una función de peso obtenida mediante un análisis estad́ıstico del estudio de diferentes

sistemas cristalinos para ajustar las enerǵıas [40].

Este esquema de partición, pese a conservar el significado f́ısico de cada contribución,

puede variar considerablemente con respecto a otros métodos de cálculo, por lo que es nece-

sario que los valores de la enerǵıa sean ajustados por factores de peso k. Estos factores fueron

obtenidos mediante la comparación de la enerǵıa de 232 pares moleculares obtenidas por este

método y los calculados con B3LYP con corrección de contrapeso para la eliminación del

error por superpocisión de conjunto de bases y la adición de la dispersión por la ecuación de

Grimme, por lo que factores de peso obtenidos no cambian con respecto del sistema utilizado

(Ver Tabla 1 de la referencia [40]).

3.5. Esquema de partición por densidades promolecu-

lares y vaćıos

Una manera de tratar la densidad del cristal es mediante el uso de densidades promole-

culares, esto es, la densidad esférica centrada en los átomos pertenecientes a las moléculas.

Su uso ha motivado la definición de un esquema de partición de un cristal por la definición

de superficie de Hirshfeld, y también el concepto de vaćıos en un cristal. La superficie de

Hirshfeld nace bajo una idea similar a la TCAM, que es el definir una molécula en un cristal,

y la forma en que está definida es muy simple e intuitiva. [43] Este esquema fue propuesto
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a partir del modelo de partición de Hirshfeld, quien define una función de peso ωA(r) para

cada átomo en una molécula:

ωA(r) =
ρati (r)∑
i ρ

at
i (r)

(3.29)

Donde ρati (r) es la densidad promedio esférica de un átomo i de una molécula. Aśı, un

átomo como fragmento de una molécula puede ser definido como:

ρati (r) = ωA(r)ρmol(r) (3.30)

Dado que la densidad electrónica nuclear presenta un pico en la posición nuclear, la

función de peso se define como una función escalar continua en tres dimensiones. Tomando

esta idea, es posible aplicar el mismo concepto pero en el caso de una molécula en un cristal:

ωA(r) =
ρpromolecula(r)

ρprocristal(r)
(3.31)

Donde ρpromolecula(r) y ρprocristal(r) son las densidades de la promolécula y el procris-

tal respectivamente. En esta partición ωA(r) es una función continua con valores entre

0 < ωA(r) < 1, el valor uno se toma en el núcleo a, y cero a distancias lejanas. Entre

las isosuperficies de ωA(r), la de mayor interés es cuando la función se encuentra exacta-

mente a la mitad ωA(r) = 0,5, la cual ha sido denominada como isosuperficie de Hirshfeld y

permite obtener información acerca de la molécula que queda dentro de la superficie y de sus

vecinas. Las isosuperficies cubren alrededor del 95 % volumen total del cristal. [43]

Al igual que las superficies de Hirshfield como esquema de partición, el uso de las densida-

des promoleculares lleva a la existencia de espacios vaćıos, ya que este modelo da por hecho de

que la densidad puede ser encerrada en un espacio esférico, deja zonas donde aparentemente

no hay electrones. [22] Bader demostró que estas isosuperficies entre moléculas con valor de

0.002 u.a (una u.a corresponde a 6.748 e/Å) permite la contención del 98 % de la densidad

electrónica en átomos como N y O, que corresponde al 30 % del volumen del cristal, mientras

que una isosuperficie de 0.0003 u.a ocupa el 12.4 % del cristal, por lo en la práctica se usa

este último valor como una buena aproximación principalmente en el estudio de materiales

porosos. [22]
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Caṕıtulo 4

Metodoloǵıa

Con los archivos CIF de cuatro estructuras experimentales de la urea cristalina, se obtu-

vieron los parámetros de malla, las coordenadas de los átomos y la simetŕıa del cristal de la

referencia [12]. Las estructuras experimentales fueron determinadas a temperatura de 296 K,

y las presiones de 0.47, 0.80, 1.48 y 3.10 GPa, pertenecientes a la fases I, III y IV.

Se realizaron cálculos de estructura electrónica con la información anterior hasta llegar

a la convergencia de la enerǵıa. Con el fin de elegir el número de puntos k adecuado, los

cálculos fueron hechos para 18, 40 y 75 puntos k para la estructura en la fase I, y 27, 64,

125 de puntos k para las demás estructuras en la zona irreducible de Brillouin dentro del

esquema de Monkhorst y Pack. [28] Se usaron los funcionales de intercambio y correlación

B3LYP, PBE y PBE0, con la corrección de Grimme y los conjuntos de funciones de base

6-31G** [44], 6-311G** [45], y TZP [31] [46]. Una vez determinados los puntos k, se obtuvo

la densidad electrónica de cada estructura experimental. Todos los cálculos se hicieron en el

código Crystal14. [47]

La búsqueda de los puntos cŕıticos de la densidad en los puentes de hidrógeno y los

parámetros de estos puntos, aśı como el análisis del gradiente reducido se realizó con el

código GPUAM. [48] El cálculo de las enerǵıas de interacción y los vaćıos del cristal con una

isosuperficie de 0.0003 u.a se obtuvieron con el paquete computacional CrystalExplorer. [49]
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Caṕıtulo 5

Resultados y análisis

Los resultados serán analizados según sus caracteŕısticas locales y globales y sus con-

secuencias en la estructura del cristal. Dado que existen reportados 4 puentes de hidrógeno

formados entre el grupo carbonilo y los hidrógenos de las aminas, estos últimos se clasificarán

según las etiquetas de la Figura 5.1, siendo los A aquellos que participan en la formación de

los puentes de hidrógeno de dos centros, mientras que los etiquetados con B son aquellos que

forman puentes de hidrógeno con caracteŕısticas similares a las moléculas quelantes.

5.1. Interacciones no covalentes en el cristal

El análisis de los puntos cŕıticos realizado en las cuatro estructuras cristalinas de la urea

mostraron puntos cŕıticos de enlace en donde los parámetros geométricos (ver Anexo D) su-

gieren la presencia de puentes de hidrógeno, aśı como otros más, de los cuales hablaremos

más adelante. El problema para designar la existencia de los puentes de hidrógeno por medio

de este análisis, es que en la literatura solamente existen criterios como los propuestos por

Popelier, con base en los estudios realizados mediante la aproximación de TFD en una serie

de moléculas aisladas. Por lo tanto, en este análisis se emplearon los criterios que nos den un

indicio de la presencia de puentes de hidrógeno, además de una aproximación a su enerǵıa

de interacción mediante el uso de la ecuación de Espinosa-Molins-Lecomte. De manera com-
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Figura 5.1: Esquema de la urea para el análisis de puentes de hidrógeno

plementaria, el análisis del ı́ndice INC permite visualizar la presencia de interacciones no

covalentes por medio de las isosuperficies del gradiente reducido de la densidad, de manera

particular, las presentes en los puntos cŕıticos de enlace.

A partir del cálculo de estructura electrónica, mediante el uso de los tres funcionales de

intercambio y correlación (B3LYP-D*,PBE-D,PBE0-D) y los dos conjuntos de bases propues-

tos (6-31G**,6-311G**) y la aplicación tanto de la TCAM como del ı́ndice INC, se encontró

que al menos en estos casos no hay diferencia en el uso tanto del funcional como del conjunto

de bases. En el estudio no se hizo una relajación de los parámetros de malla para asegurar

que la estructuras estudiadas fueran las fases reportadas experimentalmente, de la misma

manera que se mantuvo fija la geometŕıa de los átomos considerando las posiciones de la

información experimental [12]. En los Anexos A y B se presenta toda la información de los

criterios TCAM aplicado a los puentes de hidrógeno, mientras que en el Anexo C están las

gráficas s(r) vs ρ(r) del estudio INC. En el caso del INC, la isosuperficie analizada en todos

los casos fue de s(r) = 0,40.

En la Tabla 5.1 se presentan de manera resumida los resultados encontrados para los

diferentes descriptores de la TCAM, para describir el caracter de los puentes de hidrógeno
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Figura 5.2: Gráficos moleculares de la urea cristalina a a)0.47 GPa, b)0.80 GPa, c)1.48 GPa

y d)3.10 GPa

existentes, aśı como la enerǵıa de interacción calculada por la ecuación emṕırica de Espinosa-

Molins-Lecomte. [50] En todos los casos, se cumplió la condición −G(rBCP )/V (rBCP ) > 1,

parámetro que define la no covalencia de la interacción. Además, en las Figuras 5.2 y 5.3 se

presentan parte del gráfico molecular y las isosuperfies INC de cada estructura respectiva-

mente.

En la estructura correspondiente a la P= 0.47 GPa, cada molécula presenta 4 puentes

de hidrógeno generados en el carbonilo, como se sugiere en conformidad con los parámetros

geométricos, estos caracterizados tanto por la definición en forma de disco de la isosuperficie

de INC de color azul, asociado a las interacciones atractivas, aśı como la presencia de un

punto cŕıtico que coincide en la misma posición que predice la isosuperficie (Figura 5.3 a) .

En general, los puntos cŕıticos asociados a los puentes de hidrógeno no difieren considera-

blemente, por lo que se consideran isoenergéticos. También el laplaciano no presenta cambio

39



Figura 5.3: Isosuperficies s(r) = 0,4 a)0.47 GPa, b)0.80 GPa, c)1.48 GPa y d)3.10 GPa

significativo entre los dos tipos de puente de hidrógeno. En cuanto a la magnitud de éste,

es muy pequeño y de valor positivo, caracteŕıstico de las interacciones de este tipo. El signo

positivo de la enerǵıa total H(r) en cada punto indica una mayor contribución de la enerǵıa

cinética local, que en conjunto con la relación −G(rBCP )/V (rBCP ) > 1, indica que la interac-

ción es más de caracter no covalente. La enerǵıa de interacción de cada puente de hidrógeno

calculada por medio de la ecuación de Espinoza-Molins-Lecomte, muestra una diferencia de

aproximadamente media kilocaloŕıa entre los tipo quelante y los de dos centros, por lo que

se puede considerar que todos los puentes de hidrógeno son isoenergéticos (Tabla 5.1). Los

parámetros geométricos reportados por Olejniczak sugieren la presencia de un puente de

hidrógeno N− H · · ·N, pero no se encontró punto cŕıtico alguno que aśı lo corrobore.

En el caso de la estructura correspondiente a la fase III a P=0.80 GPa, lo primero que

se observa en la celda unitaria estudiada es el aumento de isosuperficies asociadas a las in-

teracciones dispersivas, aśı como la presencia de dos puentes de hidrógeno adicionales del
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Tabla 5.1: Descriptores TCAM y enerǵıa de interacción del cristal de urea en diferentes fases

cristalinas

Enlace ρ(rHB) ∇2ρ(rHB) Eint H(rHB)

[u.a.] [u.a.] [kcal/mol] [u.a.]

Fase I (0.47 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.014 0.059 -2.99 0.003

N(1, 2)− H(1A, 2A) · · ·O 0.016 0.065 -3.58 0.002

Fase III (0.80 GPa)

N(2)− H(2B) · · ·O 0.019 0.086 -4.80 0.003

N(1)− H(1B) · · ·O 0.010 0.044 -2.06 0.002

N(1)− H(1A) · · ·O 0.019 0.084 -4.85 0.003

N(1)− H(1A) · · ·N(2) 0.006 0.019 -0.98 0.001

N(2)− H(2B) · · ·N(1) 0.009 0.030 -1.57 0.002

Fase III (1.48 GPa)

N(2)− H(2B) · · ·O 0.021 0.089 -5.36 0.003

N(1)− H(1B) · · ·O 0.011 0.044 -2.23 0.002

N(1)− H(1A) · · ·O 0.021 0.090 -5.15 0.003

N(1)− H(1A) · · ·N(2) 0.006 0.029 -0.98 0.001

N(2)− H(2B) · · ·N(1) 0.009 0.032 -1.56 0.002

Fase IV (3.10 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.016 0.069 -3.60 0.003

N(1, 2)− H(1A, 2A) · · ·O 0.015 0.060 -3.26 0.002

N(1)− H(1A) · · ·N(2) 0.008 0.035 -1.55 0.002
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tipo N− H · · ·N, además del aumento de puntos cŕıticos, situación que se esperaba ante una

estructura cristalina completamente distinta (Figura 5.2 b). Comparando de manera cuali-

tativa entre los puentes de hidrógeno presentes en el carbonilo y los N− H · · ·N, observamos

que los segundos no muestran una isosuperficie bien definida, sino una más del tipo elipsoidal

con un caracter más dispersivo que los primeros según lo indica el código de colores (Figura

5.3 b).

Otra cuestión interesante es la reproducción de la ruptura de uno de los puentes de

hidrógeno que en este caso es del tipo de dos centros adyacente a la molécula referencia,

similar a lo que Olejniczak y col. sugieren a partir de los parámetros geométricos obtenidos

experimentalmente [12], donde sólo reporta tres distancias correspondientes a los puentes de

hidrógeno (Ver Anexo D). De entre los tres puentes de hidrógeno, uno perteneciente al tipo

quelante y otro adyacente de dos centros, presentan un comportamiento similar. Además, se

presenta un aumento en la magnitud de la densidad y del laplaciano en los dos puentes de

hidrógeno más proximos a la molécula. Pese a esto, tanto la enerǵıa total local y la relación

−G(r)/V (r) siguen indicando la presencia de interacciones de caracter no covalente.

En la misma fase, pero con una presión de 1.48 GPa, la estructura no muestra cambios

significativos aparentes en comparación con la estructura descrita anteriormente (Figuras 5.2

c, 5.3 c). La enerǵıa de interacción en los puentes de hidrógeno aumentó en aproximadamente

media kilocaloŕıa, considerando que la diferencia de presión es cercana a 0.5 GPa. Asimismo,

los valores presentados en los puentes de hidrógeno N− H · · ·N son prácticamente los mismos.

Cuando la estructura pasa a la fase IV, que en este caso está a una presión de 3.10 GPa,

se recupera un puente de hidrógeno (Figura 5.2 d) y los valores de la densidad como de su

laplaciano son similares a los de la estructura correspondiente a la fase I. También en los

puntos cŕıticos asociados a las interacciones N− H · · ·N, desaparece el de menor enerǵıa de

interacción.

Este estudio además de reproducir los puentes de hidrógeno propuestos por sus paráme-

tros geométricos mediante la aparición de un punto cŕıtico de enlace e isosuperficies INC

caracteŕısticas de tales interacciones, también permite su clasificación como puentes de ca-

racter fuerte como lo indica la densidad, el laplaciano y la enerǵıa de interacción, en donde
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existe un caracter electrostático predominante. También, bajo estas caracteŕısticas se pue-

de asociar las interacciones N− H · · ·N como puentes de hidrógeno débiles, ya que como lo

muestran la Figura 5.3 y la Tabla 5.1, los descriptores de la densidad y las enerǵıas de inter-

acción son de menor magnitud a comparación con las de tipo N− H · · ·O. Con lo anterior se

refuerza la idea de que la teoŕıa de átomos en moléculas y el estudio complementario INC dan

cuenta de la existencia de los puentes de hidrógeno, además de corroborar que en estructuras

donde la presión es mayor hay un reacomodo de los ángulos antes que un acercamiento de

las moléculas, como se puede interpretar en la aparición y desaparición de puntos cŕıticos.

En cuanto al valor de la enerǵıa de interacción calculada por la ecuación propuesta por

Espinosa-Molins-Lecomte subestima las enerǵıas de interacción. Desiraju y Steiner [7] por

ejemplo, reporta los puentes de hidrógeno donde el aceptor es un carbonilo como formadores

de puentes de hidrógeno fuertes, mientras que las enerǵıas calculadas son menores a 4 kcal/mol

(ver la Tabla 1.1). También se debe considerar que debido a su formulación de caracter local,

sólo considera la interacción en ese punto y no la influencia total de la molécula con la que

forma la interacción.

Ahora bien, comparando la descripción total de los puentes de hidrógeno con la compresión

del cristal (Tabla 1.2), vemos que de la fase I a la fase III, el estudio muestra un aumento en la

densidad como en la enerǵıa de interacción de los puentes de hidrógeno. Cuando se pasa de la

estructura III a la estructura IV, además de encontrar de nuevo 4 puntos cŕıticos asociados a

los puentes N− H · · ·O, similares a la fase I, las enerǵıas de interacción son similares, con un

aumento de aproximadamente media kilocaloŕıa. Hay que agregar que la fase I no muestra

algún punto cŕıtico asociado a alguna interacción N− H · · ·N a diferencia de la fase IV.

También hay que mencionar que existen otros puntos cŕıticos asociados a otras interacciones

no contempladas en el estudio, con un aumento en la estructura de mayor presión, ésto para

aclarar que las dos estructuras son energéticamente distintas aunque los puentes de hidrógeno

formados, no. También los criterios del laplaciano y las densidades energéticas nos dan indicio

que la naturaleza de los puentes de hidrógeno en las diferentes fases de la urea cristalina son

más de caracter electrostático que covalente pese al aumento de la presión.
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5.2. Descomposición energética de las interacciones en

el cristal

Los resultados del análisis están condensados en la Tabla 5.2, en donde la descomposi-

ción energética está hecha por d́ımeros, esto es, la interacción entre la molécula referencia

y una vecina. Cada d́ımero ha sido etiquetado para su identificación por medio de un color

y una letra. Por ejemplo, tomando la primera estructura cristalina, el d́ımero formado por

la molécula referencia y la molécula identificada con color rojo han sido etiquetadas con la

letra A, por lo que existen 4 d́ımeros A. Para este trabajo se reportan las contribuciones

energéticas ya corregidas por su factor de peso y solamente las estructuras correspondientes

a las presiones de 0.47, 1.48 y 3.10 GPa.

La primera estructura estudiada revela que en el caso de la Eelec, las moléculas que forman

puentes de hidrógeno, correspondientes a los d́ımeros B y C, son aquellas que muestran una

mayor contribución en la enerǵıa de interacción total, al contrario de lo mostrado en los

d́ımeros A, que no presentan contribución electrostática. En general, la Epol es pequeña a

comparación de las contribución electrostática en todos los d́ımeros. En particular, los d́ımeros

C son los que presentan una mayor Epol, debido a que hay una mayor superficie de interacción

entre las moléculas. En cuanto a la Edis, los valores son muy similares entre los d́ımeros,

además de aportar poco en la Eint. En la Erep, son los d́ımeros B y C los que presentan una

mayor magnitud en esta contribución. En total, son los d́ımeros B y C, correspondientes a

los formadores de puentes de hidrógeno, los de mayor enerǵıa de interacción, con los d́ımeros

de tipo quelante como los de mayor magnitud.

Cuando pasamos a la siguiente estructura, la cantidad de d́ımeros diferentes aumenta,

esto se debe al cambio de estructura por efecto de la presión. En esta estructura se cuenta

con dos d́ımeros A que presentan una Eelec de caracter repulsivo. Además, los únicos d́ımeros

formadores de puentes de hidrógeno de dos centros son los d́ımeros D, con un aumento en la

Eelec de casi 2 kcal/mol con respecto a los d́ımeros de este tipo pertenecientes a la estructura

anterior. En las moléculas de los d́ımeros G, que corresponden a los puentes de hidrógeno tipo

quelante, la contribución electrostática solo cambió en una unidad y las moléculas restantes
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Tabla 5.2: Análisis semiclásico de la enerǵıa de interacción en diferentes fases de la urea

Dı́mero Eelec Epol Edis Erep Etotal

[kcal/mol] [kcal/mol] [kcal/mol] [kcal/mol] [kcal/mol]

Fase I ( P=0.47 GPa)

A 0.00 - 0.41 - 1.81 0.69 - 1.52

B - 9.22 - 1.49 - 1.41 3.46 - 8.73

C -13.29 - 2.53 - 1.52 5.45 -11.89

Fase III ( P= 1.48 GPa)

A 3.36 - 0.46 - 2.64 1.31 1.57

B - 0.73 - 0.32 - 0.50 0.06 - 1.49

C - 4.62 - 0.55 - 1.77 1.86 - 5.08

D -11.42 - 2.00 - 1.67 5.64 - 9.44

E - 1.04 - 0.25 - 1.46 1.03 - 1.71

F - 1.52 - 0.34 - 1.21 0.53 0.50

G -14.02 - 2.71 - 1.89 7.36 -11.27

Fase IV ( P= 3.10 GPa)

A 3.54 - 0.41 - 3.06 1.74 1.81

B - 0.48 - 0.44 - 2.08 2.26 - 0.74

C - 8.29 - 1.40 - 2.25 3.84 - 8.09

D -13.79 - 2.64 - 1.60 6.99 -11.03

E - 0.61 - 0.18 - 0.29 0.01 - 1.06
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no presentan una contribución considerable. En cuanto a la Epol, no existe una contribución

significativa aunque es de considerar que las de mayor magnitud son aquellas que presentan

una interacción del tipo puente de hidrógeno. La Edis no presenta cambios significativos

con respecto a los d́ımeros del cristal anterior, a excepción de los d́ımeros A, en donde la

orientación de las moléculas vecinas son paralelas a la de referencia, lo que brinda una mayor

superficie de interacción y por lo tanto un aumento en la Edis. Y por último, en la Erep se

repite el comportamiento de los d́ımeros anteriores, donde hay una contribución mayor por

parte de aquellos d́ımeros que forman puentes de hidrógeno.

La estructura correspondiente a la fase VI, en la cual se recupera el puente de hidrógeno,

los d́ımeros de tipo A son los únicos con Eelec repulsiva, los cuales están orientados de manera

paralela con la molécula referencia. Nuevamente, los d́ımeros C y D corresponden a las

moléculas formadoras de puentes de hidrógeno son las de mayor Eelec, aśı como en la Epol.

En la Edis, existe un aumento considerable en todos los d́ımeros, siendo la más alta en las

moléculas que se encuentran paralelas a la molécula de referencia. Por último, también existe

un incremento considerable en la Erep, esta vez más alta en comparación con estructuras

anteriores, pero sin que repercuta en el carácter atractivo de la enerǵıa total. Cabe resaltar

que a pesar de los resultados obtenidos, este estudio sólo permite el estudio de interacción

por pares de acuerdo con el radio de corte seleccionado, por lo que no es posible obtener una

enerǵıa de cohesión aproximada del cristal.

En la literatura hay reportes como los que da Gavezzotti [51] con metodoloǵıas de cálculo

de la enerǵıa de interacción similares a las expuestas en este trabajo, en las que se estudiaron

moléculas aromáticas, tanto las que presentan puentes de hidrógeno como aquellas que no,

mostrando que las primeras presentan el mismo comportamiento exhibido por la urea, en la

que hay una gran contribución de la Eelec y una considerable Erep que no llega a ser suficiente

para influir en el carácter atractivo de la enerǵıa de interacción total, como es en el caso del

ácido benzóico.

Con base en los resultados obtenidos de la enerǵıa de interacción de cada cristal, es posible

recrear un diagrama energético que permita observar la direccionalidad de las contribuciones

energéticas. Este diagrama puede ser considerado como el “ esqueleto energético ” del cristal,
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que puede ser relacionada con distintas propiedades en el estudio de cristales para el diseño

de nuevos materiales, como la dirección preferencial en la cristalización [40], situación que

seŕıa necesario estudiar con mayor detalle. En el caso de los cristales de urea, es muy visible

que la enerǵıa de interacción de caracter atractivo (tubos azules) está en la dirección donde

se forman los puentes de hidrógeno N− H · · ·O, entre los cuales, los formados de manera

quelante son los de mayor contribución, reflejados en el grosor de los tubos. Ahora bien,

diferenciando entre cada estructura, notamos que al pasar de la estructura correspondiente

a la fase I del cristal a la estructura de la fase III se presentan las enerǵıas de tipo repulsivas

(tubos anaranjados)como se vio anteriormente, éstas en la dirección c del cristal (Figura 5.4).

Figura 5.4: Esqueleto energético de los cristales de urea en los planos (001) y (010) de

a),b)0.047 GPa, c),d) 1.48 GPa y e),f) 3.10 GPa

El estudio de los vaćıos permite complementar la información existente sobre la influencia

de la presión en el rearreglo cristalino. Como se observa en la Figura 5.5, en la estructura de

más baja presión existen zonas donde la densidad es considerada nula, formando canales a lo

largo de la dirección del parámetro c del cristal. Cuando la estructura pasa de la estructura

de la fase I a la III, estos canales colapsan. Cuando se pasa a la estructura de la fase IV, en

donde se recupera la formación de los cuatro puentes de hidrógeno, los vaćıos correspondientes
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disminuyen considerablemente mientras que la enerǵıa de interacción es similar a la estructura

de la fase I, razón por la cual algunos autores afirman que la urea cristalina en la fase IV es

la versión colapsada de la fase I [13]. Por lo tanto, es posible un rearreglo geométrico cuando

se somete al cristal a presión debido a que hay espacios vaćıos que lo permitan.

Figura 5.5: Vaćıos de la densidad electrónica de los cristales de urea en los planos (001) y

(010) de a),b)0.047 GPa, c),d) 1.48 GPa y e),f) 3.10 GPa

Finalmente, haciendo una comparación de la Eint como la mostrada en las Figuras 5.6

y 5.7, en las moléculas que presentan puentes de hidrógeno tipo N− H · · ·O, las de tipo

quelante son las de mayor enerǵıa con aproximadamente 11 kcal/mol, mientras que las de

tipo adyacente se encuentran alrededor de 9 kcal/mol. En cuanto a la Eint debida a los puentes

de hidrógeno calculada por la ecuación de Espinosa-Molins-Lecomte, si bien esta subestima

los valores de la enerǵıa, reproduce el mismo comportamiento exhibido por la contribución

electrostática.

En las moléculas formadoras de puentes de hidrógeno de dos centros, cuando se pasa de la

fase I a la fase III, la enerǵıa de interacción de los puentes H y la contribución electrostática

aumenta alrededor de 2 kcal/mol. Al pasar de la fase III a la fase IV, disminuye la enerǵıa

en ambos casos, regresando a magnitudes similares a las de la fase I. El comportamiento de
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la Eint es similar a la contribución electrostática, por lo que en general, son las interacciones

electrostáticas, en las que se encuentran los puentes de hidrógeno, las que definen dicho

comportamiento. En el caso de la interacción tipo quelante, la contribución electrostática

también es semejante a la anterior, aunque con una diferencia energética menor, pasando

de una aumento de poco más de 0.6 kcal/mol de la fase I a la fase III, a una disminución

de aproximadamente 0.3 kcal/mol de la fase III a la IV, por lo que pueden considerarse

isoenergéticos. La repulsión por su parte rompe con el comportamiento de la Eint visto

en el d́ımero anterior, de tal forma que cambia la tendencia generada por la contribución

electrostática. Las contribuciones restantes son muy pequeñas y se mantienen constantes en

todas las fases.

Figura 5.6: Enerǵıa de interacción en moléculas con puentes de hidrógeno de dos centros.

Figura 5.7: Enerǵıa de interacción en moléculas con puentes de hidrógeno tipo quelante.
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Caṕıtulo 6

Conclusiones y perspectivas

En este trabajo se han recolectado algunas de las ideas que han surgido en años recientes

sobre la participación y comportamiento de las interacciones intermoléculares, y de manera

especial los puentes de hidrógeno, a lo largo de las diferentes fases del cristal molecular

de la urea mediante el aumento de presión. Lo primero a considerar es el potencial de las

metodoloǵıas que utilizan la densidad molecular, como lo mostraron la TCAM y el ı́ndice

INC para la identificación de los puentes de hidrógeno y dar una idea del caracter y fortaleza

del mismo, los cuales brindan información complementaria con los parámetros geométricos.

Además, también ayuda en la discriminación de la existencia de posibles puentes de hidrógeno

como lo manifestado en la estructura I, que no mostró algún punto cŕıtico en las interacciones

N− H · · ·N, lo que da la pauta para replantear las caracteŕısticas que debe cumplir un puente

o enlace de hidrógeno.

En cuanto al análisis semiclásico de la enerǵıa de interacción, además de descomponer

la enerǵıa de interacción, esta permite complementar la información que las herramientas

anteriores carecen dado a su enfoque localizado. Se reafirma el comportamiento de estructuras

cristalinas por puentes de hidrógeno descrito por Gavezzotti, [51] realizado entre estructuras

aromáticas capaces de formar de puentes de hidrógeno, en donde la contribución electrostática

es la que predomina de entre las demás contribuciones, además de una repulsión considerable

con respecto a la dispersión y la polarización, debido a que los puentes de hidrógeno presentan
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distancias más cortas que los radios atómicos de van der Waals que componen al puente

de hidrógeno, aunque siendo sobrepasada por la contribución electrostática. Esto a su vez,

permite la construcción de un esqueleto energético, ideal para la visualización del efecto de

los puentes de hidrógeno en el favorecimiento de ciertas direcciones para su formación.

Además, un estudio sobre los vaćıos existentes en el cristal permite dar la interpretación

complementaria sobre la evolución geométrica, enfatizando lo ya dicho por Fanetti [4] acerca

de la prioridad en el cambio de los ángulos de interacción por encima de la distancia, ya que al

inducir cambios de fase por medio de la presión, los puentes de hidrógenos se ven modificados

aprovechando los vaćıos existentes, inclusive desapareciendo o formándose en el cristal para

llegar a la estructura más estable, sin cambiar drásticamente la enerǵıa de interacción.

Los d́ımeros formadores de puentes de hidrógeno los que presentan una mayor Eint en

el cristal con respecto a las demás moléculas vecinas, en donde los tipo quelante son los de

mayor aportación con aproximadamente 11 kcal/mol, seguidos de los de dos centros con 9

kcal/mol, mientras que las demás interacciones apenas superan 1 kcal/mol. En general, es la

contribución electrostática la que dictamina el comportamiento de la enerǵıa de interacción

total en estos d́ımeros, aunque en algunos casos como en las interacciones tipo quelante, la

repulsión exhibida en cristales formados a altas presiones puede llegar a disminuir ligeramente

su influencia.

En conclusión, mediante el uso de los diferentes análisis teóricos, se logró caracterizar los

puentes de hidrógeno pertenecientes a las diferentes estructuras cristalinas de la urea, además

corroborar su comportamiento en el cristal frente al cambio de fase ante el aumento de la

presión, al asociar la presencia de puntos cŕıticos con la existencia de éstas interacciones, aśı

como justificar el reacomodo angular en las estructuras de mayor presión, al obtener puentes

de hidrógeno energéticamente similares y el colapso de los canales de vaćıo en la fase I. Para

no llegar a la conclusión de que las estructuras de las fases I y IV son isoenergéticas, se debe

considerar que hay otras interacciones que participan en la cohesión de la urea cristalina.

La omisión de los demás puntos cŕıticos de enlace que, por sus caracteŕısticas, están

asociados a interacciones más débiles, hacen relevante retomar su estudio para complementar

lo desarrolladoen esta tesis. También se podŕıa ampliar el estudio a más cristales moleculares
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que formen puentes de hidrógeno, y que se cuente con la información experimental a diferentes

presiones. Por último, el estudio de los vaćıos en los cristales fueron obtenidos a partir de

isosuperficies complementarias a la densidad promolecular, la cual es considerada una buena

aproximación para los cristales, sin embargo, es necesario y posible, considerar el uso de la

densidad experimental o calculada.
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W. Yang, “Revealing noncovalent interactions,” Journal of the American Chemical So-

ciety, vol. 132, no. 18, pp. 6498–6506, 2010. PMID: 20394428.
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3.4. Gráfica molecular del diborano, tomada de la ref. [30] . . . . . . . . . . . . . 23

3.5. Interacciones compartidas, tomada de la ref [33] . . . . . . . . . . . . . . . . 25

3.6. Interacciones de capa cerrada, tomada de la ref [33] . . . . . . . . . . . . . . 26

3.7. Comparación de s(r) en 3 d́ımeros de moléculas distintas y 2 densidades, to-
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7.5. Descriptores energéticos de TCAM obtenidos mediante la densidad calculada

con el funcional PBE-D . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 76
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Enlace ρ(rHB) ∇2ρ(rHB)

6-31G** 6-311G** 6-31G** 6-311G**

Fase I (0.47 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.015 0.014 0.052 0.059

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.018 0.016 0.054 0.065

Fase III (0.80 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.021 0.020 0.068 0.086

N1− H1B · · ·O 0.011 0.011 0.040 0.044

N1− H1A · · ·O 0.021 0.020 0.068 0.084

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·N 0.006 0.006 0.019 0.019

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·N 0.009 0.009 0.030 0.030

Fase III (1.48 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.022 0.021 0.071 0.089

N1− H1B · · ·O 0.011 0.011 0.043 0.044

N1− H1A · · ·O 0.022 0.021 0.072 0.091

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·N 0.006 0.006 0.022 0.02

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·N 0.010 0.10 0.031 0.031

Fase IV (3.10 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.017 0.016 0.060 0.070

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.016 0.015 0.052 0.060

N(1)− H(1B) · · ·N(1) 0.008 0.008 0.033 0.035

Tabla 7.1: Descriptores de la densidad de TCAM calculados con el funcional B3LYP-D*
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Fase ρ(rHB) ∇2ρ(rHB)

6-31G** 6-311G** 6-31G** 6-311G**

Fase I (0.47 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.015 0.014 0.051 0.058

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.017 0.016 0.053 0.063

Fase III (0.80 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.021 0.021 0.067 0.082

N1− H1B · · ·O 0.011 0.011 0.041 0.044

N1− H1A · · ·O 0.021 0.022 0.068 0.084

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·N 0.006 0.006 0.019 0.019

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·N 0.009 0.009 0.030 0.030

Fase III (1.48 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.023 0.021 0.071 0.088

N1− H1B · · ·O 0.012 0.011 0.043 0.043

N1− H1A · · ·O 0.022 0.022 0.070 0.086

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·N 0.006 0.006 0.022 0.02

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·N 0.010 0.10 0.031 0.031

Fase IV (3.10 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.017 0.016 0.059 0.068

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.017 0.016 0.050 0.060

N(1)− H(1B) · · ·N(1) 0.008 0.008 0.033 0.035

Tabla 7.2: Descriptores de la densidad de TCAM calculados con el funcional PBE-D
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Enlace ρ(rHB) ∇2ρ(rHB)

6-31G** 6-311G** 6-31G** 6-311G**

Fase I (0.47 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.015 0.014 0.052 0.059

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.017 0.016 0.055 0.066

Fase III (0.80 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.021 0.020 0.067 0.085

N1− H1B · · ·O 0.011 0.011 0.042 0.044

N1− H1A · · ·O 0.021 0.020 0.049 0.086

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·N 0.006 0.006 0.019 0.019

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·N 0.009 0.009 0.030 0.030

Fase III (1.48 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.022 0.021 0.073 0.094

N1− H1B · · ·O 0.012 0.011 0.043 0.047

N1− H1A · · ·O 0.022 0.021 0.040 0.090

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·N 0.006 0.006 0.022 0.02

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·N 0.010 0.10 0.031 0.031

Fase IV (3.10 GPa)

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.017 0.016 0.060 0.070

N(1, 2)− H(1B, 2B) · · ·O 0.016 0.015 0.053 0.060

N(1)− H(1B) · · ·N(1) 0.008 0.008 0.033 0.035

Tabla 7.3: Descriptores de la densidad de TCAM calculados con el funcional PBE0-D
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Anexo C
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Figura 7.1: s(r) de los diferentes cristales de la urea calculados con B3LYP-D*/6-311G
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Anexo D
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