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Resumen

La motivación de la presente investigación parte de la necesidad de
contar con modelos moleculares que proporcionen una imagen molecular fi-
dedigna de las propiedades termodinámicas, dinámicas y estructurales de
los alcoholes primarios, tanto en ĺıquidos puros como en sus disoluciones
acuosas, bajo diversas condiciones termodinámicas. Si bien los modelos exis-
tentes reproducen varias propiedades de la fase ĺıquida y han contribuido a
la comprensión de varios fenómenos de interés, también es cierto que poseen
limitaciones cuando se aplican al estudio de aquellos estados termodinámicos
para los cuales no fueron espećıficamente diseñados.

El presente trabajo aborda la construcción de modelos moleculares re-
finados para las disoluciones acuosas de metanol, etanol y 1-propanol. Estos
potenciales se aplicaron al estudio de la fase ĺıquida, ĺıquido-vapor y ĺıquido-
sólido, mediante simulaciones numéricas con las técnicas de la dinámica mo-
lecular clásica. El nuevo conjunto de potenciales se optimizó para reproducir
la densidad, la constante dieléctrica y la tensión superficial de los ĺıquidos
puros a 298 K (y p = 1 bar). Los valores calculados de la entalṕıa de vapori-
zación y las constantes de difusión mostraron un buen acuerdo experimental
y se demostró que la correlación entre las orientaciones dipolares moleculares
(medida por el factor de Kirkwood) juega un papel importante en la repro-
ducción de la constante dieléctrica. En el caso de las disoluciones acuosas,
se discute también la inclusión de reglas de combinación modificadas para
las interacciones de Lennard-Jones y su influencia en la reproducción de las
funciones termodinámicas de exceso de volumen y entalṕıa.

Las simulaciones de la coexistencia ĺıquido-vapor muestran que las cur-
vas de tensión superficial, como función de la fracción molar de cada alcohol,
tienen mejor acuerdo experimental que los modelos reportados previamente
en la literatura. También fue posible caracterizar la estructura de las interfa-
ces mediante el cálculo de la distribución espacial de los grupos moleculares
y la orientación de los grupos alquilos, además de los potenciales electrostáti-
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cos que se originan en esta región. Finalmente, se presenta un modelo simple
del efecto anticongelante del metanol en dilución acuosa infinita. Las simula-
ciones de este sistema reproducen cualitativamente la depresión del punto de
fusión que se observa experimentalmente y proporcionan información sobre
la localización del metanol durante el proceso de solidificación.
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1 Introducción

Los alcoholes son compuestos orgánicos que conforman una de las cla-
ses más importantes de solventes, pues sus caracteŕısticas moleculares propor-
cionan ventajosas propiedades de solubilidad; sus moléculas de tipo anfif́ılico
están compuestas de un grupo alquilo no polar y un grupo hidroxilo polar que
actúa como donante o receptor en la formación de los puentes de hidrógeno.
Estas interacciones moleculares son de corto alcance, altamente direccionales
y son responsables, en buena medida, del comportamiento termodinámico no
ideal que exhiben estos sistemas f́ısicos. Una mejor comprensión de éstos es
importante en lo que concierne al desarrollo de aplicaciones prácticas en las
áreas ambiental, qúımica y biológica.

Las simulaciones numéricas de sistemas moleculares constituyen una
valiosa alternativa para investigar cómo las interacciones microscópicas sub-
yacentes conducen a las propiedades macroscópicas, tanto en la fase ĺıquida
como las propiedades de coexistencia ĺıquido-vapor y ĺıquido-sólido. En este
contexto, los modelos moleculares clásicos son ampliamente utilizados y con-
sisten de una propuesta de la geometŕıa y distribución de las cargas eléctricas
que mimetizan las caracteŕısticas de cada molécula, además de una función
de enerǵıa potencial simplificada, pero realista, que describe las fuerzas mo-
leculares internas y colectivas. En la actualidad, las simulaciones numéricas
reproducen una cantidad considerable de datos experimentales y son capaces
de proporcionar una imagen molecular fidedigna de las propiedades dinámi-
cas, estructurales y termodinámicas del sistema bajo estudio.

Desafortunadamente, es bien conocido que los potenciales existentes
tienen dificultades para reproducir algunas propiedades cruciales de las fa-
ses condensadas de los alcoholes primarios y varios compuestos orgánicos.
Caleman et. al.1 realizaron un conjunto de simulaciones para 146 ĺıquidos
orgánicos empleando los modelos OPLS/AA,2 CGenFF3 y GAFF,4 en las
que obtuvieron, entre otras propiedades, la densidad volumétrica ρ, la en-
talṕıa de vaporización Hv−l, los coeficientes de respuesta cv (cp), la tensión
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1 Introducción

superficial γs y la constante dieléctrica ε, bajo condiciones ambientales de
temperatura y presión (Figs. 1.1, 1.2, 1.4, 1.3, 1.5 y 1.6). En los tres casos,
la mayoŕıa de las propiedades analizadas mostraron un acuerdo razonable
con los datos experimentales; sin embargo, la correlación entre los valores
calculados y experimentales de γs y ε no fueron satisfactorios. Un cálculo5

posterior para un subconjunto de 61 ĺıquidos, esta vez tomando en cuenta los
efectos de larg alcance, arrojó una mejor coincidencia de γs con el experimen-
to (Fig. 1.5), aunque se observó nuevamente que los valores de ε se hallan
sistemáticamente subestimados. Es también conocido que la mayoŕıa de mo-
delos de agua6 y metanol7 predicen valores incorrectos de ε como función de
la temperatura a presión ambiental.

En el caso de la constante dieléctrica, una posible explicación se basa
en el hecho de que las distribuciones de carga puntuales tienen dificultades
intŕınsecas para reproducir simultáneamente las superficies de enerǵıa poten-
cial y de momento dipolar obtenidas con cálculos ab-initio.6,8, 9 A pesar de
ello, se han reportado nuevos potenciales9–11 que reproducen el valor experi-
mental de ε y varias propiedades termodinámicas y de transporte, entre ellas
la temperatura de máxima densidad, Tmd, y la constante de auto-difusión,
DH2O. Recientemente, Salas et. al.12 obtuvieron modelos de átomos expĺıci-
tos y de grano grueso para la piridina, el diclorometano, el metanol y el
EMIM-BF4, mediante un procedimiento de parametrización que emplea ε,
γs y ρ como propiedades objetivo. En el caso del metanol, los autores logra-
ron reproducir los valores experimentales de ε, γs y ρ como función de la
temperatura, además el punto cŕıtico, con un potencial de 3 sitios. Es intere-
sante mencionar que, hasta nuestro mejor conocimiento, ninguno de estos
modelos se ha utilizado en las simulaciones de las disoluciones acuosas de
alcoholes, siendo ésta una prueba importante para evaluar la transferibilidad
de los modelos que se han optimizado, individualmente, para la fase ĺıquida
y/o sólida de cada componente.

Las mezclas de agua y alcoholes primarios han recibido mucha atención
en la literatura, abarcando desde los trabajos pioneros13–15 sobre molécuas
de agua en dilución infinita hasta extensos estudios16–24 de propiedades es-
tructurales, dinámicas y termodinámicas como función de la fracción molar,
en el intervalo completo de composición. Recientemente, Galicia-Andrés et.
al.25,26 abordaron el sistema agua + metanol ĺıquidos y elaboraron un análisis
comparativo de las predicciones para ρ, ε, el exceso de volumen de mezclado,
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1 Introducción

Figura 1.1: Correlación entre la densidad obtenida con dinámica molecular,
ρcalc., y los valores experimentales, ρexper., para un conjunto de
146 ĺıquidos. (Tomado de la Ref.1)

Figura 1.2: Correlación entre la entalṕıa de vaporización obtenida con
dinámica molecular, ∆Hvap,calc., y su contraparte experimental,
∆Hvap,exper, para un conjunto de 146 ĺıquidos. (Tomado de la
Ref.1)
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1 Introducción

∆Vmix, el exceso de entalṕıa de mezclado, ∆Hmix, y los coeficientes de difu-
sión del agua (metanol) DH2O (DMeOH) en las mezclas binarias empleando
los potenciales OPLS-UA27 y OPLS-AA2 (metanol) y SPC-E28y TIP4P-Ew29

(agua). Los resultados mostraron un acuerdo experimental razonable de ρ y
∆Vmix, aśı como la reproducción cualitativa de DH2O (DMeOH) como función
de la fracción molar; sin embargo, los valores de ε y ∆Hmix como función de
la temperatura fueron claramente insatisfactorios. Por esta razón los autores
señalaron la necesidad de refinar los parámetros de cada modelo, además de
considerar reglas de combinación ad-hoc para las interacciones de dispersión
que se modelan con términos de Lennard-Jones.

Para tratar de superar las dificultades existentes, una elección natural
seŕıa el uso de potenciales polarizables, sin embargo, este tipo de modelos
continúan siendo muy costosos en términos computacionales. Es de interés,
entonces, comprender hasta qué punto los modelos no-polarizables pueden
ser mejorados, tanto en ĺıquidos puros como en el estudio de mezclas mul-
ticomponente. Por estas razones, el propósito de este trabajo fue construir
potenciales no-polarizables de metanol, etanol y 1-propanol que se optimi-
zaron para reproducir la densidad y constante dieléctrica de la fase ĺıquida,
aśı como la tensión superficial experimental de la coexistencia ĺıquido-vapor,
en condiciones ambientales. Se propone una nueva metodoloǵıa, robusta y
computacionalmente eficiente, para acoplar estos nuevos potenciales en el
estudio de las disoluciones acuosas de los alcoholes mencionados, tanto en
la fase ĺıquida como en la coexistencia ĺıquido-vapor, y que hizo posible el
cálculo de varias propiedades de interés, las cuales se compararon favorable-
mente con los datos experimentales. Finalmente, se presentan los resultados
de las simulaciones de la coexistencia ĺıquido-sólido para una mezcla de agua
y metanol a dilución infinita, a diferentes temperaturas, con el propósito
de determinar si estos potenciales reproducen, al menos cualitativamente, el
corrimiento del punto de fusión a temperaturas menores; además de propor-
cionar información sobre la influencia del metanol en la estructura y dinámica
del sistema.
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1 Introducción

Figura 1.3: Correlación entre la expansión isobárica obtenida con dinámica
molecular, αp,calc., y su contraparte experimental, αp,exper., para
un conjunto de 146 ĺıquidos. (Tomado de la Ref.1)

Figura 1.4: Correlación entre la compresibilidad isotérmica obtenida con
dinámica molecular, κT ,calc., y su contraparte experimental,
κp,exper., para un conjunto de 146 ĺıquidos. (Tomado de la Ref.1)
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1 Introducción

Figura 1.5: Correlación entre la tensión superficial obtenida con dinámica
molecular, γcalc., y su contraparte experimental, γexper., para un
conjunto de 146 ĺıquidos. (Tomado de la Ref.1)

Figura 1.6: Correlación entre la constante dieléctrica estática obtenida con
dinámica molecular, εcalc., y su contraparte experimental, εexper.,
para un conjunto de 146 ĺıquidos. (Tomado de la Ref.1)
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2 Metodoloǵıa

2.1. Cálculos ab-initio

La descripción precisa de la densidad electrónica en cualquier sistema
molecular requiere de la mecánica cuántica. La dinámica del sistema está
gobernada por la ecuación de Schrödinger dependiente del tiempo

HΨ = i
∂Ψ

∂t
(2.1)

y en el caso no-relativista el operador Hamiltoniano es la suma de los opera-
dores de enerǵıa cinética y potencial

H = T + V =
p2

2m
+ V = − 1

2m
∇2 + V (2.2)

El hecho de que el potencial de Coulomb no dependa del tiempo, per-
mite utilizar la técnica de separación de variables y expresar a la función de
onda solución Ψ (r, t) como

Ψ (r, t) = Ψ (r) e−iEt (2.3)

siendo Ψ (r) la solución espacial de la ecuación de Schrödinger inde-
pendiente del tiempo

HΨ (r) = EΨ (r) (2.4)

La siguiente exposición presenta los fundamentos teóricos de los cálcu-
los cuánticos aplicados a los sistemas moleculares del presente trabajo; el
tratamiento corresponde al caso no relativista y se basa, en su totalidad, en
los textos de Jensen30 y Szabo, et. al.31
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2 Metodoloǵıa

2.1.1. Aproximaciones adiabática y de Born -
Oppenheimer

El operador Hamiltoniano total (no relativista) del sistema puede es-
cribirse en términos de las enerǵıas cinética y potencial tanto de los núcleos
como de los electrones del sistema.

Htot = Tn + Te + Vne + Vee + Vnn (2.5)

Es posible obtener una expresión más útil trasladando el origen de coordena-
das al centro de masa del sistema. De esta manera, la nueva expresión para
el Hamiltoniano total es

Htot = Tn + He + Hmp (2.6)

He = Tn + Vne + Vee + Vnn (2.7)

Hmp = − 1

2Mtot

(
Nelec∑
i

∇i

)2

(2.8)

donde He se define como el Hamiltoniano electrónico mientras que Hmp se
denomina el operador de masa-polarización; éste surge debido a la impo-
sibilidad de separar el movimiento del centro de masa del sistema de su
movimiento interno cuando existen más de dos part́ıculas. Debe notarse que
He sólo depende de las posiciones nucleares (a través de los potenciales Vne

y Vnn) y no de sus respectivos momentos .
Bajo la suposición de que existe un conjunto completo de soluciones a

la ecuación de Schrodiner electrónica (R, r denotan las posiciones nucleares
y electrónicas, respectivamente)

He (R) Ψi (R, r) = Ei (R) Ψi (R, r) ; i = 1, 2, . . . ,∞ (2.9)

Las soluciones anteriores se puede escoger de tal manera que el con-
junto total de éstas posea la propiedad de ortonormalidad dado que He es
un operador hermitiano

〈Ψi|Ψj〉 = δij (2.10)

Sin introducir aproximación alguna, la función de onda total puede es-
cribirse en términos del conjunto anterior; los coeficientes correspondientes a
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2 Metodoloǵıa

las funciones electrónicas dependen únicamente de las coordenadas nucleares

Ψtot (R, r) =
∞∑
i=1

Ψni (R) Ψi (R, r) (2.11)

Sustituyendo la expresión anterior en la ecuación 2.4 se tiene

∞∑
i=1

(Tn + He + Hmp) Ψni (R) Ψi (R, r) = Etot

∞∑
i=1

Ψni (R) Ψi (R, r) (2.12)

La enerǵıa cinética nuclear se expresa como una suma de operadores
diferenciales

Tn =
∑
a

− 1

2Ma

∇2
a = ∇2

n (2.13)

∇2
a =

(
∂2

∂X2
a

+
∂2

∂Y 2
a

+
∂2

∂Z2
a

)
(2.14)

Utilizando el hecho de que He y Hmp actúan únicamente sobre la función
de onda electrónica y que ésta es una solución exacta de la ecuación 2.9, se
tiene la siguiente expresión

∞∑
i=1

{
Ψi (∇2

nΨni) + 2 (∇nΨi) (∇nΨni) +
Ψni (∇2

nΨi) + ΨniEiΨi + ΨniHmpΨi

}
= Etot

∞∑
i=1

ΨniΨi (2.15)

Escogiendo una función espećıfica Ψj e integrando por la izquierda respecto
a las coordenadas electrónicas (utilizando la ortonormalidad de las funciones
Ψi ) se obtiene la expresión

∇2
nΨnj +EjΨnj +

∞∑
i=1

{
2〈Ψj|∇n|Ψi〉 (∇nΨni) + 〈Ψj|∇2

n|Ψi〉Ψni+
〈Ψj|Hmp|Ψi〉Ψni

}
(2.16)

= EtotΨnj

La función de onda Ψj ya no aparece expĺıcitamente en los dos primeros
términos de la expresión anterior; entre corchetes se hallan los elementos de
acoplamiento no-adiabáticos1 entre los diferentes estados electrónicos (primer

1Los elementos de acoplamiento no adiabáticos son importantes al estudiar sistemas
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2 Metodoloǵıa

y segundo orden) aśı como el término de polarización de masa. La evidente
complejidad intŕınseca de esta expresión hace necesarias ciertas aproxima-
ciones que permitan un tratamiento anaĺıtico y/o numérico.

En primer lugar, la aproximación adiabática consiste en despreciar
todos los términos de acoplamiento que involucren funciones distintas a Ψi,
por ello los elementos diagonales de primer orden son cero(

∇2
n + Ej + 〈Ψj|∇2

n|Ψj〉+ 〈Ψj|Hmp|Ψj〉
)

Ψnj = EtotΨnj (2.17)

Despreciando el término de polarización de masa y reintroduciendo el
operador de enerǵıa cinética, se tiene la expresión

(Tn + Ej (R) + U (R)) Ψnj (R) = EtotΨnj (R) (2.18)

El término U(R) se conoce como la corrección diagonal y es mucho más
pequeña que Ej (R) en un factor similar al cociente de las masas electrónicas
respecto a las nucleares; además, esta función vaŕıa lentamente respecto a R.
Entonces, la función Ej (R) determina a la superficie de enerǵıa potencial y
la ecuación resultante toma la forma de la ecuación de Schrödinger indepen-
diente del tiempo. A esta expresión se le puede asociar una interpretación
f́ısica sencilla, en donde los electrones del sistema se mueven en el campo de
los núcleos estáticos.

(Tn + Ej (R)) Ψnj (R) = EtotΨnj (R) (2.19)

Nótese que la superficie de enerǵıa potencial no depende de las masas nuclea-
res, aśı que es la misma para moléculas isotópicas. La solución de la ecuación
2.19 también conduce a los niveles de enerǵıa para las rotaciones y vibracio-
nes moleculares, las cuales son indispensables al trabajar con las diversas for-
mas de espectroscoṕıa (infraroja, Raman, microondas, etc). Para la mayoŕıa
de los sistemas moleculares, la corrección diagonal de Born-Oppenheimer
(DBOC) introduce errores muy pequeños e incluso su evaluación es rela-
tivamente sencilla, pues ésta es la segunda drivada de la función de onda

moleculares que requieren más de una superficie electrónica, como es el caso de las
reacciones fotoqúımicas.
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2 Metodoloǵıa

electrónica respecto a las coordenadas nucleares

∆EDBOC =
Nnuc∑
a=1

− 1

2Ma

〈Ψe|∇2
a|Ψe〉 (2.20)

El mayor efecto ocurre en aquellas moléculas con átomos de hidrógeno, al
poseer éstos el núcleo más ligero; por ejemplo, la magnitud absoluta de la
DBOC para la molécula H2O es cercana a 0.17 kJ/mol. En el caso de la
molécula BH, la longitud de enlace en el equilibrio se incrementa en casi
0.0007 Å al incluir la DBOC y la frecuencia de vibración cambia 2 cm−1. Para
núcleos más pesados, se espera los efectos sean sustancialmente menores.

2.1.2. Teoŕıa de Hartree-Fock (campo autoconsistente)

Una vez establecidas las aproximaciones anteriores (dinámica no rela-
tivista y aproximación de Born-Oppenheimer) se procede a la solución de la
ecuación de Schrödinger electrónica. La idea principal del método de Hartrre-
Fock consiste en representar la función de onda mediante el determinante de
orbitales monoelectrónicos y utilizar el principio variacional de la enerǵıa.

El principio mencionado establece que cualquier función de onda pro-
puesta tiene tiene una enerǵıa mayor o igual que la función exacta. Al cons-
truir una función de onda de prueba que contenga un determinado conjunto
de parámetros, es posible generar la “mejor” función de prueba posible al mi-
nimizar la enerǵıa en función de los parámetros mismos. Para ello, la enerǵıa
de la función de onda aproximada se calcula con la expresión

Ee =
〈Ψ|He|Ψ〉
〈Ψ|Ψ〉

(2.21)

La función de onda debe ser totalmente antisimétrica respecto al in-
tercambio de cualesquiera dos coordenadas electrónicas y este requisito se
satisface mediante el determinante de Slater. En las columnas de éste se
colocan sucesivamente las funciones de onda monoelectrónicas (orbitales) y
en las filas se hallan las coordenadas electrónicas (ver ecuación 2.22). Los
orbitales moleculares (MOs por sus siglas en inglés) se expresan como el
producto de un orbital espacial y una función de esṕın (también se conocen
como esṕın-orbitales) y pueden formar un conjunto ortonormal. En el caso

15



2 Metodoloǵıa

general de N electrones y N esṕın-orbitales, el determinante de Slater está
dado por

ΦSD =
1√
N !

∣∣∣∣∣∣∣∣∣
φ1 (1) φ2 (1) φN (1)
φ1 (2) φ2 (2) φN (2)

...
...

. . .
...

φ1 (N) φ2 (N) · · · φN (N)

∣∣∣∣∣∣∣∣∣ (2.22)

Una caracteŕıstica importante del método es que la función de onda
anterior consiste de un único determinante de Slater, lo que implica que los
efectos de la correlación electrónica no se incluyen de manera apropiada. Pa-
ra subsanar el hecho anterior, es necesario introducir técnicas adicionales,
como se verá en la sección correspondiente al método de Moller-Plesset. Se
puede afirmar que la antisimetrización de un producto de Hartree mediante
un determinante de Slater introduce los efectos de intercambio, llamados aśı
porque surgen del requrimiento que |Ψ|2 sea invariante respecto al intercam-
bio de las coordenadas espaciales y de esṕın para cualesquiera dos electrones.
En particular, debe mencionarse que un determinante de Slater incorpora la
correlación de intercambio para el movimiento de dos electrones que tienen
el mismo esṕın, no aśı para el caso de espines opuestos.

2.1.3. El operador de Fock

La derivación de las ecuaciones de Hartree-Fock requiere de una expre-
sión para la enerǵıa de un único determinante de Slater. Para este propósito,
es muy útil expresar el determinante mediante el operador de antisimetriza-
ción

Φ = A [φ1 (1)φ2 (2) . . . φN (N)] = AΠ (2.23)

A =
1√
N !

N−1∑
p=0

(−1)pP =
1√
N !

[
1−

∑
ij

Pij +
∑
ijk

Pijk − . . .

]
donde el operador 1 es la identidad, la suma sobre todos los posibles Pij

genera todas las permutaciones posibles de dos coordenadas electrónicas,
la suma sobre todos los Pijk hace lo mismo con todas las permutaciones
de tres coordenadas electrónicas y aśı sucesivamente. Por otra parte, en el
operador Hamiltoniano la repulsión núcleo-núcleo no depende de las coor-
denadas electrónicas y es constante para una geometŕıa dada. La atracción
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electrón-núcleo es una suma de términos en la que cada uno de éstos sólo
depende de una coordenada electrónica, y lo mismo ocurre para la enerǵıa
cinética electrónica; sin embargo, la repulsión eletrón-electrón depende de dos
coordenadas electrónicas. Formalmente, los operadores involucrados se pue-
den agrupar según el número de ı́ndices que corresponden a las coordenadas
electrónicas

hi = −1

2
∇2
i −

Nnucleos∑
a

za
|Ra − ri|

(2.24)

gij =
1

|ri − rj|
(2.25)

de tal manera que el Hamiltoniano electrónico se expresa como

He =

Nelec∑
i

hi +

Nelec∑
j>i

gij + Vnn (2.26)

El operador monoelectrónico hi describe el movimiento del i−ésimo
electrón bajo la acción del campo de todos los núcleos, mientras que gij des-
cribe la repulsión electrón-electrón. La enerǵıa, entonces, se obtiene mediante
la expresión

E = 〈Φ|H|Φ〉 = 〈AΠ|H|AΠ〉 =
√
N !〈Π|H|AΠ〉 =

∑
p

(−1)p 〈Π|H|PΠ〉

(2.27)
Puede demostrarse que la enerǵıa se reduce a la expresión

E =

Nelec∑
i=1

〈φi (1) |h1|φi (1)〉+ Vnn (2.28)

+

Nelec∑
j>i

(〈φi (1)φj (2) |g12|φi (1)φj (2)〉 − 〈φi (1)φj (2) |g12|φj (1)φi (2)〉)

o bien, en la forma más simétrica (el factor 1/2 evita la doble suma sobre los
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ı́ndices electrónicos)

E =

Nelec∑
i=1

hi +
1

2

Nelec∑
i=1

Nelec∑
j=1

(Jij −Kij) + Vnn (2.29)

donde el elemento Jij son las integral de Coulomb y representa la repulsión
clásica entre las distribuciones de carga descritas por φ2

i y φ2
j , mientras que el

término Kij es la integral de intercambio y no posee análogo clásico. Por su
parte, el operador de repulsión nuclear es independiente de las coordenadas
electrónicas y puede integrarse inmediatamente resultando en una constante
aditiva en la enerǵıa electrónica.

Con el propósito de aplicar las técnicas variacionales, es conveniente ex-
presar la enerǵıa en términos de los operadores de Coulomb (J) e intercambio
(K), los cuales se definen mediante su acción sobre los orbitales moleculares:

Ji|φj (2)〉 = 〈φi (1) |g12|φi (1)〉|φj (2)〉 (2.30)

Ki|φj (2)〉 = 〈φi (1) |g12|φj (1)〉|φi (2)〉 (2.31)

En consecuencia

E =

Nelec∑
i

〈φi|hi|φi〉+
1

2

Nelec∑
ij

(〈φj|Ji|φj〉 − 〈φj|Ki|φj〉) + Vnn (2.32)

El siguiente paso consiste en determinar el conjunto de orbitales mo-
leculares que minimice la enerǵıa, o al menos, que produzca un valor esta-
cionario de ésta cuando se vaŕıan infinitesimalmente los orbitales; además,
el conjunto de éstos debe permanecer ortogonal y normalizado. Para resol-
ver esta optimización con restricciones, la elección natural es el método de
los multiplicadores de Lagrange (denotados en lo sucesivo como λij), don-
de la función de Lagrange debe permanecer estacionaria ante la variación
infinitesimal de los orbitales

L = E −
Nelec∑
ij

λij (〈φi|φj〉 − δij) (2.33)
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δL = δE −
Nelec∑
ij

λij (〈δφi|φj〉 − 〈φi|δφj〉) = 0 (2.34)

La variación de la enerǵıa está dada por

δE =

Nelec∑
i

(〈δφi|hi|φi〉+ 〈φi|hi|δφi〉) (2.35)

+
1

2

Nelec∑
ij

(
〈δφi|Jj −Kj|φi〉+ 〈φi|Jj −Kj|δφi〉+
〈δφj|Ji −Ki|φj〉+ 〈φj|Ji −Ki|δφj〉

)

δE =

Nelec∑
i

(〈δφi|hi|φi〉+ 〈φi|hi|δφi〉) (2.36)

+

Nelec∑
ij

(〈δφi|Jj −Kj|φi〉+ 〈φi|Jj −Kj|δφi〉)

Al introducir expĺıcitamente el operador de Fock

Fi = hi +

Nelec∑
j

(Jj −Kj) (2.37)

la variación de la enerǵıa se expresa como

δE =

Nelec∑
i

(〈δφi|Fi|φi〉+ 〈φi|Fi|δφi〉) (2.38)

El operador monoelectrónico de Fock describe la enerǵıa cinética del i-
ésimo electrón bajo la atracción de los núcleos (v́ıa hi), aśı como la repulsión
promedio con los electrones restantes (v́ıa J y K). La variación total de la
función lagrangiana, entonces, está dada por la expresión

δL =

Nelec∑
i

(〈δφi|Fi|φi〉+ 〈φi|Fi|δφi〉) (2.39)
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−
Nelec∑
ij

λij (〈δφi|φj〉 − 〈φi|δφj〉)

Finalmente, las propiedades de hermiticidad de los elementos λij con-
ducen a las ecuaciones de Hartree-Fock

Fiφi =

Nelec∑
j

λijφj (2.40)

El conjunto anterior puede simplificarse mediante una transformación
unitaria que diagonalice la matriz correspondiente, i.e., λij = 0 y λii =
εi. Estos orbitales particulares (denotados φ′) se denominan canónicos y
conducen a la siguiente ecuación de pseudo-valores propios para el operador
de Fock:

Fiφ
′
i = εiφ

′
i (2.41)

Las ecuaciones de Hartree-Fock constituyen un conjunto de ecuacio-
nes de pseudo-valores propios porque el operador de Fock ya depende, por
construcción, de los orbitales moleculares ocupados (a través de los opera-
dores de Coulomb e intercambio). Un orbital de Fock espećıfico sólo puede
determinarse si todos los demás orbitales se conocen, por lo que se requieren
métodos iterativos para aproximar la solución del problema. El conjunto de
funciones que resuelven la ecuación 2.41 se denominan orbitales de campo
auto-consistente.

2.2. Dinámica molecular

Una vez propuesto el potencial anaĺıtico que modela las interacciones
del sistema, es posible integrar las ecuaciones de movimiento obtener las
fuerzas que actúan sobre cada sitio atómico y/o virtual; en el caso de estos
últimos, las fuerzas correspondientes se distribuyen sobre los átomos que los
originan. Además, en la descripción anterior pueden existir constricciones
respecto a las longitudes y ángulos de enlace. Si bien es posible expresar
las ecuaciones de movimiento en coordenadas internas, la complejidad de
éstas se incrementa dificultando su implementación numérica, por lo que
la integración de las ecuaciones de movimiento se realiza en coordenadas
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cartesianas, aún en presencia de constricciones. Tales condiciones pueden
manejarse con métodos eficientes como LINCS, SETTLE y SHAKE (ver
Refs.32–34).

En las ecuaciones de Newton

ri = vi (2.42)

vi = Fi/mI (2.43)

la enerǵıa total del sistema Etot = K + V se conserva y la solución produ-
cirá un ensamble microcanónico. Sin embargo, en la práctica existen diversos
factores que impiden el hecho anterior, como la discretización en la inte-
gración numérica y el truncamiento debido a la precisión del dispositivo de
cálculo. Por otro lado, puesto que la temperatura se determina mediante el
teorema de equipartición de enerǵıa K = 3

2
NkBT , ésta puede cambiar de

valor aún cuando el sistema ha alcanzado el equilibrio. Es claro, entonces,
que el método de integración numérica debe poseer ciertos requisitos para
obtener trayectorias solución que sean suficientemente largas y estables. En
este sentido, los siguientes criterios rigen la elección del algoritmo.

1. La reversibilidad temporal, que es intŕınseca a las ecuaciones newto-
nianas de movimiento, debe conservarse.

2. El algoritmo debe ser simpléctico, i.e., las trayectorias generadas deben
conservar el volumen en el espacio fase; esto es importante para conser-
var las distribuciones en el espacio fase pues las desviaciones respecto al
comportamiento simpléctico producirán factores de peso dependientes
del tiempo en el espacio fase.

3. Debido a que el costo computacional está dominado por el cálculo de las
fuerzas, se prefieren aquellos métodos que realizan una sola evaluación
de la fuerza en cada paso. Este requisito descarta los bien conocidos
métodos de Runge-Kutta, que tampoco son simplécticos y pueden pre-
sentar un comportamiento erróneo en escalas temporales largas.

El formalismo de operadores permite aplicar la formulación de Liouville para
calcular la evolución temporal del sistema, y además es un procedimiento
sistemático para generar una variedad de algoritmos de integración útiles
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para la dinámica molecular. Si z es el vector de coordenadas generalizadas y
momentos conjugados, entonces

ż = iLz (2.44)

Aplicando la ecuación 2.44 a las ecuaciones de movimento de Newton
que describen al sistema

ṙi = vi (2.45)

v̇i = Fi/mi (2.46)

e introduciendo el operador diferencial D:(
ẋ
v̇

)
=

(
0 1

f̂ 0

)(
x
v

)
= D

(
x
v

)
(2.47)

donde f̂ es un operador que actúa sobre coordenadas espaciales que produce
Fi(x)/mi, (i = 1, . . . , 3N) (el vector x, v tiene una longitud de 6N dadas N
part́ıculas). La solución formal está dada por(

x
v

)
(t) = etD

(
x
v

)
(0) = U (t)

(
x
v

)
(0) (2.48)

El operador exponencial U (−t) = U−1 (t) es reversible respecto al
tiempo, pues

U (−t) = U−1 (t) (2.49)

además, la solución es exacta y simpléctica (ver?). Sin embargo, la misma
es prácticamente imposible de obtener en forma expĺıcita, por lo que debe
recurrirse a ciertas aproximaciones. Para ello, el operador D se descompone
en dos términos: (

0 1

f̂ 0

)
=

(
0 1
0 0

)
+

(
0 0

f̂ 0

)
(2.50)

Mediante la expansión de Trotter-Suzuki

et(A+B) ≈ e(t/2)AetBe(t/2)A (2.51)
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y con la definición de los siguientes operadores

Uv (t) ' exp

[
t

(
0 1
0 0

)]
Uf (t) = exp

[
t

(
0 0

f̂ 0

)]
(2.52)

el operador de evolución temporal se aproxima como

U (t) ' Uf (t/2)Uv (t)Uf (t/2) (2.53)

Con el desarrollo a primer orden de estos operadores

Uv (t) ' I + t

(
0 1
0 0

)
Uf (t) ' I + t

(
0 0

f̂ 0

)
(2.54)

es posible calcular su acción sobre x y v:

Uv (t)

(
x
v

)
=

(
x+ vt
v

)
Uf (t)

(
x
v

)
=

(
x

v + ft

)
(2.55)

La ecuación 2.53 produce inmediatamente el algoritmo de velocidad de
Verlet: (

x (t)
v (t) + f(t)∆t

2

)
−→

(
x (t) + v (t) ∆t+ f(t)∆t2

2

v (t) + f(t)∆t
2

)
(2.56)

−→
(

x (t) + v (t) ∆t+ f(t)∆t2

2

v (t) + [f(t) + f(t+ ∆t)] ∆t
2

)
=

(
x(t+ ∆t)
v(t+ ∆t)

)
(2.57)

De manera análoga, la aplicación del operador Uf (t) produce el algo-
ritmo de salto de rana (leap-frog por sus siglas en inglés):

v

(
t+

∆t

2

)
= v

(
t− ∆t

2

)
+ f (t) ∆t (2.58)

x (t+ ∆t) = x (t) + v

(
t+

∆t

2

)
∆t (2.59)

Debido a sus ventajas numéricas e implementación existente en el pro-
grama Gromacs, estos dos esquemas de integración fueron los únicos utiliza-
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dos en las simulaciones de este trabajo.

2.2.1. Condiciones de frontera del sistema

Las condiciones de frontera periódicas se emplean para minimizar los
efectos de borde en la simulación numérica de un sistema finito. La idea
principal consiste en colocar los átomos del sistema dentro de una caja, de-
nominada celda básica, y repetir ésta en cada dirección del espacio para
aplicar las condiciones toroidales de frontera. Geométricamente, la celda se
describe con tres vectores arbitrarios a, b y c, además de los ángulos α, β y
γ entre estos vectores base. Si únicamente existe un ángulo distinto de 90◦,
la celda es monocĺınica; en caso de que todos los ángulos sean 90◦ entonces la
celda es rectangular, y si además, todos los vectores poseen igual longitud, la
celda es cúbica. Las interacciones entre dos moléculas se toman en cuenta si
la segunda se hallan dentro de una esfera de radio Rc centrada en la primer
molécula. Este procedimiento implica dos situaciones a considerar: una es la
posible periodicidad espuria, que se resuelve al incrementar el número de ele-
mentos del sistema (y por ende, el tamaño de la celda unitaria), hasta que los
resultados no difieran más que una magnitud de tolerancia prestablecida; la
segunda cuestión tiene que ver con la evaluación del potencial de interacción.
Dada una densidad ρ constante y un potencial f(r) con simetŕıa esférica, la
enerǵıa que no se considera más allá del radio de corte es

U = 4πρ

∫ ∞
Rc

f (r) dr (2.60)

Cuando el potencial decae más lentamente que r−4, la integral anterior
diverge y la interacción se considera de largo alcance; el caso de la interacción
de Coulomb, indispensable en la interacción molecular, corresponde a un
decaimiento de tipo r−1. Para superar la dificultad anterior, en el presente
trabajo se utiliza el método de las sumas de Ewald (ver Refs.35,36). Por otra
parte, el criterio de mı́nima imagen implica que el radio de corte Rc no puede
ser mayor que la mitad de la mı́nima longitud de los tres vectores base

Rc <
1

2
mı́n (‖a‖, ‖b‖, ‖c‖) (2.61)

pues, en caso contrario, más de un elemento imagen se hallaŕıa dentro de la
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esfera de corte.

2.2.2. Control del sistema

En la mayoŕıa de los casos es necesario modificar las ecuaciones de
movimiento para evitar, en la medida de lo posible, los efectos no deseados
debido a la inexactitud en la integración numérica. Por otra parte, en varias
situaciones es deseable que el sistema conserve la temperatura y/o presión
constantes, requiriendo un ensamble NV T y/o NPT , mientras que en otras
simulaciones conviene que el potencial qúımico sea constante. En el presente
trabajo se utilizaron únicamente los primeros dos ensambles y el propósito
de cada simulación determinó si fue necesario generar un ensamble exacto.
Por ejemplo, si únicamente se equilibró un sistema inicialmente perturbado,
cualquier método suficientemente robusto y suave es aceptable. Cuando se
obtienen promedios en el equilibrio, la naturaleza exacta del ensamble tiene
menor relevancia, simpre y cuando el sistema no se aleje de la dinámica ha-
miltoniana. Sin embargo, si se requiere utilizar las fluctuaciones del sistema
para el cálculo de propiedades espećıficas, es indispensable conocer la fun-
ción de distribución correspondiente. También es posible que los efectos de
tamaño finito, en los promedios termodinámicos, dependan de la naturaleza
del ensamble.

2.2.3. Métodos de acoplamiento débil

Los métodos de acoplamiento débil (ver Ref.37) son un alternativa a los
métodos estocásticos y pueden aplicarse tanto al control de la temperatura
como de la presión. El método consiste en el reescalamiento de las velocidades
en cada paso de integración, de tal manera que la temperatura T del sistema
decaiga a la temperatura deseada T0, mediante un proceso de primer orden:

dT

dt
=
T0 − T
τp

(2.62)

Esta ecuación indica que la diferencia respecto a la temperatura de
referencia T0 decaiga exponencialmente a cero con tiempo caracteŕıstico τp.
El fator de escalamiento de las velocidades está dado por
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λ2 = 1 +
∆t

τ

(
T0

T
− 1

)
(2.63)

donde T se obtiene de la enerǵıa cinética calculada después de actualizar las
velocidades en un paso de integración. El valor mı́nimo de λ ocurre cuando
τ = ∆t y la temperatura se conserva de manera exacta; este caso corresponde
al termostato isocinético de Gauss que produce un ensamble canónico en el
espacino de configuración. Para valores de τ mayores el escalamiento no tiene
mayor efecto y se obtiene un ensamble microcanónico. Esto se confirma a
través de las fluctuaciones de la enerǵıa cinética y potencial: para τ pequeñas
la enerǵıa cinética no fluctúa mientras que la enerǵıa potencial śı lo hace;
conforme τ se incrementa, las fluctuaciones de la enerǵıa cinética ocurren
a expensas de las fluctuaciones en la enerǵıa potencial, hasta que éstas se
hacen iguales y opuestas para valores muy grandes de τ .

Finalmente, existe una modificación al termostato de Berendsen: el
algoritmo V-rescale, más un término estocástico que asegura una distribución
adecuada de la enerǵıa cinética, al modificarla mediante la expresión

dK = (K0 −K)
dt

τT
+ 2

√
KK0

Nf

dW
√
τT

(2.64)

donde K es la enerǵıa cinética, Nf es el número de grados de libertad y
dW es un proceso de Wiener; este termostato produce un ensamble canónico
correcto conservando las ventajas del termostato de Berendsen.

El control de la presión es posible mediante el escalamiento de las
coordenadas espaciales. De manera similar al caso de la temperatura, la re-
gulación de la presión se efectúa mediante una ecuación de primer orden

dP

dt
=

1

τP
(P0 − P ) (2.65)

Si la compresibilidad isotérmica βT = − (1/V ) ∂V/∂P se conoce, en-
tonces se realiza el escalamiento de coordenadas y volumen

r′ = χr (2.66)
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V ′ = χV (2.67)

en cada paso, con el factor de escala dado por la expresión

χ3 = 1− βT
∆t

τP
(P0 − P ) (2.68)

El tiempo caracteŕıstico τ y la compresibilidad βT aparecen como un
cociente en la ecuación anterior, por lo que el valor de τ se puede aproximar
por un valor razonable al comienzo de la simulación. En este trabajo se
emplearon los acoplamientos débiles únicamente para equilibrar los sistemas
estudiados.

2.2.4. Dinámica de sistema extendido

La idea de considerar una grado de libertad adicional que se emplease
en el control de una variable del sistema fue introducida por Nosé, S. (ver
Ref.38) para el control de la temperatura, y posteriormente modificado por
Hoover (ver Ref.39). En el caso del termostato (el acoplamiento de la presión
es análogo), se considera una variable adicional η (que a su vez será el factor
de escalamiento para las velocidades). A esta variable adicional le correspon-
de un momento ficticio pη = Qη̇, donde Q es la masa ficticia del grado de
libertad adicional. De esta manera, las ecuaciones de movimiento del sistema
son

q̇ =
p

m
(2.69)

ṗ = F (q)− ppη
Q

(2.70)

ṗη =
∑ p2

i

2mi

− nkBT (2.71)

La desviación de la temperatura, respecto al baño térmico, determina
la derivada temporal del factor de escalamiento de velocidades, por lo que las
ecuaciones de movimiento son reversibles temporalmente y permiten conocer
la distribución del espacio fase, que resulta ser canónica. Por otro lado, existe
la desventaja de que la temperatura depende de una ecuación diferencial de
segundo orden en el tiempo, lo que implica una aproximación oscilatoria
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al equilibrio. La no-ergodicidad que puede presentar este método condujo a
Martyna, et. al.40 a la formulación del termostato de cadenas de Nosé-Hoover,
en el cual existe una sucesión deM variables adicionales η1, η2, . . . , ηM con sus
respectivas masas y momentos conjugados, cada uno escalando a su antecesor
en la cadena:

q̇ =
p

m
(2.72)

ṗ = F (q)− ppη1
Q1

(2.73)

η̇1 =
pη1
Q1

(2.74)

ṗη1 =
∑ p2

i

2mi

− nkBT − pη1
pη2
Q2

(2.75)

η̇j =
pηj
Qj

j = 2, . . . ,M (2.76)

ṗηj =
p2
ηj−1

Qj−1

− kBT − pηj
pηj+1

Qj+1

(2.77)

ṗηM =
p2
ηM−1

QM−1

− kBT (2.78)

En contraste con los métodos de acoplamiento débil, el termostato de
Nosé-Hoover produce una distribución canónica correcta, aunque también
exhibe un comportamiento oscilatorio conforme se aproxima al equilibrio,
por lo que debe aplicarse una vez que éste se ha alcanzado con los métodos
de acoplamiento débil.
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Las moléculas se representan con sitios de interacción localizados en
los núcleos. La enerǵıa total del sistema se expresa en términos de las contri-
buciones intermoleculares, que son aditivas por pares, y las intramoleculares
comprenden únicamente los grados de libertad de torsión (ángulos diedros).
las fuerzas intermoleculares se modelan con los potenciales de Lennard-Jones
y términos electrostáticos coulombianos:

Uαβ =
∑
a,b

4εαβ

[(σαβ
r

)12

−
(σαβ
r

)6
]

+
∑
a,b

qαqβ
r
e2 (3.1)

donde Uαβ es la enerǵıa interna intermolecular, r es la distancia entre los
distintos sitios atómicos α y β, σαβ y εαβ son los parámetros de Lennard-
Jones y qαe es la carga eléctrica puntual localizada en el sitio α (e denota
la carga electrónica elemental). Los potenciales intramoleculares consideran
fijas tanto las distancias de enlaces como las flexiones angulares. Los poten-
ciales de torsión que restringen las rotaciones de los ángulos diedros tienen
la expresión

V (φ) = c0 + c1 [1 + cosφ] + c2 [1− cos (2φ)] + c3 [1 + cos (3φ)] (3.2)

La constante dieléctrica, a una temperatura T , se obtuvo a partir de
las fluctuaciones del momento dipolar de la caja de simulación y se aplicaron
condiciones de frontera periódicas

ε = 1 +
4π

3kTV

〈
M2
〉

= 1 +
4π

3kTV
Nµ2Gk (3.3)

donde V y M denotan el volumen de la caja de simulación y el mo-
mento dipolar total del ĺıquido, respectivamente. Gk es el factor de Kirkwood
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finito que promedia las orientaciones relativas e instantáneas entre los dipo-
los moleculares. Se hace notar que la evaluación confiable de los valores de
ε requiere de simulaciones largas, al menos 100 ns en este trabajo, debido a
las grandes fluctuaciones del momento dipolar total durante la dinámica.

La entalṕıa de vaporización de cada ĺıquido, a una temperatura T , se
obtuvo mediante la ecuación

∆Hvap (T ) = H (p, T )gas −H (p, T )liquid (3.4)

=
[
U intra

gas +RT
]
−
[
U intra

liquid + U inter
liquid

]
(las correcciones29 que consideran la diferencia entre las enerǵıas de vibración
clásicas y cuánticas son muy pequeñas y no se consideraron en este trabajo).

Los coeficientes de difusión, tanto en ĺıquidos puros como en las mezclas
con agua, se calcularon con la ecuación de Einstein

6Dt = ĺım
t→∞
〈ri(t)− ri(0)〉2 (3.5)

donde ri(t) es la posición de la i-ésima part́ıcula al tiempo t. Los efectos del
tamaño del sistema que afectan los valores de los coeficientes de difusión se
incorporaron según el procedimiento reportado por Yeh and Hummer.41

El coeficiente de expansión térmica isobárico αp, a 298.15 K, se obtuvo
mediante el método de incrementos, con la ecuación

αp =
1

ρ[298.15K]

(
ρ[290K]− ρ[306K]

16

)
(3.6)

mientras que la compresibilidad isotérmica κT y el calor espećıfico cp se cal-
cularon a partir de la definición termodinámica

κT =

(
∂ log ρ

∂P

)
T

(3.7)

cp =

(
∂H

∂T

)
P

(3.8)

La tensión superficial γs se calculó mediante los elementos diagona-
les Pxx, Pyy y Pzz del tensor de presión y la longitud Lz de la caja que es
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perpendicular a la interfaz

γs =
Lz
2

[
〈pzz〉 −

〈pxx〉+ 〈pyy〉
2

]
(3.9)

La temperatura cŕıtica, Tc, se determinó empleando la expansión de
Wegner42del parámetro de orden

ρliq − ρvap = A0|τ |βc + A1|τ |βc+∆ + A2|τ |βc+2∆ + · · · (3.10)

mientras que la densidad cŕıtica, ρc, se obtuvo con la expansión,43

(ρliq + ρvap)/2ρc = 1 +D1−α|τ |1−α +D1|τ |+D2|τ |1−α+∆ +D3|τ |1−α+2∆ · · ·
(3.11)

donde ρl, ρg son las densidades del ĺıquido y el vapor, respectivamente; τ
se define como τ = 1 − T

Tc
con βc = 0.325, ∆ = 0.5 los parámetros de

escalamiento 3D de la clase de universalidad de Ising44,45 y α = 0.11 es el
exponente cŕıtico que corresponde a la singularidad débil de la capacidad
caloŕıfica.

La presión de vapor del sistema se obtuvo con la componente del tensor
de presión que es normal a la interfaz ĺıquido-vapor y los datos obtenidos se
ajustaron a la ecuación de Clausis-Clapeyron

log(p/p0) = a− b/T (3.12)

con p0 = 1 bar.
Todas las simulaciones numéricas de la fase ĺıquida se realizaron con

el programa computacional GROMACS46 en sus versiones 5.0.7 y 2018. Las
ecuaciones de movimiento se integraron con el algoritmo de salto de rana y
se utilizó un tamaño de paso de 2 fs. La fase ĺıquida se simuló en el ensamble
NPT utilizando, al menos, N = 512 moléculas bajo condiciones ambienta-
les de temperatura (T = 298 K) y presión (p = 1 bar). Se utilizó un radio
de corte de 1 nm para los términos de Lennard-Jones y la parte real de las
interacciones electrostáticas, mientras que el método Particle Mesh Ewald
(PME)36 se aplicó al cálculo electrostático de largo alcance, con un tamaño
de malla de 0.12 nm en el espacio rećıproco, una interpolación de 4to orden y
una tolerancia de 10−5 para la contribución del espacio real. También se con-
sideraron las correcciones47 a la enerǵıa y la presión debidas al truncamiento
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de las interacciones de Lennard-Jones. Las longitudes de enlace y ángulos
flexurales se mantuvieron constantes con el algoritmo LINCS.32 El control
de la presión se realizó con el barostato de Berendsen (τp = 0.8 ps) y el
acoplamiento térmico con el termostato de Nosé-Hoover (τt = 1.0 ps). Todas
las optimizaciones de geometŕıas molecular y el análisis de cargas parciales
se obtuvieron con los conjuntos base aug-cc-PVxZ (x = D, T, Q y 5), en el
programa Gaussian.48

3.1. Modelo MeOH-4P

Debido al buen desempeño mostrado por los modelos de agua de 4
sitios, en este trabajo se investigaron las consecuencias de incorporar un sitio
virtual M a la distribución de 3 cargas puntuales del monómero de meta-
nol (en la aproximación de átomo unido para los grupos metilo y metileno).
Los parámetros del nuevo modelo MeOH-4P se ajustaron para reproducir los
valores experimentales de la constante dieléctrica, la tensión superficial y la
densidad, a 298.15 K y p = 1 bar (ver Ref.12). El procedimiento de parame-
trización incluye como referencia a los parámetros de los modelos de agua
TIP4P/ε10 y TIP4P-FB,11 aśı como el potencial de metanol OPLS/20167 que
reproduce varias propiedades de la fase ĺıquida, la coexistencia ĺıquido-vapor
y ĺıquido-sólido. Con el propósito de realizar un análisis comparativo con va-
rios modelos existentes, también se construyó un segundo modelo, denotado
MD2, que difiere de MeOH-4P únicamente en el método de asignación de
cargas parciales.

En el caso de los modelos de agua, la inclusión del sitio virtual en
la distribución de carga es relativamente simple, pues la simetŕıa molecular
sugiere de inmediato colocarlo sobre la bisectriz del ángulo O−H−O, a una
distancia d del átomo de ox́ıgeno (O). En el metanol, la diferencia de car-
gas y masas atómicas entre los grupos metilo (CH3 ó Me) e hidroxilo (OH)
requiere, sin embargo, un enfoque distinto; en este trabajo se propone un pro-
cedimiento simple, pero realista, al calcular el momento dipolar molecular,
~µPCM , a partir de la función de onda del monómero de metanol en un medio
continuo polarizable, cuya constante dieléctrica es igual a la del ĺıquido puro
a 298 K. El cálculo empleó el formalismo de la ecuación integral (IEFPCM),
ya implementado en el programa Gaussian09, y resultó en un corrimiento
de 1.78◦ con respecto al ángulo bisector H−O−CH3. El sitio virtual M se
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Cuadro 3.1: Cargas parciales, parámetros estructurales y de Lennard-Jones según los modelos MD1, MD2,
TraPPE-UA, OPLS-UA, OPLS/2016 y MeOH-4P. Los modelos de agua son TIP4P-FB,11

TIP4P/ε, TIP4P/200549 y TIP4P-Ew.29 Los valores de ε están dados en unidades de kB.

Model εOO σOO εMeMe σMeMe qO qH qMe qM lOM
/K /Å /K /Å /e /e /e /e /Å

MD1 83.710 3.0200 88.208 3.7500 -0.7490 0.4650 0.2840 - -
MD2 88.345 3.0260 93.098 3.7580 0.0000 0.3844 0.2474 -0.6318 -0.1500
TraPPE-UA 92.995 3.0200 97.998 3.7500 -0.7000 0.4350 0.2650 - -
OPLS-UA 85.547 3.0700 104.166 3.7750 -0.7000 0.4350 0.2650 - -
OPLS/2016 97.775 3.1659 110.450 3.6499 -0.6544 0.4998 0.1546 - -
MeOH-4P 90.118 3.1655 106.032 3.6370 0.0000 0.4998 0.1546 -0.6544 -0.037
TIP4P-FB 90.118 3.1655 - - 0.0000 0.52587 - -1.05174 0.10527
TIP4P/ε 93.000 3.1650 - - 0.0000 0.5270 - -1.0540 0.1050
TIP4P/2005 93.200 3.1589 - - 0.0000 0.5564 - -1.1128 0.1546
TIP4P-Ew 81.954 3.16435 - - 0.0000 0.52422 - -1.04844 0.1250

La constante flexural de TraPPE-UA y MD1 es κ = 460.67 kJ mol−1 rad2;
Todos los modelos de agua en este cuadro usan rO−H = 0.9572 Å y θ = 104.52 deg.

Todos los modelos de metanol en este cuadro usan rO−H = 0.945 Å, rO−Me = 1.43 Å y θ = 108.5 deg.
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Cuadro 3.2: Factor de Kirkwood Gk, momento dipolar efectivo µmod y las componentes cuadrupolares
principales Qxx, Qyy y Qzz de los modelos analizados en este trabajo. Los cálculos ab-initio
se tomaron de la base de datos NIST-CCCB; los (pseudo)átomos O, H y el grupo metilo
(Me) se encuentran en el plano xy y el eje z es perpendicular a éste, siguiendo un sistema
coordenado dextrógiro. Los valores experimentales de ε se han reportado entre 31.5 y 33.0.50,51

La magnitud del cuadrupolo se define como QT = (Qxx −Qyy)/2.6,52

Model µmod/D Gk ε Qxx/DÅ Qyy/DÅ Qzz/DÅ QT |1− µmod

QT
|

H1 2.336 2.837 21.5 2.671 -1.442 -1.229 2.056 0.136
L1 2.221 3.039 22.8 2.687 -1.437 -1.250 2.062 0.077
L2 2.147 3.021 21.2 2.660 -1.417 -1.243 2.039 0.053
TraPPE-UA 2.221 3.064 24.2 2.687 -1.437 -1.250 2.062 0.077
MD1 2.432 3.044 30.5 2.873 -1.537 -1.336 2.205 0.103
MD2 2.481 3.283 31.6 2.631 -1.733 -0.858 2.202 0.127
OPLS-UA 2.221 2.939 21.6 2.687 -1.437 -1.250 2.062 0.077
OPLS/2016 2.178 3.620 26.8 3.050 -1.575 -1.475 2.312 0.058
MeOH-4P 2.302 3.931 31.4 3.110 -1.691 -1.419 2.400 0.041
Gas(QMa) 1.699 - - 3.080 -1.863 -1.216 2.478 -
Gas(QMb) 1.701 - - 3.081 -1.874 -1.207 2.472 -

aMP2=Full/aug-cc-pVTZ
bMP2=Full/aug-cc-pVQZ
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colocó en esta dirección, a una distancia lOM del átomo de ox́ıgeno y cuyo
valor se ajustó para reproducir la constante dieléctrica en la fase ĺıquida. A
diferencia de los modelos de agua, la posición óptima del sitio M se halló en
la dirección negativa del rayo OM , donde la dirección positiva se define por
el ángulo H−O−CH3.

En ambos modelos, MeOH-4P y MD2, los átomos del grupo hidroxilo
se presentan expĺıcitamente mientras que el grupo metilo se modeló con la
aproximación de átomo unido. En el caso de MD2, las optimizaciones de la
geometŕıa se realizaron en Gaussian09 con el nivel de teoŕıa MP2 y los con-
juntos base aug-cc-PVxZ (x = D, T, Q y 5) para garantizar la convergencia.
A continuación se describe el procedimiento de ajuste para cada modelo y
los parámetros correspondientes se muestran en la Tabla 3.1:

• MeOH-4P: Las cargas atómicas parciales son idénticas a sus contrapar-
tes en OPLS/2016, con la diferencia de que ahora el átomo de ox́ıgeno
es neutro y su carga original se asignó al nuevo sitio virtual M . Median-
te varias simulaciones a T = 298 K y p = 1 bar, la posición de M se
modificó hasta que el valor de la constante dieléctrica fue satisfactorio.
Finalmente, los parámetros de Lennard-Jones, ε and σ, se ajustaron
para reproducir la tensión superficial y la densidad del ĺıquido, mante-
niendo los parámetros del modelo de agua TIP4P-FB11 para el átomo
de ox́ıgeno.

• MD2: Las cargas atómicas parciales para los átomos del grupo hidroxilo
y metilo se calcularon con el método ChelpG, una vez que se optimizó
el monómero de metanol en el medio continuo polarizable; aśı, los efec-
tos de polarización en la fase ĺıquida son tomados en cuenta de manera
razonable. Enseguida, las cargas parciales se incrementaron y se varió
la distancia lOM hasta el valor de la constante dieléctrica fue satisfac-
torio. Los parámetros de Lennard-Jones, ε and σ, se ajustaron para
reproducir la tensión superficial y la densidad del ĺıquido.

La Fig. 3.1 muestra la reproducción satisfactoria de la constante dieléctri-
ca experimental como función de la temperatura en el intervalo entre 260 K
y 360 K, para los dos nuevos modelos presentados en este trabajo: MeOH-4P
y MD2. En comparación con los modelos existentes de tres sitios OPLS-UA,
OPLS/2016 y MD1,12 la pendiente de la curva también evidencia una me-
jor concordancia con el experimento en temperaturas distintas a 298.15 K.
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Figura 3.1: Constante dieléctrica como functión de la temperatura según
MeOH-4P y modelos de metanol previos. Los datos experimen-
tales se tomaron de las Refs.53,54
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Figura 3.2: Comparación de los valores del momento dipolar efectivo µmod y
los factores de Kirkwood Gk según los modelos analizados en este
trabajo. Para cada modelo, la magnitud de su diferencia relativa
se aprecia mediante la ĺınea horizontal que los une.
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Cuadro 3.3: Propiedades de metanol ĺıquido según modelos previos y datos experimentales a 298.15 K (p =
1 bar). Aqúı ρ denota la densidad, αp la expansión térmica isobárica, κT la compresibilidad
isotérmica, Cp el calor espećıfico isobárico, ε la constante dieléctrica, ∆Hv−l la entalṕıa de
vaporización (incluyendo la corrección de polarización), γs la tensión superficial y DMeOH es
el coeficiente de auto-difusión.

ρ αp κT Cp ∆Hv−l γs DMeOH

Model kg m−3 (kK)−1 (TPa)−1 J (mol K)−1 ε kJ mol−1 mN m−1 cm2 s−1

MD1 786 1.30 1180 83.0 30.5 39.72 22.5 0.60
MD2 786 1.30 1210 87.8 31.6 39.72 22.5 0.90
OPLS-UA 762 1.33 1302 86.0 21.6 34.91 22.7 2.11
OPLS/2016 785 1.28 1236 86.0 26.8 37.55 24.7 2.72
MeOH-4P 786 1.27 1231 86.5 31.4 39.73 23.3 2.00
Exp. 78655 1.2055 124856 81.557 31.5-33.050,51 37.4358 22.5159 2.4460

37
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Más interesante aún, es la información sobre el papel que desempeñan el mo-
mento dipolar efectivo µmod y el factor de Kirkwood Gk en la reproducción
adecuada ε, y que puede extraerse de un análisis comparativo sencillo entre
los modelos existentes (ver Tabla 3.2).

En la Fig. 3.2 pueden distinguirse tres regiones según el valor de la cons-
tante dieléctrica que cada modelo proporciona. En el primer grupo, los po-
tenciales L1,61 L2,62,63 H164,65 y OPLS-UA se aglutinan alrededor de ε = 22;
aunque TraPPE-UA66 arroja una un valor ligeramente mayor, también puede
incluirse en este grupo. Los parámetros de estos modelos se ajustaron para
reproducir diversas propiedades de la fase ĺıquida y/o la coexistencia ĺıquido-
vapor, y la diferencia relativa entre Gk y µmod es muy similar en todos los
casos. La segunda región es cercana a ε = 27 y contiene únicamente el modelo
OPLS/2016, cuya diferencia absoluta entre Gk y µmod es notablemente más
grande que en el grupo anterior de potenciales. La parametrización de este
modelo incluyó propiedades de la fase ĺıquida, la coexistencia ĺıquido-vapor
y ĺıquido sólido. Finalmente, el tercer grupo incluye a MD1, MD2 y MeOH-
4P, que precisamente se ajustaron para reproducir el valor experimental de
ε. Estos modelos pueden ser considerados una re-parametrización de algún
otro de las regiones anteriores: MeOH-4P proviene de OPLS/2016 mientras
que MD1 y MD2 se basan en TraPPE-UA. Nuevamente se observa que el
valor de Gk es mayor en el caso de MeOH-4P y su momento dipolar efectivo
µmod es incluso menor que MD1 y MD2.

Cuando se utilizan modelos ŕıgidos non-polarizables con cargas puntua-
les fijas, debe notarse que su capacidad para reproducir la constnate dieléctri-
ca experimental depende del momento dipolar efectivo, µmod, y del factor de
Kirkwood Gk (ver Eq. 3.3). La primer cantidad, µmod, se determina comple-
tamente por la distribución de carga eléctrica (geometŕıa y cargas parciales)
y es constante durante la simulación. El principal problema de asignar cargas
parciales a los átomos en una molécula es que no son observables del sistema
(la molécula); es decir, no pueden medirse ni calcularse de forma ineqúıvoca.
Existen varios procedimientos de análisis de poblaciones para los orbitales
moleculares, en función de las densidades de carga obtenidas de los cálcu-
los cuánticos (por ejemplo, el enfoque de "átomos en moléculas", AIM67);
sin embargo, los métodos más utilizados para asignar cargas parciales en
modelos emṕıricos se basan en la reproducción del potencial electrostático
producido por la molécula en su vecindad (los métodos de tipo ChelpG68).
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La segunda cantidad, Gk, toma en cuenta las correlaciones de orien-
tación de corto alcance entre un dipolo y sus vecinos circundantes, y debe
jugar un papel prominente en la simulación de ĺıquidos polares. Sin embar-
go, la dificultad de los modelos no polarizables para reproducir la constante
dieléctrica experimental se ha atribuido, principalmente, a la ausencia de po-
larizabilidad electrónica, sin examinar con mayor detalle las diferencias entre
las correlaciones de orientación proporcionadas por los modelos existentes. La
Fig. 3.2 evidencia que la mejora en el desempeño de OPLS/2016 y MeOH-4P
se debe a que su factor Kirkwood es significativamente mayor que los demás
modelos, a pesar de que su momento dipolar efectivo µmod es igual o menor
que los de otros potenciales mostrados en la misma gráfica. Este hecho es
claramente una consecuencia de su robusto ajuste emṕırico, que condujo a
un conjunto óptimo de cargas parciales y parámetros LJ capaces de mejorar
la descripción de las correlaciones de orientación molecular con respecto a
los modelos existentes, incluidos aquellos cuyos parámetros se obtuvieron a
partir de cálculos cuánticos de alta calidad. Es importante señalar que las
cargos parciales de OPLS/2016 y MeOH-4P no son un simple reescalamiento
de algún otro modelo (ver Tabla 3.1); por lo tanto, no corresponden a un
procedimiento de tipo ChelpG. Por otra parte, en un análisis electrostático
similar al que Vega, et. al52 realizaron con modelos de agua de 4 sitios, se ob-
tuvieron las componentes principales del tensor cuadrupolar del monómero
de metanol para cada modelo y se comparó con cálculos ab-initio reportados
para la fase gas (ver Tabla 3.2). Se encontró que los cuadrupolos moleculares
de los mejores modelo, MeOH-4P and OPLS/2016, son muy cercanos a sus
contrapartes obtenidos con métodos ab-initio, una caracteŕıstica que también
se observó en los modelos de agua con mejor desempeño. En el trabajo men-
cionado, también se mostró que la la estabilidad relativa entre diferentes fase
del hielo requiere que µmod/QT ≈ 1; los respectivos valores de MeOH-4P y
OPLS/2016 también son muy cercanos a 1, aunque este hecho no es fortuito
pues sus cargas parciales provienen de un ajuste que involucra el equilibrio
ĺıquido-sólido y la densidad ρsol del sólido β a 170 K.

Las propiedades termodinámicas ρ, αp, κT , Cp, ∆Hv−l y γs se calcula-
ron para el nuevo modelo MeOH-4P, a T = 298 K y p = 1 bar. Se observa,
de la Tabla 3.3, que las predicciones originales de OPLS/2016 no sufren un
deterioro significativo. La entalṕıa de vaporización ∆Hv−l incorpora la co-
rrección debida al costo energético de la polarización molecular28 que ocurre
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3 Fase ĺıquida de metanol, etanol y 1-propanol

en el cambio de la fase gaseosa a la fase ĺıquida

Epol =
(µmod − µgas)2

2αpol
(3.13)

donde µmod = 2.302 D es el momento dipolar efectivo de MeOH-4P, µgas =

1.70 D es el momento dipolar en el gas y αpol = 3.29 Å
3

es la polarizabilidad
molecular69 del metanol, respectivamente. Este término es importante para
comparar las predicciones de diversos modelos pues describe un efecto f́ısico
relevante y tiene un valor que no es despreciable: Epol = 3.06 kJ/mol para
MeOH-4P y Epol = 7 kJ/mol para los potenciales de agua TIP4P/ε and
TIP4P-FB, que también reproducen la constante dieléctrica a p = 1 bar y
T = 298.15 K. Si bien la entalṕıa de vaporización predicha por MeOH-4P,
∆Hv−l = 39.73, es ligeramente mayor que el dato experimental, ∆Hv−l =
37.43 kJ/mol, la sobreestimación no es elevada, como usualmente ocurre en
los modelos cuyos momentos dipolares se incrementan. El coeficiente de auto-
difusión del metanol según MeOH-4P, DMeOH = 2.0× 10−5, es mayor que los
valores DMeOH = 0.90×10−5 de MD1 y DMeOH = 0.60×10−5 de MD2, aunque
todav́ıa menor que el valor experimental DMeOH = 2.44 × 10−5 cm2/s y la
predicción de OPLS-2016, DMeOH = 2.72×10−5 cm2/s. El análisis estad́ıstico
de los puentes de hidrógeno se muestra en la Figura 3.3. A diferencia del agua
ĺıquida, la presencia del grupo metilo en el metanol modifica drásticamente
el número de interacciones mediadas por los puentes hidrógenos en cada
molécula, siendo éste 〈n〉NB = 1.97. La distancia más probable de interacción
entre el ox́ıgeno donador y el ox́ıgeno aceptor es de 0.279 nm, mientras que
el ángulo hidrógeno-ox́ıgeno donador-ox́ıgeno aceptor es de 8.53 grados.

Las predicciones de los modelos MeOH-4P y MD2 para el equilibrio
ĺıquido-vapor son relevantes pues el primero se utiliza en la simulaciones de
la coexistencia ĺıquido-vapor de las mezclas con agua. Sus respectivas curvas
ortobáricas y puntos cŕıticos se muestran en la Figura 3.4 y la Tabla 3.4 (los
modelos L1 y L2 se incluyen con propósitos comparativos, pues fueron es-
pećıficamene optimizados para describir la coexistencia ĺıquido-vapor). Una
caracteŕıstica común de los nuevos modelos es subestimación de la densidad
de vapor, y en menor medida, la sobrestimación de la densidad del ĺıquido
a lo largo de la curva de coexistencia. Esto no es inesperado pues los mo-
mentos dipolares efectivos se incrementaron ligeramente para reproducir ε;
en consecuencia, se incrementa la magnitud de las interacciones atractivas
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3 Fase ĺıquida de metanol, etanol y 1-propanol

Cuadro 3.4: Temperatura, presión y densidad cŕıticas de los modelos de me-
tanol analizados en este trabajo y mediciones experimentales.

Model Tc/K pc/bar ρc/kg m−3

L1 505.0 77.0 269
L2 510.4 80.0 273
MD1 533.0 76.0 251.2
MD2 525.5 74.8 252
OPLS-UA 490.0 70.0 265
OPLS/2016 521.5 75.0 272
MeOH-4P 521.9 88.2 255
Exp. 512.670 81.070 27258/26970

0 100 200 300 400 500 600 700 800
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Experimental

OPLS-UA
MD1
MD2
OPLS/2016
MeOH-4P

Figura 3.4: Densidades ortobáricas y puntos cŕıticos de MeOH-4P y modelos
de metanol previos. Los datos experimentales se tomaron de la
Ref.70
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Figura 3.5: Tensión superficial como función de la temperatura según MeOH-
4P y modelos de metanol previos. Los datos experimentales se
tomaron de la Ref.59

en el ĺıquido y el número de moléculas en la región de vapor disminuye. Los
correspondientes puntos cŕıticos se desplazan a temperaturas más altas y
densidades más bajas: Tc = 521.9 K, ρc = 0.267 g cm−3 y pc = 88.2 bar para
MeOH-4P; mientras que MD2 arroja los valores Tc = 525.5 K, ρ = 0.269 g
cm−3 y pc = 74.8 bar, respectivamente.

Al comparar los valores anteriores con los obtenidos experimentalmen-
te, Tc = 512.6 K, ρc = 0.272/0.269 g cm−3 and pc = 81 bar, es claro que
las densidades de la fase gas se hallan ligeramente subestimadas, aunque una
conclusión definitiva debe tomar en cuenta que los valores experimentales de
la densidad cŕıtica poseen incertidumbres significativas. Por otro lado, en la
Fig. 3.5 se muestra el desempeño adecuado MeOH-4P y MD2 para reprodu-
cir los valores de la tensión superficial, como función de la temperatura, en
el intervalo entre 250 K y 500 K. Se puede afirmar que la curva de presión
de vapor y la desviación experimental del punto cŕıtico son similares a las
presentadas por el modelo OPLS/2016. Esto implica que la descripción de
la presión del equilibrio ĺıquido-vapor proporcionada por MeOH-4P es ra-
zonable, considerando que éste no fue particularmente optimizado para las
simulaciones de coexistencia y que además, las moléculas que se evaporan
del ĺıquido deben adquirir la correspondiente enerǵıa Epol.
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Figura 3.6: Presión de vapor como función de la temperatura según MeOH-
4P y modelos de metanol previos. Los datos experimentales se
Ref.71

3.2. Modelo EtOH-5P

En el nuevo modelo de etanol se conservan los parámetros de car-
gas parciales y Lennard-Jones del modelo MeOH-4P, correspondientes a los
grupos hidroxilo y metilo, en las mismas posiciones atómicas. Se agrega úni-
camente el siguiente pseudo-átomo que ahora corresponde al grupo metilo
terminal de la cadena alifática, con sus respectivos parámetros de carga,
de Lennard-Jones y los del ángulo diedro HO−OA−CH2−CH3 (HO y OA
denotan el hidrógeno y ox́ıgeno del grupo hidroxilo, respectivamente). Esta
caracteŕıstica facilita que los grupos atómicos de MeOH-4P y EtOH-5P pue-
dan transferirse a los siguientes alcoholes de cadenas más largas (1-propanol,
etc.), u otras moléculas orgánicas con grupos atómicos similares. A partir
del análisis de cargas parciales, se asignó carga eléctrica cero, qCH3

= 0, al
nuevo grupo metilo y sus parámetos de Lennard-Jones se optimizaron para
reproducir la tensión superficial y la densidad del ĺıquido puro, a 298.15 K
(p = 1 bar). La barrera de torsión para el único ángulo diedro se calculó con
el programa Gaussian09, mediante la optimización geométrica como función
del ángulo de torsión φ. Se analizó el caso donde el monómero de etanol se
halla únicamente en la fase gas, y por otro lado, cuando éste se halla en
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Figura 3.7: Enerǵıa potencial de la barrera de torsión para el ángulo die-
dro HO−OA−CH2−CH3, calculada al nivel de teoŕıa MP2/aug-
cc-pVDZ en fase gas y en PCM. Se muestran las curvas de los
modelos OPLS-UA y PIPF con fines comparativos.

un medio dieléctrico continuo que interacciona con la distribución de carga
local (PCM). El primer caso es la aproximación usual para modelar la barre-
ras de torsión y obtener la curva de enerǵıa V (φ), sin considerar los efectos
del medio que rodea a cada molécula, además de ser computacionalmente
más económico. El segundo caso incorpora los efectos de polarización en la
densidad electrónica debida a un campo de reacción promedio, y por tanto,
es un modelado más realista que requiere un esfuerzo adicional de cálculo,
aunque éste toma un tiempo razonable en Gaussian09, con el nivel de teoŕıa
MP2-aug-cc-pVDZ.

La función V (φ) de EtOH-5P, en fase gas y en el medio continuo pola-
rizable (PCM), se muestra en la Figura 3.7, además de las barreras de torsión
que utlizan los modelos OPLS-UA y PIPF.72 Las curvas corresponden al ajus-
te por mı́nimos cuadrados para V , según la ecuación 3.2, a un conjunto de 40
valores de la enerǵıa de torsión del ángulo diedro HO−OA−CH2−CH3 del
etanol, obtenidos como función del ángulo φ, con el nivel de teoŕıa MP2/aug-
cc-pVDZ en Gaussian09. La función V (φ) con PCM es la que se escogió fi-
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nalmente para EtOH-5P y los parámetros correspondientes son los siguientes
(en kJ/mol):

c0 = 0.818; c1 = −0.603; c2 = 5.056; c3 = 0.0 (3.14)

En la Figura 3.7 se observa que los potenciales de torsión difieren entre
śı, según el modelo al que correspondan, y si bien la posición de los mı́nimos
y máximos prácticamente no cambia, los valores de V (φ) en estos puntos śı
vaŕıan notablemente. Este hecho implica también diferencias en la distribu-
ción de las conformaciones del monómero de etanol, tanto en la fase gaseosa
como en la simulación del ĺıquido, pues, según el caso, se incrementa o dis-
minuye el costo energético para ir de uno de los mı́nimos a cualquier otro.
La distribución de probabilidades de ocupación para φ, en ambas fases, se
muestra en la Figura 3.8. La principal diferencia con respecto a OPLS-UA y
OPLS-AA, es que el nuevo modelo EtOH arroja una población de conforma-
ciones tipo "trans" (φ ∼ 65º ó φ ∼ −65º) mayor que las conformaciones de
tipo "gauche" (φ ∼ 180º ó φ ∼ −180º), mientras que en los otros modelos
esta relación se invierte. Finalmente, la probabilidad de ocurrencia para las
conformaciones de tipo "cis" (φ ∼ 0º ), en los tres modelos, es muy baja.
En cuanto a la estructura del ĺıquido, las funciones de distribución radial se
presentan en la Figura 3.9; en esta última se comparan las predicciones de
EtOH-5P con los modelos OPLS/UA y OPLS/AA; se observa que las po-
siciones de los mı́nimos y máximos son similares, aunque el nuevo modelo
predice un ĺıquido con más estructura en la primera capa de hidratación.

Las propiedades termodinámicas más relevantes se muestran en la Fi-
gura 3.5, y en general, se observa un acuerdo experimental razonable para
los coeficientes de respuesta αp, κT y el calor espećıfico isobárico Cp. En el
cálculo de la entalṕıa de vaporización, ∆Hv−l, ahora se incorpora la contri-
bución energética del ángulo diedro HO−OA−CH2−CH3, tanto en el ĺıquido
como en la fase gas; por su parte, la corrección debida al costo energético de
la polarización de una fase a otra es Epol = 4.365 kJ/mol (ver ecuación 3.13),
empleando los momento dipolares del monómero de etanol µgas = 1.441 D,73

µmod = 2.302 D y la polarizabilidad αpol = 5.112 Å
3
.74 El resultado final

de EtOH-5P, ∆Hv−l = 43.69 kJ/mol, es muy cercano al valor experimental,
∆Hv−l = 42.30 kJ/mol, y nuevamente evidencia la importancia de considerar
la corrección de polarización cuando se comparan los resultados del modelo
con el experimento (ver ecuación 3.3).
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Cuadro 3.5: Propiedades del etanol ĺıquido según EtOH-5P y datos experimentales a 298.15 K (p = 1
bar). Aqúı ρ denota la densidad, αp la expansión térmica isobárica, κT la compresibilidad
isotérmica, Cp el calor espećıfico isobárico, ε la constante dieléctrica, ∆Hv−l la entalṕıa de
vaporización (incluyendo la corrección de polarización), γs la tensión superficial y DEtOH es
el coeficiente de auto-difusión.

ρ αp κT Cp ε
∆Hv−l γs DEtOH

Modelo /kg m−3 /(kK)−1 /(TPa)−1 /J (mol K)−1 /kJ mol−1 mN m−1 cm2 s−1

EtOH-5P 784.9 1.143 1091 110.11 20.42 43.69 21.53 0.891
Exp. 785.475 1.07176 115375 112.3677 24.3678 42.3079 21.8259 1.1680
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Figura 3.11: Análisis estad́ıstico de los puentes de hidrógeno para el modelo EtOH-5P.
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Las gráficas de la constante dieléctrica y el factor de Kirkwood se
muestran en la Figura 3.10, donde se observa que el valor de ε es mayor
que en los modelos de referencia OPLS/UA y OPLS/AA, aunque todav́ıa
se halla por debajo del valor experimental ε = 24.36. De manera similar al
caso del metanol, el factor de Kirkwood, Gk, en el nuevo modelo EtOH-5P
también es mayor que en los potenciales previos, contribuyendo a incrementar
la magnitud de la constante dieléctrica (ver ecuación 3.3). Por su parte, el
análisis estad́ıstico de los puentes de hidrógeno se muestra en la Figura 3.11.
De manera similar al caso del metanol, la presencia de los grupos metilo y
metileno en el etanol modifica el número de interacciones mediadas por los
puentes hidrógenos en cada molécula, siendo éste 〈n〉NB = 1.948. La distancia
más probable de interacción entre el ox́ıgeno donador y el ox́ıgeno aceptor es
de 0.268 nm, mientras que el ángulo más probable de la tripleta hidrógeno
- ox́ıgeno donador - ox́ıgeno aceptor es 8.29º. Finalmente, se obtuvo que
el coeficiente de auto-difusión DEtOH = 0.891 cm2 s−1 es menor que el dato
experimental DEtOH = 1.16 cm2 s−1, aunque esta diferencia no es tan elevada
como suele ocurrir en los modelos que poseen momentos dipolares efectivos
grandes.

Además de las propiedades anteriores, también se realizó el cálculo
de la densidad, temperatura y presión cŕıticas del modelo EtOH-5P, con el
propósito de comprender hasta qué punto el nuevo modelo reproduce los va-
lores experimentales en las cercańıas de la región cŕıtica, aunque no fuese
optimizado espećıficamente para estas condiciones termodinámicas. La in-
formación anterior es relevante, por ejemplo, en las aplicaciones tecnológicas
que utilizan fluidos supercŕıticos, donde el etanol se emplea como auxiliar pa-
ra incrementar la solubilidad de los componentes principales. En el Cuadro
3.6 se muestran la densidad del ĺıquido, la densidad y la presión del vapor ob-
tenidas con el modelo EtOH-5P, para diferentes temperaturas seleccionadas
entre 300 K y 480 K. Los valores de la temperatura cŕıtica, Tc = 491.11 K,
la densidad cŕıtica, ρc = 207.43 kg/m3, y la presión cŕıtica, pc = 24.53 bar,
se obtuvieron mediante un ajuste por mı́nimos cuadrados de las expresiones
3.10, 3.11 y 3.12 para los respectivos parámetros. Los valores experimenta-
les obtenidos por Bazaev, et. al.81 indican que Tc = 514.71 K, ρc = 273.21
kg/m3 y pc = 62.68 bar, señalando además que los valores reportados en la
literatura para Tc se hallan en tre 506 K y 521 K, ρc entre 228.3 kg/m3 y
286 kg/m3, mientras que pc se ubica entre 61.309 bar y 65.6 bar, debido a
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EtOH-5P Experimental81

T ρliq ρvap pvap T ρliq ρvap pvap

/K /kg m−3 /kg m−3 /bar /K /kg m−3 /kg m−3 /bar
323 759.517 0.163 0.094 373.15 712.93 3.750 2.26
400 680.831 3.590 2.273 423.15 647.87 15.230 9.83
450 609.788 14.708 9.388 473.15 555.23 50.010 29.45
470 572.456 25.100 15.100 493.15 495.58 80.510 43.15
480 497.321 31.530 18.806 498.15 476.56 91.690 47.15

Punto cŕıtico
Tc ρc pc
/K /kg m−3 /bar

EtOH-5P 491.11 207.43 24.53
Experimental81 514.71 273.21 62.68

Cuadro 3.6: Densidades saturadas del ĺıquido, ρliq, del vapor, ρvap, y la pre-
sión de vapor, pvap, para el modelo EtOH-5P y los datos experi-
mentales reportados en la literatura.81

que las incertidumbres experimentales no son despreciables y vaŕıan según el
método empleado en la medición de las densidades saturadas y la presión de
vapor. Es claro, entonces, el nuevo modelo EtOH-5P subestima considera-
blemente el punto cŕıtico, con una presión de vapor mucho menor que en el
experimento, y se debe, en gran medida, a que el momento dipolar del mode-
lo es sensiblemente mayor que en otros modelos, por lo que se incrementa la
magnitud de las interacciones atractivas en el ĺıquido y el número de molécu-
las en la región de vapor disminuye. Este hecho es similar a lo que ocurre
con MeOH-4P, y aunque no es del todo inesperado, śı es relevante tomarlo
en consideración cuando se utilicen procedimientos de parametrización más
robustos.

3.3. Modelo 1-PrOH-6P

En el nuevo modelo de 1-propanol, denotado 1-PrOH-6P, se conservan
los parámetros de cargas parciales y Lennard-Jones del modelo EtOH-5P,
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3 Fase ĺıquida de metanol, etanol y 1-propanol

0 60 120 180 240 300 360
  ϕ  (º)

0

5

10

15

20

25

V
(ϕ

)
 /

k
J 

m
o
l-1

OPLS-UA
Gas (MP2/aug-cc-pVDZ)

PCM (MP2/aug-cc-pVDZ)

PIPF (Gao. J.)
T

o
rs

io
n
al

 B
ar

ri
er

Dihedral Angle OA-CH
2
-CH

2
-CH

3

Figura 3.12: Enerǵıa potencial de la barrera de torsión para el ángulo diedro
OA−CH2−CH2−CH3, calculada al nivel de teoŕıa MP2/aug-cc-
pVDZ en fase gas y en PCM. Se muestran las curvas de los
modelos OPLS-UA y PIPF con fines comparativos.

correspondientes a los grupos hidroxilo (OA y HO), metileno (CH2) y me-
tilo (CH3), en las mismas posiciones atómicas, aśı como la función V (φ) de
la barrera de torsión del ángulo HO−OA−CH2−CH3, que ahora correspon-
de al ángulo HO−OA−CH2−CH2 en el 1-propanol (HO y OA denotan el
hidrógeno y ox́ıgeno del grupo hidroxilo, respectivamente). De manera simi-
lar a EtOH-5P, se agrega únicamente el siguiente pseudo-átomo que ahora
corresponde al grupo metilo terminal de la cadena alifática, con sus respec-
tivos parámetros de carga, de Lennard-Jones y los del nuevo ángulo diedro
OA−CH2−CH2−CH3. A partir del análisis de cargas parciales, también se
asignó carga eléctrica cero, qCH3

= 0, al nuevo grupo metilo y sus paráme-
tos de Lennard-Jones se optimizaron para reproducir la tensión superficial
y la densidad del ĺıquido puro, a 298.15 K (p = 1 bar). Tal como se hizo
en el modelo EtOH-5P, la barrera de torsión para el nuevo ángulo diedro
OA−CH2−CH2−CH3 se calculó con el programa Gaussian09, mediante la
optimización geométrica como función del ángulo de torsión ϕ. También se
analizó el caso donde el monómero de 1-propanol se halla únicamente en
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la fase gas, y por otro lado, cuando éste se halla en un medio dieléctrico
continuo que interacciona con la distribución de carga local (PCM). La fun-
ción V (ϕ) de 1-PrOH-6P, en fase gas y en el medio continuo polarizable
(PCM), se muestra en la Figura 3.12, además de las barreras de torsión que
utlizan los modelos OPLS-UA y PIPF.72 Las curvas corresponden al ajus-
te por mı́nimos cuadrados para V , según la ecuación 3.2, a un conjunto de
40 valores de la enerǵıa de torsión del ángulo diedro OA−CH2−CH2−CH3

del 1-propanol, obtenidos como función del ángulo ϕ, con el nivel de teoŕıa
MP2/aug-cc-pVDZ en Gaussian09. La función V (ϕ) con PCM es la que se
escogió finalmente para 1-PrOH-6P y los parámetros correspondientes son
los siguientes (en kJ/mol):

c0 = 4.334; c1 = −3.069; c2 = 16.924; c3 = −0.615 (3.15)

En la Figura 3.12 se observa que los potenciales de torsión difieren
entre śı, según el modelo al que correspondan, y si bien la posición de los
mı́nimos y máximos prácticamente no cambia, los valores de V (ϕ) en estos
puntos śı vaŕıan notablemente. Este hecho implica también diferencias en
la distribución de las conformaciones del monómero de 1-propanol, tanto en
la fase gaseosa como en la simulación del ĺıquido, pues, según el caso, se
incrementa o disminuye el costo energético para ir de uno de los mı́nimos
a cualquier otro. La distribución de probabilidades de ocupación para los
ángulos φ y ϕ, en ambas fases, se muestran en la Figuran 3.13 y 3.14. En el
caso del ángulo φ, al igual que en el modelo EtOH-5P, la principal diferencia
con respecto a OPLS-UA y OPLS-AA, es que el nuevo modelo 1-PrOH-6P
arroja una población de conformaciones tipo "trans" (φ ∼ 65º ó φ ∼ −65º)
mayor que las conformaciones de tipo "gauche" (φ ∼ 180º ó φ ∼ −180º),
mientras que en los otros modelos esta relación se invierte. La probabilidad
de ocurrencia para las conformaciones de tipo "cis" (φ ∼ 0º ), en los tres
modelos, también es muy baja.

Por su parte, la distribución de las probabilidades de ocupación para ϕ
arroja que la población de conformaciones tipo "trans" (φ ∼ 62º ó φ ∼ −62º)
es menor que las conformaciones de tipo "gauche" (φ ∼ 180º ó φ ∼ −180º),
coincidiendo con la predicción de OPLS-UA, mientras que la curva de OPLS-
AA indica que el número de conformaciones de ambos tipos es prácticamente
igual. Por otra parte, las funciones de distribución radial se presentan en la
Figura 3.15, donde se comparan las predicciones de 1-PrOH-6P con los mo-
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ĺıquida (ĺınea negra), según los modelos 1-PrOH-6P, OPLS-UA
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delos OPLS/UA y OPLS/AA. Se observa que las posiciones de los mı́nimos
y máximos se desplazan ligeramente de lsa anteriores y que el nuevo modelo
también predice un ĺıquido con más estructura en la primera capa de hidra-
tación. Las propiedades termodinámicas de 1-PrOH-6P se muestran en la
Figura 3.5, y en general, se observa un buen acuerdo experimental para los
coeficientes de respuesta αp, κT y el calor espećıfico isobárico Cp. En el cálculo
de la entalṕıa de vaporización, ∆Hv−l, se incorpora la contribución energética
de los ángulos diedros HO−OA−CH2−CH2 y OA−CH2−CH2−CH3, tanto
en el ĺıquido como en la fase gas; por su parte, la corrección debida al costo
energético de la polarización de una fase a otra es Epol = 2.552 kJ/mol (ver
ecuación 3.13), empleando los momento dipolares del monómero de etanol

µgas = 1.550 D,73 µmod = 2.302 D y la polarizabilidad αpol = 6.670 Å
3
.82 El

resultado final de 1-PrOH-6P, ∆Hv−l = 49.53 kJ/mol, es cercano al valor ex-
perimental, ∆Hv−l = 47.80 kJ/mol, y al igual que en el modelo EtOH-5P, se
evidencia la importancia de considerar la corrección de polarización cuando
se comparan los resultados del modelo con el experimento (ver ecuación 3.3).

Las gráficas correspondientes a la constante dieléctrica y el factor de
Kirkwood se muestran en la Figura 3.16, donde se observa que el valor de ε
también es mejor que en los modelos de referencia OPLS/UA y OPLS/AA,
aunque todav́ıa se halla por debajo del valor experimental ε = 20.68, como
también ocurre en MeOH-4P y EtOH-5P. El factor de Kirkwood, Gk, en
el nuevo modelo 1-PrOH-6P también es mayor que en los potenciales pre-
vios, contribuyendo a incrementar la magnitud de la constante dieléctrica
(ver ecuación 3.3). Por otra parte, el análisis estad́ıstico de los puentes de
hidrógeno se muestra en la Figura 3.11. De manera similar al caso del meta-
nol, la presencia de los grupos metilo y metileno en el etanol modifica el núme-
ro de interacciones mediadas por los puentes hidrógenos en cada molécula,
siendo éste 〈n〉NB = 1.933. La distancia más probable de interacción entre
el ox́ıgeno donador y el ox́ıgeno aceptor es de 0.276 nm, mientras que el
ángulo más probable de la tripleta hidrógeno - ox́ıgeno donador - ox́ıgeno
aceptor es 8.13º. Finalmente, se obtuvo que el coeficiente de auto-difusión
DEtOH = 0.392 cm2 s−1 es menor que el dato experimental DEtOH = 0.590
cm2 s−1. En el Cuadro 3.8 se muestran la densidad del ĺıquido, la densidad y
la presión del vapor obtenidas con el modelo 1-PrOH-6P, para diferentes tem-
peraturas seleccionadas entre 300 K y 480 K. Los valores de la temperatura
cŕıtica, Tc = 489.95 K, la densidad cŕıtica, ρc = 205.8 kg/m3, y la presión
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Cuadro 3.7: Propiedades del 1-propanol ĺıquido según 1-PrOH-6P y datos experimentales a 298.15 K (p = 1
bar). Aqúı ρ denota la densidad, αp la expansión térmica isobárica, κT la compresibilidad
isotérmica, Cp el calor espećıfico isobárico, ε la constante dieléctrica, ∆Hv−l la entalṕıa de
vaporización (incluyendo la corrección de polarización), γs la tensión superficial y D1-PrOH es
el coeficiente de auto-difusión.

ρ αp κT Cp ε
∆Hv−l γs D1.PrOH

Modelo /kg m−3 /(kK)−1 /(TPa)−1 /J (mol K)−1 /kJ mol−1 mN m−1 109 /cm2 s−1

1-PrOH
801.6 0.977 1065 146.13 17.26 49.53 23.45 0.392

-6P
Exp. 799.175 0.98283 100675 143.9684 20.6885 47.80 23.2859 0.59080
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Figura 3.17: Análisis estad́ıstico de los puentes de hidrógeno para el modelo 1-PrOH-6P.
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cŕıtica, pc = 22.71 bar, se obtuvieron mediante un ajuste por mı́nimos cua-
drados de las expresiones 3.10, 3.11 y 3.12 para los respectivos parámetros.
Los valores experimentales reportados por Abdulagatov, et. al.86 indican que
Tc = 536.85 K, ρc = 273.22 kg/m3 y pc = 52.80 bar. Se concluye que el nue-
vo modelo 1-PrOH-6P también subestima considerablemente el punto cŕıtico,
con una presión de vapor mucho menor que en el experimento, y al igual que
en MeOH-4P y EtOH-5P, esto se debe al hecho de que el momento dipolar de
1-PrOH-6P es mayor que en otros modelos, por lo que se incrementa la mag-
nitud de las interacciones atractivas en el ĺıquido y el número de moléculas
en la región de vapor se reduce.

3.4. Discusión

Se diseñaron tres nuevos potenciales para el metanol, etanol y 1-propanol,
denotados MeOH-4P, EtOH-5P y 1-PrOH-6P, y que fueron ajustados para
reproducir la constante dieléctrica del ĺıquido puro ε, la tensión superficial γs
y la densidad del ĺıquido ρ bajo temperatura y presión ambientales. La adi-
ción de un cuarto sitio de interacción en la geometŕıa del monómero demostró
ser una técnica simple para reproducir la constante dieléctrica experimental
y, al mismo tiempo, mantiene una buena descripción de las propiedades ρ,
αp, κT , Cp, ∆Hv−l, γs en condiciones ambientales, aśı como en las propieda-
des cŕıticas de la coexistencia ĺıquido-vapor. Los coeficientes de difusión en
los ĺıquidos puros son mejores, en comparación a los potenciales existentes
que también reproducen ε, aunque aún subestiman los valores experimenta-
les. Los parámetros de Lennard-Jones para el grupo hidroxilo se conserva-
ron idénticos a sus contrapartes en TIP4P-FB y TIP4P/ε (agua). Los nue-
vos potenciales serán útiles en estudios de miscibilidad donde la constante
dieléctrica es relevante, y también podŕıan aplicarse al estudio de fases sólidas
y sólido-ĺıquido, para obtener una evaluación exhaustiva de sus capacidades.
Desafortunadamente, los nuevos potenciales subestiman apreciablemente los
valores de los puntos cŕıticos, aunque debe tomarse en cuenta que no fueron
espećıficamente diseñados para aquellas condiciones termodinámicas.

Se demostró que la correlación de las orientaciones relativas de los di-
polos moleculares, descritas por el factor de Kirkwood Gk, desempeñan un
papel relevante en la descripción apropiada de la constante dieléctrica. Este
resultado apoya conclusiones similares de Guillot87 para modelos de agua no
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1-PrOH-6P
T ρliq ρvap pvap

/K /kg m−3 /kg m−3 /bar
298 799.380 0.021 0.034
323 779.023 0.103 0.068
400 708.816 2.894 1.557
450 640.917 12.857 6.977
470 592.759 21.077 11.258
480 507.716 26.842 14.071

Experimental86

T ρliq pvap T ρvap pvap

/K /kg m−3 /bar /K /kg m−3 /bar
427.75 658.12 6.9 462.15 25.82 13.74
457.15 611.97 12.4 473.15 33.89 17.18
474.35 580.99 17.7 479.15 39.92 19.38
491.35 545.28 24.9 498.15 61.72 27.49
508.55 500.37 33.4 522.15 111.39 41.10

Punto cŕıtico
Tc ρc pc
/K /kg m−3 /bar

1-PrOH-6P 489.95 205.28 22.71
Experimental86 536.85 273.22 52.80

Cuadro 3.8: Densidades saturadas del ĺıquido, ρliq, del vapor, ρvap, y la pre-
sión de vapor, pvap, para el modelo 1-PrOH-6P y los datos ex-
perimentales reportados en la literatura.86
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polarizables. Los valores adecuados de Gk de OPLS/2016, MeOH-4P, EtOH-
5P y 1-PrOH-6P son consecuencia de su parametrización que involucra la fase
ĺıquida y la coexistencia ĺıquido-vapor. Debe notarse que sus cargas parcia-
les difieren significativamente de las obtenidas a partir de cálculos cuánticos
(tanto en la fase gaseosa como en en el modelo de polarizable continuo),
que proporcionan valores pequeños de Gk en la fase ĺıquida. A partir de
estas observaciones, conjeturamos que, en el caso del agua, el buen desem-
peño de TIP4P-FB y TIP4P/ε (ambos comparten prácticamente los mismos
parámetros) se debe, principalmente, a los valores apropiados de Gk propor-
cionados por sus robustos procedimientos de ajuste. Consideramos que el
mejor desempeño de los modelos también se debe a la descripción de cua-
tro sitios del grupo hidroxilo, que permite la transferencia de los parámetros
de ox́ıgeno LJ del modelo de agua TIP4P-FB. Nuestros resultados apoyan
la hipótesis de que los modelos puntuales de alcoholes primarios con cargas
parciales obtenidas únicamente a partir de cálculos cuánticos no pueden des-
cribir la dinámica de orientaciones relativas en el ĺıquido, las cuales deben
tener un papel más relevante en la parametrización de los modelos. Sugerimos
que los esfuerzos de mejora se concentren en una mejor descripción del factor
Kirkwood, e incluso esto considerar distribuciones de carga extendida88 para
un modelado realista de nubes electrónicas y los efectos de traslape.
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En este caṕıtulo se investigan las propiedades termodinámicas de las
mezclas binarias agua-metanol, agua-etanol y agua-1-propanol, empleando
los potenciales TIP4P-FB (agua) y MeOH-4P (metanol), EtOH-5P (etanol)
y 1-PrOH-6P (1-propanol). En las mezclas de varios componentes, las pro-
piedades termodinámicas de exceso cuantifican el comportamiento no ideal
de los sistemas bajo estudio y representan una prueba importante para eva-
luar la transferibilidad de los modelos que se han optimizado individualmente
para cada componente. En los modelos no polarizables, la ausencia de la res-
puesta electrostática local conduce a limitaciones inherentes en la descripción
de las fuerzas intermoleculares; en consecuencia la capacidad descriptiva y
predictiva del modelo bajo consideración se verá comprometida cuando se
estudien sistemas que comprenden más de una especie molecular. Como se
mencionó en la introducción de este trabajo, las disoluciones acuosas de los
alcoholes primarios han sido objeto de intenso estudio teórico y experimen-
tal; en particular, las simulaciones numéricas han proporcionado información
valiosa y útil a nivel molecular. Sin embargo, los resultados obtenidos tam-
bién evidencian limitaciones de los potenciales utilizados para reproducir la
constante dieléctrica y las funciones de exceso de volúmenes y entalṕıas.

La metodoloǵıa más común para simular mezclas multicomponente
consiste en seleccionar, para cada especie molecular, un potencial anaĺıtico
que se ha optimizado para reproducir cierto conjunto de propiedades de la
fase ĺıquida. Por otro lado, las interacciones electrostáticas entre las molécu-
las de componentes distintos se describen con la ley de Coulomb, sin cambio
alguno, mientras que las fuerzas de dispersión se modelan con potenciales de
Lennard-Jones, cuyos parámetros se obtienen mediante las bien conocidas re-
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glas de combinación geométrica y/o de Lorentz-Berthelot. Esta ha sido una
aproximación emṕırica que no proviene de algún formalismo o teoŕıa riguro-
sos, y puede proponerse, incluso, una forma funcional distinta para obtener
los parámetros. En este sentido, Moučka and Nezbeda89 analizaron los efec-
tos de pequeñas desviaciones a la regla de Lorentz-Berthelot que se aplica
a las interacciones entre moléculas de distinto tipo. Los autores calcularon
varias propiedades de interés en las mezclas de agua y metanol, empleando
los potenciales OPLS-UA90(metanol) y TIP4P91 (agua), manteniendo intac-
ta la regla de combinación para los ĺıquidos puros; esta estrategia condujo
a una mejoŕıa cualitativa de los valores del exceso de entalṕıa de mezclado,
∆Hmix y un buen acuerdo del exceso de volumen de mezclado, ∆Vmix, con
el experimento. Con estos antecedentes, en este caṕıtulo se investigó si la
optimización de las interacciones de LJ entre el agua y cada alcohol puede
mejorar la descripción de las propiedades f́ısicas de las mezclas. Para ello
se aplicó una regla de combinación modificada, donde los parámetros εmixa−b
y σmixa−b se optimizaron empleando ρ y ∆Hmix como cantidades objetivo a
p = 1 y T = 298.15. Esto se hizo mediante un escalamiento lineal de la rgla
de combinación entre el ox́ıgeno del agua (OH2O) y los (pseudo)-átomos de
ox́ıgeno (OMeOH), metilo (CH3) y metileno (CH2) del alcohol.

εmixa−b = λ1

√
εaεb; σmixa−b = λ2

√
σaσb; (4.1)

a ∈ {OH2O}, b ∈ {OMeOH,CH3,CH2}

Los parámetros LJ entre las moléculas de mismo tipo (agua-agua ó
alcohol-alcohol) se mantuvieron sin cambio. Los valores de λ1 y λ2 se ob-
tuvieron mediante varias simulaciones de la mezclas binarias, utilizando los
modelos de agua TIP4P-FB y TIP4P/ε. Debe mencionarse que, si bien el
ajuste de la densidad de mezcla es relativamente directo, la reproducción del
exceso de entalṕıa de mezclado experimental, en todo el rango de la com-
posición, resultó ser más complicada; en este caso, el criterio principal para
la optimización fue no exceder el valor experimental mı́nimo para esta pro-
piedad. Los parámetros finales reflejan un compromiso entre la reproducción
precisa de las cantidades objetivo seleccionadas y la sensibilidad de las demás
al ajuste de los parámetros; por esta razón, se consideró aceptable una des-
viación máxima del 5 % del valor experimental para cada propiedad objetivo.
Las mezclas con mayor dilución se modelaron al colocar una sola molécula
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de alcohol (agua) en el correspondiente solvente de agua (alcohol), y la di-
fusividad de cada molécula se obtuvo para cada fracción molar del alcohol
considerado. Los efectos del tamaño del sistema que afectan los valores de
los coeficientes de difusión se incorporaron según el procedimiento reportado
por Yeh and Hummer.41 El exceso de entalṕıa ∆Hmix y el exceso de volumen
∆Vmix de mezclado se calcularon mediante la diferencia de cada propiedad
respecto al caso de la mezcla ideal

∆Vmix = Vpure − (1−XA)VH2O −XAVA (4.2)

∆Hmix = Hpure − (1−XA)HH2O −XAHA (4.3)

donde la entalṕıa del ĺıquido puro Hpure se estimó por el valor U+pV , siendo
U la enerǵıa potencial del sistema.

4.1. Mezclas H2O + MeOH

Los valores de los parámetros de la mezcla H2O+MeOH-4P son los
siguientes:

λ1 = 0.915; λ2 = 0.996 (4.4)

La figura 4.1 muestra los cálculos de ρ, ε, ∆Vmix y ∆Hmix, en función
de la fracción molar de metanol, con los potenciales TIP4P-FB (agua) +
MeOH-4P (metanol). Los resultados se obtuvieron con simulaciones que uti-
lizaron la regla geométrica (ćırculos sin rellenar) y la regla modificada (ćırcu-
los completos) para las interacciones de LJ, con los valores de λ1 = 0.915 and
λ2 = 0.996 de la ecuación 4.1 (se obtuvieron los mismos valores λ cuando se
usó el modelo de agua TIP4P /ε). Todas las propiedades calculadas fueron
sensibles, en diversos grados, cuando se aplicó la regla modificada: la densi-
dad de mezcla mejoró en el intervalo 0.2 < XMeOH < 0.9, y se observa una
ligera sobreestimación para concentraciones ricas en agua (XMeOH < 0.2); la
constante dieléctrica mostró muy buen acuerdo con el experimento, y tam-
bién produjo una pendiente correcta de la curva de ε como función de la
temperatura. Curiosamente, este par de modelos describe erróneamente el
comportamiento de ∆Vmix y ∆Hmix cuando se aplica la regla geométrica,
y en el caso del exceso de entalṕıa, se predice un mezclado endotérmico,
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Figura 4.1: Valores de ρ, ε, ∆Vmix y ∆Hmix para la mezcla agua-metanol
como función de la concentración molar de metanol XMeOH, a
298.15 K y 1 bar, según los modelos TIP4P-FB (agua) y MeOH-
4P (metanol). Las reglas de combinación geométrica (ćırculos sin
relleno) y modificada (ćırculos rellenos) se implementaron para
las interacciones LJ entre agua y metanol. Los datos experimen-
tales provienen de las Refs.54,92–94
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Figura 4.2: ρ como función de la fracción molar de metanol XMeOH, a 298.15
K y p = 1 bar. Las reglas de combinación geométrica (ćırculos
huecos) y modificadas (ćırculos llenos) se implementaron para las
interacciones LJ entre agua y metanol. Los datos de los modelos
distintos a MeOH-4P, OPLS/2016, TIP4P/ε y MD2 se obtuvie-
ron de las Refs.25,26

contrario a lo que se observa experimentalmente. Después de implementar
la regla modificada, la curva de exceso de volumen se halló sensiblemente
más cerca del experimento y se recuperó la tendencia negativa del exceso de
entalṕıa; sin embargo, el acuerdo cuantitativo para esta propiedad todav́ıa
fue insatisfactorio. Un análisis idéntico aplicado a las mezclas descritas por
TIP4P-FB y OPLS/2016 arrojó resultados similares.

Se realizó un análisis comparativo reuniendo varias simulaciones de
agua-metanol25,26 que utilizan la regla de combinación geométrica: TIP4P-
Ew + OPLS-UA y MD2 + TIP4P/ε, y aquellas simulaciones con la regla de
combinación modificada: TIP4P-FB + MeOH-4P, TIP4P\ε + MeOH-4P, y
TIP4P-FB + OPLS/2016. Encontramos que ρ, como se muestra en la Fig.
4.2, se describe mejor mediante MeOH-4P, OPLS-UA y OPLS/2016, que
comparten valores ligeramente sobreestimados para bajas concentraciones
de metanol (XMeOH <≈ 0.3). Es evidente que las reglas de combinación
modificadas están detrás de la buena reproducción de esta propiedad por
estos modelos. Los valores de ε de MD2 y MeOH-4P tienen una excelente
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Figura 4.3: ε como función de la fracción molar de metanol XMeOH, a 298.15
K y 1 bar. Las reglas de combinación geométricas (ćırculos sin re-
lleno) y modificadas (ćırculos completos) se implementaron para
las interacciones cruzadas de LJ entre el agua y el metanol. Los
datos para otros modelos que no sean MeOH-4P, OPLS/2016,
TIP4P /ε y MD2 provienen de Refs..25,26
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Figura 4.4: ∆Vmix como función de la fracción molar de metanol XMeOH, a
298.15 K y 1 bar. Las reglas de combinación geométricas (ćırculos
sin relleno) y modificadas (ćırculos completos) se implementaron
para las interacciones cruzadas de LJ entre el agua y el metanol.
Los datos para otros modelos que no sean MeOH-4P, OPLS/2016,
TIP4P /ε y MD2 provienen de Refs.25,26

concordancia con el experimento en todo el rango de composición, como se
puede observar en la Fig. 4.3, lo que demuestra que la reproducción individual
de ε, para cada componente, es muy relevante en las simulaciones de las
mezclas. Para esta propiedad, se encontró una sensibilidad mı́nima al aplicar
la regla LJ modificada.

En la Fig. 4.4 se muestra que el exceso de volumen de mezclado
∆Vmix predicho por MeOH-4P tiene un buen acuerdo experimental para
XMeOH <≈ 0.3, aunque los valores para concentraciones mayores están so-
breestimados, como también ocurre en el modelo OPLS-UA. El mı́nimo del
exceso de volumen se desplaza hacia XMeOH ≈ 0.4 respecto al valor experi-
mental XMeOH = 0.5. Se observa claramente que la densidad exagerada de
MD2 conduce a volúmenes menores de la caja de simulación y arroja entonces
una curva altamente subestimada para esta propiedad. En el caso contrario,
el potencial OPLS-UA proporciona una curva ligeramente sobreestimada.
Mientras que MeOH-4P funciona bien en la región con alta concentración
de agua, OPLS-UA lo hace para mezclas ricas en metanol; ambos modelos
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Figura 4.5: ∆Hmix como función de la fracción molar de metanol XMeOH, a
298.15 K y 1 bar. Las reglas de combinación geométricas (ćırculos
sin relleno) y modificadas (ćırculos completos) se implementaron
para las interacciones cruzadas de LJ entre el agua y el metanol.
Los datos para otros modelos que no sean MeOH-4P, OPLS/2016,
TIP4P /ε y MD2 provienen de las Refs.25,26
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4 Fase ĺıquida de las disoluciones acuosas de metanol, etanol y 1-propanol

0 0.1 0.2 0.3 0.4 0.5 0.6 0.7 0.8 0.9 1

X
MeOH

0.5

1

1.5

2

2.5

3

D
H

2
O

 /c
m

2
 s

-1

Experimental

TIP4P-Ew (H
2
O)-OPLS-UA (MeOH)

TIP4P/ε (H
2
O)-MD2 (MeOH)

TIP4P-FB (H
2
O)-OPLS/2016 (MeOH)

TIP4P/ε (H
2
O)-MeOH-4P (MeOH)

TIP4P-FB (H
2
O)-MeOH-4P (MeOH)

Figura 4.6: DH2O como función de la fracción molar de metanol XMeOH, a
298.15 K y 1 bar. Las reglas de combinación geométricas (ćırculos
sin relleno) y modificadas (ćırculos completos) se implementaron
para las interacciones cruzadas de LJ entre el agua y el metanol.
Los datos para otros modelos que no sean MeOH-4P, OPLS /
2016, TIP4P /ε y MD2 provienen de las Refs.25,26 y los datos
experimentales se tomaron de la Ref.95
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Figura 4.7: DMeOH como función de la fracción molar de metanol XMeOH, a
298.15 K y 1 bar. Las reglas de combinación geométricas (ćırculos
sin relleno) y modificadas (ćırculos completos) se implementaron
para las interacciones cruzadas de LJ entre el agua y el metanol.
Los datos para otros modelos que no sean MeOH-4P, OPLS /
2016, TIP4P /ε y MD2 provienen de las Refs.25,26 y los datos
experimentales de la Ref.95
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se desv́ıan de manera similar respecto al experimento en las regiones pro-
blemáticas, por lo que se puede concluye que ambos tienen un rendimiento
similar y éste es mejor que OPLS/2016. Por otro lado, se encontró que el
exceso de entalṕıa de mezclado, ∆Hmix, es dif́ıcil de reproducir cuantitati-
vamente y ningún potencial es capaz de predecir el mı́nimo experimental
alrededor de XMeOH ≈ 0.27. La figura 4.5 muestra que cada par de potencia-
les con la regla de LJ modificada prodice valores mı́nimos que se desplazan
hacia concentraciones más altas de metanol (alrededor de XMeOH ≈ 0.7), con
el mérito de que ninguno de estos valores excede el orden de magnitud ex-
perimental. Estas caracteŕısticas son similares a las reportadas por Moučka
et. al.,89 quienes propusieron originalmente el escalaamiento de la regla de
Lorentz-Berthelot para las interacciones entre el agua y el metanol. Debe
notarse, sin embargo, que TIP4P-Ew (agua) y OPLS-AA (metanol) propor-
cionan una curva razonable para ∆Hmix sin ninguna alteración de las reglas
de combinación.

Por otra parte, las interacciones de Lennard-Jones entre moléculas del
mismo tipo son las mismas que en la fase ĺıquida; éstas se mantuvieron porque
el conjunto de parámetros de la mezcla debe aproximarse al de cada modelo
en el ĺıquido puro, conforme las fracción molar tiende a la concentración total
de agua ó metanol. Si bien es posible conservar la simpleza y transferabilidad
de los parámetros, es claro que las interacciones entre moléculas del mismo
tipo se ven afectadas por las moléculas del segundo componente, siendo esto
más importante a medida que su concentración en la mezcla aumenta. La
dependencia de la fracción molar de los coeficientes de difusión del metanol
(agua) también se calculó, como se muestra en la Fig. 4.6 y Fig. 4.7. Los
valores de DH2Opara MeOH-4P (OPLS/2016) están cerca del experimento
en regiones con alta concentración de agua, hasta que XMeOH ≈ 0.3, mien-
tras que fracciones más altas de metanol muestran una difusión más lenta
(rápida) que el experimento, respectivamente; sin embargo, es evidente una
mejora cuantitativa, debido a la regla de combinación modificada, con res-
pecto a OPLS/UA y MD2. Consideraciones similares se aplican a la curva de
los coeficientes de metanol DMeOH; en mezclas ricas en agua, los valores de
MeOH-4P y OPLS/2016 están cerca del experimento, principalmente debido
al hecho de que TIP4P-FB y TIP4P/ε reproducen el valor experimental de
DH2O en agua pura. Como se puede esperar de la intuición f́ısica, las mezclas
con fracciones crecientes de metanol se desv́ıan del experimento a medida que
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se aproximan a sus valores a plena concentración. Concluimos que MeOH-4P
y OPLS/2016 proporcionan una mejor descripción de la difusión molecular,
para cada componente de la mezcla, que los modelos anteriores.

4.2. Mezclas H2O + EtOH

Los valores de los parámetros de la mezcla H2O + EtOH-5P son los
siguientes:

λ1 = 0.914; λ2 = 0.995 (4.5)

En la Figura 4.8 se muestran la curva de la densidad ρ, constante
dieléctrica ε, exceso de volumen ∆Vmix y exceso de entalṕıa ∆Hmix, como
función de composición molar del etanol, a p = 1 bar y T = 298.15K. Se
observa que la reproducción de la densidad del ĺıquido es satisfactoria en el
intervalo completo de composición. La constante dieléctrica presenta muy
buen acuerdo para concentraciones bajas del alcohol; la diferencia entre el
modelo y el experimento se hace más pronunciada conforme se incrementa la
cantidad de etanol, aunque no lo hace de manera drástica. Puede afirmarse,
entonces, que la reproducción de ε es razonable y es consecuencia del hecho
que los modelos TIP4P-FB y EtOH-5P se ajustaron también para reproducir
la constante dieléctrica en cada componente puro. Por otra parte, el mı́nimo
del exceso de volumen se halla ligeramente desplazado hacia concentraciones
mayores, aunque el acuerdo experimental es bueno; sin embargo, el mı́nimo
de l exceso de entalṕıa se desplaza bruscamente hacia una concentración
mayor en el modelo, mostrando la gran sensibilidad de esta propiedad ante
pequeños cambios de la regla de combinación (en este caso, es el escalamiento
lineal). El análisis estad́ıstico de los puentes de hidrógeno se muestra en la
Figura 4.9 y el Cuadro 4.1; se observa que ahora es posible cuantificar las
interacciones entre el agua y el metanol (y viceversa). En los cuatro casos,
las curvas presentan un crecimiento (decrecimiento) monótono y continuo.
Es interesante notar que el número de puentes de hidrógeno entre el agua
y etanol a XMeOH = 0.9 es 3.34, mientras que la cantidad de puentes de
hidrógeno cuando el etanol se halla rodeado de aguas, a XMeOH = 0.1, es
2.12, una caracteŕıstica que no es evidente a priori.
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Figura 4.8: Valores de la densidad ρ, constante dieléctrica ε, exceso de volu-
men ∆Vmix y exceso de entalṕıa ∆Hmix, como función de com-
posición molar del etanol, a p = 1 bary T = 298.15K. El sistema
agua + etanol se modeló con los potenciales TIP4P-FB y EtOH-
5P.

4.3. Mezclas H2O + 1-PrOH

Los valores de los parámetros de la mezcla H2O + 1-PrOH-6P son los
siguientes:

λ1 = 0.917; λ2 = 0.994 (4.6)

En la Figura 4.10 se muestran la curva de la densidad ρ, constante
dieléctrica ε, exceso de volumen ∆Vmix y exceso de entalṕıa ∆Hmix, como
función de composición molar del 1-propanol, a p = 1 bar y T = 298.15K.
De manera similar al modelo EtOH-5P, se observa que la reproducción de la
densidad del ĺıquido es satisfactoria en el intervalo completo de composición.
La constante dieléctrica también presenta muy buen acuerdo para concen-
traciones bajas del alcohol; la diferencia entre el modelo y el experimento
se hace más pronunciada conforme se incrementa la cantidad de 1-propanol,
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Figura 4.9: Número promedio de puentes de hidrógeno por molécula, 〈n〉HB,
como función de la fracción molar de etanol, a T = 298 K y
p = 1 bar. El sistema agua + etanol se modeló con los potenciales
TIP4P-FB y EtOH-5P.

Cuadro 4.1: 〈n〉HB por molécula para el sistema agua + etanol de la Fig. 4.9

XEtOH H2O−H2O EtOH−EtOH H2O−EtOH EtOH−H2O
0.0 3.660
0.1 3.392 0.085 0.250 2.120
0.2 3.107 0.223 0.481 1.947
0.3 2.782 0.337 0.713 1.728
0.4 2.408 0.432 1.080 1.571
0.5 1.985 0.561 1.437 1.447
0.6 1.493 0.716 2.024 1.316
0.7 1.008 0.943 2.471 1.08
0.8 0.548 1.242 2.941 0.707
0.9 0.219 1.592 3.343 0.357
1.0 1.948
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aunque no lo hace de manera importante. Puede afirmarse, entonces, que la
reproducción de ε es razonable y es consecuencia del hecho que los modelos
TIP4P-FB y 1-PrOH-6P se ajustaron también para reproducir la constante
dieléctrica en cada componente puro. El mı́nimo del exceso de volumen tam-
bién se halla ligeramente desplazado hacia concentraciones mayores, aunque
el acuerdo experimental continúa siendo bueno; por otro lado, a diferencia de
EtOH-5P y MeOH-4P, el modelo 1-PrOH-6P no puede reproducir la tenden-
cia experimental de la curva de exceso de entalṕıa, pues ésta consiste de una
parte exotérmica muy pequeña a bajas concentraciones, y después una región
endotérmica a concentraciones mayores de alcohol. El análisis estad́ıstico de
los puentes de hidrógeno se muestra en la Figura 4.9 y el Cuadro 4.1; se
observa que ahora es posible cuantificar las interacciones entre el agua y el
metanol (y viceversa). De manera similar a lo que ocurre con EtOH-5P, en los
cuatro casos, las curvas presentan un crecimiento (decrecimiento) monótono
y continuo. El número de puentes de hidrógeno entre el agua y 1-propanol
a XMeOH = 0.9 es 3.257, mientras que la cantidad de puentes de hidrógeno
cuando el etanol se halla rodeado de aguas, a XMeOH = 0.1, es 1.988.
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Figura 4.10: Valores de la densidad ρ, constante dieléctrica ε, exceso de volu-
men ∆Vmix y exceso de entalṕıa ∆Hmix, como función de com-
posición molar del etanol, a p = 1 bar y T = 298.15K. El
sistema agua + etanol se modeló con los potenciales TIP4P-FB
y EtOH-5P.

4.4. Discusión

En mezclas ĺıquidas de agua y alcoholes, los potenciales MeOH-4P,
EtOH-5P, 1-PrOH-6P y TIP4P-FB son apropiados para describir la densi-
dad, la constante dieléctrica y el exceso de volumen de mezcla como función
de la fracción molar, implementando la regla de combinación modificada para
las interacciones cruzadas de Lennard-Jones. Sin embargo, la predicción del
exceso de entalṕıas de las mezclas no es satisfactoria respecto al experimento.
Finalmente, la limitación más importante de los modelos analizados se basa
en el hecho de que las interacciones entre las moléculas de cada componente
se calculan de manera idéntica en ĺıquidos puros y mezclas; esta caraceŕıstica
es poco realista e indudablemente afecta las propiedades energéticas, particu-
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4 Fase ĺıquida de las disoluciones acuosas de metanol, etanol y 1-propanol
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Figura 4.11: Número promedio de puentes de hidrógeno por molécula, 〈n〉HB,
como función de la fracción molar de etanol, a T = 298 K y p = 1
bar. El sistema agua + propanol se modeló con los potenciales
TIP4P-FB y 1-PrOH-6P.

Cuadro 4.2: 〈n〉HB por molécula para el sistema agua + 1-propanol de la Fig.
4.11

XEtOH H2O−H2O 1-PrOH−1-PrOH H2O−1-PrOH 1-PrOH−H2O
0.0 3.660
0.1 3.402 0.148 0.231 1.988
0.2 3.152 0.336 0.427 1.729
0.3 2.852 0.442 0.667 1.633
0.4 2.505 0.542 0.965 1.481
0.5 2.075 0.636 1.386 1.449
0.6 1.590 0.782 1.882 1.194
0.7 1.076 0.979 2.408 1.029
0.8 0.598 1.259 2.868 0.742
0.9 0.233 1.594 3.257 0.361
1.0 1.933
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4 Fase ĺıquida de las disoluciones acuosas de metanol, etanol y 1-propanol

larmente en el exceso de entalṕıas de mezclado. Un estudio más sistemático
de las reglas de combinación de LJ en mezclas, el uso aún no explorado de las
cargas extendidas para mejorar las correlaciones de orientación en la mezcla
y la introducción de polarizabilidad expĺıcita, podŕıa proporcionar una mejor
descripción.
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5 Coexistencia ĺıquido-vapor de
las disoluciones acuosas de
metanol, etanol y 1-propanol

El estudio de las propiedades interfaciales de los ĺıquidos es un tema de
gran interés debido a su importancia en diversos fenómenos biológicos, am-
bientales y en aplicaciones industriales.96,97 Debido a la asimetŕıa intŕınseca
de la interfaz y al hecho de que ésta ocurre prácticamente en dos dimensiones,
las moléculas en esta región poseen caracteŕısticas distintas de aquellas que
se localizan en el seno del ĺıquido. Para comprender mejor estos fenómenos
es imprescindible obtener una imagen molecular detallada de la estructura y
dinámica de la interfaz.

Las interfaces ĺıquido-vapor de los alcoholes primarios y sus disolucio-
nes acuosas han sido objeto de varios estudios experimentales y teóricos. Por
un lado, las mediciones de tensión superficial59 han evidenciado el carácter
tensoactivo de las moléculas de alcohol y permitido el cálculo de varias propie-
dades termodinámicas de la superficie.98,99 Con el desarrollo de las espectros-
coṕıas vibracionales de suma de frecuencias (SFG-VS),100–104 de generación
del segundo armónico (SHG-VS)102,105 y la reflectometŕıa de neutrones106

se han superado las dificultades de los métodos tradicionales de emisión,
absorción o dispersión Raman para distinguir entre las señales ópticas ori-
ginadas en la interfaz y aquellas que provienen del bulto del ĺıquido. Estas
técnicas experimentales han arrojado información valiosa sobre la distribu-
ción y orientación de las moléculas de alcohol en la interfaz ĺıquido-vapor,
sugiriendo que los grupos alifáticos se proyectan hacia la región de vapor
y que este orden molecular es mayor a bajas concentraciones del alcohol.
Las simulaciones con dinámica molecular clásica se han utilizado para estu-
diar las interfaces ĺıquido-vapor de las disoluciones acuosas de metanol107–110

y etanol,111–113 que mostraron la adsorción preferencial de las moléculas de
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metanol en dicha región, en el intervalo completo de composición molar.
En la literatura existente se identificaron tres elementos metodológicos

que influyen en los resultados de las simulaciones numéricas, y en consecuen-
cia, también afectan las conclusiones obtenidas de su análisis. En primer
lugar, los tiempos de simulación que se han utilizado son relativamente cor-
tos, pues abarcan escalas de picosegundos o escasos nanosegundos y pueden
conducir a oscilaciones espurias en los perfiles de densidad, siendo esto con-
secuencia de un número insuficiente de configuraciones del sistema cuando se
calculan los promedios temporales. Por otra parte, no se han considerado los
efectos de tamaño finito que exhiben las interfaces con áreas pequeñas,114 lo
que aunado a un tratamiento inadecuado de las fuerzas de dispersión pueden
conducir a valores de tensión superficial erróneos. Finalmente, los trabajos
previos se han dedicado al estudio de las disoluciones acuosas de metanol y
etanol en concentraciones bajas e intermedias, y además, se han empleado
potenciales optimizados para reproducir únicamente propiedades de la fase
ĺıquida para cada uno de los componentes.

En este caṕıtulo se emplean los potenciales TIP4P-FB, MeOH-4P,
EtOH-5P y 1-PrOH-6P para estudiar la estructura de la interfaz en el equili-
brio ĺıquido-vapor, a 298 K para los sistemas agua + metanol, agua + etanol
y agua +1-propanol como función de la fracción molar de cada alcohol, en el
intervalo completo de composición. Se obtuvieron la curvas de tensión super-
ficial, los perfiles de densidad de masa parciales y totales, densidad numérica
de (pseudo-)-átomos y el potencial electrostático, a lo largo de la interfaz, se
calculó a partir de la densidad de carga eléctrica mediante una integral de
trayectoria rectiĺınea:

V (z)− V (−∞) = −
∫ z

−∞
dz′
∫ z′

−∞
ρ (z′′) dz′′/ε0 (5.1)

donde la posición de referencia z = −∞ se halla suficientemente lejos del
bulto del ĺıquido, de tal manera que el campo eléctrico ah́ı es cero. En la si-
mulaciones de este caṕıtulo el punto de referencia para el cálculo del potencial
se localiza en el extremo izquierdo de las cajas de simulación.

Las propiedades de coexistencia ĺıquido-vapor se calcularon en el en-
samble NV T empleando, al menos, N = 2250 moléculas y la temperatura
varió entre 250 K y 500 K. Las interfaces se construyeron al colocar una
porción de ĺıquido en el centro de un paraleleṕıpedo cuya longitud en el eje
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z satisface la relación Lz/3 = Lx = Ly, siendo Lx y Ly las dimensiones del
ĺıquido en los ejes x y y (ver Fig. 5.1). Los valores mı́nimos que se consi-
deraron para cada mezcla corresponden a Lx = Lx = 5 nm y la dirección
del eje z es normal a la interfaz ĺıquido-vapor. El método PME se utilizó
en el cálculo electrostático de largo alcance, con un tamaño de malla en el
espacio rećıproco de 0.12 nm (ejes x y y), 0.3 nm (eje z) y una tolerancia
de 10−5 para la contribución del espacio real. Se utilizó un radio de corte de
2.6 nm para los términos de Lennard-Jones y la parte real de la interacción
electrostática. Las correcciones a la enerǵıa y la presión debidas al trunca-
miento de las interacciones de Lennard-Jones no se aplicaron en este caso.5

Las longitudes de enlace y ángulos flexurales se mantuvieron constantes con
el algoritmo LINCS, y el acoplamiento térmico con el termostato de Nosé-
Hoover (τt = 1.0 ps). Todas las simulaciones de este caṕıtulo se realizaron
con el programa GROMACS 2018, que emplea métodos de aceleración de
cálculo mediante la paralelización heterogénea de hardware (CPU-Intel +
GPU-Nvidia).

5.1. Mezclas binarias

En la Figura 5.1 se muestran tres imágenes instantáneas del sistema
agua + metanol en el equilibrio de la la fase ĺıquido-vapor, para las concen-
traciones de metanol XMeOH = 0.1, XMeOH = 0.5 y XMeOH = 0.9. Se observa
claramente que el alcohol actúa como un surfactante y tiende a excluirse de
la fase ĺıquida, adsorbiéndose en la interfaz y este efecto es más pronunciado
a bajas concentraciones del alcohol; los casos de las mezclas agua + etanol
y agua + 1-propanol proporcionan configuraciones similares y todas ellas se
obtuvieron mediante las simulaciones numéricas con los potenciales TIP4P-
FB, EtOH-5P y 1-PrOH-6P. Sin embargo, estas imágenes son puramente
ilustrativas y un análisis serio requiere los perfiles de densidad de masa y
numérico de la grupos atómicos que componen al sistema. Por otra parte, es
de mucho interés evaluar la capacidad de los nuevos modelos en la reproduc-
ción de los valores de la tensión superficial, γs, como función de la fracción
molar del alcohol y en el intervalo completo de composición; estas curvas no
se han reportado en la literatura, pues los trabajos previos se han concentra-
do en sistemas a bajas concentraciones de alcohol108,112 y únicamente para
el metanol y etanol.
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ĺıq
u
id

o-vap
or

d
e

las
d
isolu

cion
es

acu
osas

d
e

m
etan

ol,etan
oly

1-p
rop

an
ol

Figura 5.1: Representación con esferas y varillas del sistema agua + metanol para (izquierda)XMeOH = 0.1,
(centro) XMeOH = 0.5 y (derecha) XMeOH = 0.9. Se ha exagerado el tamaño del metanol (color
azul) para facilitar la visualización. Las cajas de simulación se extienden perpendicularmente
a las interfaces, en donde existe la fase gaseosa y se aplican condiciones de frontera periódicas.
El sistema agua + metanol se modeló con los potenciales TIP4P-FB y MeOH-4P.
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En las Figuras 5.2, 5.8 y 5.17 se exhiben las curvas de tensión superfi-
cial como función de la fracción molar de cada alcohol. En el sistema agua +
metanol, se observa un muy buen acuerdo experimental en todo el intervalo
de composición molar, mientras que en los casos agua + etanol y agua +
1-propanol, la región de bajas concentraciones muestra una mayor diferencia
con los valores experimentales y ésta se incrementa conforme aumenta el ta-
maño de la cadena alifática del alcohol. Es interesante mencionar que, hasta
el momento, tampoco se hab́ıa reportado la evaluación completa del modelo
OPLS-AA para tensión superficial en estas disoluciones acuosas. Es claro que
los modelos MeOH-4P, EtOH-5P, 1-PrOH-5P y TIP4P-FB1 son mejores en la
descripción de la tensión superficial de estas disoluciones acuosas, a diferen-
cia del potencial OPLS-AA, el cual sobreestima (subestima) al experimento
en altas (bajas) concentraciones del alcohol. Además, los valores reportados
antes para distintos valores de γs, con OPLS-AA, son menores a los obtenidos
en este trabajo, mostrando una vez más que el tratamiento adecuado de las
interacciones de Lennard-Jones y Coulomb, con radios de corte grandes (al
menos 2.6 nm en este trabajo) y áreas interfaciales grandes (al menos 25 nm3

en este trabajo), son muy importantes para el cálculo correcto de la tensión
superficial.

Los perfiles de densidad de masa totales y parciales se presentan en las
Figuras 5.3, 5.9, 5.18, donde se observa la composición del sistema de cada di-
solución acuosa, como función de la fracción molar del alcohol. Es muy claro
que los alcoholes se adsorben en la interfaz ĺıquido-vapor y conforme la con-
centración aumenta, este ĺıquido "encierra" al agua dentro de la disolución;
además, en los tres casos se aprecia que cuando Xalcohol ≥ 0.5, la densidad
parcial del agua exhibe máximos en los extremos que indican cierta adsor-
ción del agua en esos puntos (ver ĺıneas rojas en las gráficas anteriores). Por
otro lado, las orientaciones de los grupos alquilos con respecto a la interfaz
se caracterizan con las densidades numéricas parciales por grupos y con los
histogramas del ángulo que forman las colas hidrofóbicas y la dirección per-
pendicular a la interfaz. En las Figuras 5.4, 5.5, 5.6 (agua + metanol), 5.10,
5.11, 5.12 (agua + etanol), y 5.19, 5.20, 5.21 (agua + 1-propanol) se observa

1Los parámetros del modelo TIP4P/ε10 son prácticamente los mismos que TIP4P-FB,
aunque ambos se obtuvieron mediante procedimientos distintos. Los resutados obteni-
das en las simulaciones de este caṕıtulo no se modificaron cuando se aplicó el primer
modelo en lugar del segundo.
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con mucha claridad que los grupos alquilos, CH2 y CH3, se proyectan ordena-
damente hacia la región de vapor. Este hecho se confirma con los histogramas
para la frecuencia de ocurrencia del ángulo θ entre las colas hidrofóbicas y
la dirección normal a la interfaz, que se muestran en las Figuras 5.14, 5.15
y 5.16, en el caso del etanol, para tres concentraciones distintas del alcohol:
XEtOH = 0.1, XEtOH = 0.5 y XEtOH = 0.9. Las gráficas muestran la ocu-
rrencia como función de cos θ, que facilita el cálculo durante en análisis de la
trayectoria y puede mapearse biyectivamente al valor del ángulo considerado.
Se observa entonces que, en todos los casos, la mayoŕıa de los grupos alquilos
se proyectan perpendicularmente a la interfaz (θ ∼ 90°), aunque conforme
aumenta la concentración, la distribución de ángulos también se extiende
para incluir orientaciones paralelas (θ ∼ 0°) y antiparalelas (θ ∼ −90°) a la
interfaz. Consideraciones similares se aplican a los sistemas agua + metanol
y agua + 1-propanol simulados con los potenciales MeOH-4P y 1-PrOH-6P.

Un método adicional para comprobar la orientación de los grupos hi-
drofóbicos consiste en obtener los potenciales electrostáticos en la dirección
perpendicular a la interfaz. Si tomamos como hipótesis de trabajo, a priori,
que el ángulo entre las colas de hidrocarburos y la normal a la interfaz es
90°, y que además conocemos la distribución de cargas electrostáticas de cada
molécula por construcción (el ox́ıgeno tiene carga negativa y el hidrógeno car-
ga positiva), entonces se puede afirmar que, en el equilibrio termodinámico,
las interfaces del sistema consisten de dipolos eléctricos alineados perpendicu-
larmente a la interfaz; en tanto, la densidad de carga en la porción de ĺıquido
debe ser nula, pues en esta región las orientaciones angulares se distribuyen
uniformemente. La disolución acuosa puede visualizarse, entonces, como un
sistema que consta de un condensador de placas paralelas en cada interfaz y
carga eléctrica nula en todas las demás regiones del espacio. La densidad de
carga, campo eléctrico y potencial electrostático (calculado con la ecuación
5.1) obtenidos para cada tipo de mezcla se muestran en las Figuras 5.7, 5.13
y 5.22, y coinciden con los resultados esperados para el sistema modelo de
condensadores: la densidad de carga positiva y negativa se localiza en las
interfaces de forma alternada y paralela a éstas, mientras que el potencial es
linealmente creciente (decreciente); en las demás regiones del espacio la den-
sidas de carga es nula y el potencial es constante. Se aprecia también que la
magnitud de los potenciales electrostáticos disminuyen conforme aumenta la
concentración de alcohol; esta observación sustenta el hecho de que en altas
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concentraciones de metanol, etanol ó propanol, el número de colas hidrofóbi-
cas orientadas en dirección paralela o antiparlalela a la interfaz aumenta, por
lo tanto, la cantidad neta de dipolos eléctricos también disminuye, afectando
la densidad de carga hacia valores más pequeños.

Com un ejercicio adicional, se incluyen en este caṕıtulo los resultados
de las simulaciones de coexistencia ĺıquido-vapor para el sistema ternario
agua + metanol + etanol, modelados también con los potenciales MeOH-4P,
EtOH-5P y 1-PrOH-6P en tres distintas concentraciones, como se muestra
en la Figura 5.23. Los resultados de las densidades numéricas parciales son
similares a los de las mezclas binarias en cuanto a la distribución espacial
y orientación angular de las colas hidrofóbicas. Consideraciones similares
aplican a los potenciales electrostáticos mostrados en la Figura 5.24.

5.2. Discusión

Se caracterizó la estructura de las interfaces ĺıquido-vapor de los sis-
temas agua + metanol, agua + etanol y agua + 1-propanol, en el intervalo
completo de compsición molar; e incluso, de casos espećıficos de mezclas ter-
narias agua + metanol + etanol. Se demostró que el tratamiento adecuado de
las interacciones de Coulomb y Lennard-Jones, con radios de corte mayores o
iguales a 2.6 nm es fundamental para obtener valores consistentes y correctos
de la tensión superficial, además de sistemas con áreas interfaciales grandes
para evitar, en gran medida, los efectos de tamaño finito. Además, tiempos
largos de simulación, alrededor de 30 ns, permite obtener una estad́ıstica ade-
cuada para observar detalladamente el efecto de adsorción de los alcoholes en
la interfaz y caracterizar, incluso, las orientaciones de las colas hidrofóbicas
en la misma. Esto último se realizó mediante los perfiles de densidad de masa
y numéricos para los grupos moleculares de interés, además del cálculo del
potencial electrostático a lo largo de la interfaz ĺıquido-vapor.
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5 Coexistencia ĺıquido-vapor de las disoluciones acuosas de metanol, etanol y 1-propanol

-0.2

-0.1

0

0.1

0.2

C
h
ar

g
e 

/q
 n

m
-3

-1

-0.5

0

0.5

1

E
le

ct
ri

c 
F

ie
ld

 /
V

 m
-1

X
MeOH

=0.1

X
MeOH

=0.3

X
MeOH

=0.5

5 6 7 8 9 10
z axis (nm)

-0.5

-0.4

-0.3

-0.2

-0.1

0

E
le

ct
ri

c 
P

o
te

n
ti

al
 /

V

X
MeOH

=0.7

X
MeOH

=0.9
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Figura 5.9: Densidades de masa parciales (H2O, EtOH) y totales como fun-
ción de la fracción molar del etanol, XEtOH, con los valores: a)
0.1, b) 0.2, c) 0.3, d) 0.4, e) 0.5, f) 0.6, g) 0.7, h) 0.8 e i) 0.9. El
sistema agua + etanol se modeló con los potenciales TIP4P-FB
+ EtOH-5P.
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Figura 5.14: Histograma de la frecuencia de ocurrencia del ángulo θ entre
la cola hidrofóbia y la dirección normal a la interfaz, para las
regiones: (a) interfaz izquierda, (b) ĺıquido, (c) interfaz derecha
de la coexistencia ĺıquido-vapor para el sistema agua + etanol.
La concentración es XEtOH = 0.1.
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Figura 5.15: Histograma de la frecuencia de ocurrencia del ángulo θ entre
la cola hidrofóbia y la dirección normal a la interfaz, para las
regiones: (a) interfaz izquierda, (b) ĺıquido, (c) interfaz derecha
de la coexistencia ĺıquido-vapor para el sistema agua + etanol.
La concentración es XEtOH = 0.5.
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Figura 5.16: Histograma de la frecuencia de ocurrencia del ángulo θ entre
la cola hidrofóbia y la dirección normal a la interfaz, para las
regiones: (a) interfaz izquierda, (b) ĺıquido, (c) interfaz derecha
de la coexistencia ĺıquido-vapor para el sistema agua + etanol.
La concentración es XEtOH = 0.9.
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Figura 5.18: Densidades de masa parciales (H2O, 1-PrOH) y totales como
función de la fracción molar de 1-propanol, X1-PrOH, con los
valores: a) 0.1, b) 0.2, c) 0.3, d) 0.4, e) 0.5, f) 0.6, g) 0.7, h)
0.8 e i) 0.9. El sistema agua + 1-propanol se modeló con los
potenciales TIP4P-FB + 1-PrOH-6P.
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Figura 5.20: Densidades numéricas parciales de los grupos OW, HOA, OA, CH2 y CH3 como función de
la fracción molar de 1-propanol, X1-PrOH. El sistema agua + 1-propanol se modeló con los
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ĺıq
u
id

o-vap
or

d
e

las
d
isolu

cion
es

acu
osas

d
e

m
etan

ol,etan
oly

1-p
rop

an
ol

9 10 11 12 13 14
0

3

6

9

12
N

u
m

b
er

 d
en

si
ty

 (
n
m

-3
)

x
1-PrOH

=0.7

9 10 11 12 13 14
z axis (nm)

x
1-PrOH

=0.8

9 10 11 12 13 14 15

OW
HOA
OA
CH

2
(i)

CH
2
(ii)

CH
3

x
1-PrOH

=0.9
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Figura 5.22: Densidad de carga eléctrica, campo eléctrico y potencial eléctri-
co como función de la posición en el eje z (perpendicular a la
interfaz). El sistema agua + 1-propanol se modeló con los po-
tenciales TIP4P-FB + 1-PrOH-6P.
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Figura 5.24: Densidad de carga eléctrica, campo eléctrico y potencial eléctri-
co como función de la posición en el eje z (perpendicular a la
interfaz). El sistema agua + metanol + etanol se modeló con
los potenciales TIP4P-FB + MeOH-4P+ EtOH-5P.
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6 Simulación del efecto
anticongelante del metanol en
alta dilución acuosa

El efecto anticongelante del metanol tiene un papel relevante en varios
fenómenos naturales. En la industria del petróleo, este alcohol se emplea para
inhibir la formación de hidratos de metano115 en los ductos que transportan
hidrocarburos, evitando su bloqueo ó ruptura y la consecuente interrupción
del suministro. Trabajos recientes también evidencian su acción catalizadora,
en bajas concentraciones, para la formación de los hidratos de gas a partir
de mezclas con hielo Ih.116,117 Por otra parte, se considera que el metanol es
fundamental en la formación del océano ĺıquido bajo la superficie congelada
de Titán118 y/o de las atmósferas que contienen cantidades significativas
de metano en otros cuerpos planetarios. Es importante, entonces, obtener
una imagen certera de los mecanismos moleculares que conducen a dichos
fenómenos.

Esta tarea es compleja y para avanzar en ella es conveniente abordar,
en primer término, el estudio del efecto anticongelante en sistemas que com-
prenden únicamente disoluciones acuosas de metanol y el hielo Ih. En este
sentido, las técnicas de la dinámica molecular clásica son más que apropia-
das pues los esfuerzos experimentales aún enfrentan limitaciones importantes
para determinar con precisión la dinámica espacial y temporal de los eventos
de nucleación, los cuales pueden ocurrir en las escalas de nanosegundos y
nanómetros.119,120 En este caṕıtulo se presenta un modelo de la coexistencia
sólido-ĺıquido entre el hielo Ih y una mezcla de agua ĺıquida y metanol a dilu-
ción infinita de éste, con el objetivo de comprobar si los modelos TIP4P-FB
(agua) y MeOH-4P (metanol) reproducen el corrimiento de la temperatura
de fusión experimental del hielo Ih, 273 K, hacia valores menores. También
se obtuvieron los perfiles de densidad y las funciones de distribución radial

114



6 Simulación del efecto anticongelante del metanol en alta dilución acuosa

para discutir las diferencias respecto al caso de la fase ĺıquida.
Siguiendo la metodoloǵıa del Caṕıtulo 5 para el análisis de la coexis-

tencia ĺıquido-vapor, en esta sección se utilizó la coexistencia directa entre
el cristal de hielo y la mezcla, pues además de proporcionar los valores de
la temperatura de fusión, este método también proporciona información va-
liosa sobre la dinámica de crecimiento del cristal. Todas las simulaciones se
realizaron en el ensamble NpT (p = 1 bar en todos los casos), condiciones
de frontera periódicas y un total de N = 870 moléculas. Se utilizó un radio
de corte de 1.1 nm para los términos de Lennard-Jones y la parte real de las
interacciones electrostáticas, mientras que el método Particle Mesh Ewald
(PME)36 se aplicó al cálculo electrostático de largo alcance, con un tamaño
de malla de 0.12 nm en el espacio rećıproco, una interpolación de 4to orden y
una tolerancia de 10−5 para la contribución del espacio real. También se con-
sideraron las correcciones a la enerǵıa y la presión debidas al truncamiento
de las interacciones de Lennard-Jones.47 Las longitudes de enlace y ángulos
flexurales se mantuvieron constantes con el algoritmo LINCS;32 el control
de la presión se realizó con el barostato de Berendsen (τp = 0.8 ps) y el
acoplamiento térmico con el termostato de Nosé-Hoover (τt = 1.0 ps).

Para este propósito se construyó una caja de simulación rectangular
dividida en dos partes; la primera contiene un arreglo de 435 moléculas de
hielo Ih1 cuyas posiciones se obtuvieron mediante el algorimo de Buch et.
al.121 y satisfacen las reglas Bernal y Fowler,122 además de poseer un mo-
mento dipolar total igual a cero. En la otra mitad de la caja se encuentra
la disolución acuosa del metanol (o agua ĺıquida pura, según el caso) descri-
ta también con 435 moléculas. El ĺıquido correspondiente está en contacto
directo con el hielo Ih, de tal manera que la interfaz ocurra en el plano
prismático secundario (12̄10). Esta configuración tiene la ventaja de propor-
cionar el crecimiento más rápido del cristal123 y monitorear visualmente el
proceso de fusión ó solidificación (ver Figura 6.5). Enseguida se aplicó una
corrida de dinámica molecular con una duración de 5 ns para eliminar posi-
bles traslapes y artefactos debidos a las diferencias iniciales de tamaño entre
las dos mitades de la caja, manteniendo fijos a los átomos de hielo para evi-
tar que absorbieran el calor generado por el termostato. Debe resaltarse que
el método de coexistencia directa es particularmente adecuado en este caso,

1Esta configuración fue amablemente proporcionada por el Dr. Carlos Vega, de la Uni-
versidad Complutense de Madrid.
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Figura 6.1: Enerǵıa potencial del sistema hielo Ih + agua ĺıquida, modelado con el potencial TIP4P-FB,
como función del tiempo. El rango de temperaturas explorado se halla entre 240 K y 243 K,
a presión de 1 bar. La temperatura de fusión, Tf, se localiza entre 241 K y 242 K.
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6 Simulación del efecto anticongelante del metanol en alta dilución acuosa

(a)

(b)

(c)

Figura 6.2: Representación molecular de esferas y varillas para el sistema
hielo Ih + agua ĺıquida a T = 240 K, en el tiempo (a) 1 ns, (b)
10 ns y (c) 50 ns.
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6 Simulación del efecto anticongelante del metanol en alta dilución acuosa

pues como como lo han señalado Garćıa Fernández et. al.124 al proponer el
método originalmente, la velocidad del crecimiento del cristal es mayor que
en el experimento debido a la aplicación del termostato,125 mientras que el
barostato permite que la caja de simulación se adapte a los cambios en las
proporciones relativas entre las moléculas del sólido y el ĺıquido presentes en
la simulación.

En primer lugar, mediante simulaciones a diferentes temperaturas, se
determinó la temperatura de fusión del hielo Ih, Tf, que predice el modelo
TIP4P-FB, a una presión de 1 bar. Las curvas de enerǵıa potencial del sistema
hielo Ih + agua ĺıquida, Upot, como función del tiempo, se muestran en la
Fig. 6.1. La gráfica de Upot a 240 K claramente muestra tres intervalos que
corresponden a distintas configuraciones del sistema (Fig. 6.2):

• De 0 ns a 10 ns: La enerǵıa potencial, Upot, disminuye con una pendiente
aproximadamente constante, debido al aumento del orden molecular
causado por la propagación del cristal sobre la fase ĺıquida (Fig. 6.2(a)).

• De 10 ns a 14 ns: La fase cristalina se ha extendido a la mayor parte de
la caja de simulación y la razón de cambio decreciente de Upot es aún
más pronunciada, lo cual indica que la rapidez de crecimiento del cristal
aumenta al reducirse la cantidad de ĺıquido disponible y el sistema se
dirige definitivamente hacia un estado de cristalización (Fig. 6.2(b)).

• De 14 ns a 100 ns. En esta etapa el cristal se ha formado completamente
(Fig. 6.2(c)). La curva de enerǵıa potencial, Upot, es ahora horizontal
y se mantiene fluctuando alrededor de su valor promedio, una vez que
se ha alcanzado el estado de equilibrio.

Las mismas caracteŕısticas se observan en la curva de Upot a 241 K, aunque
en este caso existen intervalos donde la enerǵıa potencial se incrementa para
después volver a disminuir, sugiriendo que el sistema se halla muy cerca del
punto de equilibrio ĺıquido-sólido descrito por el potencial TIP4P-FB. Esta
idea se confirma con la simulación a 242 K y 243 K, pues a estas tempe-
raturas ocurre la fusión del trozo de hielo. De forma análoga al proceso de
cristalización, en la fusión del ĺıquido se distinguen tres etapas en la dinámi-
ca del sistema; por ejemplo, en la curva de 243 K se observa que a tiempos
muy cortos, entre 0 ns y 8 ns, Upot aumenta debido a que las capas de hielo
cercanas a la interfaz con el ĺıquido se relajan y comienzan a fundirse. Entre
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6 Simulación del efecto anticongelante del metanol en alta dilución acuosa

8 ns y 11 ns la fase ĺıquida se propaga mucho más rápido y termina por
abarcar toda la caja de simulación. De los 11 ns en adelante, el sistema ya es
un ĺıquido en equilibrio y la curva de Upot es horizontal, con las fluctuaciones
caracteŕısticas alrededor de su valor promedio.

Con la información anterior se determinó que la temperatura de fusión
del hielo Ih, correspondiente al modelo TIP4P-FB, es Tf = 241 K. Aunque
este valor ya se hab́ıa reportado anteriormente,11 se consideró importante
obtenerlo con el mismo protocolo de simulación utilizado en las disoluciones
acuosas del Caṕıtulo 4; de esta manera se puede tener confianza en la validez
de la implementación de las simulaciones y la certeza de que las tempera-
turas de fusión corresponden a las predichas por cada modelo. Enseguida
se realizaron las simulaciones de la coexistencia del hielo Ih y la mezcla de
agua-metanol a dilución infinita. Para este fin se ocuparon los potenciales
TIP4P-FB (agua) y MeOH-4P (metanol), y se construyó una caja de simu-
lación similar a la descrita anteriormente, con la única diferencia de que la
fase ĺıquida consiste de una molécula de metanol inmersa en 434 moléculas
de agua. Se hicieron varias corridas de simulación para diferentes temperatu-
ras, y se monitoreó la enerǵıa potencial del sistema como función del tiempo,
además de la inspección visual del crecimiento ó abatimiento de la estructura
cristalina. En la Figura 6.3 se observa que la temperatura de fusión estimada
es 229 K, menor que los 241 K reportados para la mezcla agua + hielo Ih.
Entonces, se puede afirmar que los modelos MeOH-4P y TIP4P-FB son ca-
paces de reproducir el corrimiento de la temperatura de fusón, aunque sólo
de manera cualtitativa, pues éste es de alrededor de 12 K, el cual es una
clara sobreestimación de lo que ocurre en el experimento, donde se reporta
el corrimiento de menos de 2° para esta concentración altamente diluida.

Otra información que nos pueden porporcionar estas simulaciones es
la dinámica espacial de las especies moleculares involucradas, como se puede
observar en la Figura 6.4. En esta gráfica se observa la densidad nunérica
del agua y el metanol a diferentes tiempos, conforme avanza el proceso de
cristalización; partiendo de una configuración simétrica para cada una de las
fases a 229 K, el sistema evoluciona hacia la solidificación mientras el único
metanol presente se mantiene simpre fuera del cristal y dentro de la fase ĺıqui-
da. Con esta información se puede conjeturar que un posible mecanismo del
metanol para caracterizar su efecto anticongelante es, precisamente, cuando
actúa directamente sobre la interfaz con el hielo, distorsionando e impidien-
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6 Simulación del efecto anticongelante del metanol en alta dilución acuosa

do la formación de las estructuras del hielo Ih y retrasando el avance de la
interfaz durante la dinámica del sistema.
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6 Simulación del efecto anticongelante del metanol en alta dilución acuosa

(a)

(b)

(c)

Figura 6.5: Representación molecular de esferas y varillas para el sistema
hielo Ih + agua ĺıquida + metanol a T = 229 K, en el tiempo
(a) 1 ns, (b) 60 ns y (c) 150 ns. El color azul corresponde a la
molécula de metanol y se ha exagerado su tamaño para facilitar
la visualización.
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7 Conclusiones finales

Se diseñó un nuevo potencial para el metanol, designado MeOH-4P,
y que fue ajustado para reproducir la constante dieléctrica del ĺıquido puro
ε, la tensión superficial γs y la densidad del ĺıquido ρ bajo temperatura y
presión ambientales. La adición de un cuarto sitio de interacción en la geo-
metŕıa del monómero demostró ser una técnica simple para reproducir la
constante dieléctrica experimental y, al mismo tiempo, mantiene una bue-
na descripción de las propiedades ρ, αp, κT , Cp, ∆Hv−l, γs en condiciones
ambientales, aunque las propiedades cŕıticas de la coexistencia ĺıquido-vapor
resultan subestimadas con respecto al experimento. Los modelos también
producen mejores valores de los coeficientes de difusión, en ĺıquido puro y
mezclas, en comparación a los potenciales previos que también reproducen ε,
aunque son ligeramente menores que los datos experimentales. Los paráme-
tros de Lennard-Jones para el grupo hidroxilo se conservaron idénticos a sus
contrapartes en TIP4P-FB y TIP4P/ε (agua). Los nuevos potenciales serán
útil en estudios de miscibilidad donde la constante dieléctrica es relevante,
y también podŕıan aplicarse al estudio de fases sólidas y sólido-ĺıquido, para
obtener una evaluación exhaustiva de sus capacidades.

Se evidenció que la correlación de las orientaciones relativas de los di-
polos moleculares, descritas por el factor de Kirkwood Gk, desempeñan un
papel relevante en la descripción apropiada de la constante dieléctrica; este
resultado apoya conclusiones similares de Guillot87 para modelos de agua no
polarizables. Los valores adecuados de Gk en los nuevos potenciales son con-
secuencia de su ajuste que involucra los equilibrios vapor-ĺıquido y de ĺıquido
puro. Debe notarse que sus cargas parciales difieren significativamente de las
obtenidas a partir de cálculos cuánticos (tanto en la fase gaseosa como en en
el modelo de polarizable continuo), las cuales proporcionan valores pequeños
de Gk en la fase ĺıquida y proporcionan un desempeño inferior. A partir de
estas observaciones, conjeturamos que, en el caso del agua, el buen desem-
peño de TIP4P-FB y TIP4P/ε (ambos comparten prácticamente los mismos
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7 Conclusiones finales

parámetros) se debe, principalmente, a los valores apropiados de Gk propor-
cionados por procedimientos robustos de ajuste. Consideramos que el mejor
desempeño de los nuevos potenciales también se debe a la descripción de cua-
tro sitios del grupo hidroxilo, que permite la transferencia de los parámetros
de ox́ıgeno LJ del modelo de agua TIP4P-FB. Nuestros resultados apoyan la
hipótesis de que los modelos puntuales con cargas parciales obtenidas úni-
camente a partir de cálculos cuánticos no pueden describir la dinámica de
orientaciones relativas en el ĺıquido, las cuales debeŕıan tener un papel más
relevante en los procedimientos de parametrización. Sugerimos que los es-
fuerzos en nuevas rutas de mejora se concentren en una mejor descripción
del factor Kirkwood; esto podŕıa lograrse mediante el uso de distribuciones
de carga extendida88 para un modelado realista de nubes electrónicas y los
efectos de inter-penetración en las interacciones de Coulomb, y a un costo
computacional más alto, la introducción de la polarizabilidad expĺıcita.

En las mezclas ĺıquidas de agua y alcoholes, los modelos MeOH-4P,
EtOH-5P y TIP4P-FB son apropiados para describir la densidad, la cons-
tante dieléctrica y el exceso de volumen de mezcla como función de la fracción
molar, implementando la regla de combinación modificada para las interac-
ciones cruzadas de Lennard-Jones. Sin embargo, la predicción del exceso de
entalṕıas de la mezcla no es satisfactoria respecto a los modelos existentes.
La limitación más importante de los modelos de metanol analizados se basa
en el hecho de que las interacciones entre las moléculas de cada componente
se calculan de manera idéntica en ĺıquidos puros y mezclas; esta caraceŕıstica
es poco realista e indudablemente afecta las propiedades energéticas, parti-
cularmente en el exceso de entalṕıas de mezcla. Un estudio más sistemático
de las reglas de combinación de LJ en mezclas, el uso aún no explorado de las
cargas extendidas para mejorar las correlaciones de orientación en la mezcla
y la introducción de polarizabilidad expĺıcita, podŕıa proporcionar una mejor
descripción. Finalmente, se demostró que, con las metodoloǵıas empleadas en
esta tesis es posible simular adecuadamente la coexistencia ĺıquido-vapor de
las mezclas binarias y ternarias, aśı como el efecto anticongelante de hidro-
carburos pequeños, como el metanol, y obtener información cualitativa que
nos permite dar una idea de los mecanismos subyacentes al fenómeno. Sin
embargo, es claro que los potenciales deben parametrizarse espećıficamente
para este propósito en el caso de la coexistencia ĺıquido-sólido.
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