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OBJETIVOS.

En este trabajo deseamos obtener los parametros del potencial de interaccion
tanto intramoleculares como intermoleculares para la monoetanolamina como
componente puro, con los cuales mediante metodologias de dinamica molecular
podamos reproducir informacion experimental como el momento dipolar en fase
gaseosa, densidades de coexistencia en el equilibrio liquido-vapor, asi como la
tensidn superficial en una amplia regidn del diagrama de fases. Este potencial
lo usaremos para obtener propiedades termodinamicas y de transporte en
soluciones acuosas de monoetanolamina en condiciones similares a las

experimentales en los procesos de separacion.



RESUMEN.

Uno de los grupos mas importantes de las a/canolaminas son las etanolaminas, a
las que se les ha encontrado uso principalmente en la industria del petrdleo.

La monoetanolamina es la etanolamina de menor peso molecular y una de las
sustancias mas utilizadas en los procesos de refinacion y purificacion de gas
natural. Se utiliza en solucidn acuosa para remover gases acidos en corrientes de
gas natural.

A pesar de su importancia industrial, la informacion experimental y tedrica para la
monoetanolamina y sus mezclas acuosas es escasa. El manejo de la
monoetanolamina, es sumamente delicado por ser un material viscoso y
altamente toxico (destruye el tejido de las membranas mucosas, vias respiratorias,
ojos y piel). Esto hace dificil su estudio para la obtencidn de propiedades

experimentales e incluso su empleo en los procesos industriales.

Los métodos experimentales para la obtencidon de propiedades termodinamicas ¢
de transporte en general tienden a ser costosos y requieren de tiempos largos.

Los métodos de simulacion molecular pueden ser una alternativa para estudiar las
alcanolaminas y sus mezclas con agua. Estos métodos nos permiten obtener
propiedades de estructura, termodinamicas y de transporte a partir del
conocimiento de las interacciones moleculares en el sistema. Con estos estudios
podemos lograr un mejor conocimiento de las propiedades del sistema en
condiciones controladas y auxiliar en el disefio de nuevas soluciones acuosas Utiles

en la industria de separacién de gases.
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Debic. 3 i3 escasa informacidn sobre las interacciones moleculares que existe en
las etanolamminas, en este trabajo iniciamos un estudio sistematico para obtener los
parametros del potencial de interaccion y su aplicacién para determinar
propiecades termodinamicas en fase liquida y en el equilibrio liquido-vapor.

El estudio lo iniciamos con la monoetanolamina, que es la molécula mas pequefia
de est: serie y debido a que existe informacion experimental con la cual podemos
comparar las predicciones hechas con los métodos de simulacion molecular, como
la densidad en el liquido a 298K, el momento dipolar y la tensién superficial a
diferentes temperaturas.

Para obtener los potenciales de interaccion, existen varios métodos de los cuales
podemos hacer uso. En este trabajo usamos métodos de la quimica cuantica para
obtener la geometria molecular, los parametros de los potenciales intramoleculares
y las cargas en los sitios de la molécula. Los resultados obtenidos reproducen la
geometria experimental, la conformacién mas estable y el momento dipolar en
fase gaseosa de la molécula.

Las interacciones de corto alcance entre dtomos de diferentes moléculas son
representadas por medio de potenciales tipo Lennard Jones, cuyos parametros
fueron tomados de la literatura. Estos parametros son los mismos que se usan en

los alcoholes y las aminas puras.

Una vez obtenido el potencial de interaccion para la monoetanolamina, se hicieron
estudios de dinamica molecular en el conjunto candnico en fase liquida y en el
equilibrio liquido — vapor. En fase liquida se obtuvieron las funciones de
distribucion radial de los grupos amino e hidroxilo para obtener informacion sobre
la formacion de los puentes de hidrogeno. En este caso para los puentes de
hidrégeno no hicimos comparaciones directas con resultados experimentales
debido a gue no fue posible encontrar alguno.



Es interesante observar que el grupo hidroxilo de la monoetanolamina tiene un
comportamiento similar en cuanto a las funciones de distribucion radial observado
en el agua liquida.

También realizamos simulaciones de Dinamica Molecular canodnica (nimero de
moléculas, volumen y temperatura constantes) en la interface liquido-vapor.
Obtuvimos las densidades de coexistencia y la tension superficial a temperaturas
que van desde 298 hasta 530 K. Este intervalo de temperaturas va desde el punto
triple hasta cerca del punto critico.

A la temperatura de 298K, la densidad del liquido obtenida con dinamica molecular
es 0.5% menor a la experimental. La densidad y la temperatura critica fue
estimada utilizando la ley de diametros rectilineos. La densidad y temperatura
critica obtenida fue de 0.3200 g/cm® y 580 K respectivamente. El punto critico
experimental es de 0.3116 g/cm® y 614 K.

Para la tensidén superficial se obtiene un excelente acuerdo entre los datos
experimentales existentes y los obtenidos con dinamica molecular. A Ia
temperatura de 323 K el resultado de DM es 43.2 mN/m contra el dato
experimental de 44.81 mN/m.



CAPITULO I. INTRODUCCION.

1.1. ALCANOLAMINAS.

Las alcanolaminas son compuestos organicos tambien conocidos como
aminoalcoholes, debido a que poseen en su molécula dos grupos funcionales:
un grupo amino y otro hidroxilo.

Las alcanolaminas y sus derivados son muy utilizados en la industria de
detergentes, cosméticos, farmacéutica, productos agricolas, textiles y en la
industria del petréleo. Son importantes como agentes antiestaticos, inhibidores

de la corrosidn y estabilizadores de espumal1].

Elaboradas a partir de Oxido de etileno, se les conoce con el nombre de
etanolaminas e igualmente se utilizan estos prefijos de la formula general de
las alcanolaminas para clasificarlas. Se generalizan mediante la formula:
NHs., ( C;H40H ), , donde el vaior de n toma valores de 1, 2 y 3, que
corresponden al prefijo mono-, di- y tri-respectivamente)(1].

La etanolamina de menor masa molecular es la llamada monoetanolamina ,
también conocida como: 2-aminoetanol, 2-Etanolamina, Olamina, MEA,
Glicinol, 2-Amino-1-Etanol y Colamina entre sus sindnimos mas
comunesf2].

La estructura y férmula molecular de la monoetanolamina son[3]:

FORMULA MOLECULAR ESTRUCTURA

C:H;NO

N ¢ -

H H

|
NN — ¢ —o-H
H/ H

I

INTRODUCCION

h



1.2. PROPIEDADES GENERALES DE LA MONOETANOLAMINA.

La monoetanolamina (MEA), es un liquido viscoso (ver viscosidad en la tabla
I, secciébn 1.3 de este capitulo) que carece de color. Como todas las
alcanolaminas, posee un ligero olor a amoniaco. Es perjudicial para la salud si
es ingerido, inhalado o absorbido a través de la piel. Este material destruye el
tejido de las membranas mucosas y las vias respiratorias, ojos y piel.  Su
inhalacion puede producir la muerte como resultado de un espasmo, inflamacion
o edema de la laringe, de los bronquios o de los pulmones. Los sintomas de
exposicion a la monoetanolamina pueden incluir sensacion de quemadura, tos,

dificultad para respirar, laringitis, dolor de cabeza, nauseas y vomito[4].

El manejo de esta sustancia es sumamente delicado. Se debe utilizar equipo de
proteccion adecuado como respiradores aprobados, gogles de seguridad,
guantes especiales resistentes a diversos quimicos y ropa especial. También

debe evitarse la exposicion prolongada y repetida ante esta sustancia[2,4].

Por esta razon, es dificil el estudio experimental de propiedades (como la tension

superficial) y el manejo en los procesos industriales de esta substancia.

Los trabajos experimentales reportados en la literatura se concentran en
propiedades de soluciones acuosas de alcanolaminas o alcanolaminas puras,
como la medicion de la conductividad térmica[5], densidades[6,7], viscosidades
[6,7] y algunas otras en la velocidad de reaccion para la adsorcion de impurezas
de los gases acidos en estas soluciones acuosas, y solubilidades en las mismas
[8-11].
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Existen también estudios tedricos sobre la conformacién molecular de la
monoetanolamina mediante cdlculos ab initio, en los que se reporta la energia de
estabilizacion de puentes de hidrégeno intramoleculares y la preferencia
conformacional de esta molécula [12-16].

1.3. IMPORTANCIA INDUSTRIAL DE LA MONOETANOLAMINA.

A pesar de su alta peligrosidad, la monoetanolamina es muy importante para la
industria quimica. Entre las dareas mas destacadas se encuentran la industria de
adhesivos, limpiadores, inhibidores de la corrosion y petroquimica.

En la industria del petrdleo, la monoetanolamina (MEA) es uno de los
solventes mas utilizados en el proceso de endulzamiento de gas natural y de
refineria junto con la dietano/amina (DEA), debido a su alta reactividad y bajo
costo[17].

La MEA se ha tomado como base de comparacién para los demas procesos de
endulzamiento de gas natural, ya que ha sido el absorbente mas utilizado y
probablemente el mas conocido. Debido a que es la base mas fuerte de las

diferentes alcanolaminas, reacciona mas rapidamente con los gases acidos{3].
La MEA se considera quimicamente estable, 1o cual contribuye a minimizar Ia

degradacidon de la solucion en el proceso y puede ser reciclada durante mas

tiempo.
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1.3.1.ENDULZAMIENTO DE GASES.

El proceso de endulzamiento de gases consiste en remover a los gases acidos
como el dioxido de carbono (CO.,) y el sulfuro de hidrogeno (H,S) del flujo
de gas natural [17]. Se considera el proceso mas importante, ya que
normalmente es el primer procesamiento que se hace a una corriente gaseosa
después de extraerse del depdsito en que yace.

La eliminacion de los gases acidos, se origina de la necesidad por aprovechar
adecuadamente el gas natural. Tal como se extrae de los depdsitos en los que
se encuentra, el gas natural es una mezcla de hidrocarburos. El metano, es su
principal constituyente, y en una menor proporcion etano, propano, butano,
pentano, n-hexano y n-heptano. Ademas, el gas natural contiene compuestos
no hidrocarbonados, normalmente en bajos porcentajes (CO, , H,S, COS (sulfuro
de carbonilo), CS; (disulfuro de carbono), mercaptanos, agua, helio y nitrdgeno),
y algunos otros de los que sdlo se encuentran trazas (argon, hidrogeno,
oxigeno, kriptén, xendn y radon).

De acuerdo a la concentracion de los gases acidos en el gas natural, estos
compuestos no hidrocarbonados pueden afectar sus propiedades como materia

prima y/o combustible [18].

El CO, , es indeseable en la corriente de gas natural debido a que reduce las
propiedades combustibles del gas natural, a la vez que dificulta el manejo de los
hidrocarburos contenidos en la corriente. Al separarlo del gas natural, el CO, se
puede aprovechar para refrigeracion, o en la elaboracion de bebidas no

alcohdlicas como refrescos.
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El H,S , es perjudicial para la salud, por o tanto debe eliminarse. Constituye
una muy importante fuente de corrosion especialmente en componentes hechos
de cobre y sus aleaciones, tales como los encontrados en sistemas de
calentamiento de casas habitacion. Al ser extraido el H,S puede ser utilizado en
la obtencidn de azufre elemental, el cual da lugar al mismo tiempo a productos
de importancia industrial como el SO, (didxido de azufre), SOs (tridxido de
azufre) y H;S0, (acido sulfirico).

El COS, CS, y mercaptanos se encuentran en concentraciones muy bajas, pero

también pueden constituir una fuente de corrosidn y dafiar la salud.

Los métodos para tratar un gas natural dependen de los compuestos presentes
en el mismo. De todos los procesos de eliminacion de gases acidos, los

procesos con alcanolaminas son los mas empleados actualmente.

Considerando el tipo de etanof/amina, variara la concentracion de fa misma en la
solucién; la monoetanolamina se utiliza comdnmente con una concentracion de
10 a 20 % en masa de solucidon acuosa, mientras que en la dietanolamina \a
concentraciones utilizadas van de 20 a 30% [3,17]. La temperatura a la cual
se emplean estas soluciones varia entre los 40 y los 110°C.  La preferencia por
alguna de estas alcanolaminas esta relacionada con sus caracteristicas, de las

cuales podemos mencionar las siguientes:
- La solubilidad de H,S y CO; en las soluciones acousas de MEA es mayor que

la de soluciones de DEA. En consecuencia el empleo de la MEA permitira

una cantidad de solucidn en circulacion mucho menor[17].

INTRODUCCION 9



Las soluciones de MEA dejan ciertas impurezas como el COS (sulfuro de
carbonilo), de los compuestos no regenerables, que conllevan a pérdidas

cuantiosas de solucién[3].

Las soluciones de MEA absorben mds faciimente H,S que CO,, y lo mismo
sucede en la etapa de desorcidn, por lo cual, a una determinada temperatura
de regeneracion, usulamente habra mayor separacién de H,S que de CO,. En
caso de estar presente solamente el CO, en la solucién de amina, la
temperatura de regeneracion sera algo mayor que cuando se han absorbido
ambos gases acidos[17].

Las soluciones de DEA tienden a generar productos de degradacion e
impurezas (entre los mas comunes son dietanol piperazina ¢ DEP, sales
residuales y tiosulfatos)[18].

Las soluciones de DEA se separan facilmente de los gases acidos CO; y H,S,
en comparaciéon con las soluciones de MEA, logrando una mejor

regeneracion[18].

La utilizacion de una u otra etanolamina varia también de acuerdo a la

naturaleza del gas a tratar, es decir, de las concentraciones de gases acidos que

contenga la corriente de gas[17].

En general, la MEA se utiliza en la eliminacidn de gases acidos del gas natural, y

la DEA esta recomendada para un gas de refineria que contiene mayores

impurezas{17].
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El proceso de eliminacidn de gases mediante el empleo de soluciones acuosas de
alcanolaminas se utiliza en plantas petroquimicas en todo el mundo, con
diversas capacidades y variadas concentraciones de gases acidos. En México
existen varias plantas realizando el tratamiento de gas natural utilizando MEA ¢
DEA en solucion acuosa.

La Figura 1. muestra un esquema del proceso tipico de endulzamiento de gas
natural en la industria petrolera, utilizando una solucidn acuosa de

monoetanolamina.

{3}
DA ! R
{2} ™ MEA+AGUA
A {61 T
A
1 8
—’l{ }“W; § R ——*—’{ IMPUREZAS
{
A W=y

Fig.1. Proceso para una unidad tipica de endulzamiento de gas natural.

El flujo de gas natural con impurezas de H,S y CO, , entra a una camara de
lavado{1}, en donde se eliminan las impurezas liquidas, y entra posteriormente
a la torre de extraccion de gases acidos {2} en donde se encuentran los flujos

de gas natural y la mezcla acuosa de MEA-agua en contracorriente.

INTRODUCCION 13



Las reacciones quimicas que se efectian en este proceso son los siguientes[2]:

A
NH,CH,CH,OH +A H,O + CO,, —» HOCH,CH;H;N-H,CO5 (1)

A
NH,CH,CH,OH + HS —» HOCHCH;H;N-H,S (2)

En la parte superior de la torre obtenemos el gas natural libre de H,S y CO,, que
pasa primero por otra cdmara de lavado de impurezas liquidas {3}. En la parte
inferior de la torre de extraccion obtenemos el flujo de la solucién de MEA-agua
conteniendo los gases acidos a una temperatura alrededor de 58 °C {4}. La
solucion de MEA rica en gases acidos se calienta antes de entrar a un
regenerador {5}. Una vez regenerada la solucién de MEA, es enfriada
mediante un intercambiador de calor, a la temperatura requerida
(aproximadamente 32°C) {6}, para su reutilizacién en el proceso {7}. Las

impurezas se tratan a parte, para su separacion y diversos usos {8%}.

Los procesos destinados a usar solventes como la monoetanolamina, requieren
de datos termofisicos lo mas preciso posible, sin embargo, hay pocos datos
publicados en la literatura a pesar de la importancia que tienen industrialmente.
En general, también se tiene un especial interés por las mezclas acuosas de
etanolaminas debido a su gran habilidad para formar enlaces de hidrogeno.
Algunas de las propiedades fisicas de la monoetanolamina y del agua que se
pueden encontrar en la literatura se muestran en las tablas I y II
respectivamente. a menos que se especifique otra cosa, estas propiedades estan
dadas bajo condiciones de presidon atmosférica (760 mmHg).
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PESO DENSIDAD PUNTO DE PUNTO DE DENSIDAD TEMP.20) PRESION VISCOSIDAD
MOLECULAR | 293°Kti191 EBULLICION | FUSION!] CRITICA!] CRITICA | CRITICA®® A 298°K{1!
g/mol (1191 g/em? (.20 K g/cm? K BAR cP
61.084 1.018 443.5 283.5 0.3116 614 4.5 19
TABLA 1. Propiedades fisicas de la monoetanolamina.
PESO DENSIDAD PUNTO DE PUNTO DE DENSIDAD TEMP.120] PRESION VISCOSIDAD
MOLECULAR | 293°K!*! EBULLICION | FUSIONI] CRITICA!2] CRITICA | CRITICAI? A 298°K(29}
g/mol (201 g/cm? (3,200 K g/cm?® K BAR cpP
18.015 0.998 373.2 273.2 0.3155 647.3 221.2 0.90

TABLA I1. Propiedades fisicas del agua.

1.4. METODOS DE SIMULACION.

Antes de que las simulaciones por computadora aparecieran, se usaban teorias
que daban una descripcidn aproximada de la substancia molecular de interés
para predecir sus propiedades (por ejemplo: la ecuacion de Van der Waals para
los gases densos).

Los métodos de simulacion requieren de las interacciones moleculares para la
obtencion de propiedades macroscopicas. Por un lado, podemos comparar las
propiedades calculadas del modelo de un sistema con aquellas obtenidas
experimentalmente; en el caso en el que nuestros datos no coincidan con el
valor experimental, nos muestra que nuestro modelo de potencial propuesto es
inadecuado, esto  significa que debemos mejorar la estimacion en las

interacciones moleculares.
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Por otro lado podemos comparar el resultado de una simulacion del modelo de
un sistema dado con las predicciones de una teoria aproximada aplicada al
mismo modelo; si encontramos que la teoria y la simulacidon no producen los
mismos resultados, podremos saber que la teoria no es precisa. Asi en este
caso, la simulacion por computadora juega el papel del experimento disefiado
para probar la teoria. Esta aplicacion de la simulacion ha tenido gran
importancia en la revision de teorias y ha cambiado la forma en la cual se
construyen nuevos modelos tedricos[21].

Las simulaciones por computadora nos permiten obtener propiedades
macroscopicas de interés experimental (coeficientes de transporte, propiedades
termodinamicas, etc) a partir de las propiedades microscdpicas de un sistema (la
masa de los atomos, las interacciones entre ellos, la geometria molecular,etc.).
Las simulaciones por computadora son de interés tanto académico, como en
aplicaciones tecnoldgicas[22].

Son una herramienta importante en el estudio de las propiedades vy
comportamiento de fluidos moleculares, los cuales pueden ser tan complejos
como las proteinas y los acidos nucleicos. Existe una gran variedad de técnicas
de simulacion que hacen posible el estudio energético, estructural y dinamico de
sistemas moleculares.

Los estudios de una simulacion molecular son constantemente comparados con
datos experimentales para estimar la validez y confiabilidad de los modelos de
potencial, o bien, para modificarlos, con el fin de mejorar la representacion del
comportamiento y propiedades del sistema molecular de interés[23].

Los recursos computacionales han llegado a ser tan poderosos como para
simular sistemas con miles de atomos usando modelos de potencial realistas.
Existen varios métodos de simulacién que hacen posible el estudio de sistemas
moleculares. Los métodos que han sido mas utilizados son: el de Monte Carlo
(MC) y el de Dinamica Molecular (DM).
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Los métodos Monte Carlo (MC) son probabilisticos. La evolucion del sistema
durante la simulacién esta definida por una ley de probabilidades bien
establecida. Los dtomos se mueven aleatoriamente durante el transcurso de la
simulacion. Con esta técnica es posible estudiar sistemas complejos en una 9

varias fases, como el equilibrio liquido-vapor y el equilibrio liquido-liquido [24].

El método de Dindmica Molecular (DM), consiste en la solucidn numeérica de las
ecuaciones de movimiento de Newton para un sistema de N-particulas
interaccionantes[23]. Este método es deterministico: dadas las posiciones y
velocidades iniciales de los atomos en el sistema, la evolucién de las moléculas

con respecto al tiempo estard completamente determinada.

El calculo del movimiento de los dtomos se realiza estimando todas las fuerzas
que actlan entre los atomos en una configuracion dada.  Los atomos se
moveran en tiempos del orden de 1 fseg. Una vez que estas nuevas posiciones
han sido calculadas, el proceso se repite hasta llegar al equilibrio[23].

Los promedios de las propiedades macroscopicas se miden a partir de esta
etapa. DM es el método utilizado para estimar propiedades dependientes del
tiempo.

Para desarrollar una simulacion de DM de sistemas moleculares se requiere
conocer los potenciales de interaccion intramoleculares e intermoleculares. Estas
funciones de potencial deben describir propiamente ias interacciones en los
sistemas modelados. Los potenciales de interaccion sirven para calcular las
fuerzas entre las particulas del sistema. La forma de las funciones de
potenciales de interaccion intramoleculares [25,26] e intermoleculares [26,27]
son diversas y se encuentran reportadas en diferentes fuentes[21,22,25-27].

INTRODUCCION 15



Los potenciales intramoleculares, se pueden obtener mediante métodos
experimentales, como la difraccion de rayos X o por métodos tedricos, como los
de la quimica cuantica. -

Para los potenciales intermoleculares, los métodos de obtencidn pueden ser:

- Experimentales: mediante relaciones entre los parametros del potencial con
el segundo coeficiente virial o las viscosidades[28].

- De simulacién molecular: mediante el ajuste de la funcidn del potencial para
reproducir propiedades tales como: la presién, la funcidn de distribucion
radial en liquidos y gases, o las densidades de coexistencia en el equilibrio
liquido-vapor{29,30].

- De la quimica cuantica: mediante calculos de la energia potencial entre

atomos de diferentes moléculas[31,32].

Para realizar estudios de simulacion molecular en mezclas acuosas de
alcanolaminas se requiere conocer los potenciales de interaccion de los
componentes puros. Para el agua existen potenciales de interaccion que
reproducen razonablemente bien resultados experimentales en fase liquida [33-
35] y en el equilibrio liquido-vapor [36].

En particular, cuando estudiemos soluciones acuosas de monoetanolamina,
usaremos el potencial efectivo del agua conocido como SPC/E 'extended simple
point charge’ [35]. Este potencial modela al agua como 3 sitios cargados, es
ampliamente usado para simular agua y no es muy costoso en términos de
tiempo de CPU en una simulacion.
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Para monoeatalamina existe, hasta nuestro conocimiento, solo un trabajo de
simulacidon en fase liquida realizado por Button et al. [37]. En ese trabajo se
estudia la formacion de puentes de hidrogeno de MEA. Sin embargo, no hay
comparacion con datos experimentales, la suma de las cargas reportadas para
cada sitio no es cero, como deberia ser para que la molécula fuera
electroneutra, y las interacciones electrostaticas las aproximan usando una
funcion que convierte al potencial electrostatico en uno de corto alcance.

Por tanto, no es posible saber si su modelo de potencial representa

correctamente las interacciones en el sistema real.

Para determinar y validar el potencial de interaccion de la monoetalamina,

haremos uso de los métodos de la quimica cuantica y de simulacién molecular.

El modelo de MEA propuesto en este trabajo consiste de siete sitios cargados e
incluye explicitamente la geometria molecular, como se vera en el capitulo II. La
geometria, las interacciones intramoleculares entre atomos en una molécula y
las cargas de cada sitio en la molécula son determinadas con los métodos de la

quimica cuantica.

El potencial consiste de interacciones intramoleculares e intermoleculares.

Las interacciones intramoleculares se representan por medio de funciones
cuadrdticas en los angulos de enlace que modelan la vibracién de los angulos y
por medio de funciones periddicas para describir las torsiones de los angulos
diedros. La interaccidn entre atomos de moléculas diferentes, el potencial
intermolecular, consiste de una contribucion de corto alcance dado por el
potencial de Lennard Jones y otra de largo alcance dado por el potencial de
Coulomb.
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Ajustamos las cargas para reproducir el momento dipolar experimental en fase
gaseosa de MEA.

Como punto de partida, usamos los parametros del potencial de Lennard Jones
reportados por Button et al.[37].

Una vez que la forma funcional del potencial ha sido definida y los parametros
involucrados han sido determinados, se procedio a validar el potencial de la MEA
usando métodos de simulacion molecular para determinar propiedades

termodinamicas.

Para validar el potencial de interaccion en MEA, aplicaremos un método de
simulacidn que permita estudiar el equilibrio liquido-vapor, de esta forma
obtendremos informacién tanto en la fase gaseosa como en la fase liquida.

Existen varios métodos de simulacion que permiten estudiar el equilibrio entre
fases, entre ellos estan el método de integracion termodindmica [38], el del
ensamble de Gibbs [22,38], el del ensamble expandido de Gibbs [22], el de
Gibbs-Duhem [22], el de dinamica molecular candnico y el de Monte Carlo en el
conjunto candnico [21,22,27,39]. Con varios de estos metodos es posible
simular directamente el equilibrio entre fases y construir la curva de coexistencia

con muy pocas simulaciones.

En este trabajo usamos el método de dinamica molecular en el conjunto
candnico para estudiar la MEA tanto en fase liquida como en el equilibrio liquido-
vapor. Este método ha sido utilizado para estudiar la interface liquido-vapor de

sistemas con un solo componente asi como mezclas binarias [40-43].
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En fase liquida se obtuvieron las funciones de distribucion radial para estudiar la
formacion de los puentes de hidrdgeno en el sistema y comparar los resultados
con los obtenidos por Button et al. [37]

En el equilibrio liquido-vapor se obtuvieron las densidades de coexistencia
ademas de la tensién superficial en funcién de la temperatura. Se construyo el
diagrama de coexistencia en una region de temperaturas que van del punto

triple al punto critico.

La densidad del liquido a 298 K es 0.5% menor a la experimental[1,19]. La
temperatura y densidad critica simulada son 580 K y 0.3200 g/cm’
respectivamente, mientras que los resultados experimentales [20] son 614 Ky
0.3116 g/cm’.

Para la tensidon superficial se obtiene un excelente acuerdo entre los datos
experimentales existentes y los obtenidos con dindmica molecular. A la
temperatura de 323 K el resultado de DM es 43.2 mN/m contra el dato
experimental de 44.81 mN/m [44].
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CAPITULG Ii. POTENCIALES DE INTERACCION.

Las fuerzas que actlan entre los atomos se conocen como fuerzas de interaccion,
las cuales determinan las propiedades y la estructura de la materia en sus
diferentes fases. Pueden ser intramoleculares o intermoleculares[1].

Las interacciones intramolecuiares se llevan a cabo entre los atomos que
componen la molécula. Las interacciones intermoleculares se producen entre
atomos de diferentes moléculas.

En una simulacion molecular hacemos uso de potenciales de interaccion los cuales
estan relacionados con las fuerzas de interaccion mediante expresiones analiticas.
En este trabajo, para iniciar el estudio de la molécula de MEA, se utilizd el modelo
de pseudoatomos para los grupos CH, . Asi, nuestra molécula tiene siete sitios

cargados, como se muestra en la figura 1-II:

H
Ho 70
1\
HO/N 2
3 6
4 5

Fig.1-II. Agrupacion de atomos en la MEA.

GRUPO SITIO
OXIGENO 6
HIDROGENO 1,3,7
GRUPO CH, 4,5
NITROGENO 2
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2.1. POTENCZIALES INTRAMOLECULARES.

Los potenciales intramoleculares son debidos a las interacciones entre los atomos
de la misma molécula. En esta seccion describiremos los potenciales de distancias

de enlace, angulos de valencia y angulos diedros.

2.1.1, DISTANCIAS DE ENLACE.

La distancia de enlace intramolecular, es la distancia a la cual estan unidas la
particula /con la particula j en una misma molécula, como se muestra en la figura
2-11.

o——®2

Fig. 2-11. Vector de enlace entre dos atomo en una molécula.

E! potencial de las distancias de enlace para la mayoria de las moléculas, esta
representado por la ecuacion:

Upe = V2 Kpe (rj—ro) 1-11

donde r, es la distancia de enlace de equilibrio entre la particula /7y la particula j
ry es la distancia de enlace entre fa particula /7y la particula j, y la Kpe es la
constante de enlace o de elasticidad, pues esta ecuacion es similar a la ley de
Hooke[2]. Las distancias de equilibrio r, se obtienen generalmente por rayos X; y
las constantes de elasticidad o de enlace, pueden obtenerse mediante calculos
numéricos comparando los resultados con frecuencias de microondas
experimentales. Estos parametros pueden también obtenerse mediante los
meétodos de quimica cuantica.
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Para calcular e' movimiento de las particulas, es necesario calcular las fuerzas
sobre cada particula, las cuales se obtienen mediante:

Fo=- 1’?}(“3—) 2-11
i]
donde F; es la fuerza sobre la particula / debida a la particula J.
Las ecuaciones de las fuerzas sobre la particula /y j se obtienen en el apéndice
Al. Apesar de que en este trabajo no utilizamos este tipo de potencial,
consideramos importante describirlo para dar a conocer las expresiones de las
fuerzas de interaccidon en dos cuerpos. Sabemos que las interacciones causadas
por las distancias de enlace, no afectan las propiedades termodinamicas del
sistema que se estd analizando, por lo que en nuestra simulacion de dindmica
molecular involucramos al algoritmo SHAKE el cual nos permite mantener las
distancias de enlace fijas respecto a las de equilibrio.
El algoritmo SHAKE permite usar tiempos de integracién mayores que usando el
potencial armodnico. Las ecuaciones de las fuerzas restauradoras sobre la particula

/y jque se calculan en SHAKE, se obtienen en el apéndice All de este capitulo.

2.1.1.1. RESULTADOS DE DISTANCIAS DE ENLACE EN LA MEA.

Las distancias de enlace se mantuvieron fijas mediante el algoritmo SHAKE.
En la tabla 1-II se muestran las distancias de enlace r, experimentales [3] y las

calculadas mediante quimica cuantica.
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Tipo ro (experimental) A ro (calculada) A
C-C 1.530 1.520
C-N 1.469 1.460
C-O 1.425 1.395
C-H 1.090 1.087
N-H 1.014 1.000
O-H 0.960 0.944

Tabla 1-1I. distancias de enlace de los diferentes grupos de la MEA.

Como se ve en la tabla 1-II, las predicciones hechas por los métodos de quimica

cuantica reproducen los resultados experimentales.

En la tabla 2-1I se muestran las distancias de enlace r, experimental [4] del agua.

Tabla 2-11. Distancias de enlace experimental para el agua.

Tipo

ro (R)

H-O

1.0

2.1.2. ANGULOS DE VALENCIA.

Un angulo de valencia 6 entre los atomos /-j-k, estd definido entre los enlaces /-jy

J-k como se muestra en la figura 3-II.

11

j

Fig.3-I1. /\ngulo de vaiencia y vectores asociados.
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Ya que el valor de un angulo de valencia se encuentra alrededor de un valor
particular, es suficiente en muchas aplicaciones usar una representacion armonica

(en forma similar al del potencial de distancia de enlace):
Uval(0ig) = 2 Ky ( 63 - 00)° 3-11

donde K, es la constante de vibracidn, 0y es al angulo que forman las particulas
i JY k y 6, es el valor del angulo de valencia de equilibrio. Este potencial
describe las interacciones debidas a las vibraciones de los angulos de enlace entre
los atomos especificados. Los valores tipicos para los angulos de equilibrio y sus
constantes de angulo de enlace se pueden obtener por rayos X de alta resolucion,

también por datos espectroscdpicos o por calculos ab initio.

Las constantes K, para los diferentes angulos de valencia en este trabajo se
obtuvieron mediante métodos cuanticos ab initio usando el paquete Gaussian 94
[S] con la base STO-3G [6]. Los resultados de estos calculos para la molécula

monoetanolamina, se reportan en la siguiente seccidn de este capitulo.
Las expresiones para calcular las fuerzas debidas a la vibracién del angulo de
enlace se encuentran reportadas en el apéndice Al2, de este capitulo.
2.1.2.1. RESULTADOS DE LOS POTENCIALES DE ANGULO DE
VALENCIA PARA LA MEA.
Las constantes de vibracion Ky, en el analisis de angulos de valencia para la

molécula de monoetanolamina, las obtuvimos por medio del paquete Gaussian 94,
mediante el cual realizamos calculos Hartree Fock con la base minima STO-3G [6].
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Realizamos calculos del mismo tipo para varias conformaciones. Las energias las
obtuvimos para un intervalo de + 10 grados del angulo de valencia respecto al
angulo de valencia de equilibrio. De esta forma obtuvimos una curva de energia

en funcion del angulo de valencia.

Para obtener las constantes de vibracion, las cuales se indican en la tabla 3-II, los
datos obtenidos con el paquete Gaussian 94 fueron ajustados con el paquete
computacional XMGR [7] a una funcion cuadratica. En esta tabla también se

indican los angulos de valencia experimentales[3].

GRUPO | Ky (K/radz) 8o (GRADOS) | 8o experimentar (GRADOS)
H-N-H | 64,7696.57 108.48 -

H-N-C | 76,164.39 110.36 112
N-C-C | 121,761.97 116.68 112
C-C-O | 131,550.93 107.30 112
C-O-H | 71,869.88 106.80 108.3

Tabla 3-II. Constantes de fuerza para los angulos de valencia (MEA).

En la tabla 4-11, se muestra el angulo de valencia de equilibrio del agua[4]. Estos

son los parametros que usaremos en la simulacion de soluciones acuosas.

Angulo Ko (K/rad?) 8, (K)
H-O-H 46,066.875 109.47

Tabla 4-11. Angulo de valencia experimental para el agua.

En la figura 4-1I, se muestran los potenciales de valencia ya ajustados para la
monoetanolamina. Aunque utilizamos valores de angulo de valencia entre +10

grados respecto al angulo de equilibrio, en la figura 4-I1 se muestra un intervalo
mayor, con el fin de poder representar todas las curvas ajustadas en una sola
grafica.
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POTENCIALES DE ANG ULOS DE VALENCIA

56 H-N-H
49
42 e H-N -C
35 /
~
- 28 N-C-C
21 C-C-0
14
7 C-O-H
0

70 80 90 100 110 120 130 140

tio

Figura 4-11. Potenciales de angulos de valencia ajustados.

2.1.3. ANGULOS DIEDROS.

Formalmente el angulo diedro ¢ entre cuatro atomos /j,ky n, estd definido como

el angulo entre el plano que forman los dtomos ~fk, (marcado por una linea

continua) y el plano que forman los atomos f4-n (marcado con linea discontinua).

Figura 3-II. Angulo diedro y vectores asociados.

Los angulos diedros también son conocidos como angulos de torsion. El angulo
diedro igual a cero nos da como resultado una conformaciéon cis y cuando mide

1809, la conformacion que se tiene es trans.
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La forma funcional estandar para representar la energia potencial para una
rotacion torsional fue introducida por Pitzer mediante una funcién periddica [8].
En este trabajo usamos un potencial del angulo diedro que tiene la siguiente
forma:

5

U = 2 A cos” ®ijkn 4-11

n=0

En este potencial torsional de Ryckaert y Bellemans [9], ¢ixn €s el angulo de
torsion entre los cuatro atomos definido de acuerdo a la convencidn de que la
configuracion de minima energia trans es cuando ¢y = 0 y no 180°. A, son

constantes que se pueden obtener mediante métodos de la quimica cuantica.

Para obtener las constantes A, en la ecuacidon (4-II), hicimos calculos ab-initio
utilizando Gaussian 94 con una base STO-3G.

Los resultados de estos calculos para la molécula monoetanolamina, se reportan
en la seccién 2.1.3.1.

Para la obtencion de las fuerzas de torsion, se tienen que calcular las fuerzas sobre
cada particula involucrada en el angulo de torsidn. Las expresiones usadas para

calcular las fuerzas se encuentran en el apéndice AI3, al final de este capitulo.

2.1.3.1. RESULTADOS DE LOS POTENCIALES DE ANGULOS DIEDROS
PARA LA MEA.

Se obtuvo la energia para diferentes conformaciones due difieren 10 grados una
de otra para cada torsion en la molécula y los resultados se ajustaron a un
polinomio de la forma de la ecuacion (4-1I). Las constantes A, se obtuvieron a
partir de este ajuste.
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En la tabla 5-1I se muestran los resultados de las constantes de ajuste obtenidas

para las diferentes barreras de rotacidon de la monoetanolamina.

N-C-C-O ¢, |C-C-O-H ¢, |C-C-N-H ¢3
A0 1106.49 1943.73 1795.46
Al 2138.57 2302.59 1329.17
A2 2838.57 -335.30 -285.31
A3 -4426.86 -1636.87 -3042.66
A4 -2000.71 -14.43 51.82
A5 1602.44 -186.10 242.38

Tabla 5-11. Constantes de ajuste para las barreras de rotacion. Las

unidades de las constantes A, son K.

Estas barreras de rotacion estan de acuerdo con las reportadas en los estudios

sobre la conformacion mas estable de la monoetanolamina (los valores de los tres
angulos diedros es ¢,= 130°, ¢,= 238° y ¢3= 134, y una distancia experimental

entre el O---N en la misma molécula de 2.818, con un momento dipolar de

3.05 D [10].

En la figura 5-1I se muestran las barreras de rotacion obtenidas mediante Gaussian

94 [5] (curva sin ajustar) y con la ecuacion 4-II(curva ajustada), para el angulo

diedro H-N-C-C.

angulos diedros ajustados al polinomio de la ecuacién 4-I1.

11

En la figura 6-II, se muestran los potenciales para los tres
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FIG.5-II. Barreras de rotacion para el angulo diedro H —N-C- C.
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FIG.6-11. Barreras de rotacion ajustadas para los tres angulos diedros
de la monoetanolamina en nuestro modelo.
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2.2. POTENCIALES INTERMOLECULARES.

Las propiedades termodinamicas de cualquier substancia pura o de una mezcla,
estan determinadas principalmente por las fuerzas de interaccion intermoleculares
que actGan entre las moléculas del sistema[11].

Existen diferentes tipos de interacciones intermoleculares:

1).  Interacciones electrostdticas entre particulas cargadas (iones) y entre
dipolos permanentes, quadrupolos o multipolos mas grandes.

2) Interacciones por fuerzas de induccion, debidas a las fuerzas entre un dipolo
permanente (0 quadrupolo) y un dipolo inducido.

3) Interacciones por fuerzas de atraccion (fuerzas de dispersion) y repulsion
entre moléculas no polares.

4) Interacciones debidas a fuerzas guimicas permitiendo la compleja formacion
y asociacion de substancias . Entre las mas comunes de estas interacciones
estan los puentes de hidrdgeno.

Las /nteracciones intermoleculares se pueden clasificar como interacciones de corto
y de largo alcance[1]. Las interacciones de corto alcance son aquellas producidas
por las fuerzas van der Waals y las interacciones de largo alcance son producidas
por fuerzas electrostaticas.

Hemos descrito brevemente la clasificacion de las interacciones intermoleculares;
ahora describiremos algunos potenciales de interaccién intermolecular, los cuales
consideran la interaccion entre atomos de diferentes moléculas.

Entre los potenciales de corto alcance podemos mencionar los siguientes: el
potencial de Buckingham [2,11] v el potencial de Lennard Jones[2,11,12].

El potencial de largo alcance mas comun es: el potencial de Coulomb (~1/r),
donde r es la distancia entre las particulas [2,12-15].
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2.2.1. POTENCIAL DE LENNARD JONES.

El potencial de Lennard Jones es un potencial de corto alcance, el cual relaciona la
energia potencial de dos moléculas respecto a su distancia de separacion en
términos de dos parametros: de o, que es una medida del diametro de ios sitios
que interaccionan, la cual es igual a la separacion intermolecular cuando el
potencial es cero y de € que es un parametro que representa la medida de la
atraccion entre los sitios en moléculas distintas[11].

El potencial de Lennard-Jones que involucra los parametros o y €, esta dado por,
Uu()=4e [ (o/n)* - (o/r)° ] 5-11.
El primer término en el potencial es repulsivo y el segundo es atractivo. El término

atractivo es una medida de las fuerzas de dispersion

La representacion grafica de este potencial se encuentra en la figura 7-I1.

u(r)

U Re

£

Fig. 7-11. Potencial de Lennard-Jones.
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En una simulacion con DM, es comln utilizar el procedimiento del potencial

truncado y ajustado, tal que el potencial depende del radio de corte:

Uu(r) — Un(Reo) r<Rc
UTA(F) = 6-11
0 r> R

La expresion anterior corresponde a un potencial de Lennard-Jones truncado y
ajustado Ura(r), es decir, utilizamos el potencial de Lennard-Jones hasta una cierta
distancia, la cual llamamos radio de corte (R¢). La ventaja de utilizar este
procedimiento es que las fuerzas intermoleculares tienen siempre un valor finito.
Para radios de corte grande, el potencial truncado se aproxima al potencial
completo. Cuando utilizamos este tipo de potencial truncado, los valores de
propiedades termodinamicas como la tension superficial, tienen que corregirse
mediante la llamada correccidn de largo alcance (CLA), como veremos en la
seccion 3.3.4, del capitulo 3.

Las expresiones de las fuerzas sobre la particula / debido a este potencial se
calculan en el apéndice Al4 de este capitulo.

2.2.2. POTENCIAL COULOMBICO.

El potencial Couldmbico es un potencial de largo alcance, describe contribuciones
electrostaticas entre moléculas.

Para tomar correctamente estas interacciones hay varias técnicas que pueden
usarse en simulaciones numéricas. Una de éstas son las sumas de Ewald las
cuales fueron introducidas hace mas de 70 afios [15] como una forma de sumar
eficientemente las interacciones electrostaticas entre las particulas en la celda

central y todas sus imagenes periddicas [12].
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Para un sist~~  de N moléculas que ocupan un volumen V y en donde cada
molécula contiene n; cargas, la energia potencial electrostatica de acuerdo a la
suma de Ewald esta dada por[15-17]:

U= (2n/V) X Q(h) S(h)S(-h)

h#0

+%2 £ Y T Ga T qperfe(k tgp)/ fap - (x/ V r) T g

j#i b
-Y2 ¥ Y Y Ga Gp  erf(x rap) /rap 7-11
i a b#a

donde erfc(x)! es la funcidn error complementaria, erf(x) es la funcion error y « es

un parametro arbitrario de convergencia en el espacio real de interaccion; g es la
carga del &tomo a que pertenece a la molécula /, riap €s la distancia del atomo a de

la molécula /j respecto al a&tomo jde la molécula &.

En la ecuacion (7-1I) se usan las siguientes definiciones:

S(h)= XX qga exp(ihra) 8-I1

Q(h) = exp (-h*/4x?)/h? 9-II
h = 2= (I/Ls, m/L,, n/L;), dondel,my ntoman valores de 0, £1,+2, ...to0.
Fiajp= Fia — b 10-11

Ly, Ly ¥ L, son los lados de la celda central de simulacion.

Las expresiones de la fuerza sobre un atomo / debida a las interacciones
electrostaticas, se describen en el apéndice Al5.

Yerfo(x) = 1 —erf(x) = | — (2/Nn) [,  exp (-u») du
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2.2.2. t've-tex de Hidrégeno.

Las interacciones de puentes de hidrdgeno se consideran como una las mas
comunmente encontradas en la termodindmica de soluciones. Se forma entre un
atomo de hidrégeno(H) unido por un lado a un atomo(X) mediante un enlace
covalente y por el otro se une mediante fuerzas electrostaticas a un atomo(Y) de
alta electronegatividad formando el puente de hidrégeno el cual puede pertenecer
a la misma o a otra molécula en el sistema formando el puente de hidrdgeno:
XH ---Y. Estas interacciones corresponden a la formacion de puentes de

hidrégeno intra e intermoleculares respectivamente.

En la figura 8-I1 se muestra el tipo de interaccion por puentes de hidrogeno en la

MEA entre los atomos Xy Y que son altamente electronegativos con el H.

PUENTES DE HIDROGENO
INTRAMOLECULAR

PUENTES DE HIDROGENO
INTERMOLECULAR

O

HIDROGENO

o

Figura.8-II. formacion de puentes de hidrégeno
en dos moléculas de MEA.

Las propiedades fisicas de una substancia se ven afectadas por la formacién de
puentes de hidrdgeno intra e intermoleculares [11,19].

Las interacciones por puente de hidrégeno intermolecular cambian la masa, forma,
estructura electronica y el nUmero de participantes en el enlace, mientras que las
interacciones intramoleculares del puente de hidrégeno afectan Unicamente la

estructura electronica de la molécula en la que se lleva a cabo dicho enlace [19].
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Er este trabajo se obtuvieron los puentes de hidrégeno intermoleculares de la MEA
mediante la funcion de distribucion radial descrita en la seccion 3.3.2 del
capitulo 3.

La discusion de resultados sobre los puentes de hidrogeno intermoleculares se

reportan en la seccion 4.1.1. del capitulo 4.

2.2.4. METODOLOGIA Y PARAMETROS UTILIZADOS PARA LA MEA
EN LOS POTENCIALES DE LENNARD JONES Y COULOMBICO.

En este trabajo el potencial lo representamos por un término de corto alcance
donde las fuerzas de repulsion y dispersion son importantes. Esta contribucion
estd dada por el potencial de Lennard Jones. Debido a que los sitios de la
molécula estan cargados, tambien utilizamos el potencial de Coulomb para
representar las interacciones electrostaticas.  Utilizamos el método de las sumas
de Ewald para tratar estas interacciones. Esta metodologia es una de las mejores
herramientas para estudiar sistemas moleculares periddicos[12] donde los sitios

estan cargados.

Umnvrer(ri) = Up(rg) - Us(Re) + UewaLp 11-11
\ 2N J
~" Y
POTENCIAL DE LENNARD JONES POTENCIAL
ELECTROSTATICO

2.2.4.1. OBTENCION DE CARGAS.

Para el calculo de las cargas primero se obtuvo la geometria de Ia
monoetanolamina mediante el programa SPARTAN [20] utlilizando el método MM2,
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Esta geometria se reoptimizé para realizar el calculo de las cargas. En este caso
utilizamos el paquete computacional Gaussian 94[5] con una base STO-3G.
Aplicamos el criterio de potencial electrostatico, produciendo un momento dipolar
de 3.2588 D, muy cercano al valor del momento dipolar experimental de
3.05 D[11]. Reoptimizamos la geometria con un conjunto base mayor: 6-
3114+G(2d,p) [6]. Con este calculo obtuvimos unas nuevas cargas que dieron un
momento dipolar de 3.0442 D y reprodujeron la geometria experimental de la
molécula de acuerdo a su conformacion mas estable[10]. También esta nueva
conformacion produjo una distancia entre los dtomos Nitrdgeno-Oxigeno de 2.864,
que en comparacion al dato experimental de 2.81& [10], es significativamente
cercano. Los resultados de los parametros de Lennard Jones encontrados y las

cargas calculadas se reportan en la tabla 6-I1.

2.2.4.2. PARAMETROS DE LENNARD JONES Y CARGAS.

Los parametros € y ¢ para el potencial de Lennard Jones de los diferentes atomos
involucrados, se tomaron del articulo de Van Leeuwen et al.[21], obtenidos para
alcoholes y del articulo de Button et al.[22] utilizados para la Monoetanolamina.
Los parametros de Lennard jones y las cargas para los sitios en la MEA y en el
agua usados en este trabajo se indican en las tablas 7-1I y 8-II respectivamente.

Sitios a (A) e (K) q (e)
Hen N 2.5 0 0.347
N 3.25 85.51 -0.938
C 3.905 59.42 0.257
C 3.905 59.42 0.257
o 3.070 85.51 -0.644
H 1.5 0.0 0.374

Tabla 6-1I1. constantes para el potencial intermolecular de la MEA.
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Sitio c (A) e (K) q (e)
H 0 0 0.4238
a 0 3.166 0.779 -0.8476

Tabla 7-1I. Parametros de Lennard jones para el agua.

Para las interacciones entre atomos de diferente tipo, en moléculas diferentes, se

utilizd la regla de mezclado de Lorentz-Berthelot [12]:
Cup = (1/2) (Uaoz + op [g) 12-11
gap = (oo € 3)1/2 13-11

Las curvas de los potenciales para CC, N-N y O-O aparecen en la figura 9-I1.

En la figura 10-1I, se indican las contribuciones del potencial de Lennard-Jones y
las electrostaticas para las interacciones entre el Cy O. Podemos observar en esta
curva la gran diferencia entre ambos, siendo el potencial de corto alcance la

pequeia curva que apenas se alcanza a visualizar.
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Potencial de Lennard Jones para C-C,N-N y O-O
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Figura S-II. Potenciales de Lennard Jones para las
diferentes interacciones intermoleculares en la MEA.

Contribucién del potencial de corto aicance al
potencial intermolecular del C-O
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Figura 10-II. Comparacion del potencial intermolecutar Coulémbico
y el de Lennard Jones para C-O.
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APEi:DICE A. CALCULO DE FUERZAS.

En una simulacién de Dinamica Molecular, la trayectoria de las particulas se obtiene a
partir de las fuerzas que actuan sobre elias. Las fuerzas de interaccién sobre ia particula
i, F, se calculan como el gradiente de los potenciales de interaccién, u(ri,r,ry,...r), de

acuerdo a :

ITi Z—ViU(I‘i,I‘j,rk,...,rn) 1'A

donde r;,rj,r,...,M, SON las posiciones de los atomos involucrados en el potencial.

A continuacion derivamos las expresiones de las fuerzas para los potenciales
intramoleculares que involucran la vibracion de la distancia de enlace, el angulo de
enlace, asi como las debidas al angulo diedro. También se derivan para el potencial
intermolecular de Lennard-Jones y se presentan las expresiones de las fuerzas para el

potencial coulombico utilizando las sumas de Ewald.

Al. DISTANCIAS DE ENLACE.

La funcién del potencial empleado para la vibracion de las distancias de enlace es un
potencial armonico:

Upg (rij): K;E ( ij'ro)z | 1-Al

donde Kpe es la constante de fuerza y rq es la distancia de enlace de equilibrio.
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La expresion para la fuerza en este potencial se obtiene mediante :

po ? Ue 1) 2-Al

donde F es la fuerza sobre la particula / debido a la particula J, r; es la distancia de

enlace entre la particula /vy la particula J.

La componente de F; en la direccion x es:

F)i( = 3-Al
axij arij axu
sabemos que :
( 2, 2 2)”2
Xijj = X = X, 5-Al
Sustituyendo (1-AI) y (4-Al) en la ecuacién (3-Al) :
e 2 () abg+yi+z)”
F)'( — ___KDE ) ) ) ) 6'AI
2 or, OX
44

APENDICE A



Realizando las derivadas :

Fy =- i Kok (2(ri_i'ro )X ; (szu + 5121 + lel )_1/2 (inj )j 7-Al

~

F, =-Kpy (rij'r() )tixi 8-Al

i
y la fuerza sobre la particula j sera :
Fl=-F 9-Al

la ecuacion 8-Al es la expresion final para calcular las fuerzas debido a la vibracion de la

distancia de enlace.
Como ya se menciond en los capitulos II y III, en nuestras simulaciones mantenemos

las distancias de enlace constantes por medio del algoritmo SHAKE. A continuacion se

obtienen las fuerzas restauradoras para mantener constante las distancias de enlace.
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AIl. ALGORITMO SHAKE.

La ley de Newton esta definida como :

m, r. (t)=F.(t) 1-Al1

donde m; es la masa de la particula i, r(t) es un vector que representa la aceleracion

de la particula /y F(t) es la fuerza sobre la particula /.

El algoritmo SHAKE requiere de fuerzas adicionales para mantener fija la distancia de
enlace, las cuales se conocen como fuerzas restauradoras que representamos como
Gi(t), por tanto la ecuacion (1-Al1) queda :

m r. (t) =F(t)+G (t) 2-Al1
donde Gi(t) son las fuerzas restauradoras sobre la particula .
La restriccion al estiramiento del enlace se representa mediante la ecuacion :
S(&)=l(t)” - =0 3-All
donde K es el enlace £ y ry es la distancia de enlace de equilibrio.
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Las fuerzas restauradoras se representan mediante la ecuacion :

Gi(t)=-1x(t)V,ok(t)

donde i«(t) es un multiplicador indeterminado.

Tomando el gradiente de la ecuacion (3-All) :

Voe® = 45K~ 2n (v

kK O

Sustituyendo la ecuacion (5-Al1) en la ecuacion (4-All) nos da :

G .(1)=-2% (Dry (1)

Del algoritmo de Verlet, obtenemos las posiciones sin las fuerzas de restauracion :

' ) Fl(t) 9]
r. (t+At)=2r.(t)-r.(t—At) + At=
i 1 1 m

Agregando a la ecuacion (7-Al1) las fuerzas de restauracion :

r. (t+At)= 2ri(t) - ri(t - At) +
i

Restando la ecuacion (8-Al1) de (7-All) queda :

APENDICE A

F.()+G, (1)
~ S A

4-All

5-AIl

6-All

7-All

8-AIl
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GV, >

r, (ttAt)-r,(t+At) = -- i A
m;
Sustituyendo la ecuacién (6-AI1) en (9-Al1) :
! 2}\, At At ,
r, (ttAL)-r.(t+At) = k (D ( )At*

Si definimos :
LI (1) = 20, (DAL
entonces la ecuacion (10-All) se transforma en :

A (Dry (1)

1

P (HAD-r, (AL =

Para la particula j, queda una expresion equivalente :

M (O (1)

F, (HAD-T (HAD) =

Restando la ecuacion (13-Al1) de la ecuacion (12-Al1) :

ry (t+At) = rK’(t+At) - Lrll + l. }»'}\ (try (t)

1 m_|

APENDICE A

9-AIl

10-All

11-All

12-Al1

13-Al1

14-Al1
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Debido a que la distancia de enlace r¢ esta fija :

ry (1) =rg (t+At) 15-All

Sustituyendo la ecuacion (14-Al1) en (15-Al1), y esta a su vez en la ecuacién (3-Al1) :

.2

' 1 1 1 1 v 5
t+At (— —-] (1) - r (tFAD+H —+— | X 2(OIR (D -rd =0
ry ( )I (m,m J’K( I (t) - rK ) » K (Ot o

1

i i,
16-Al1

El tercer término se elimina, porque el valor de 'k es muy pequefio y elevado al

cuadrado es aun mas pequenio, por lo que este término puede ignorarse.

Despejando . k(t) de la expresion (16-Al1) :

- 1rK'(t+At)|2
hie(t) = - : 17-Al1
2[L + L]r,('(t+At) ()
m;  m
sustituyendo la expresion (17-Al1) en las ecuaciones (12-Al1) y (13-Al1) :
' 2
' 1 e - }r,( (t+At)]
r(t+At)=r, (t+At) + — r (t) 18-Al1
i 2(-1— + —L}rK’(t+At) T (t)
m,m
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b

, I r()2 - 1, (t+At) )
r; (tFAt=r, (t+At) +
’ mj | 1 '
2l -+ r, (t+At) - r (t)

m; m,

r(t) 19-Al1

Las expresiones (18-All) y (19-AI1) constituyen el algoritmo SHAKE.

AI2. ANGULOS DE ENLACE.

Para modelar la vibracion del dngulo de enlace se utiliza un potencial armodnico :

Uval (eijk): ; Ky (eijk"eo)z 1-Al2

donde K, es la constante de vibracion, 6y es el angulo de valencia que forman los
atomos /, j, y &, y 6, es el angulo de valencia de equilibrio.

Para calcular las fuerzas en la direccion x de cada atomo debidas a la vibracidn del

angulo de valencia tenemos :

pi= Ot (O)__ 0 Uvas 0) 205 5-AD
‘ 0X, 003, OX;

1 1

El primer factor de la ecuacion (2-Al2) se obtiene del potencial de interaccién dado por

la ecuacion (1-AI2) :

0 Uya(0;
ggL‘f Jk): K, (6,6, ) 3-AI2
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Para obtener el segundo factor en la ecuacién (2-AI2) desarrollamos el siguiente

procedimiento :
El angulo entre los vectores r; y ry esta dado por :

Fi Ty =il Coseijk = XX tYiYi T ZiZi

donde ry=ri-r; y rx = rj- rx. Porlo tanto :

r.r
— 4§ Tk
cosO, = =

Sustituyendo el lado derecho de la ecuacion (4-AI2) en la ecuacion (5-Al2) :

KXY Y 22

Coseijk:( 2,2 2)”2< 2 4202 )”2
XiiTYiTZ; Xk TY ik TZik
derivando el lado izquierdo de la ecuacion (6-Al2) :

dcosBy, 30y,

oo =-senByy o

OXjj T OX;
Derivando el lado derecho de la ecuacion (6-AI2) :
~ ( 2,2 2)—1/2
O XgXpTYiYuTZiZ Xk 0% \Xii 7Y 2

;: 2 2 2)”2 2 2,2 {2 ‘ .
X (Xij+Yij+Z X TYikZik Tik OX;

ij

Lk OX;

Yy

LYY w2z O (<i+viezi)

APENDICE A

4-AI2

5-Al2

6-Al2

7-A12

8-Al2
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el primer término del lado derecho de la ecuacion (8-Al2) se transforma en :

,
X ik 1 -3/2 ~1/2 X | =X
ik 2, 2,212, ( ’) 2 Nk i
[Xu(‘ qj(xi‘i“ﬁyi}Jrzij) 2%y + XYtz = , i

Tk

el segundo término del lado derecho de la ecuacion (8-Al2) se transforma en :

yUka ZU ﬂ\(

3/22 ij () i.ii Jk ij .ik)
xij I
rjk‘

: )
- [iviez 2
= TR RT

Substituyendo (9-Al2) y (10-AI2) en (8-Al2) :

2
a, XI]X_]I\ leY}k Z1]Z]k - ?,(,»j,k, _Xij,+1 _ (yuy|k Zl_] jl\)
ij I

I']k I’U I'll

GX( )1/ ( )1/2 .
U XU y” ij Xjk +y‘jk+zjk er I'-

Igualando (7-AI2) y (11-Al2) :
B _ X.ik['" Xi N IJ_ Xij (yijyiﬁziizjk)

-senB;, 3 ;
X T L

rij_ rjk rl] rl}

Simplificando la ecuacién (12-Al2) :

aeijk Xjk (anﬂ\ + yule\ Zl]Zﬂ\)
-senQ;, _— = -
Oy Xy x;cosBy
-senb = -
Xij o I I L

APENDICE A

9-Al2

10-AI2

11-AI2

12-Al2

13-Al2

14-Al2
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Despejando la derivada del angulo nos da :

08, X X..
. e 15-AI2

o o 2

Relacionando la derivada del angulo con respecto a x; (puesto que queremos encontrar
aeijk/axi) .
By _ By %y

= 16-AI2
Oxy  Oxy OX,
pero
0X;;
o=l 17-A12
OX;
Por lo tanto el segundo factor de la ecuacion (2-AI2) queda como :
Sk R kTR 1 5 18-AI2

Sustituyendo las ecuaciones (3-Al12) y (18-AI2) en la ecuacion (2-Al2), la componente X

de la fuerza sobre el dtomo 7es :

X ik Xij
A 19-AI2
tan®, r;

senBy, ry I

Fi =K, (eijk'eo

Un analisis para el atomo 4 da el siguiente resultado :
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/
FY =K, (0,0, ~‘ - 20-A12
’ sen@i_ik i T tan@ijkrj“k

Para la particula J; la fuerza en la direccion xes :

Fl =—F —FF 21-AI2

AI3. ANGULOS DIEDROS.

Las barreras de rotacion de los angulos diedros se ajustan a la siguiente funcion :

5
Uap ((bijkn ): 2.Crcos™ by, 1-AlI3
m=4

Calculamos la fuerza sobre la particula / de la siguiente forma :

Fi:'viUAD (d)i_jkn ) 2-Al3
donde el gradiente es :
V:[gi+;j+gkj 3-Al3
oX Yy cZ
Fi — _{ ag\p : aU AD , a[{/\D ) 4-AI3
X oy 0z
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Aplicando la regla de la cadena, ya que queremos obtener ViUap, pero Uap depende de
dijkn, €l cual es funcidn de la posicion del dtomo /, entonces tenemos :

F=-V, U,V 5-AI3

ijkn
Como ¢ixn €5 un escalar, el gradiente o podemos sustituir por derivadas totales de la
siguiente forma :

dUnp

Fi=—
d(bijkn

Vidiia 6-Al3

El primer factor del lado derecho de la ecuacion (5-AI3) es :

dU,p _ > dcos”j iikn

Z Cm o - 7'AI3
ddjjn =l i

d 5

ﬁqﬁ) = _ chm COSm—l d)iikn Sen(biikn 8-AI3

dd)ijkn m=l | |

Ahora calculamos el gradiente de ¢ixn debido a que se requiere en la ecuacion (6-AI3).

Para calcular el gradiente de ¢ixn n0s auxiliamos del conocimiento del producto cruz :
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yl] ZU . Xij Zu ij yH
Yik Zi Xik Zik Xk Yi
Xk Yk Zijk
9-Al3
Si definimos :
r,. =r. Xr.
a i k
b 10-AI3
Fp =T X g
Haciendo uso de la misma expresion del angulo de valencia (5-Al2) :
r r
COS(bUkn: a *b 11'AI3
ra rb
Derivando la ecuacion (11-AI3) :
r. r
- Send)ijknvid)ijkn:vi v 12-AI3
‘ ra ‘rb

Despejando el gradiente del angulo ¢ixn, que es el valor que se requiere para calcular la

fuerza usando la ecuacion (6-AI3) :

Vi¢ijkn:‘ ' ! V; fa'Th 13-AI3
Send)ijkn

Ahora calculamos el gradiente del lado derecho de la ecuacion (13-AI3) aplicando la

regla de la cadena :

vi[ra 'rb]:va(rﬂ L ]V.‘.r vir; 14-A13
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Sustituyendo la ecuacion (11-Al3) en (14-AI3) :

r -r
a b | _ N VirV
v i( }— V. (’OS(bijkn ifa Vil

donde I es el vector unitario, por lo tanto (15-AlI3) se reduce a :

ra I‘b

r,-r
a b | _
o[ st

A partir de la ecuacion (10-AI3) :

Desarrollando el lado derecho de la ecuacion (17-AI3) :

0 A
a Cosd)ijkn 0 Cosd)ijkn 0 Cosd)ijkn jk y.lk
5 Xa a yu 8 Za ik
y>‘|k 'Xjk 0

{8 cos¢p O C,OS‘,b,Z 0 cosd)z 0 coso <

a a

APENDICE A

15-AI3

16-AI3

17-AI3

18-AI3

0 ¢cos 0 cos
' d)Xu' ¢)ij:|

“yk k» k ks ~
oz, oy, ' ox, ! oz, ' oy,

19-AI3
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Por lo tanto :

i
ra I.b

V,(l‘a . lfbr }:rik X Va Cosd)ijkn 20'AI3

Debido a que definimos cosoijn con la misma expresion que definimos el angulo de

valencia, entonces podemos hacer uso del resultado (14-Al2) :

1, T COShy,
jkn T a7
I'a I'b ra

V, cosd 21-AI3

Sustituyendo la ecuacidn (21-AI3) en la ecuacion (20-Al3), y esta a su vez en la

ecuacidn (13-AI3) se tiene para el gradiente del angulo diedro :

1 r, cos®;,,
Vidjon== = - | M X To 2 2¢"k 22-AI3
' seng r, Iy r

ijkn a a

Sustituyendo las ecuaciones (8-AI3) y (22-AI3) en la ecuacion (6-AI3) tenemos :

r I‘b ra m=1

. r r, cosd;, 5 B
Fl: - \:l‘ﬂ\ X ( ""’b T "'a”' ”7'2 71t!"l:l' j}zmcm COSm : ¢l_]l\n 23-AI3
Andlisis del mismo tipo producirdn expresiones similares para los demas atomos
involucrados en el dngulo diedro. La expresion (23-AI3) nos permite calcular la fuerza

total sobre ia particula /debido al angulo de torsidn.
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Al4. POTENCIAL DE LENNARD-JONES.

El potencial de Lennard-Jones esta definido como :
12 6
] o]

La fuerza en la direccién x sobre la particula /es :

donde o y & son parametros.

12 6
oU, 24| (o o
R L) | ©
O I 4y B

1-Al4

2-Al4

3-Al4

Usando el resultado (7-All), sustituyendo la ecuacion (3-AI4) en la ecuacion (2-Al4) y

considerando que utilizamos un potencial truncado, entonces la componente x de la

fuerza sobre el atomo /sera :

APENDICE A

4-Al4
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Para la particula jtendremos :
F! =-F 5-Al4

La expresion (4-Al4) se utiliza durante la simulacion para calcular la fuerza debida a la

interaccion intermolecular de Lennard-Jones en la direccion x sobre la particula i

AI5. FUERZAS EN LAS SUMAS DE EWALD.

En esta seccidn presentamos las expresiones para calcular las fuerzas con el método de
las Sumas de Ewald para el potencial couldmbico. Estas ecuaciones se obtienen al
derivar el potencial dada por la ecuacion (7-II).

La fuerza sobre el atomo a en la molécula /esta dado por :

F, = Fi? + FiaK 1-AI5

donde FR;, es la fuerza actuando sobre el 4tomo a de la molécula 7 en el espacio real, y
F*. es la contribucidn de la fuerza en el espacio reciproco.

Las dos contribuciones estan dadas por las siguientes expresiones :

. 2 P . rl
F, = i ZZ%[ 7 liaib exp(— Kzri;jb)+ ertc(miajb )} ;ib 2-AI5

iajb
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pr= da {2“ S Q(h)ih[S(h)exp(~ ih - r, )= S(~h)exp(ih - ¥, )]} 3-AIS

h=0

donde gia ¥ Gj» Son las cargas de los atomos a y b en las moleculas 7y jrespectivamente,
x @s un parametro arbitrario de convergencia, V es el volumen, rajp €S |a distancia entre
los 4tomo a en la molécula / y el dtomo b en la molécula j. erfc() es la funcion error

complementaria. Ademas :

i

=
Q(h):—-—h—?"—— 4-AI5
S(h)=>"> q, explih-r,) 5-AI5
h=2g |, ™ D 6-AI5

Lx Ly Lz

donde i, m, y n toman valores de 0, 1, +2, ..., +o. LX, Ly, y Lz son las dimensiones de

la celda central.

Una forma mas conveniente de la ecuacion (3-AI5) para una simulacion es :

. , 4
Fo =- 42‘; { J 3 Q(h)hImaglexp(-ih - r,, )S(h)]} 7-AI5
0 h=0

donde Imag denota la parte imaginaria de la variable compleja.
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CAPITULO III. DINAMICA MOLECULAR.

Los métodos de Dindmica Molecular (DM) se utilizaron por primera vez para fluidos
simples [1, 2].

La simulacién de DM esta definida como: el método que calcula las trayectorias en
el espacio de una coleccién de moléculas, las cuales obedecen las ecuaciones de
movimiento de Newton[3]. Por tanto, en el sentido mas amplio, la dindmica
molecular concierne al movimiento de las moléculas. Las reacciones quimicas y
otros tipos de procesos complejos estan asociados con muchos tipos de

movimientos intra e intermoleculares.

A diferencia del método Monte Carlo, DM es un proceso deterministico, es decir,
que toma una configuracion inicial del sistema (posiciones y velocidades de los
atomos o moléculas), y su evolucidn seguira las leyes de la mecanica clasica (leyes
de Newton). Los ingredientes basicos de una simulacién con DM son los calculos
de la fuerza sobre cada particula, a partir de las cuales se calculan nuevas
posiciones Yy velocidades de las particulas del sistema durante un periodo de

tiempo especificado (del orden de femtosegundos= 10''> sequndos).

3.1. BASES DEL METODO.

Una simulacion con el método de DM se lleva a cabo usando métodos de
integracion de las ecuaciones diferenciales de movimiento de Newton con respecto
al tiempo para el sistema molecular.

52 (t)
F(t) = ma,(t) = m —! i—1,..,N 1-I11

ot
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donde N es el nimero de particulas en el sistema.
Fi(t) es la fuerza sobre la particula /al tiempo t
ai(t) es la aceleracion del la particula 7en un tiempo t
ri(t) es la posicion de la particula /en un tiempo t

m; es la masa de la particula /

La fuerza sobre la particula / se calcula como el negativo del gradiente de la
energia potencial:

F, =-V.U(r,r,,...1ry ) 2-111

Hay una gran variedad de algoritmos para integrar la ecuacidn de movimiento. El
algoritmo de Verlet es el mas comun y calcula las posiciones usando las fuerzas

actuales y posiciones previas de las paticulas.

(O
r.(t+At) ~2r.(t) - r.(t = At) + At~ 3-111
i i i m

i

Este algoritmo se deriva de expansiones truncadas de la serie de Taylor de la

posicién de las particulas alrededor de un tiempo t:

. . (1) . (1)
R +AD=r (0 + 1 (DAt A2 AS 4-T11

. () 5 r
rt—At)=r.(t)-r. (DAt + '~ At~ - At7+... >-111
i i i 2! 3!
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Al sumar las ecuaciones (4-111) y (5-III) se obtiene:

ri(t +A)+r(t - At) = 2r(0) + r1 (kt)At2+... 6-111

Introduciendo la ecuacion (1-III) en (6-11I1), y truncando hasta el segundo término

del lado derecho obtenemos la ecuacion:

O
rt+A)=2r.()-r.(t—At)+ - At 7-111
i 1 i m

i
que es igual a la ecuacion (3-1I1I) .

Los vectores de velocidad se obtienen al restar la ecuacion (4-111) de (5-III) vy

substituyendo la derivada del vector de posicion por la velocidad:

r.(t+ At) —r.(t — At)
v.h)= b !
! 2At

8-1I1
la cual calcula la velocidad de las particulas / en el tiempo t, y no entra
directamente dentro de la integracién numérica en el método de Verlet.

La posicion inicial de la particula al tiempo t se utiliza para predecir las
posiciones en el tiempo t +At.

Como ya mencionamos, la dinamica molecular se lleva a cabo utilizando un
sistema de N particulas, las cuales se encuentran dentro de una celda. Esta celda
la denominaremos central y bajo condiciones periddicas la reproducimos ndmero
infinito de veces en todas direcciones.

En la figura 1.III se representa un sistema bidimensional de un sistema periddico.
Las moléculas pueden entrar y salir en cada celda cruzando cualquiera de sus
cuatro lados. En un ejemplo tridimensional, las moléculas deberian poder cruzar

libremente cualquiera de las 6 caras del cubo.
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Fig. 1-1II. Sistema periddico bidimensional
construido por celdas unitarias.

De esta forma tenemos idealmente un sistema con un ‘infinito’ nimero de
particulas, el cual se constituye por un numero ‘infinito’ de celdas donde las
moléculas se mueven de la misma forma en cada celda. Sin embargo, en la
simulacién necesitamos de un determinado nimero de particulas en el sistema
incluidas en un nimero determinado de celdas [4]. A este conjunto de celdas lo
llamamos ensamble.

Estos ensambles son agrupaciones de un gran numero de sistemas o celdas,
todos en el mismo estado termodinamico, el mismo cuyas propiedades tratamos

de estudiar, pero en distintos estados moleculares (microestados). El ndmero de
sistemas que constituyen el ensamble N*, lo suponemos como N*-> «

Entre los tipos de ensamble mas importantes que se conocen, tenemos:

1) Microcanonico (N,V,E): Son sistemas definidos por el nimero de particulas N
de cada sistema, su volumen V y su energia E, que son propiedades que
permanecen constantes. No puede haber intercambio ni con el exterior ni

con los sistemas entre si, de masa ni de energia (sistema aislado).
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2) Canonico (N,V,T): Son ensambles representativos de un sistema cerrado
(puede haber intercambio de energia entre los distintos sistemas). Esta
definido por el nimero de particulas N de cada sistema, su volumen V y su
temperatura T.

3) Gran canodnico (u, V, T): Representa sistemas abiertos (los sistemas pueden

intercambiar energia y masa entre sf). Los sistemas de este ensamble estdn
definidos por el potencial quimico ., el volumen V, y la temperatura T.

Frecuentemente en DM, las distancias de enlace pueden permanecer fijas durante
la simulacion. La metodologia mds comin para esta restriccion es el
procedimiento SHAKE, el cual aplica fuerzas adicionales para mantener las
longitudes de enlace fijos a los valores de equilibrio. [4]. Al mantenerse fijas las
distancias de enlace, se eliminan las contribuciones a las fuerzas debidas a las
vibraciones por el estiramiento de enlace las cuales se producen en tiempos
alrededor de un décimo de femtosegundos, fseg. De esta manera, el algoritmo
SHAKE nos permite disminuir el tiempo de CPU al momento del calculo y obtencién
de resultados pues se podran hacer simulaciones con incrementos de tiempo
mayores (del orden de fseg). Detalles de la derivacién del algoritmo SHAKE

aparecen en el Apéndice 1I, del capitulo anterior.

3.2 PROPIEDADES OBTENIDAS.

Una vez que tenemos un programa de DM, deseamos utilizarlo para medir
propiedades de interés para sistemas de N-cuerpos. Especialmente, nos interesan
aquellas propiedades con las que se puedan hacer comparaciones con resultados

experimentales como: la temperatura T y la presidn P [3].

III 69



De acuerdo a la teoria molecular de la materia, las propiedades macroscdpicas A
resultan del comportamiento de la coleccion de moléculas individuales; en
particular, cualquier propiedad que se pueda medir A, puede interpretarse en
términos de alguna funcion  A(t", p"), donde rN son las posiciones de la N

particulas y p" son los momentos de las N particulas.

En el equilibrio el valor promedio de A <A>, puede obtenerse para un tiempo
infinito [4] :

A = Liml [_fA(rN(r),pN(t))ir 9-111

t—0 t()

Algunas propiedades a lo largo de la trayectoria espacial, pueden permanecer
constantes, y otras pueden sufrir fluctuaciones. Por ejemplo, a pesar de que la
energia total Er de un sistema es constante en un ensamble microcandnico, la
energia cinética Ex y la energia potencial U fluctan , pero estas fluctuaciones

deben preservar el valor de Er.

E, = Ec(p")+ U(r") = constante 10-11I

En el caso de la energia cinética, el promedio de las fluctuaciones es proporcional

a la temperatura cinética:

NkT 11-II1

1o LI

t—w

e =Lim, [Bl (e ()b~

k es la constante de boltzman, y Ex se define como:
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N p2 N
E, = Z(——) 12-111

donde p; y m; son el momento y 2 masa de la particula / respectivamente.
La energia potencial ya se ha descrito en el capitulo II.
Las propiedades termodinamicas y las estructurales pueden ser obtenidos por

métodos de simulacion como DM.

3.2.1. TEMPERATURA.

Tomando en cuenta que la Unica contribucidn para la energia cinética es debida a

donde N es el numero total de dtomos y T es la temperatura absoluta.

la energia translacional:

NkT 13-1II

O RNV}

i

De esta forma, definiremos una temperatura instantanea T;, a partir de los

momentos y las masas de las particulas del sistema, que cumplan con <T;> = Ty
] 2
T,= S|P 14-I11

Para un sistema de N moléculas con restricciones moleculares internas, el nimero
de grados de libertad sera de 3N-N; , donde N, es el nimero total de restricciones

independientes, entonces la ecuacion (14-11I) se convierte [4] en :
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| / pi: )
| = Y 15-111
(BN =N, )k T\ m,
3.2.2, FUNCION DE DISTRIBUCION RADIAL.

En un fluido existen correlaciones estructurales bien definidas las cuales pueden
medirse experimentalmente para proveer importantes detalies acerca del promedio
de la organizacién molecular[5]. La funcidn de distribucion radial es también
conocida como g¢(r), la cual nos proporciona una medida cuantitativa de la

estructura tanto en fluidos como en sdlidos.

Mencionaremos dos razones por las cuales la funcion de distribucion radial tiene

importancia:

1) Experimentos como los de dispersion de rayos X, de neutrones sobre fluidos
simples, y de dispersion de luz sobre suspensiones coloidales producen
informacién acerca de la g(r).

2) Esta funcion g(r) juega un papel central en las teorias del estado liquido.
Los resultados numeéricos para la g(r) pueden ser comparados, con
predicciones tedricas, lo cual sirve como criterio para probar una teoria en

particular.

Si existe una particula en la posicion r, p g(r)dr es la probabilidad de observar una
segunda particula en r+Ar, en donde p es la densidad.
El nimero de particulas en un elemento de volimen esférico dV=4nrr’dr a una

distancia entre r y r + Ar de |a particula central es:

dN(r)=pg(r)dnridr 16-1v
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La g(r) puede interpretarse como el factor que multiplica a la densidad total para
dar una densidad local alrededor de una particula fija. Para valores de r menores
que algun valor minimo ro, g(r) es cero; para valores grandes de r, g(r) ---—-> 1
si r ----> o« debido a que no hay fuerzas de largo alcance.

El nimero promedio de atomos de especies atdmicas « entrery r + Ar,

alrededor de un dtomo central de especie B, puede expresarse como :

r+Ar

Ny (.7 + A7) = p, j 4ng, (r)ridr 17-111

[¢d

N . , .
donde p, = v =X,p, €selnumero de la densidad de atomos.

ah

Fig. 2-111. Numero de pares entre las particulas B y las
particulas o que se encuentran en una rebanada
esférica de radio interior r vy radio exterior r+ar.

gup(r) es la funcidn de distribucion radial atémica para los pares of}, es decir, es la
probabilidad de encontrar un dtomo de la especie atdmica « a una distancia r de

un atomo de la especie B de otra molécula.

Integrando la ecuacién (17-1II), y considerando que g.u(r) es constante para

valores de Ar muy pequefios, obtenemos:
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gupr)= — [( Ar) _’rj] 18-111

En DM, cuando los sistemas han alcanzado el equilibrio, se calculan las funciones

de distribucion radial atomo-atomo.

3.2.3. PERFILES DE DENSIDAD.

Para sistemas en equilibrio liqguido—vapor o liquido — liquido, una herramienta de
analisis muy importante, son los perfiles de densidad, los cuales nos permiten
observar la forma en que varia la densidad a lo largo de los ejes de simulacion.
En estos perfiles podemos identificar regiones de diferente densidad,

correspondientes a las fases del sistema.

El perfil de densidad se define [6] como:

N(z)
LxLyAz

p(z)= 19-111

donde N(Z) es el nimero de moléculas que se encuentran en la posicion Z dentro
de la calda de simulacién. Ly L, son las dimensiones de la celda y AZ es el nimero

de segmentos en los que se divide la celda de simulacién. Generalmente AZ se

escoge de tal forma que divida nuestra celda de simulacion entre 100 y 1000

segmentos.
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Figura 3-III. Esquema de un perfil de densidad para la MEA.

En la figura 3-1II. mostramos un perfil de densidad para un sistema de 500
moléculas de MEA a 450 K. La densidad estd dada en g/cc” y la longitud del eje
Z* en unidades reducidas(ver la seccién 4.1.2. del capitulo 4). En la region central
de esta figura, se encuentra una region de alta densidad, la cual asociamos con un
liquido saturado, mientras que a los lados se encuentran regiones de baja
densidad que asociamos con una fase vapor, que coexiste en equilibrio con el
liguido.  Entre las regiones de alta y baja densidad se encuentran dos regiones
donde la densidad es cambiante. Estas regiones las asociamos con la interface
liquido-vapor de un sistema real. En la figura 3-III tenemos dos interfaces,
debidas a las condiciones periddicas a las que se encuentra el sistema. En la
simulacion, podemos interpretar nuestro sistema como un liquido rodeado de

vapor.
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El perfil de densidad, se puede ajustar a una funcion tangente hiperbdlica [7] de

la siguiente forma:

@)=L o)L tanh[ Z- ZO 20-111

donde p. y pv son las densidades en el seno del liquido y del vapor

respectivamente, z, es la posicidn en la cual se divide la interface, y £ estd

relacionado con la longitud de Ia interface (figura 3.11I).

3.2.4. DETERMINACION DEL PUNTO CRITICO.

Para estimar la temperatura critica, los resultados pueden ajustarse a Ia ley de los

diametros rectilineos[5].

{&_E&J:pc +AT-T) 21- 111

donde p_ Yy ps son las densidades de la fase liquida y del gas, pc es la densidad
critica y Tc es la temperatura critica. La dependencia de la temperatura con la
diferencia en la densidad de las faces en coexistencia se ajusta a una ley

escalar[7].

pL-pe =B (T-T¢)" 22-111
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donde P es el exponente critico (para sistemas tridimencionales p ~ 0.32 y para
dos sistemas dimensionales p = 0.125[8]. Ay B dependen del sistema y se

obtienen del ajuste.

3.2.5. TENSION SUPERFICIAL.

Para obtener la tension superficial utilizamos los componentes del tensor de

presion en su version molecular. De esta forma la tension se define como[7]:

y = h < Pzz— ) (P)(x + Pyy)> 23-111

donde Pxx Yy Pyy son los componentes de la presion normal, P2z esta relacionada
con la presion tangencial en la interface. El factor > fuera del bracket es debido
a que hay 2 interfaces liquido-vapor en el sistema por el método que utilizamos.

Una forma alternativa para calcular la tensién superficial, es utilizando el elemento
ap del tensor de presion molecular, el cual se puede representar mediante la

ecuacion [7]:

N-1 N

VP, = Tm).(v) + S S Y. (), 24111

i=1  j»i a=1b=1

donde N es el numero de moléculas, V es el volumen del sistema, m; y v; son la
masa y velocidad del centro de masas, respectivamente, r; es el vector entre el

centro de masa de las moléculas /y 7.
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r dr.

iajb iajb

du(r,
fop = ‘L J( (1) J -

es la fuerza entre los atomos en la molécula /y el &tomo b en la molécula j La
distancia entre el dtomo a en la particula /y el dtomo b en la molécula j esta
denotado por riap.

Las fuerzas restauradoras intramoleculares no contribuyen al tensor de presién
molecular, por lo que podemos ignorarlas en el calculo.

En el caso de las interacciones electrostaticas obtenidas mediante sumas de Ewald,
existen dos contribuciones al potencial: uno en el espacio real y otro en el espacio
reciproco.

La ecuacion 24-1II se usa para las interacciones de Lennard Jones y para las
interacciones electrostaticas en el espacio real. En el espacio reciproco, debido a
que el potencial no es aditivo, los componentes de la presion se obtienen
siguiendo el procedimiento descrito en [7,8].

Los componentes del tensor de presiones de la contribucion electrostatica que

incluyen la del espacio real y reciproco son [7]:

( 8ne ]ZZanZEqu[ !a]b eXp( K |a1b)+eFfC( ajb)ji(t})r( a]b)ﬁ

| o iajb

: HZQ(h)S(h)S(-m (5@ _2hhg hahﬂﬂ

+ ! 2
4“% h=0 h 2

o {Zn zz(pla)BqaZQ(h)lh (S(-h) exp(-ih - r,) - S(-h) exp(-ih-ﬂa))}

h=0 a h=0

26-111
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donde &, es la delta de Kronecker, V es el volumen, pia = i — I €5 un vector

entre el dtomo a en la molécula /y el centro de masa de la molécula /.

Como mencionamos anteriormente, durante la simulacion utilizamos en los sitios
de la MEA diferentes al hidrogeno, un potencial de Lennard Jones truncado a una
distancia Re. Es posible calcular la correccidn de largo alcance (CLA) de la tensién
superficial debido al truncamiento de dicho potencial[7].

Para calcular la CLA a la tensidn superficial molecular es conveniente expresar la
tension superficial en términos de la funcidon de distribucion de pares atdmicos
p(Fia, M) [10] :

%ii ]dz,a J‘d ‘a]b{ ij " Tiajp — 3zuz|ajb } dU( !an)p (rialrjb) 27111
a b _4 0

|an dr!ajb

En la expresion (27-111) hemos utilizado la relacion entre la funcidn de distribucién

de pares atomo-atomo y del centro de masas [7]:
p ("u rjhridrj =p (rial Y] Zb"iadrjb 28-111

Si asumimos que para separaciones muy grandes rj=fap, Y Ziji=Zap, Y
substituyendo p(ris,fp) por la funcion de distribucidn radial:

oty 1,2)= 9,1 P(Za (2, 29-111

entonces la ecuacion (27-111) se transforma en [7]:

1 . S T iaj la dU ia
1232 [z, for, { = } eslof, b o) 3011
a b _n 0 iajb iajb
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Para riap > Rc se asume que g(rs,rp)=1 y la correccion de largo alcance (CLA) a
la tensidn superficial yca €s [7]:

_1ZNZZF Ko fdzla jds J-drajbp(zla)p Jb)< ;35 ) 31-I11
-1

Re iajb

donde s es definida como [7]:

e a—_E 32-111

La ecuacion (30-III) puede integrarse numéricamente si conocemos el perfil de
densidad atomico para cada atomo en la molécula. Cuando los perfiles de
densidad atomicos p(za) se ajustan bien a los perfiles del centro de masa de la
molécula p(z), podemos ajustar a una funcion hiperbdlica tangente como la de la

ecuacion (20-111). Entonces la correccion de largo alcance es [7,10]:

Ve = 122(py - py XZsaboab st J.drcoth rs\ 3 _S) 33-111

donde p. y pv Son las densidades moleculares del liquido y vapor respectivamente,

¢ es el parametro relacionado con el espesor de la interface y Rc es el radio de

corte para el potencial intermolecular.

En la ecuacion (33-11I), n es igual a 5 debido a que sdlo cinco de los siete sitios

interaccionantes en la MEA con potenciales de Lennard Jones.
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3.3.

[1]

[2]

(3]

[4]

(5]

[6]

(7]

[8]

[9]

[10]
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CAPITULO IV. DISCUSION DE RESULTADOS.

En este capitulo se muestran los resultados obtenidos para la MEA pura en la
fase liquida y en el equilibrio liquido-vapor a diferentes condiciones de
temperatura. También presentamos algunos resultados preliminares de la mezcla

MEA-agua a diferentes concentraciones.

4.1. MONOETANOLAMINA PURA.

Nuestro interés principal es el estudio de las soluciones de MEA con agua, sin
embargo, para realizar una simulacion molecular en una mezcla binaria es
necesario conocer los modelos de potencial para los componentes puros que
conforman la mezcla. Una vez conocidos los potenciales para dichos
componentes se podran realizar simulaciones en sistemas binarios o con mas

componentes, que son procesos mucho mas complejos.

Para iniciar el estudio de las soluciones acuosas de MEA, en esta seccion
presentamos los resultados del estudio realizado para la monoetanolamina pura.
Para el agua, ya hemos mencionado que existen modelos de potencial que

reproducen sus propiedades termodinamicas y de transporte.

4.1.1. FASE LIQUIDA.

En la fase liquida se realizaron simulaciones de DM de MEA pura a temperaturas
que van desde 298 hasta 550 K. Los sistemas tienen 256 moléculas y las

fuerzas fueron truncadas a una distancia de 14.5 Angstroms.
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La longitud de la celda cubica utilizada fue de 29 A por lado. Empleamos un
incremento de tiempo de 1 fseg, para integrar las ecuaciones de movimiento y
realizamos 75,000 configuraciones (75 pseg), de las cuales 50,000 Ilas

consideramos en equilibrio.

Analizamos la formacion de puentes de hidrégeno intermoleculares entre los
atomos de nitrégeno y oxigeno con los hidrogenos enlazados a ellos mediante la
funcidn de distribucion radial, la cual obtuvimos utlizando una técnica estandar
para calcular el nimero de atomos alrededor de un dtomo especifico (Ecuacion
18-111, del capitulo III). Calculamos fas funciones de distribucion radial cada 50
configuraciones y reescalamos las velocidades en cada configuracion para
mantener la temperatura constante.

En Ia figura 1-IV(a@) mostramos las funciones de distribucion radial intermolecular
a 298 K y densidad de 1.003g/cm? para los pares de &tomos N-OH, N-HO, O-HO,
y en la figura 1-IV(b), los correspondientes a N-HN y O-HN, donde N-HO, es la
formacién de un puente de hidrégeno intermolecular entre el nitrégeno de una
molécula de MEA, con el hidrogeno del grupo OH de otra. En forma similar se
deben interpretar Ios otros pares. En las figuras 1-IV(a) y 1-IV(b) se muestran
respectivamente las g(r) para las interacciones entre el hidrdgeno del grupo
hidroxilo y las del hidrégeno del grupo amino de una molécula con los dtomos
de nitrégeno u oxigeno de otra molécula. En la figura 1-IV(c) se muestran los
resultados obtenidos por Button et al. [1] para una densidad de 0.973 g/cm? y
una temperatura de 350K. Es conveniente aclarar que la comparacién no es
directa debido a que los resultados de Button corresponden a otras condiciones
de temperatura y densidad. En la figura 1-IV(a) el primer maximo en gN-HO(r)
y en gO-HO(r) nos indica la probabilidad de encontrar un atomo de hidrégeno
del grupo hidroxilo de una molécula a una distancia de aproximadamente 2 A de
un atomo de nitrégeno u oxigeno de otra molécula. Este primer maximo nos

muestra la formacion de puentes de hidrdgeno en la monoetanolamina.



El hidrégeno del grupo hidroxiio se asocia electrostaticamente con el nitrogeno
del grupo amino y con el oxigeno del grupo hidroxilo en moléculas diferentes.
Se observa que la probabilidad de encontrar al hidrogeno del grupo hidroxilo
cerca de un nitrdgeno es la misma que para el oxigeno.

En la figura 1-IV(b) se observa un primer maximo en gN-HN(r) y gO-HN(r),
sélo que su valor es mas pequefo al observado en la figura 1-IV(a). El grupo
HN se asocia con menos facilidad con el nitrogeno y el oxigeno de otra molécula.
Nuestros resultados tienen el mismo comportamiento que el observado por
Button (figura 1-IV(c)), aunque los maximos en las funciones de distribucién
radial son diferentes, especialmente en la interaccion N-HO donde nuestro valor
es casi la mitad del que reportan ellos, no obstante que su temperatura es mayor
y su densidad es menor, posiblemente debido a la diferencia cuantitativa de los
parametros utilizados en los sistemas.

En la figura 1-IV(a) también se muestra la funcién de distribucion radial para las
interacciones entre el nitrégeno de una molécula y el oxigeno de otra (N-OH),
que estd representada por la linea continua. Se observa un maximo de 1.75 a
una distancia de 2.9 A. La distancia N—O intermolecular experimental [1], es de
2.81 &, que es significativamente cercano al calculado mediante la g(r).

En la figura 2-IV(a y b). mostramos las funciones de distribucion radial a 400 K,

para los mismos pares de atomos que en la figura 1-IV(a y b).

Al comparar las figuras 1-IV y 2-IV observamos que cuando la temperatura
aumenta, la formacidon de puentes de hidrégeno en la monoetanolamina
disminuye. Se observa que a esta temperatura se disminuye la variacién en gN-
HO y gO-HO, siendo mayor la disminucidn para la gN-HO.
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Fig.1-IV.(a) y (b) funcion de distribucion radial para
un sistema de 256 moléculas a 298 K y (c) funcion de
distribucion radial para un sistema de 108 moléculas a

350 K reportados por Button et al {1].
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De aqui podemos decir que la formacion de estos enlaces intermoleculares
tienden a disminuir al incrementarse la temperatura en el sistema, ya que el
cambio en incremento de energia no favorece la aparicion de dichos enlaces.

Debido a fa gran similtud entre el agua y la monoetanolamina en algunas
propiedades termodinamicas (Ver en la pagina 13, la tabla I y II del capitulo I) y
dado que estudiaremos sus mezclas, nos parecid interesante comparar las

funciones de distribucion radial del agua con la del grupo hidroxilo en MEA.

En la figura 3-IV hacemos la comparacién de las funciones de distribucidon radial,
para los pares de atomos O-OH, O-HO y H-HO de la monoetanolamina, con las
del agua. En esta figura podemos observar que el primer maximo en la
distribucion radial se forman en una misma posicion para cada par interatdmico
(a,byc).

El primer maximo en el par O-OH es mas bajo en la monoetanolamina que en el
agua, y se encuentra a una distancia entre 2.8 A (ver figura 3-IV(a)), mientras
que para el par H-HO (ver figura 3-IV(b)) el pico es mas alto para la MEA y se
encuentra aproximadamente a 2.5 A de distancia. En la figura 3-IV(c),
observamos que existe mayor cantidad de puentes de hidrégeno O-HO para la
MEA que para el agua, dicho par interatdmico se forma a una distancia
aproximada de 2 A en ambas substancias. El segundo pico que se forma para la
monoetanolamina, no esta bien desarrollado debido a la longitud de la molécula.
Comparando los puentes de hidrdgeno obtenidos de la MEA para los pares
atéomicos N-HO y O-HO con los que forma el agua (O-HO) (ver la figura 3-
IV(c)) observamos que los puentes de hidrdgeno son cuantitativamente mayores
en MEA que en agua. Esta formacidon de puentes de hidrégeno mas la
contribucidon que proviene de la interaccion N —OH, podria explicar porqué la
monoetanolamina tiene un punto de ebullicidn mas elevado, como sabemos que
ocurre (agua, p.e. 373k®; MEA, p.e.? 443.5K [2]).

¥ p.c.. es el punto de ebullicion. 86



Fig.2-IV. Funcidn de distribucion radial para
un sistema de 256 moiéculas a 400 K.
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Fig. 3-IV. Funcion de distribucion radial de

la MEA y del agua a 298 K.
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Para verificar  que nuestro potencial de los anguios diedros en la
monoetanolamina nos proporcione una distribucion que corresponda a los
resultados obtenidos mediante quimica cuantica, se obtuvo la distribucion de
angulos diedros mediante simulacion con DM, y construimos los histogramas de
la funcion de dicha distribucion.

En la simulacion calculamos el valor del angulo de torsidn ¢ para cada molécula
en un sistema de 256 moléculas durante 75,000 configuraciones y utilizamos
densidades del liquido que estan en coexistencia con su vapor a las temperaturas
de 298 y 400 K. Nuestra convencidon para el angulo ¢ es que, ¢ = 0° en
conformacion trans, y ¢ = 180° para la conformacion cis.

Comparamos los resultados de simulacion de la distribucion de angulos de
torsién, con las barreras de rotacion que obtenidas por quimica cuantica (figura
6-11 del capitulo II). Observamos que en la figura 6-II los minimos de energia
para el angulo diedro H-N-C-C son a cero y 120°. En la figura 4-1V, mostramos
el histograma de distribucion de dicho angulo diedro a 298 K. Podemos
observar que la mayoria de las moléculas tienen un angulo diedro H-N-C-C cerca
de 0°, y una minoria presenta un angulo diedro alrededor de 120°. Esto coincide
con los datos obtenidos con quimica cuantica. El mismo comportamiento se
observa para los otros dos angulos diedros.

En la figura 5-1V se muestran los histogramas a 400 K, en donde podemos
observar la tendencia a formarse angulos diedros en las mismas regiones que los
de la figura 4-1V, lo cual indica que la molécula conserva su conformacion de
minima energia.

La distribucion de los dngulos diedros de las moléculas cambia al aumentar la
temperatura. Por ejemplo, el angulo diedro H-N-C-C a 298 K tiene un valor
maximo en 0.06 y a 400 K observamos una ligera disminucion hasta alrededor de
0.0425, por lo que para la distribucion del angulo diedro alrededor de 0°, se
hace mas amplia y a la vez, hay un aumento de las conformaciones de dngulo
diedro de 120° .
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Durante las simulaciones en fase liquida de la MEA, se obtuvieron las
contribuciones intra e intermoleculares al potencial a temperaturas que van

desde 298 hasta 550 K los cuales se reportan en la tabla 1-1V.

Temperatura, U (intra), U (inter),

K KJ/mol KJ/mol
298 26.985 -55.378
350 29.427 -49.300
400 31.386 -43.065
450 33.706 -37.547
500 36.092 -31.327
550 38.154 -22.842

Tabla 1-IV. Contribucion intra e intermolecular calculados en
la simulacién de un sistema con 256 moléculas.

En la tabla 1-IV podemos observar que el sistema aumenta su potencial
intramolecular al aumentar la temperatura y la contribucion intermolecular

disminuye (en valor absoluto).
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Fig.4-1V. Distribuciones de los diferentes angulos diedros,

en la monoetanolamina a 298K, para 256 maléculas.
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Fig.5-1V. Distribuciones de los diferentes angulos diedros,
en la monoetanolamina a 400 K, para 256 moleculas.
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4.1.2. EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR.

Conocer el diagrama de equilibrio liquido-vapor de una substancia pura nos
permite conocer si dicho sistema se encontrara en fase liquida, gas o en el
equilibrio liquido-vapor bajo ciertas condiciones de presion y temperatura. Dada
la importancia que tiene el conocer el diagrama de coexistencia de un sistema
molecular, estudiamos el equilibrio liquido vapor para la MEA pura y construimos
el diagrama de coexistencia. Esto nos permitié validar el potencial de
interaccion.

Se realizaron simulaciones de DM del equilibrio liquido-vapor para MEA pura en
un intervalo de temperaturas que van desde 298 hasta 530 K. Las simulaciones
se llevaron a cabo con 500 moléculas de MEA en celdas rectangulares con lados
(Lx=37.8348 A, Ly= 37.8348 A&, Lz= 113.5050 R). El tiempo de integracién en
las ecuaciones de movimiento fue de 1fseg. Para mantener la temperatura
constante se reescalaron las velocidades. El calculo de propiedades instantdneas
tales como la energia potencial y la temperatura se realizd cada 50
configuraciones. Hicimos 400,000 configuraciones que equivalen a 400 pseg, de

los cuales consideramos 350,000 en estado de equilibrio.

Durante la simulacién, se favorecié la formacion del equilibrio liquido-vapor a lo
largo del eje Z tomando una celda cubica central con moléculas de
monoetanolamina distribuidas uniformemente. A los lados de esta celda clbica,
colocamos celdas vacias, las cuales permitieron que el liquido pudiera expandirse
a lo largo del eje Z. Con esto, cierto nimero de moléculas de MEA se mueven
hacia estas celdas vacias en direccién del eje Z, formando lo que representaria al

vapor.
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En la figura 6-1V., se muestran los perfiles de densidad para la MEA a lo largo del
eje Z*“. Los resultados corresponden a temperaturas de 298, 400 y 450K . Estos
datos los ajustamos a una funcion tangente hiperbdlica para obtener las
densidades promedios del liquido y del vapor. En el perfil de densidad a 298 K,
la fase liquida ocupa una regién que abarca alrededor de 38 A en eje Z* de
simulacién, la cual es suficiente para suponer que no existe interaccion entre las
moléculas de las 'dos interfaces' (formadas por el método de simuiacion que
utilizamos) tomando en cuenta el radio de corte empleado (14.5 A). A 298y
350 K se observan pocas moléculas en la fase vapor, mientras que a 450 K se
observa una cantidad mayor de vapor. La densidad esta dada en unidades de
g/cc (equivalente notacién a g/cm?).

Figura 6-1V. Perfiles de densidad para la monoetanolamina
a diferentes temperaturas, para 500 moléculas.
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Conforme aumenta (a temperatura disminuyen las oscilaciones en [a fase liquida,
debido a que a menores temperaturas el sistema es mas viscoso y las moléculas
de MEA se mueven con mayor dificultad. A medida que la temperatura
aumenta, observamos que la densidad en la fase liquida de la MEA disminuye,

mientras que en la fase vapor se observa un incremento.

Apartir de los valores obtenidos para la densidad del liquido y del vapor de las
curvas ajustadas, construimos un diagrama de coexistencia temperatura-
densidad, para el equilibrio liquido-vapor de la MEA. En la tabla.2-1V, aparecen
los resultados de las diferentes densidades y su correspondiente temperatura en

las fases liquido y vapor.

Temperatura Densidad del vapor Densidad del liquido
(K) (g/cm’) (g/cm?)
298 0.0001 1.003
308 0.0001 0.9925
313 0.0001 0.9918
323 0.0001 0.9731
350 0.0005 0.9390
400 0.0023 0.8700
450 0.0152 0.7950
500 0.0520 0.7000
530 0.0710 0.6370

Tabla 2-1V. Resultados de simulacién de DM para la MEA.
Se indican las densidades en la fase liquida y en la fase
vapor a diferentes temperaturas.
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En la figura 7-1V, mostramos el diagrama de coexistencia construido con los
resultados de la simulacion, junto con los datos experimentales de la densidad
de la MEA liquida a 298 K. Se indica también el punto critico de la MEA
estimado usando la ley de los didmetros rectilineos [3]. La temperatura critica
de la MEA es de 614 K vy la densidad critica es 0.3116 g/cm® [4]. En este
diagrama, podemos observar a la izquierda la regién de la fase vapor y a la
deracha la del liquido, cuyos limites son el punto critico. El ajuste de Ila
curva con el dato del punto critico calculado, esta representado por la linea

continua.

650 ——r——— 77— T T T T T

Pc’

exp.

ajuste

RSN B M SRS B

®DM
Pe ¥ experimetal ]
550 Calculado + diam.rect. .

-+

+4=

E

temperatura, K
o
&

'
3

densidad ]

liquido |
1 n 1 1

250',1.1.111.1.1A1,1.
0 01 02 03 04 05 06 07 08 09 1 1.1

densidad , g/cc

Figura 7-1V. Diagrama de coexistencia
liquido—-vapor para 500 moléculas de MEA.
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Mediante la ley de diametros rectilineosf4] se obtuvo el punto critico de los
resultados de simulacion: densidad critica de 0.3200 g/cm3 y una temperatura
critica de 580K. E! error relativo de la temperatura critica es del 5.5%, mientras

que para la densidad es de 2.7 %.

A una temperatura de 298 K, la densidad experimental en el liquido es de 1.0120
g/cm?, mientras que la densidad en el liquido obtenida por simulacién de DM es

de 1.0030 g/cm’, lo cual da un error relativo de 0.9%.

En el resto de la region de coexistencia liquido—vapor, no se encontraron
resultados experimentales, para poder comparar nuestros resultados obtenidos
por simulacion. De los resultados obtenidos en este diagrama de coexistencia,
podemos decir que se ha obtenido un modelo que reproduce significativamente

los datos experimentales de la MEA.

Realizamos simulaciones a temperaturas mayores a 500 K (550 Ky 530 K), pero
a estas condiciones de temperatura, el perfil de densidad no nos proporciona una
region bien definida en la fase liquida, por lo que nuestros resultados pueden no

ser confiables para estas temperaturas.
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4.1.2.1. TENSION SUPERFICIAL.

Se realizaron simulaciones de DM para obtener la tensidon superficial a
temperaturas que van de 298 a 500 K, de acuerdo a la ecuacion (23-III)[5].

La tensidon superficial promedio fue obtenida para las dltimas 350,000
configuraciones en el equilibrio.

La correccion de largo alcance en la tension superficial se hizo al final de la

simulacion y se calculd por medio de la ecuacion (31-I11I).

En la tabla 3-1V, se muestran los resultados de simulacidon de la tensién
superficial, el valor de la correcién de largo aicance, y el valor final de la tension

superficial con la correccién de largo alcance.

TEMP. T Z Yo No. | °stddev | “CLA paralay t*

K (mN/m) (mN/m) datos (mN/m) ANCHURA
298 3.8283 | 41.5248 | 48.4613 70 2.4160 6.9365 0.4982
323 3.3891 | 36.7609 | 43.1897 30 2.6566 6.4289 0.5414
350 2.8547 | 30.9644 | 36.9800 70 1.6763 6.0156 0.5689
400 2.2582 | 24.4943 | 29.3786 70 1.4070 4.8843 0.8462
450 1.4749 | 15,9980 | 19.5753 70 1.1670 3.5773 1.2591
500 0.6020 6.5301 8.4814 70 0.9610 1.9513 1.9516

Tabla 3-1V. Tension superficial a diferentes temperaturas
en un sistemas de 500 moleculas.

y* es la tension superficial en unidades reducidas.

%y es fa tensién superficial.

3vea €5 I3 tension superficial mas la correccion de largo alcance.
£* es la anchura de la interface en unidades reducidas.

*CLA es la correccion de largo alcance.

Sstddev, desviacién estandard.

El nimero de datos representan bloques de 5,000 configuraciones.
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También se indica en la tabla anterior la desviacidon estandar obtenida en la
tension superficial y el ancho de la interface {. Puede verse que el ancho de la
interface crece con la temperatura, lo cual significa en este caso, gue conforme
la temperatura aumenta, las moléculas adquieren una mayor facilidad para
moverse de la fase liquida a la del vapor ampliando el intervalo de interface.

En la tabla 4-1V., se muestran los datos experimentales de la tension superficial

encontrados para la monoetanolamina, a diferentes temperaturas[6].

Temperatura, (K) Tension superficial, (/mN/m)
298 48.95
303 48.14
308 47.34
313 46.43
318 45.73
323 44.81

Tabla 4-IV. Datos experimentales de ia tension
superficial, para la MEA a diferentes temperaturas.

En la figura 8-V, se muestran los resultados de simulacion de la tension
superficial en un intervalo de temperaturas desde 298K hasta 450K(figura
V.8(a)), junto con los valores experimentales encontrados a temperaturas que
van desde 298 K a 323 K (Figura 8-1V(b)).

En la figura 8-IV podemos observar que a medida que incrementa la
temperatura, la tensidon superficial disminuye, debido a que las fuerzas de
cohesidn se debilitan conforme aumenta la temperatura en el sistema.

Las correcciones de largo alcance en y disminuyen al aumentar la temperatura.
Comparando los resultados de la tensidn superficial con los valores
experimentales que se muestran en la tabla 4-1V, tenemos que los errores
relativos para la tension superficial @ 298 vy 323 K son de 1% y 3.61%
respectivamente.

Iv 99



v

mN/m

TS,

TS, mN/m

60

50

40

30 |-

20

10

Figura. 8-1V. (@) Tension superficial para la MEA
para un sistema de 500 moléculas.

Tension superficial de la monoetanolamina

®&—@ TS experimental
RISsinCLA ... ...

ATSconCLA

Lol ol
™™

WiIN
™1™

250

60

35

300

350

400 450 .

e Ts experimental

BTSsinCLA | ...

ATSconCLA

o5 | ,. ; r |
280 290 300 310 320 330 340 350 360

Temperatura, K

100



4.2. MEZCLA MONOETANOLAMINA-AGUA.

En esta seccién presentamos resultados preliminares de simulaciones en el
equilibrio liquido-vapor para mezclas entre MEA y agua.

Para MEA usamos el potencial de interaccion obtenido en este trabajo, mientras
que para agua usamos el potencial cuyos parametros fueron dados en el

capitulo II.

La composicion de las mezclas fueron elegidas para representar las condiciones
experimentales, en particular, presentamos resultados para concentraciones de

15% y 17% en masa a dos temperaturas diferentes.

El programa de simulacién utilizado para MEA fue modificado en algunos
parametros y expresiones para estudiar mezclas con intreracciones
electrostaticas. Entre las modificaciones que hicimoms fue incluir los
parametros del agua, como la sigma, épsilon, distancias de enlace, etc., para
poder iniciar la simulacion del sistema binario MEA con agua.

Hicimos simulaciones en el equilibrio liquido-vapor con 864 y 1000 moléculas
(7000 atomos) a diferentes temperaturas. Las simuaiciones se hicieron usando
el mismo algoritmo de integracion utilizado para la MEA pura. El tiempo de
integracion fue de 1 fseg. Después de equilibrar el sistema por 50000
configuraciones, se obtuvieron los perfiles de concentracion tanto para MEA

como para agua por otros 350 picosegundos.

En la figura 9-IV se muestran los perfiles de densidad para MEA y agua a 323K.
La composicion de MEA es 15% en masa. A esta temperatura se observa una
fase liquida que contiene tanto MEA como agua. A esta temperatura la
concentracién del vapor es muy pequefia, del orden de 10 g/cc. Se observa
una gran adsorcién de moléculas de MEA en la interface liquido-vapor.
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Esta aglomeracion de moléculas en la interface debe cambiar las propiedades de
la solucién, debido a la dificultad que tienen las moléculas del vapor o del liquido
para pasar a la otra fase (al liquido o al vapor respectivamente).

La adsorcion de MEA en la interface puede hacer que esta sea mas ancha,
provocando una disminucién en la tensidn superficial de la solucion respecto a la
observada para el agua pura.

Experimentalmente, se observa que al agregar MEA en bajas concentraciones, la
tensidn superficial de la solucion es casi la mitad de la del agua pura. Se tendra
que hacer un estudio mas exhaustivo de esta mezcla para tener resultados que
permitan sacar conclusiones.

Adsorcion de moléculas en la interface liquido vapor también se ha observado en

mezclas de metanol-agua vy etilenglycoi-agua.

En la figura 10-1V se muestran los perfiles de densidad para MEA y agua a 363 K.
La composicién en este caso es 17% en masa. Se observa, en los perfiles de
densidad de cada componente, el mismo comportamiento que el mostrado en la
figura 9-1V.
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Figura 9-1V. Mezcla de MEA con agua a 323 K en un sistema
con 50 y 950 moléculas de MEA y agua respectivamente.
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CONCLUSIONES.

En este trabajo usamos métodos de quimica cuéntica para obtener la geometria
molecular, los pardmetros de los potenciales de angulos de valencia y de torsidn,
asi como las cargas en los atomos de la monoetanolamina y hemos validado el
potencial por medio de dinamica molecular para obtener las densidades de

coexistencia y tension superficial en el equilibrio liquido-vapor.

Los cdlculos cuanticos reproducen la geometria y conformaciones

experimentales.
Las cargas obtenidas reproducen el momento dipolar experimental.

En simulaciones de fase liquida, el potencial predice la formacidn de puentes de
hidrégeno. Nuestras funciones de distribucion radial para el grupo hidroxilo y

amino tienen el mismo comportamiento que el encontrado por Button et al.!

El hidrogeno del grupo hidroxilo en una molécula se asocia con el nitrégeno del
grupo amino y con el oxigeno del grupo hidroxilo de otra molécula, mientras que
el hidrégeno del grupo amino muestra poca tendencia a asociarse con el oxigeno
o en el nitrégeno de otras moléculas. Este mismo comportamiento fue reportado
por Button, pero nuestros valores maximos en gN-HO(r) y gO-HO(r) son mas

pequefios.
En simulaciones en el equilibrio liquido-vapor:

Hemos mostrado que es posible simular el equilibrio liquido-vapor usando el

método de dindmica molecular candnico en sistemas cargados.
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La diferencia entre la densidad del liquido calculada y la experimental a 298 K es
menor al 2% . La temperatura y densidad critica son menores en 5.5% y 2.7%

respecto al resultado experimental.

La tension superficial calculada difiere en menos del 3% de los valores conocidos

experimentalmente.

Las simulaciones preliminares de MEA en agua indican que es posible simular Ia
mezcla en el equilibrio liquido-vapor en intervalos de temperatura mayores a las

condiciones experimentales.

Se encuentra adsorcién de moléculas de MEA en la interface de la mezcla, lo cual
quiere decir que en la solucién acuosa, existen moléculas que prefieren estar en
la interface liquido-vapor, por lo que se puede considerar que la MEA a

temperaturas utilizadas en la industria, no es completamente miscible en el agua.



