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Resumen en Espafiol

Este proyecto tiene dos secciones principales. Primero, un detallado estudio
comparativo de los métodos Moller—Plesset Local hasta segundo orden (LMP2) y
Moller—Plesset Candnico hasta segundo orden (MP2) como dos herramientas para el
estudio de interacciones intermoleculares. La segunda seccion consiste en el estudio de
complejos formados por moléculas aromadticas y el agua. Se respondi6 la pregunta:
(Como se relaciona la estructura electronica con la geometria que adoptan estos
complejos?

Se utiliz6 el programa Jaguar 4.2 para las optimizaciones de la geometria y las
evaluaciones de energia single point a nivel LMP2. En el caso de MP2, se utilizo el
programa Gaussian 98 revision A9 para llevar a cabo los célculos.

A diferencia de MP2, las energias de estabilizacion calculadas con el método LMP2
resultaron estar de acuerdo con las energias calculadas con métodos que toman en
cuenta contribuciones a la correlacion electrénica de mayor orden. Ademas, al calcular
las energias de estabilizacion de las geometrias utilizando el método Meller—Plesset de
cuarto orden incluyendo excitaciones sencillas, dobles, triples y cuadruples
(MP4SDTQ), resultdé que las geometrias optimizadas con LMP2 tuvieron una menor
energia que las optimizadas con MP2, lo cual implica que LMP2 produjo una mejor
descripcion de los sistemas. Por lo tanto, LMP2 fue aplicado al estudio de interacciones
intermoleculares. Para los sistemas aromatico—agua, encontramos que dependiendo de si
la molécula aromatica contiene sustituyentes electrofilicos o no, se forman dos tipos de
complejos: uno con el enlace OH del agua orientado hacia el plano de la molécula
aromatica, y el segundo con el atomo de oxigeno del agua orientado hacia el plano de la
molécula aromdtica. Se cuantifico este efecto introduciendo el concepto de
“electronegatividad molecular”, lo cual se hizo por medio de aplicar el teorema de
Koopmans y la definicion de electronegatividad de Mulliken, pero en este caso para
moléculas.

Palabras Clave:

Local Mgller—Plesset
Interacciones intermoleculares
Complejos aromatico-agua
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Introduccion

Ya se ha mencionado que resolver la ecuacién de Schrodinger [1] implica encontrar las
funciones ¥ (orbitales moleculares o atomicos para nuestro sistema) y valores de E.
Debemos recordar que para problemas de muchos cuerpos no existe una unica solucion;
es decir, podemos encontrar muchas funciones — con sus respectivos valores de energia
— que satisfagan la ecuacion [1]. Por lo tanto, requerimos algiin medio que nos ayude a
decidir si una funcion de onda es “mejor” que otra. Afortunadamente el teorema

variacional nos provee un mecanismo para abordar este problema.

El teorema de variaciones nos permite calcular un limite superior a la energia del estado
fundamental del sistema. Para obtener una buena aproximacion a la energia del estado
fundamental, utilizamos varias funciones de prueba, y buscamos aquélla que

proporcione el valor mas bajo de energia.

El método Hartree-Fock (HF) es el método ab initio mas sencillo con el que se cuenta
para atacar el problema del calculo de la funcidon de onda y la energia para sistemas
polielectronicos. Podemos encontrar la descripcidon matematica rigurosa del método,
junto con las aproximaciones que toma en cuenta, en un buen nimero de referencias.*"
4349:30) Para nosotros solamente es necesario mencionar que este método resuelve el
problema mediante la técnica del campo autoconsistente (SCF self-consistent field).
Para poder aplicar la técnica del campo autoconsistente, que es un calculo iterativo,
primero se hace una aproximacion tedrica: se supone que cada electrén se mueve en el
campo producido por el nilicleo y una nube de carga hipotética debida a los electrones.
Con esta suposicion y la técnica SCF se refinan las soluciones gradualmente hasta

obtener los mejores orbitales posibles.(‘m)

Sin embargo, al utilizar una nube de carga hipotética en la técnica SCF, este método
toma en cuenta las interacciones entre los electrones solamente de forma promediada.
Como los electrones se repelen entre si, se deben considerar las interacciones

instantaneas entre ellos debido a que sus movimientos estan correlacionados.



OBJETIVOS

Nuestro objetivo se divide en dos partes: primero, llevar a cabo un estudio comparativo
de los métodos MP2 y LMP2 en su aplicacion al estudio de interacciones
intermoleculares entre moléculas aromaticas, para desentrafiar las ventajas y desventajas
de estas técnicas. En especial, compararemos las energias de estabilizacion y geometrias
que resultan de ambos métodos con los resultados obtenidos a partir de métodos que
toman en cuenta contribuciones a la correlacion de mayor orden, para asi responder a la
pregunta: ;Cudl de los dos provee energias de estabilizacion y geometrias mas

confiables?

Como segunda parte, se aplicaran las ventajas del método que resulte ser mas ventajoso
al estudio de los complejos formados por moléculas aromaticas y el agua. ;Como se
relaciona la estructura electronica con la geometria que adoptan estos complejos? En
especial las interacciones de estos complejos son de capital importancia en sistemas
biolégicos, en los cuales los fendémenos como el reconocimiento molecular, las
preferencias conformacionales de las macromoléculas y la selectividad de los fairmacos,

se ven afectados por el medio acuoso en el que se llevan a cabo.



Hipotesis

Ya se ha mencionado que resolver la ecuacién de Schrodinger [1] implica encontrar las
funciones ¥ (orbitales moleculares o atomicos para nuestro sistema) y valores de E.
Debemos recordar que para problemas de muchos cuerpos no existe una unica solucion;
es decir, podemos encontrar muchas funciones — con sus respectivos valores de energia
— que satisfagan la ecuacion [1]. Por lo tanto, requerimos algiin medio que nos ayude a
decidir si una funcion de onda es “mejor” que otra. Afortunadamente el teorema

variacional nos provee un mecanismo para abordar este problema.

El teorema de variaciones nos permite calcular un limite superior a la energia del estado
fundamental del sistema. Para obtener una buena aproximacion a la energia del estado
fundamental, utilizamos varias funciones de prueba, y buscamos aquélla que

proporcione el valor mas bajo de energia.

El método Hartree-Fock (HF) es el método ab initio mas sencillo con el que se cuenta
para atacar el problema del calculo de la funcidon de onda y la energia para sistemas
polielectronicos. Podemos encontrar la descripcidon matematica rigurosa del método,
junto con las aproximaciones que toma en cuenta, en un buen nimero de referencias.*"
#349:30) Para nosotros solamente es necesario mencionar que este método resuelve el
problema mediante la técnica del campo autoconsistente (SCF self-consistent field).
Para poder aplicar la técnica del campo autoconsistente, que es un calculo iterativo,
primero se hace una aproximacion tedrica: se supone que cada electrén se mueve en el
campo producido por el nilicleo y una nube de carga hipotética debida a los electrones.
Con esta suposicion y la técnica SCF se refinan las soluciones gradualmente hasta

obtener los mejores orbitales posibles.(‘m)

Sin embargo, al utilizar una nube de carga hipotética en la técnica SCF, este método
toma en cuenta las interacciones entre los electrones solamente de forma promediada.
Como los electrones se repelen entre si, se deben considerar las interacciones

instantaneas entre ellos debido a que sus movimientos estan correlacionados.



Marco Teorico

INTERACCIONES INTERMOLECULARES

Un fendémeno comun que resulta de la interaccion de los &tomos, bajo ciertas
condiciones, es la formacion de moléculas. Este tipo de interaccidon, bien conocido, se
denomina covalente, y produce una nueva especie quimica con propiedades
completamente diferentes a las de los sistemas originales. Ya en 1916, mucho antes de
que la teoria cuantica del enlace quimico fuera establecida, las interacciones covalentes
fueron descritas teéricamente por G. N. Lewis.!” Después de mas de 80 aiios, el
proceso de formacién y rompimiento de los enlaces covalentes es un fendmeno bien
entendido, cuyo tratamiento teoérico se lleva a cabo en forma directa. Hoy en dia se
puede obtener informacion confiable de las caracteristicas de las interacciones

covalentes con diferentes niveles de teoria.

La quimica moderna se basa en el entendimiento del enlace quimico. El enlace quimico
implica la distribucion y deslocalizacion de los electrones sobre toda la molécula, lo
cual resulta en una fuerte interaccion, denominada covalente (el enlace i6nico se
presenta cuando tenemos cargas formales en las especies que interactiian). Ahora bien,
los atomos y las moléculas pueden interactuar entre ellos para formar ya sea una nueva
molécula (que es el caso de la interaccion covalente o i6nica, como ya se ha explicado),
o un agregado molecular. Este tltimo tipo de interaccion, en la cual no se forma ni se
rompe un enlace covalente, se denomina interaccion no-covalente, interaccion

intermolecular o interaccion de van der Waals (vdW).

La idea de que las moléculas se repelen unas con otras cuando su separacion es
pequefia, mientras que se atraen a distancias mas grandes, fue desarrollada en la
segunda parte del siglo XIX, y quien la establecié en forma clara por vez primera fue
Clausius en 1857. Estas fuerzas intermoleculares fueron incorporadas en trabajos
posteriores sobre el comportamiento cinético de los gases por Maxwell y por
Boltzmann. El nombre que se da a estas interacciones (interacciones de van der Waals)
proviene del hecho de que en 1873 J. D. van der Waals postul6 una ecuacion de estado

para un gas cuyas moléculas ejercian un campo de fuerza atractivo a distancias grandes.



Su ecuacion fue importante porque predijo que las sustancias puras podian presentar
transiciones gas—liquido y mostrar puntos criticos, con lo cual quedé demostrado que la
existencia de la fase condensada estd dada por las fuerzas atractivas entre las
moléculas."® Sin embargo, llamar a todo tipo de interacciones intermoleculares como
interacciones de van der Waals (vdW), es una nomenclatura que no esta tan bien
definida. Asi, podemos notar que el término interacciéon de vdW a veces se utiliza para
describir solo ciertas interacciones no-covalentes (principalmente de dispersion). Las
cosas se complican cuando vamos a la ciencia del estado solido, donde se habla del
enlace metalico, que es diferente del enlace covalente. Para evitar estas ambigiiedades,

en este trabajo utilizaremos el término enlace no-covalente o interaccion intermolecular.

Cuando se tiene un agregado molecular, las propiedades de los subsistemas que lo
componen permanecen relativamente sin perturbar, comparadas con las moléculas
aisladas. Sin embargo, la formacion del agregado no-covalente si afecta las propiedades
de los subsistemas, y estos cambios son importantes para la deteccion, tanto
experimental como tedrica, de la formacion del agregado. Como es de esperarse, a
mayor fuerza de la interaccion no-covalente, mayor es el cambio que se tiene en las
propiedades de los subsistemas debido a los ajustes que hacen para acoplarse. A este
respecto, los cambios mas pronunciados se presentan en sistemas que tienen enlaces de

puente de hidrogeno.

Como se ha mencionado en la introduccion, el papel que las interacciones
intermoleculares juegan en la naturaleza solamente se ha llegado a reconocer en forma
mas completa en las ultimas dos décadas. Tienen un papel importante en fenomenos
quimicos y fisicos, y mas ain, en sistemas biologicos. La estructura de liquidos,
fendmenos de solvatacion, el empacamiento de cristales aromaticos, la fisisorcion, la
estructura de las biomoléculas como el DNA y las proteinas, y el reconocimiento
molecular, son sélo unos pocos fenomenos que estan determinados por las interacciones

no-covalentes.

Las interacciones intermoleculares juegan un papel muy importante en la quimica
supramolecular. Hoy dia se utilizan procedimientos de sintesis asistidos por estas
interacciones para ensamblar diferentes tipos de especies supramoleculares. Este tipo de

sintesis se basa en la energia de estabilizacion provista por la interaccion no-covalente



que se produce entre los sitios de reconocimiento que se incorporan a las unidades
precursoras. Como sitios de reconocimiento se pueden utilizar diferentes tipos de
unidades que promuevan interacciones intermoleculares, como son: puentes de
hidrégeno, interacciones de empacamiento, interacciones electrostaticas, interacciones
hidrofobicas e interacciones de transferencia de carga."” La quimica supramolecular
ofrece aplicaciones increibles en diferentes campos como la farmacia (especialmente en
sistemas de liberacion de farmacos),***” la quimica huésped-receptor,** catélisis®="
y electronica molecular.®® Existen polimeros no convencionales compuestos por
enlaces covalentes y no-covalentes, los cuales difieren dramaticamente de los polimeros
estandar, formados solamente por enlaces covalentes. Estos poseen nuevas propiedades

fisicas, Opticas, electroquimicas, fotoquimicas, bioldgicas y cataliticas.

Experimental y teéricamente, uno de los asuntos mas complicados de las interacciones
intermoleculares es tratar de deducir como queda determinada la interaccion de dos o
mas moléculas aisladas por el balance entre las fuerzas de atraccion y repulsion. Cuando
una de las moléculas involucradas posee enlaces m, ese balance se vuelve crucial, no
solo en la energia de interaccion, sino también en la geometria que exhiben estos
complejos. Ademads de la naturaleza difusa de la densidad electronica de los sistemas ,
hay otros factores que adquieren mayor importancia. Estos factores incluyen la
naturaleza de los substituyentes (donadores o aceptores de electrones), la presencia de
heteroatomos (oxigeno, nitrégeno) ya sea como sustituyentes o constituyentes de los

anillos aromaticos, y la presencia de anillos adicionales (sistemas 7 policiclicos).

El espectacular progreso en el desarrollo de algoritmos computacionales altamente
eficientes, asi como el desarrollo de hardware, han cambiado el escenario de la frontera
teorica en el pasado. Asi, los complejos que una vez fueron considerados como
imposibles de estudiar, ahora pueden ser caracterizados tedricamente con un alto grado
de precision. Esta caracterizacion incluye la elucidacion de las caracteristicas
geométricas de estos complejos, las cuales no pueden ser obtenidas experimentalmente;
la determinacion de las energias de interaccion, las cuales son importantes para entender
su formacion y estabilidad, y la interpretacion de los espectros vibracionales y
rotacionales obtenidos en el experimento. Antes de entrar en los detalles de como se
estudian tedricamente las interacciones intermoleculares, serd util que repasemos los

tipos de interaccidn y su origen fisico.



NATURALEZA DE LAS FUERZAS INTERMOLECULARES

Con base en la teoria de perturbaciones, la energia de estabilizacion total — dada por las
fuerzas atractivas — de complejos no-covalentes se puede dividir en diferentes
contribuciones a la energia. Los términos electrostatico, de induccién o transferencia de
carga y de dispersion, conforman las contribuciones atractivas dominantes. Cada uno de
estos componentes tiene un origen fisico, una magnitud y direccionalidad diferentes.
Las fuerzas repulsivas son generadas principalmente por la repulsion de intercambio. La
importancia relativa de estos términos de energia difiere para cada tipo de sistema no-
covalente. Tipicamente, se tienen contribuciones de varios términos atractivos a la
estabilizacion total, y los complejos unidos por puente de hidrégeno proveen uno de
estos ejemplos tipicos. Ahora bien, en ciertos casos, s6lo un término de energia en
particular resulta ser el dominante; por ejemplo, en el caso especifico de moléculas
polares, es posible identificar a la energia total de estabilizacion con el término de

energia electrostatica.*”

Puente de Hidrogeno

Los complejos unidos por puente de hidrogeno son, por mucho, los mas numerosos e
importantes de todos los complejos no-covalentes.®” La estabilizacion de los complejos
con puente de hidrégeno viene dada por los términos electrostatico, de induccion
(transferencia de carga), y de dispersion. El término electrostatico, con sus dos
contribuciones principales, dadas por la interaccion carga-dipolo y dipolo-dipolo, es el
mas importante, y da al puente de hidrogeno su tipica (y muy importante)
direccionalidad. La formacion del puente de hidrégeno del tipo X—HeeeY esta
acompafiada por la elongacién del enlace X—H, lo que causa un decremento
(corrimiento al rojo) de la frecuencia de estiramiento (stretching) respectiva. Este
corrimiento al rojo (red-shift) es facilmente observable y provee evidencia clara sobre la
formacion de un complejo no-covalente. La mayoria de los puentes de hidrégeno tienen
atomos electronegativos como la parte X, con Y siendo un atomo electronegativo con
uno o dos pares de electrones no compartidos, o un grupo que tiene una region con
exceso de densidad electronica (por ejemplo los electrones © de ciclos aromaticos). Los

puentes de hidrogeno donde X e Y =F, O, N son los mas conocidos.®” El concepto de



puente de hidrogeno ha sido extendido a enlaces tipo C—He**Y, y tanto el tipo C—Hees*Y
(Y = atomo electronegativo) como el C—He+er han sido observados.®'*? Si el atomo de
hidrégeno de un grupo CH es 4cido, puede formar enlaces de puente bastante fuertes.
De otra forma, los enlaces C—Hee*Y resultan ser mas débiles que los enlaces OHe**Y o

NHeeeY.

Las interacciones © —H son interesantes tanto tedrica como experimentalmente. Esto es
porque pueden ser utilizadas como sistemas modelo para examinar la naturaleza de la
hidrofobicidad a nivel molecular y ayudar a distinguir los limites de lo que podriamos o
no considerar como “puente de hidrégeno”. Es muy dificil estudiar la estabilidad de esta
interaccion in vivo33'37, debido a esto, los calculos teoéricos son el tnico recurso para
obtener estimaciones confiables de su estabilidad y entender su origen. Sin embargo, la
falta de investigacion de estas interacciones ha dado lugar a diferentes interpretaciones
del enlace m—H. Los primeros estudios atribuyeron la formacion del enlace a
interacciones electrostaticas, con la nube 7w del sistema olefinico o aromatico
comportandose como donador de electrones o aceptor de protones. Como resultado de
esta interpretacion, la fuerza de la interaccion mweeeHY ha sido relacionada enteramente a
la electronegatividad de Y, entendiendo que la naturaleza del sistema © no juega ningun
papel. Dada la gran cantidad de estudios recientes que han subrayado la importancia de
las fuerzas de dispersion en la fortaleza de las interacciones que involucran complejos
de sistemas @, se vuelve relevante obtener estimaciones confiables de estas fuerzas de
interaccion individuales en las interacciones n—H para diferentes sistemas m. El
entendimiento detallado del origen fisico de la interaccion n—H, aparte de arrojar mas
luz sobre ésta interaccidon, también ayudara a desarrollar campos de fuerza capaces de

representar en forma adecuada estas interacciones.

Los puentes de hidrogeno determinan la estructura de las biomoléculas como el DNA y
las proteinas, y juegan un papel importante en los procesos biofisicos de reconocimiento
molecular. Este tipo de enlace es utilizado frecuentemente en la sintesis supramolecular.

Interacciones Electrostaticas

Las fuerzas electrostaticas resultan de la interaccion entre los momentos multipolares

eléctricos permanentes de las moléculas. La mayoria de los sistemas dipolares contienen



hidrégeno y por tanto, forman puentes de hidrogeno. Las interacciones electrostaticas
también son dominantes en la interaccién de cuadrupolos, como en el benceno. En el
caso del benceno, en un principio se pensaba que el dimero en forma de dos moléculas
paralelas seria el mas estable; sin embargo, los estudios més recientes muestran que las
estructuras en forma T y paralela desplazada (PD) son cuasienergéticas, y son las que
toma el dimero de benceno.”) Es importante notar que la interaccién cuadrupolo-
cuadrupolo es atractiva solo en estas estructuras (T y PD), toda otra estructura muestra
interacciones cuadrupolo-cuadrupolo repulsivas. Estas interacciones también tienen un

papel importante en la determinacidn de las estructuras de bio-macromoléculas.
Interacciones de Transferencia de Carga

Las fuerzas de induccion resultan de la interaccion del momento multipolar eléctrico
permanente de un mondmero, con el momento multipolar eléctrico inducido en el otro
mondmero. El primero que infirid tedricamente la formacion de complejos de
transferencia de carga de color intenso en solventes no polares fue Mulliken.®® La
condicion para la formacion de un complejo de transferencia de carga (de dos
componentes) requiere que uno de los sistemas sea buen donador de electrones (i.e. que
tenga un potencial de ionizacidon bajo) y el otro un buen aceptor de electrones (i.e. tenga
una alta afinidad electronica). La formacion de complejos de transferencia de carga (o
donador—aceptor como también se les denomina) implica el flujo de electrones del
donador al aceptor. Los donadores y aceptores se clasifican de acuerdo al tipo de orbital
que dona o acepta los electrones, de la siguiente forma: donadores 7, 6, w (n = orbital de
no enlace), aceptores v, 6, T (v = orbital vacante). Los complejos de transferencia de
carga mas fuertes son los n—v y aquellos n— 7 son los mas débiles.

Interacciones de Dispersion

Por su parte, las fuerzas de dispersion resultan de la polarizacion mutua de las
densidades electronicas de las dos moléculas que interactuan. Las interacciones de
dispersion son menos especificas en su direccionalidad que las interacciones
electrostaticas. Contribuyen mayormente a la estabilidad de los agregados, mientras que
la estructura estd determinada por las interacciones electrostaticas. Este es el caso, por
ejemplo, con los pares de bases del DNA. La energia de dispersion juega un papel

importante en la estabilizacion de agregados de bio-macromoléculas, donde puede ser el



término atractivo dominante. De hecho en el empacamiento de bio-macromoléculas, la
energia de dispersion es vital y puede ser mas importante que la transferencia de carga
en lo que a la estabilizacion se refiere.

Fuerzas Repulsivas

Las fuerzas repulsivas resultan del principio de exclusion de Pauli, lo cual restringe a
los electrones de una molécula de penetrar en el espacio ocupado por el otro mondémero.
Esta repulsion incrementa con el incremento del traslapamiento de los orbitales, y
siempre es desestabilizante; sin embargo, es tan importante que las geometrias y
energias de los complejos son mayormente el resultado de que el sistema trata de
minimizar esta interaccion repulsiva que desestabiliza, que el tratar de incrementar las

interacciones atractivas.

ESTUDIO TEORICO DE LAS INTERACCIONES INTERMOLECULARES

En el pasado se ha dado un crecimiento exponencial en el desarrollo de estudios, tanto
tedricos como experimentales, sobre las interacciones intermoleculares. Este
crecimiento explosivo ha sido catalizado por nuestra necesidad de llegar a entender la
naturaleza de estas interacciones a nivel fundamental. Ya se ha tenido un progreso
considerable hacia esa meta, y la teoria ab initio ha jugado un papel central en ¢él. Las
primeras aplicaciones de las técnicas ab initio a este problema de las interacciones no-
covalentes se centraban principalmente en su entendimiento desde un punto de vista
cualitativo. Aquellas aplicaciones fueron de gran beneficio, y el analisis de un gran
numero de complejos modelo llevo a identificar el origen del enlace, su anisotropia, y la
particion de la energia de interaccion en sus componentes fundamentales, como son:
electrostatico, de intercambio, induccion y dispersion, los cuales ya hemos descrito. Por
otro lado, el progreso en la capacidad de computo ha permitido el uso de grupos de
funciones base lo suficientemente grandes, junto con métodos altamente
correlacionados. Con el apoyo de estos avances, la teoria ab initio de las interacciones

intermoleculares entr6é en una nueva etapa, la cuantitativa.

Hasta este momento hemos hablado de la existencia de estudios a nivel tedrico de las

interacciones intermoleculares, pero no se ha justificado en ningin momento la



existencia de los mismos; por tanto, vale la pena que en este punto presentemos esa
justificacion, para después pasar a la descripcion de los modelos tedricos existentes y su

posible aplicacidn a las interacciones no-covalentes.

MODELOS TEORICOS

La observacion y la experimentacion son la fuente de conocimiento del mundo que nos
rodea. Sin embargo, no podemos conformarnos simplemente con acumular los datos
que resultan de experimentos, pues en poco tiempo nos perderiamos en el mar de
informacion generado. Lo que hacemos es analizar dichos datos, buscando
regularidades en el comportamiento de los sistemas, lo que lleva a la enunciacion de
leyes. Asi, en las leyes acostumbramos resumir una multitud de datos experimentales.
Bien sabemos que es mucho més comodo contar, por ejemplo, con las leyes de los gases
que con la informaciéon en forma de tablas de datos de presiones, temperaturas y

volumenes para una infinidad de gases.®”

Una vez que se tienen las leyes, la ciencia va mas alla. Muchas veces no nos resulta del
todo satisfactorio contar con una serie de leyes empiricas, sino que deseamos buscar
regularidades entre las mismas, o bien, explicarnos por qué dichas leyes existen y se
manifiestan, y hasta encontrar relaciones entre ellas. Para ello construimos teorias y

modelos.

Existen modelos de diversos tipos. En los modelos conceptuales se pretende que estos
nos proporcionen una imagen de lo real. Para un sistema dado, construimos un objeto
modelo o modelo conceptual que lo represente. Una molécula vibrando puede
representarse, por ejemplo, como dos masas unidas por un resorte. Sin embargo, un
objeto modelo no basta para estudiar un sistema. Es necesario construir una teoria del

objeto modelo, que se conoce como modelo tedrico.

Un modelo tedrico es el conjunto de relaciones, formulas y pardmetros aplicables a un
objeto modelo, y en conjunto, tanto el objeto modelo como el modelo tedrico, son
utilizados para representar la realidad. En general, en su aplicacion especifica a un
objeto modelo, el modelo tedrico permitira obtener predicciones cuantitativas del

sistema real que el objeto modelo representa.



Cuando las predicciones tedricas sobre un sistema real concuerden con los valores
experimentales obtenidos, habremos construido un objeto modelo razonable con un
soporte tedrico adecuado; en caso contrario, necesitamos robustecer ya sea el modelo
tedrico, o el objeto modelo. Esto pone de relieve un aspecto importante de la Ciencia, y
es el siguiente: La teoria no puede prescindir del experimento y viceversa; por lo tanto,
experimentacion y teoria no son excluyentes, sino complementarias (también se necesita

de la teoria para poder entender los resultados experimentales).



El modelo tedrico utilizado para el andlisis de los fendémenos que se llevan a cabo a
nivel atdbmico y molecular es la bien conocida ecuacion de Schrodinger.
AY = E¥Y
[1]

Para su aplicacion a sistemas de interés quimico, ésta ecuacion se sujeta a varias
aproximaciones, la primera de las cuales es la no dependencia respecto al tiempo. Lo
anterior permite trabajar, a partir de la separacion de variables, con una version de la
ecuacion de Schrodinger independiente del tiempo, a la cual — debido a su extensa
aplicacion — se le conoce simplemente como ecuacion de Schrédinger (aunque ha sido
simplificada)*”. El simbolo H es el operador Hamiltoniano, el cual nos devuelve la
funcion de onda (simbolizada con la letra griega psi W) sobre la cual actua, pero
multiplicada por un escalar, que en este caso resulta ser la energia del sistema. Resolver
esta ecuacion implica encontrar las funciones de onda que la satisfacen, las cuales se
conocen como funciones propias del operador por la razoén de aparecer a ambos lados de

la igualdad.

En si misma, la solucion de esta ecuacion representa un reto por que sélo se puede
resolver en forma analitica para sistemas simples, en los cuales intervienen una o dos
particulas como maximo (como es el caso del atomo de Hidrogeno). Como
consecuencia, si el sistema consiste de mas de dos particulas, como es el caso general, la

solucion tendré que ser numérica (ver figura 1).

Esto no quiere decir que una solucién numérica sea equivalente a “de mala calidad”,
pero si implica el hecho de tener que hacer muchos célculos para llegar a un valor que,
para el caso, se pueda considerar como una solucion exacta también. De hecho esas

aproximaciones existen.

Dentro de la quimica computacional existen dos grandes areas dedicadas al estudio de la
estructura de las moléculas y su reactividad*": la mecanica molecular (MM) y la teoria

de estructura electronica. Ambas realizan el mismo tipo de calculos bésicos:

- Calculan la energia de una estructura molecular particular (el ordenamiento
espacial de los atomos o nucleos y electrones). Las propiedades relacionadas a la

energia pueden ser predichas por algunos métodos.



- Realizan optimizaciones de la geometria, las cuales localizan la estructura

molecular con la menor energia.

Figura 1. Un sistema de tres cuerpos que interactian simultineamente
unos con otros no se puede resolver en forma analitica, hay que recurrir a
soluciones numéricas.

Mecanica Molecular

Aunque existe esta similitud entre los célculos que se pueden llevar a cabo con los
métodos de mecanica molecular (MM) y los de estructura electronica, lo cierto es que
las simulaciones de mecanica molecular utilizan las leyes de la fisica clasica para
predecir las estructuras y las propiedades de las moléculas. Asi, estos métodos
consideran a los atomos como esferas rigidas, y los enlaces como resortes que las unen,
lo que tiene como consecuencia un tratamiento no cudntico de los problemas, y ademas,
tampoco se trata a los electrones explicitamente. Esto ultimo quiere decir que los
métodos de mecanica molecular no pueden tratar con problemas quimicos en los cuales
predominan los efectos electronicos; por ejemplo: no pueden describir procesos que
incluyan la formacién y el rompimiento de enlaces. Tampoco son reproducibles por los
métodos de la mecdnica molecular las propiedades moleculares que dependen en alguna

forma de detalles electronicos sutiles.



Otro punto a tomar en cuenta es que se tienen que definir las constantes de fuerza de los
resortes, que hacen las veces de enlaces en el modelo. Para ello se necesitan definir
pardmetros que relacionan las ecuaciones del modelo tedrico con los datos
. 42) , . , . .
experimentales.”” De alli que si no se cuentan con parametros aplicables al sistema que
estamos tratando, entonces estamos imposibilitados para aplicar estos métodos. Por

tanto estos métodos estan parametrizados.
Estructura Electrénica

Si nos interesa describir la distribucion electronica con detalle, no hay substituto para la
mecanica cudntica. La mecdanica cudntica representa a los electrones explicitamente en
los calculos, por ello es posible derivar propiedades que dependen de la distribucion
electronica y en particular investigar reacciones quimicas en las cuales se forman y
rompen enlaces. Estas cualidades son las que diferencian a la mecénica cuantica de los

, ;. ;. 43
métodos empiricos de mecanica molecular o campo de fuerza.

Los métodos de estructura electronica quedan caracterizados por las diferentes

aproximaciones matematicas para resolver la ecuacién de Schrodinger; es decir,
. ., 41 .

encontrar valores de E y funciones P tales que la ecuacion [1] se cumpla.“? Existen dos

clases principales de estos métodos:

- Los métodos semiempiricos, que utilizan parametros derivados de datos
experimentales para simplificar los calculos. Estos métodos resuelven una forma
aproximada de la ecuacion de Schrédinger, que depende de que se tengan los
parametros apropiados al alcance para el tipo de sistema quimico que se esta

investigando.

- Los métodos ab initio, que a diferencia de los métodos semiempiricos y de
mecanica molecular, no utilizan parametros experimentales en sus calculos. En lugar de
ello sus calculos se basan solamente en las leyes de la mecénica cuantica (la frase ab
initio se refiere a primeros principios) y en los valores de un pequeiio numero de
constantes fisicas, tales como la velocidad de la luz, las masas y cargas del electron y

los nucleos, y la constante de Planck. Sin embargo, el termino ab initio no debe ser



interpretado como “100% correcto”.*” Estos métodos calculan las soluciones a la

ecuacion de Schrodinger utilizando un serie de aproximaciones matematicas rigurosas.

Los métodos semiempiricos y ab initio difieren en su balance entre el costo
computacional y la exactitud de los resultados. Los célculos semiempiricos son
relativamente baratos y proveen una descripcion cualitativa razonable de los sistemas
moleculares, ademds de predecir con bastante exactitud las energias de las estructuras

de los sistemas para los cuales existe un buen conjunto de parametros.

En contraste, los céalculos ab initio proveen una alta calidad en sus predicciones
cuantitativas para una amplia gama de sistemas, y no estan limitados a una clase
especifica. En sus comienzos, los programas ab initio estuvieron bastante limitados en
el tamafio de los sistemas que podian tratar; sin embargo, no es asi para los programas
modernos. Entre estos métodos se encuentra el Hartree-Fock (HF) y otros mas
complejos, conocidos como post-Hartree-Fock; entre estos figuran: Mpoller-Plesset
(MP), Cumulos Acoplados (Coupled Cluster, CC) e Interaccion de Configuraciones
(Configuration Interaction, CI). Todos ellos son mucho mas demandantes que HF en
términos de los recursos computacionales que requieren; tanto que a veces no es posible
llevar a cabo ciertos célculos, por eso tradicionalmente se han utilizado para moléculas

pequeﬁas.(44)

Recientemente, una tercera clase de métodos de estructura electronica ha llegado a tener
bastante aplicacion: los métodos basados en la teoria de funcionales de la densidad
(DFT Density Functional Theory).(‘”’ 2 Estos métodos se parecen a los ab initio en
muchas formas, y requieren aproximadamente la misma cantidad de recursos
computacionales que la teoria Hartree-Fock, que es el menos costoso de los métodos ab

initio.

La base para estos métodos es el teorema de Hohenberg-Kohn, publicado en 1964, que
demuestra la existencia de una relacion uno a uno entre la densidad electrénica y la
energia de un sistema. El problema radica en que no se conoce la forma exacta del

funcional.



Es importante aclarar que, mientras una funcidon es una forma de obtener un nimero a
partir de un conjunto de variables (coordenadas), un funcional es una forma de obtener
un nimero a partir de una funcioén, que a su vez depende de diversas variables. Es decir,

un funcional es una funcién de funciones.

Aunque los métodos DFT — que son menos costosos porque requieren aproximadamente
la misma cantidad de recursos computacionales que la teoria Hartree-Fock — han tenido

éxito en la prediccion de las geometrias para algunos complejos con enlaces de

(45) (46-

hidrégeno y i6nicos'’, no pueden en general reproducir interacciones de dispersion.
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Ya se ha mencionado que resolver la ecuacion de Schrodinger [1] implica encontrar las
funciones ? (orbitales moleculares o atdmicos para nuestro sistema) y valores de E.
Debemos recordar que para problemas de muchos cuerpos no existe una unica solucion; es
decir, podemos encontrar muchas funciones — con sus respectivos valores de energia — que
satisfagan la ecuacion [1]. Por lo tanto, requerimos algun medio que nos ayude a decidir si
una funcion de onda es “mejor” que otra. Afortunadamente el teorema variacional nos

provee un mecanismo para abordar este problema.

El teorema de variaciones nos permite calcular un limite superior a la energia del estado
fundamental del sistema. Para obtener una buena aproximacion a la energia del estado
fundamental, utilizamos varias funciones de prueba, y buscamos aquélla que proporcione el

valor mas bajo de energia.

El método Hartree-Fock (HF) es el método ab initio mas sencillo con el que se cuenta para
atacar el problema del calculo de la funcidon de onda y la energia para sistemas
polielectronicos. Podemos encontrar la descripcion matematica rigurosa del método, junto
con las aproximaciones que toma en cuenta, en un buen nimero de referencias. 043490
Para nosotros solamente es necesario mencionar que este método resuelve el problema
mediante la técnica del campo autoconsistente (SCF self-consistent field). Para poder
aplicar la técnica del campo autoconsistente, que es un calculo iterativo, primero se hace
una aproximacion tedrica: se supone que cada electron se mueve en el campo producido por
el nucleo y una nube de carga hipotética debida a los electrones. Con esta suposicion y la
técnica SCF se refinan las scluciones gradualmente hasta obtener los mejores orbitales

posibles.“*?

Sin embargo, al utilizar una nube de carga hipotética en la técnica SCF, este método toma
en cuenta las interacciones entre los electrones solamente de forma promediada. Como los
electrones se repelen entre si, se deben considerar las interacciones instantaneas entre ellos

debido a que sus movimientos estan correlacionados.
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4.1 CORRELACION ELECTRONICA

En la técnica de campo autoconsistente (SCF) se asume — como ya se ha explicado —, que
los electrones se mueven en un potencial promedio generado por los otros electrones, y por
ello, la posicién instantanea de un electrdn no es influenciada por la presencia de un
electron vecino. En la realidad, los movimientos electronicos estan correlacionados y ellos
tienden a repelerse unos a otros mas de lo que la teoria Hartree-Fock sugiere, dando ello
lugar a una menor energia. La energia de correlacion esta definida como la diferencia entre
la energia de Hartree-Fock y la energia exacta. Debido a que las geometrias Hartree-Fock y
las energias relativas para estructuras en equilibrio a menudo estan de acuerdo con los
experimentos, y debido a que muchas aplicaciones de modelado molecular se centran en
especies en equilibrio, podria considerarse que los efectos de correlacion no son
importantes. Sin embargo, el despreciar la correlacion electronica puede llevarnos a
resultados incorrectos. Cada vez hay mas evidencia de que la inclusion de la correlacion
electronica esta justificada, especialmente cuando se requiere informacion cuantitativa. Mas
aun, en este trabajo ya hemos hablado de que la correlacion electronica es crucial en el
estudio de los efectos de dispersion, los cuales juegan un papel primordial en las
interacciones intermoleculares, que son el objeto de nuestro interés.”” Pero queda una

pregunta importante, ;de donde proviene la correlacion?

Como los electrones son particulas con carga negativa, estos se repelen mutuamente de
acuerdo a la ley de Coulomb. Dentro de los atomos y moléculas su movimiento esta
correlacionado, i.e., cada electron se mueve de tal forma que evita las posiciones
instantaneas de los demads electrones. Los métodos ab initio pueden ser clasificados de
acuerdo a la forma en que tratan el movimiento correlacionado de los electrones. En la
teoria HF se considera cada electron como moviéndose en el espacio de un atomo o
molécula bajo la influencia de las cargas positivas de los nucleos y la nube de carga
negativa creada por las posiciones promediadas en el tiempo de todos los otros electrones
(efecto 1). Esta descripcion se mejora si se considera en forma explicita la repulsion
coulémbica entre los electrones individuales de acuerdo a sus posiciones instantaneas. Por

lo tanto, deberia haber una probabilidad baja de encontrar un electrén en la vecindad de
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otro. Sus movimientos deberian estar correlacionados de tal forma que cualquier
acercamiento a otro electrén se evite tanto como sea posible, a fin de mantener la repulsion
de Coulomb en un nivel minimo. (Correlacion de Coulomb, efecto 2). Ademas de esto, los
electrones son fermiones, lo que implica que su funcién de onda es antisimétrica y
obedecen el principio de exclusidon de Pauli. La probabilidad de que dos electrones con el
mismo espin se encuentren en la misma posicion es igual a cero; lo cual se denota con el

término correlacion de intercambio (efecto 3).

Comparada con la energia total de una molécula o atomo, la energia de correlacion es
tipicamente del orden del 0.5%. Como ejemplo tenemos el caso del &tomo de Ne, en el cual
la energia de correlacion es solamente el 0.3% de la energia total, la cual es de -129.06
hartree; ésta energia de correlacion corresponde a 238 kcal/mol, la cual es mayor que la
mayoria de las energias de enlace y reaccién. Debido a que la energia de correlacion
depende de la estructura electronica, los efectos de correlacion en energias relativas se
cancelan solo en casos excepcionales. De alli que si deseamos estar en el intervalo de la
precision quimica (1 kcal/mol), las energias de correlacion se deben calcular en forma

consistente.

Partiendo del modelo Hartree-Fock podemos hacer dos cosas: se pueden llevar a cabo
aproximaciones adicionales, lo cual nos lleva a los métodos semiempiricos, o se puede
mejorar el procedimiento matematico para asi poder generar soluciones que puedan

converger hacia la solucidn exacta de la ecuacion de Schrodinger.

4,1.1 METODOS PARA EL CALCULO DE LA CORRELACION

La mayoria de los estudios de estructura electrénica comienzan con un calculo Hatree-Fock
(HF), el cual provee una descripcién razonable de la energia, la funcion de onda, la
distribucién de densidad electronica y otras propiedades de atomos y moléculas. Sin
embargo — como ya se ha mencionado, pero es importante recalcar —, debido a la
simplificacion que lleva a cabo al describir las interacciones entre electrones (cada electron

se mueve en el campo promedio generado por los demas electrones), HF solo trata con
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cierta parte de la repulsion electronica. Si uno desea obtener propiedades atdmicas y
moleculares mas confiables, se debe aplicar un método de correlacion electronica que sea
adecuado. Durante la década de los 60 y principios de los afios 70 del siglo pasado, la
correlacion electronica fue introducida principalmente mediante la teoria de interaccion de

configuraciones. jEn qué consiste?

De entre las diversas formas que existen para incorporar los efectos de correlacion en un
calculo ab initio de orbitales moleculares, una aproximacion popular es la interaccion de
configuracion (CI), en la cual se incluyen estados excitados en la descripcion de un estado
electronico. Es posible generar un estado excitado al reemplazar uno o mas espin orbitales
ocupados con espin orbitales virtuales. ' Se puede reemplazar un espin orbital por un espin
orbital virtual, o dos espin orbitales por dos espin orbitales virtuales, y asi sucesivamente.

En general, la funcion de onda CI puede ser escrita de la siguiente forma:

VY=c,¥, +¢,%¥, +c,¥, +A
[2]
? o es la funcién de onda que se obtiene al resolver las ecuaciones Hartree-Fock. ? 1, ? 2, y
todas las siguientes en la serie, son funciones de onda que representan configuraciones
derivadas de reemplazar uno o mas espin orbitales ocupados por un espin orbital virtual. La
energia del sistema se minimiza para poder determinar los coeficientes ¢, ¢, y los que les
siguen. De este modo, un calculo CI involucra un nivel adicional de complejidad. Cada
configuracion esta descrita en términos de orbitales moleculares, mismos que a su vez,
estan expresados como una combinacion lineal de funciones base, que no son otra cosa que
funciones de un electrén. De lo anterior se deduce que es necesario tener mas funciones de
un electron que electrones en el sistema para asi obtener espin orbitales virtuales y estar en
posicion de llevar a cabo las excitaciones o interaccidon de configuraciones (cuando se tiene
solamente las funciones necesarias para acomodar a los electrones, i.e. todos los orbitales
estan ocupados, se dice que tenemos una base minima.). Cuando se toman en cuenta todas

las excitaciones posibles, se tiene el método de interaccion de configuraciones completo

! Cuando se tiene el producto de una funcién espacial (que describe el lugar donde se mueve el electrén) por
una funcién que depende del espin de las particulas, el producto se conoce como espin orbital. El espin orbital
virtual es el que no esta ocupado con electrones.
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(FCI, Full CI), para el cual se puede demostrar que es equivalente a la solucion exacta a la
ecuacion de Schrédinger.*” Ahora bien, debido al niimero descomunal de funciones de
configuracion, los célculos Full CI son impensables, excepto para moléculas pequefias y
bases pequeflas, de modo que la practica comtn es limitar los estados excitados que se

consideran.

Por otra parte, el método de Cimulos Acoplados (Coupled Cluster, CC) es un caso
particular del método de Interacciones de Configuracion. La idea en los métodos de
Cumulos Acoplados es incluir todas las correcciones de un cierto tipo hasta orden infinito,
lo cual se hace mediante generar todas las configuraciones posibles, ya sea para uno, dos, o
mas electrones excitados. Si se excitan todos los electrones a todos los estados posibles,

entonces la funcion de onda de Ctimulos Acoplados es equivalente a FCI.

De igual forma que en Cl, la practica comln es limitar los estados excitados que se
consideran. Si solo se incluye el operador de excitacion simple en el método CC, no se
obtiene ninguna mejora sobre HF debido a que los elementos de matriz entre los estados

HF y excitados simples son cero.

Como se ha explicado, los métodos descritos hasta el momento (CI y CC) son muy
demandantes en términos de la memoria y la capacidad de computo que requieren para su
aplicacién. De hecho, cuando un sistema quimico que se desea estudiar esta compuesto por
algunas decenas de atomos, fisicamente llega a ser imposible tener suficiente memoria para

llevar a cabo un célculo FCI, por esto su aplicacién se ha limitado a sistemas pequefios.*?

Ahora bien, los métodos basados en la teoria de funcionales de la densidad, o DFT (Density
Functional Theory) — de los cuales hablamos al final del capitulo anterior —, que requieren
aproximadamente la misma cantidad de recursos computacionales que la teoria Hartree-
Fock, también pueden recuperar correlacion electronica; sin embargo, la conveniencia de
utilizar DFT para tratar con interacciones intermoleculares se relaciona con su habilidad
para tomar en cuenta todos los componentes fundamentales de la interaccion. Debido a que

no se conoce con certeza la forma del funcional para el término de intercambio y
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correlacion, y a que no a que no existe un procedimiento sistematico para mejorar este
término — aunque al respecto han habido avances importantes —, aun se tienen dificultades
para describir propiamente las interacciones intermoleculares, especialmente las de
dispersion, y hasta ahora ninguna de las variantes existentes cubre en forma satisfactoria
este requerimiento.®. Esto hace que DFT no sea la mejor opcion para el tratamiento de
sistemas que estan dominados por la dispersion — como es el caso de las moléculas
formadas por gases nobles —, o en sistemas donde la dispersion compite fuertemente con

. . , . 4
otros efectos — que es el caso de los sistemas bioquimicos —“7*”

Desde la mitad de los afios 1970, el método ab initio mas ampliamente utilizado que
incluye correcciones para la correlacion es el de Teoria de Perturbaciones” de Muchos
Cuerpos, con el operador de perturbacion Mgller-Plesset (a menudo denotado como MP).
Por ser el método que en este trabajo utilizamos, es menester dedicar una seccion a su

analisis.
4.2 TEORIA DE PERTURBACIONES DE MUCHOS CUERPOS

La Teoria de Perturbaciones se refiere a todos los métodos matematicos utilizados para
encontrar una solucién aproximada a un problema que no se puede resolver de forma
exacta. Esto se hace mediante utilizar como base la solucién exacta a un problema
relacionado. El método es aplicable si el problema que se quiere resolver se puede formular
afiadiendo un término pequeilo a la descripcidn matematica del problema que se ha resuelto
en forma exacta. La teoria de perturbaciones describe la desviacion del problema modelo
como una serie de potencias de un parametro que cuantifica la desviacion. Debido a que la
energia de correlacion tipicamente es menor al 0.5% de la energia total de un sistema, este

método se puede aplicar de forma confiable a problemas de quimica cuantica.

Magller y Plesset fueron los primeros en desarrollar una teoria de perturbaciones en la cual
la funcién de onda y la energia HF se toman como las soluciones de orden cero de la

funcion y energia exactas. La diferencia entre el hamiltoniano exacto y el hamiltoniano HF

2 Ver la siguiente seccion.
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se considera como una pequefia perturbacion, la cual corrige la aproximacion de campo
promedio de la teoria HF de tal forma que el movimiento correlacionado de los electrones
se toma en cuenta explicitamente. En 1934 Mgller y Plesset publicaron su trabajo en un
pequefio documento de tan solo cinco paginas, el cual por unos 40 afios tuvo solo un
impacto pequefio en la quimica cuantica,”®® pero después se volvié muy popular entre los
quimicos cuanticos, y ahora es uno de los documentos principales que tratan con el

problema de la correlacion electronica.

El método de Moller y Plesset esta basado en la teoria de perturbaciones de Rayleigh-
Schrédinger, en la cual, el verdadero operador hamiltoniano H es expresado como la suma
de un hamiltoniano de orden cero Hy (para el cual se puede obtener un grupo de orbitales

moleculares) y una perturbacion, V:

H=H, +V
(3]
Las funciones propias para el operador hamiltoniano verdadero son ?; con energias
correspondientes E;. Las energias del hamiltoniano de orden cero son escritas ? {* con
energias E”. Entonces la funcién de onda del estado basal es ? ;*’ con energia Ey?. Para
desarrollar un esquema mediante el cual sea posible mejorar gradualmente las funciones y

valores propios de Hy, podemos escribir el verdadero hamiltoniano como sigue:

H=H,+AV
[4]
? es un parametro adimensional que puede variar entre 0 y 1. Cuando ? es cero, entonces H
resulta ser igual al hamiltoniano de orden cero, pero cuando ? es igual a uno entonces H es
igual a su valor verdadero. Las funciones ?; y valores propios Ei de H pueden ser

expresados en potencias de ? en la siguiente forma:

Y, ="+ 220 + PPN =D AP

n=0

[5]
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E, =E” +JEP + PEP +A = VI'E"

n=0
[6]
E{Y es 1a correccion de primer orden a la energia, E{® es la correccién de segundo orden, y
asi sucesivamente. Estas energias pueden ser calculadas a partir de las funciones propias

como sigue:

EP = [¥OH Y dr [7]

E® = j yOpgO g 4p (8]
E® = j YOy gy [9]
EP = [wvePdr [10]

Por lo tanto, para determinar las correcciones a la energia es necesario determinar las
funciones de onda de un orden determinado. En la teoria de perturbaciones de Moller-
Plesset el hamiltoniano no perturbado es la suma de los N operadores Fock para un

electron:

Hy=Y f = .N (H W30, +Kj))

i=1 i

]
—

[11]
La funcién de onda Hartree-Fock, ? 0¥ es una funcion propia de Hy y la correspondiente
energia de orden cero o es igual a la suma de las energias de los orbitales para los

orbitales moleculares ocupados:

ocupados
E0 =S¢
i=1
[12]
Para poder calcular funciones de onda de mayor orden, necesitamos conocer la forma de la
perturbacién, V. Esta es la diferencia entre el hamiltoniano real H y el hamiltoniano de
orden cero Hy. El verdadero hamiltoniano es igual a la suma de los términos de atracciones

nucleares y los términos de repulsion electrénica:
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ng)e3 3

i=l i=1 j=l+|r'

L~

[13]
En [13], H*™ contabiliza las interacciones nucleo electrén y la energia cinética de los

electrones. Por lo tanto la perturbacion V esta dada por:

V= iz ZN:(JjJrKj)

=t j=ily =1
[14]
Ji y Kj en la ecuacion [14] representan las interacciones de Coulomb e Intercambio. Asi

pues, la energia de primer orden seria calculada mediante:

iZ[(n )= )]

i=l j=1

[15]

En donde se han escrito las integrales en un tipo de notacion corta ampliamente utilizada en

) _
EO -

[\)»—-

la literatura quimica, en la cual se escriben las funciones que dependen de las coordenadas
del electrén uno a la derecha, y las del electron dos a la izquierda; asi, podemos escribir la
integral de Coulomb como (ii[jj) y la integral de intercambio como (ij|ij). Entonces, la suma
de las energias de orden cero y uno corresponde a la energia de Hartree-Fock (para un

sistema de capa cerrada):

N

EY B =6~ 33 [ [3)- 5 9]

i=] =l j=1
[16]
Por lo tanto, para obtener alguna mejora en la energia de Hartree-Fock es necesario utilizar

la teoria de perturbaciones de Mgller-Plesset como minimo en su segundo orden. A menudo
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se hace referencia a este nivel de teoria como MP2 * e involucra integrales del tipo

j‘}‘,.(o)V‘P,.(”dr. La funcién de onda de orden mas alto 2" estd expresada como

combinaciones lineales de soluciones del Hamiltoniano de orden cero:

M Z N op©
¥y =2 e
j

[17]
Estas tltimas ? ;) incluirian excitaciones simples, dobles, y siguientes, obtenidas mediante
i p y sigu
promover electrones hacia los orbitales virtuales obtenidos a partir de calculos Hartree-

Fock. La energia de segundo orden esta dada mediante:

ffaruter 0,0 |

12

Jle. 0200~ 02, )
B = Z’ > a boa £, +€&, —& —¢€,
[18]
Las integrales en la ecuacion [18] no seran iguales a cero solo en el caso de excitaciones

dobles.

Incluso los calculos de tercero y cuarto ordenes de Mgller-Plesset (MP3 y MP4) se pueden
encontrar en las opciones estandar de muchos paquetes de software comerciales para

calculos ab initio.
4.2.1 VIRTUDES Y DESVENTAJAS DE LA TEORIA MOLLER-PLESSET

Hoy en dia, los métodos MP tienen un lugar bien establecido entre los métodos de
correlacion electronica ab initio en quimica cuantica para tratar con el calculo de los efectos
de la correlacion electronica. La teoria MP2 se ha convertido en un método rutinario para
obtener informacion de la estructura electronica en forma rapida y razonablemente exacta.

A este respecto ha logrado reemplazar a los métodos HF cuando se investigan moléculas de

3 Pople adopté esta notacion al conectar su trabajo directamente con la publicacién provista por Mgller y
Plesset (MP). Existe también la notacién de Bartlett, aunque su uso es menos comun (MBPT, many-body
perturbation theory). Por supuesto, ambas notaciones se pueden intercambiar.®?
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tamafio mediano y grande. Actualmente, los cilculos MP2 sobre moléculas tan grandes
como los fulerenos no son la excepcion. La popularidad de los métodos MP esta dada por

diferentes razones:

(a) La teoria MP lleva a una jerarquia de métodos bien definidos, la cual provee un
incremento en exactitud mediante el incremento del orden p. La teoria MP2 (p=2) introduce
una mejora importante sobre HF, debido a que en si misma cubre los efectos mas
importantes de la correlacion. La teoria MP4 provee una exactitud muy razonable, mientras

que MP6 esta bastante cerca de los resultados obtenibles con FCI.

(b) Los efectos de la correlacion se incluyen por etapas en forma sistematica, lo cual
permite el analisis y entendimiento del problema de la correlacion. Siendo asi, no es dificil

visualizar las tendencias al error y predecir los resultados de calculos MP de mayor orden.

(c) El punto mas importante es que, contrario a lo que sucede con los métodos CI,
todos los métodos MP se pueden aplicar a sistemas de tamaiio cada vez mas grande y se
obtienen energias que escalan linealmente con el numero de electrones involucrado en el
sistema. Esta propiedad de algunos métodos se conoce como consistencia en tamano (size-

4, 40)

extensive) en la literatura,” y se puede entender de la siguiente forma: si se tiene un

sistema de electrones que no interactuan entre si, la energia de esos electrones debe ser

igual a la suma de la energfa individual de cada electron.®?

(d) Hasta cuarto orden las energias MP pueden ser calculadas con un costo
computacional relativamente bajo debido a que los calculos involucran solamente

evaluaciones simples, no iterativas.

Existen también algunas desventajas en la teoria MP que se deben mencionar. (a) Los
métodos MP no son variacionales, i.e., las energias MP pueden hacerse mas negativas que
las FCI obtenidas con el mismo grupo de funciones base y para la misma geometria
molecular. Esto se debe a que los calculos MP no son iterativos; es decir, en lugar de llevar

a cabo un proceso iterativo para hacer que la energia converja, la correccion se calcula una
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sola vez. (b) Para un orden p dado de teoria de perturbaciones MP, no existe una funcién de
onda bien definida, lo cual hace imposible calcular inicamente un valor de expectacion
para una propiedad dada. (¢) A menudo se observa un comportamiento erratico u
oscilatorio en lugar de monotonico convergente al ir pasando a mayores niveles p de

energia MP.

Los primeros dos problemas no tienen mayor consecuencia. Actualmente, la consistencia
en tamaflo se considera un factor mas importante que el hecho de ser variacional, para el
calculo de los efectos de la correlacion.®* * También, se pueden calcular las propiedades
moleculares a partir de la energia, sin hacer referencia a la funcién de onda. Sin embargo, el
tercer problema es mas serio: desde un principio se observé que la energia MP puede
oscilar fuertemente para pequefios valores de p antes de converger al valor de la energia
FCI, el cual es idéntico a la energia MP de orden infinito. En algunos casos, la energia hasta
diverge, i.e., no existe energia MP de ningun nivel que nos lleve al valor exacto. De forma
clara, estas oscilaciones hacen de los métodos MP algo menos atractivo y por ello, a veces
se utilizan los métodos CC cuando se requieren calculos ab initio. A este respecto, 1o que se
puede hacer es llevar a cabo calculos MP de mayor nivel cada vez (MP2, MP3, MP4 y
siguientes de ser necesario), y hacer el analisis de los efectos de correlacion, lo cual nos
permite entender el comportamiento de la convergencia de la serie MP. Una vez que se
entiende este comportamiento de la convergencia, es posible hacer predicciones confiables

de energias FCI con valores pequefios de p.

4.3 ERROR DE SUPERPOSICION DE LA BASE

Una de las aproximaciones inherentes a esencialmente todos los métodos ab initio es la
introduccion de un conjunto de funciones base, las cuales son funciones que describen el
comportamiento de un solo electrén en el itomo que le corresponde.**” Expandir una
funcién desconocida, como un orbital molecular, en un grupo de funciones conocidas no es
una aproximacion, si la base estd completa. De cualquier manera, una base completa
significa que se debe utilizar un numero infinito de funciones, lo cual es imposible en los

calculos reales. Un Orbital Molecular (MO, Molecular Orbital) desconocido se puede
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pensar como una funcién en un sistema coordenado infinito expandida por el conjunto base
completo. Cuando se utiliza una base finita, sélo se pueden representar los componentes del
MO que se encuentran a lo largo de los ejes coordenados que corresponden a la base
seleccionada. Entre més pequeiia sea la base, mas pobre sera la representacion. El tipo de
funciones base utilizado también influira en la exactitud. Entre mas capaz es de reproducir
una sola funcidn la funcién desconocida, se necesitaran menos funciones base para alcanzar
un nivel de exactitud dado. Sabiendo que el esfuerzo computacional de los métodos ab
initio esta fuertemente relacionado con el numero de funciones base, es de gran importancia

escoger el grupo base tan pequefio como sea posible, sin comprometer la exactitud.

El hecho de no poder utilizar un nimero infinito de funciones base en los calculos, tiene
implicaciones importantes en las estimaciones que se llevan a cabo. En general existen dos
aproximaciones diferentes para realizar céalculos ab initio de interacciones
intermoleculares.® Estos incluyen el método supramolecular (SM) variacional (dentro del
cual la energia de interaccion es la diferencia de energia entre el cimulo molecular y las
energias de los subsistemas aislados), y el método perturbacional (dentro del cual la energia
se calcula directamente como la suma de distintas contribuciones fisicas: electrostatica, de
intercambio, de dispersion e induccidén). Aunque la exactitud de ambas aproximaciones,
tanto la supramolecular como la perturbacional, depende del tamafio del grupo de funciones
base utilizado y el nivel de correlacion empleado, los cuales son factores que — como ya
hemos descrito — juegan un papel muy importante, la aproximacién perturbacional tiene
otros problemas practicos. Para sistemas grandes, la mayoria de los programas existentes
s6lo pueden evaluar las contribuciones a la energia mas sencillas de todas aquellas que

constituyen la energia de interaccion total.

Dadas las ventajas practicas del método supramolecular (SM), éste es el método mas
extensamente utilizado para el calculo de energias de interaccion, donde esa energia es la
energia del cimulo molecular menos las energias de los subsistemas aislados. Esto

introduce un error en los calculos, mismo que entenderemos con un ejemplo.
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Como ejemplo se puede considerar el puente de hidrogeno entre dos moléculas de agua. La
aproximacion mas simple SM consiste en calcular la energia del dimero y restar dos veces
la energia de una molécula sola (asumiendo un método ajustable al tamafio). La
distribucion electronica en cada molécula en el dimero es muy parecida a la del monomero.
Sin embargo, en el dimero, las funciones base de una molécula pueden ayudar a compensar
el hecho de que la base no sea infinita en la otra molécula y viceversa. Asi, dentro de
nuestro calculo, la energia del dimero disminuira artificialmente y la fuerza del puente de

hidrégeno sera sobreestimada.

El efecto descrito se conoce como error de superposicion de la base (Basis Set
Superposition Error, BSSE). En el limite de una base completa, el BSSE seria cero porque
afiadir funciones base no produciria ninguna mejora en el calculo. La aproximacion
conceptual mas sencilla para eliminar el BSSE seria afiadir mas y mas funciones, hasta que
la energia de interaccién no cambie mas (es cuando se dice que el método ha llegado a la

“saturacion”), pero desafortunadamente esto requiere grupos base muy grandes.

Una forma aproximada de evaluar el BSSE es la correccion de Counterpoise (CP). En este
método, el BSSE se estima como la diferencia entre las energias de los monomeros con la
base regular y las energias calculadas con el grupo completo de funciones base para el
complejo completo. Considerando dos moléculas A y B, cada una teniendo bases denotadas
con los sufijjos a y b, y el complejo AB teniendo el grupo base combinado ab, las
geometrias de las dos moléculas aisladas y del complejo son optimizadas o asignadas. Las
geometrias de las moléculas A y B en el complejo seran usualmente un poco diferentes de
las que tienen como moléculas aisladas, y la geometria del complejo se denotara con un
asterisco (). La energia del agregado molecular (en este caso dimero) menos la energia de

los monomeros es la energia de complejacion directamente calculada:

AE = E(4B),, - E(4), - E(B),

complejacion
[19]
Para estimar qué tanto de esta energia se debe al BSSE, se necesitan cuatro calculos

adicionales de la energia. Utilizando la base a para A, y la base b para B, se calculan las
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energias para los dos fragmentos con la geometria que tienen en el complejo; ademas se
llevan a cabo dos calculos mas de la energia de los fragmentos en la geometria del
complejo, con la base ab completa. Por ejemplo, 1a energia de A es calculada en presencia
de las funciones base normales y con las funciones base b del fragmento B localizadas en
las posiciones nucleares correspondientes pero sin el nucleo B presente. A menudo se hace
referencia a las funciones base localizadas en puntos fijos en el espacio como orbitales
fantasma (ghost orbitals). La energia del fragmento A disminuird debido a las funciones

fantasma, porque la base se vuelve mas completa. La correccién CP se define como:

*

AE, = E(4),, + E(B),, - E(4), - E(B),
[20]

La energia counterpoise de complejacion corregida esta dada por:

complejacion AE cp
[21]

Existen variantes a este método. Por ejemplo, se puede argiiir que no deberia ser utilizado
el conjunto completo de orbitales fantasma (recordemos que estos se refieren a las
funciones base localizadas en puntos fijos, que describen al segundo fragmento del
complejo) debido a que algunas funciones en el complejo son utilizadas para describir los
electrones del otro componente, y solo los orbitales virtuales se tienen a mano para la
estabilizacion “artificial”. De cualquier modo, se encuentra que el método de correccidon de
counterpoise completo (utilizando todas las funciones base de los dos fragmentos) produce

los mejores resultados. Notese que ? Ecp es una correccion aproximada, nos da una

estimacion del efecto BSSE, pero no nos provee limites superior ni inferior.

Usualmente se observa que la correccion CP para métodos que incluyen correlacion
electronica es mas grande y mas sensible al tamafio de la base, que en el nivel HF. Esto esta
de acuerdo con el hecho de que la funcion de onda HF converge mucho mas rapido con

respecto al tamafio de la base que las funciones de onda correlacionadas.
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Lo ideal en este caso seria contar con métodos en los cuales el BSSE se excluyera

explicitamente de las expresiones computacionales.

4.4 TEORIA MOLLER-PLESSET LOCAL (LMP)

Los célculos de la teoria Moller-Plesset Canénica® (la cual se describié en la seccion 4.2),
son intensivos — hablando de los recursos computacionales requeridos —, y por ello su uso a
menudo se restringe para calculos de la energia sobre sistemas cuya geometria ya ha sido
optimizada utilizando un nivel de teoria menor (estos calculos se conocen como “single

point”).

Especificamente, la teoria de perturbaciones Megller—Plesset de segundo orden (MP2) es tal
vez la metodologia ab initio de correlacion electronica mas extensamente utilizada;
recupera una gran parte de la energia de correlacion con un costo computacional
relativamente bajo. El método provee una mejora muy significativa de los resultados
Hatree-Fock para propiedades tales como los estados de transicion, interacciones de
dispersion, enlaces por puente de hidrogeno y energias conformacionales. Sin embargo, la
escala de un algoritmo convencional MP2 respecto al tamafio del sistema es formalmente
nN*, donde N es el mimero de funciones base y n el nimero de orbitales ocupados. Asi

pues, MP2 en principio se utiliza para moléculas pequefias o de tamafio regular.**

Por otro lado, uno de los problemas inherentes a los calculos de estructura electronica es la
presencia del BSSE, cuya eliminacion sigue presentando dificultad porque sdlo tenemos

métodos aproximados para tratar con él, como es el caso del esquema de counterpoise.

Hace algunos afios Pulay y colaboradores®>”® formularon una versién de MP2 en la cual
los orbitales ocupados primero son localizados. A diferencia de un orbital molecular
convencional, el cual se extiende sobre todos los 4tomos, un orbital molecular localizado o

LMO (Localized Molecular Orbital) se encuentra solo en una pequefia regiéon de la

* A los orbitales moleculares que son funciones propias del operador de Fock, el cual conmuta con los
operadores de simetria molecular, se les conoce como Orbitales Moleculares Candnicos. Cuando la teoria
Maller-Plesset hace uso de estos orbitales se le conoce como Mgller-Plesset Canénico.
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molécula. Casi todo el orbital localizado puede encontrase en uno, dos 0 maximo tres
atomos. La naturaleza y el comportamiento del LMO estardn regidos por estos pocos
atomos, de modo que se puede construir un espacio local a partir de las funciones base que

pertenecen a los centros atémicos locales.

La idea fisica detras del método LMP2 es que si se transforman los orbitales moleculares de
tal manera que estén localizados en los enlaces o pares electronicos, la correlacion entre
pares de orbitales ocupados puede entonces ser descrita por el espacio — ahora reducido —
de pares de orbitales locales y su respectivo espacio de pares de orbitales virtuales locales
(que son los orbitales no ocupados), estando todos definidos a partir de los orbitales
atomicos en los atomos o pares de atomos que son relevantes en cada caso, siempre
despreciando las contribuciones hechas por sitios lejanos al lugar de interés. Los orbitales
localizados se pueden generar mediante cualquier transformacion unitaria de los orbitales

©7 para los cuales

canonicos (ver nota cuatro). Para LMP2, se utilizan los orbitales de Boys,
se minimiza el término ? j|<f ||t >—<f jjr|f j>l2, lo cual corresponde a determinar un grupo
de orbitales atomicos localizados que minimizan la extension del espacio, i.e., son tan

compactos como €s posible.

Uno de los puntos criticos en los cuales el método LMP2 proporciona una enorme ventaja,
es que se puede controlar en forma precisa la region de la molécula que esta correlacionada,
reduciendo asi el costo computacional enormemente. Por otro lado, aunque este método
tiene las mismas desventajas intrinsecas al método MP2 canoénico, ya ha sido demostrado
que el método LMP2 tiene una exactitud para energias relativas superior a MP2, debido ala

eliminacién del error de superposicion de la base.!"”

No obstante, la implementacion de LMP2 en los programas convencionales de estructura
electrénica no ha reducido el tiempo de célculo en forma sustancial debido a que los
primeros pasos del calculo no son afectados por la localizacién de los orbitales ocupados, y
por lo tanto estos primeros calculos se llevan a cabo con orbitales que se extienden por toda
la molécula. Ahora bien, una herramienta utilizada para reducir el costo computacional de

los calculos de diversos métodos de estructura electrénica, son los métodos
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pseudoespectrales. Se conoce como métodos pseudoespectrales a aquellos métodos
numéricos que facilitan la solucion a diversas ecuaciones diferenciales parciales mediante
llevar a cabo el cambio del sistema de referencia que se utiliza para representar un
problema en particular. Por ejemplo, en ocasiones resulta mas sencillo encontrar la solucion
a un problema de mecanica cuantica si se resuelve en el espacio de momentos, que si se
resuelve en el espacio cartesiano. En este caso, los métodos pseudoespectrales llevan a cabo
el cambio de la representacion conocida como espectral — que es el espacio N dimensional
formado por las N funciones base debido a que todas ellas son ortonormales — y el espacio

fisico (el espacio tridimensional cartesiano).

La mayoria de las integrales fundamentales que se calculan en el método pseudoespectral
se llevan a cabo en el espacio fisico, y no en el espacio espectral definido por las funciones
base. Cuando se lleva a cabo un calculo Hartree-Fock, se deben resolver integrales que
involucran hasta cuatro diferentes funciones base cuando se trata de los operadores de
Intercambio y de Coulomb.” En lugar de esto, el método pseudoespectral lleva a cabo
calculos mediante aproximaciones numeéricas en el espacio cartesiano, lo que involucra
transformar las funciones y también los operadores a este nuevo espacio. Mas auin, debido a
que el proceso SCF es iterativo por definicion, el proceso de transformacion es un ir y venir
constante entre los dos espacios para generar la funcidon de onda que se toma como inicial

.. . .y, 4
en la siguiente iteracion.®® *¥

Para moléculas medianas y grandes, la cantidad adicional de datos que requiere el método
para calcular la informacién necesaria y llevar a cabo la transformacién entre los espacios
fisico y espectral, estd muy bien compensada con el hecho de poder evaluar las integrales
en el espacio fisico. Formalmente, la implementacioén PS (pseudoespecral) de LMP2 escala
como N°; sin embargo, aplicando diferentes procedimientos ésta se puede reducir a ~N?. De
hecho, para calculos que involucran la base 6-31G™,° se encuentra una escala ~N*" con el

tamafio.*?

> El desarrollo matematico se puede ver en las referencias 40-43, y 49-50.
S Para entender ésta y otras nomenclaturas utilizadas para los diferentes tipos de grupos de funciones base, se
pueden revisar las referencias 40-43.
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Pudiera pensarse que las ventajas hasta el momento descritas del método local MP2 sobre
el método MP2 candnico, harian de LMP2 una herramienta ampliamente utilizada para el
estudio de la estructura electrénica de muchos sistemas; sin embargo, se encuentra que a
pesar de estas evidentes ventajas, el método LMP2 s6lo ha sido aplicado muy pocas veces
al estudio de las interacciones intermoleculares. Mas aun, no existen estudios comparativos
de estos dos métodos en esta area. Por otro lado, la ventaja mas importante del método
LMP2 - aunado al tratamiento pseudoespectral — es el ahorro significativo de recursos y
tiempo de procesador, lo cual permite tratar las interacciones entre moléculas mas grandes.
Siendo asi, llevaremos a cabo en este trabajo una comparacion detallada de estas dos
teorias, para discernir su conveniencia en el estudio de las interacciones intermoleculares

entre moléculas aromaticas.
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DISENO METODOLOGICO

COMPARACION DEL. METODO LMP2 CON MP2 CANONICO

Para llevar a cabo el estudio comparativo del desempeio de las teorias MP2 y LMP2 en
el estudio de interacciones intermoleculares entre moléculas aromaticas, escogimos tres
sistemas de este tipo, lo cuales son: el dimero de benceno, el de pirimidina y el dimero
de naftaleno. Los detalles computacionales para llevar a cabo los célculos en este
estudio se dan a continuacion, y a medida que pasemos por ellos y el trabajo realizado,
trataremos con mas detalle otros conceptos importantes y detalles que se deben tomar en

cuenta en el modelado molecular.

Todas las optimizaciones de la geometria se llevaron a cabo sin imponer restricciones a
la simetria del sistema. Las optimizaciones de la geometria con LMP2 y las
evaluaciones de energia single point se llevaron a cabo con el paquete de programas
Jaguar 4.2.Y Para las optimizaciones de la geometria y célculos single point con MP2
se utilizd el programa Gaussian 98 revision A9.°” Por otro lado, las estructuras
optimizadas con LMP2 fueron utilizadas como estructuras iniciales para las
optimizaciones con MP2. Los calculos de energia single point con MP4 se obtuvieron
con el programa PC-GAMESS version 6.2, de la paqueteria GAMESS (U.S).®Y Para

’ , .y . 1
todas las energias de enlace se calculo la correccion de counterpoise.

Con el fin de llevar a cabo una comparacion, en el caso del dimero de benceno, no se
llevaron a cabo optimizaciones de la geometria; mas bien, las matrices Z > de las

estructuras optimizadas a nivel MP2/6-31G* ? fueron tomadas de la referencia 9. Las

! Por definicion, a nivel de la localizacion el método LMP2 no introduce BSSE; sin embargo, este esta
presente a nivel HF, que es el célculo previo, y de alli la necesidad de corregir. Se entiende que si se llega
a la saturacion de la base a nivel HF, no hay necesidad de hacer la correccion por BSSE.

? La matriz Z es la matriz compuesta por las coordenadas en el espacio de todos los atomos que
componen el sistema, y por lo tanto, ésta matriz describe la geometria del sistema en cuestion.

3 Esta nomenclatura es comin, y describe tanto el nivel de teoria para llevar a cabo el estudio (MP2 en
este caso), como la base utilizada en el célculo (6-31G*), ambos términos estan separados por una



geometrias en forma T y PD (paralelo desplazado) del dimero de naftaleno optimizadas
a nivel LMP2/6-31G* y que se utilizaron para las evaluaciones de energia single
point, se tomaron de la referencia 63 y fueron utilizadas como estructuras iniciales para
la optimizacion MP2/6-31G* de los dimeros de naftaleno. Las energias MP2 y LMP2
en el limite del grupo base (CBS, complete basis set) fueron estimadas mediante
extrapolacion de la energia de interaccion versus 1/N, donde N es el nlimero de orbitales

atémicos contraidos.®¥

diagonal. Como se aprecia, la escritura correcta es: teoria / base. La letra G implica que las funciones base
son Gaussianas.



RESULTADOS Y DISCUSION

Para estudiar el efecto de la estructura electronica en las geometrias y energias de enlace
de los complejos aromatico-agua, se escogieron una serie de hidrocarburos aromaticos,
que incluye al benceno, naftaleno (Naf), antraceno (An), y coroneno (Cor). El complejo
benceno-agua ha sido muy bien estudiado tanto a nivel teérico como experimental,">
y por ello se le utilizé6 como punto de referencia. En contraste, no existen datos tedricos
ni experimentales para el resto de los complejos, excepto para el complejo coroneno-
agua, que ha sido estudiado tedricamente a nivel MP2."® Ademas de estos complejos
aromatico-agua, otros complejos formados por triacina, 2,3,6,7-tetracianonaftaleno
(Tetraciano), 2,6,9,10-tetracianoantraceno (Tetracianoan), y 9-azacoroneno (Aza)

fueron estudiados. Este ultimo grupo estd formado por hidrocarburos que contienen

substituyentes electrofilicos.

La tabla 7 muestra las energias HF/6-31+G*//LMP2/6-31+G* para el orbital molecular
mas alto ocupado (HOMO) y el orbital molecular mas bajo desocupado (LUMO) de los
hidrocarburos, las cuales pueden ser consideradas como el potencial de ionizacion (IP) y
la afinidad electronica (EA) con signo opuesto de acuerdo al teorema de Koopmans.(79)
A menudo, los potenciales de ionizacion del teorema de Koopmans son imprecisos
debido a que se desprecia el cambio en la forma de los orbitales moleculares cuando
ocurre la ionizacion; sin embargo, debido a que estamos aplicando la aproximacion a

moléculas aromaticas cuya estructura es mas bien rigida, los resultados se vuelven mas

confiables para nuestro caso.



Tabla 7. Energias HOMO y LUMO de las moléculas aromaticas y el agua
a nivel de teoria HF/6-31+G*//LMP2/6-31+G* (a.u.).

(-HOMO- H;OLumo—  Aromypymo

Aromatico HOMO LUMO LUMO)2* Agua Arompgomo —H:0n0MO
Antraceno -0.25896 0.03540 0.111750 0.40507 0.54339
Azacoroneno -0.39878 -0.10132  0.250050 0.54489 0.40667
Coroneno -0.26394 0.05794 0.103000 HOMO 0.41005 0.56593
Naftaleno -0.28920 0.07413 0.107535  -0.50799 0.43531 0.58212
Tetracianonaftaleno -0.36832 -0.01553  0.191925 LUMO 0.51443 0.49246
Tetracianoantraceno -0.33010 -0.04977  0.189935 0.14611 0.47321 0.45822
Triacina -0.44280 0.07080 0.186000 0.58891 0.57879
Benceno -0.33509 0.08464 0.125225 0.48120 0.59263

* “Electronegatividad Molecular”

Se observa que los potenciales de ionizacion (IPs) tienen un orden creciente
comenzando con el antraceno, y después el coroneno, naftaleno, 2,6,9,10-
tetracianoantraceno, benceno, 2,3,6,7-tetracianonaftaleno, 9-azacoroneno y hasta la
triacina; mientras que las afinidades electronicas (AE’s) incrementan a partir del
benceno, naftaleno, triacina, coroneno, antraceno, 2,3,6,7-tetracianonaftaleno, 2,6,9,10-
tetracianoantraceno, y hasta el 9-azacoroneno. Con esto, uno puede estimar la
“electronegatividad molecular” de las moléculas calculando el promedio entre el IP y la
EA para cada caso, en forma similar al concepto de Mulliken de la electronegatividad
para atomos.®” De esta manera, las moléculas aromaticas pueden ser ordenadas en
forma descendente de acuerdo a su electronegatividad en la siguiente forma: 9-
azacoroneno, 2,3,6,7-tetracianonaftaleno, 2,6,9,10-tetracianoantraceno, triacina,
benceno, antraceno, coroneno y naftaleno. Como se muestra en la tabla 7, existen dos
grupos de moléculas cuyas electronegatividades son cercanas. El primer grupo incluye a
las moléculas donadoras: coroneno, naftaleno y antraceno; el segundo grupo consiste en
los aceptores: 9-azacoroneno, 2,3,6,7-tetracianonaftaleno, 2,6,9,10-tetracianoantraceno
y triacina. El benceno estd més cerca al grupo de moléculas donadoras con un valor de

(-HOMO-LUMO)/2 =0.125 a.u.

La figura 5 muestra las geometrias de los complejos obtenidas a nivel LMP2/631+G*.
El primer punto a mencionar es que en todos los casos se encontré que solo un tipo de
conformacidn es estable para cada complejo, sea que se forme la interacciéon con el

enlace OH (tipo A), o con el atomo de oxigeno (tipo B) orientado al plano de la



molécula aromatica. Como se observa de la figura 5 y la tabla 7, las moléculas

aromaticas con “electronegatividad molecular” alta forman complejos tipo B, mientras

que una baja “electronegatividad molecular” lleva a la formacion de complejos de tipo

A.

Complejos tipo A Complejos tipo B

Q
b

Triacina—H,0

2,3,6,7;Tetracilanonaftaleno—HzO

2,6,9,10-Tetracianoantraceno—

A

Coroneno-H,0 9-Azacoroneno—H20
Figura S. Geometrias optimizadas a nivel LMP2/6-31+G* de los
complejos moleculares.



Como menciono6 en la seccion 5.2 de este trabajo, dos de los complejos analizados aqui
han sido estudiados antes: el benceno-agua y el coroneno-agua. Ya hemos visto que el
método LMP2 generalmente predice complejos que estan mas sueltos en comparacion
con el método MP2 candnico. También ya demostramos que para los dimeros
aromaticos, LMP2 produce geometrias mas cercanas a un minimo de aquellas obtenidas

con el método MP4(SDTQ), comparadas con lo que MP2 arroja como resultado.

En el caso del complejo coroneno-agua, la geometria LMP2/6-31+G* es

Z,(76) con la diferencia de

cualitativamente similar a la obtenida con MP2/aug-cc-pVD
que la distancia C—O es 0.3 A mas larga (figura 5) para LMP2. El complejo benceno-
agua sigue la misma tendencia. Es interesante notar que la distancia entre el centro del
anillo de benceno y el hidrogeno involucrado en el puente de hidrogeno crece con el
tamano del grupo de funciones base cuando la optimizacién se lleva a cabo con el nivel
MP2.7% A nivel MP2/aug-cc-pVTZ, esta distancia es 2.41 A%, mientas que en el caso

del complejo optimizado con la teoria LMP2/6-31+G* esta distancia es 2.59 A.

Como se muestra en la figura 5, la distancia entre los atomos de hidrégeno y el plano de
la molécula aromatica decrece levemente con el incremento del tamafio molecular, y la
distancia se vuelve mas uniforme, indicando asi que ambos hidrégenos de la molécula
de agua estan involucrados en la formacion de puentes de hidrogeno debido a la
extension del sistema m, permitiendo de este modo la interaccion de dos hidrogenos al

mismo tiempo.

Seria razonable esperar que la energia de enlace se incremente para moléculas
donadoras mas grandes que el benceno (por la posibilidad de tener mas enlaces). La
tabla 5 muestra que este es el caso para los complejos con naftaleno y antraceno; sin
embargo, en el caso del coroneno se ve una pequefia disminucion en la energia de
enlace. Se puede entender esta aparente contradiccion mediante la inspeccion de las
energias de enlace HF (tabla 6). De la tabla 6 se puede apreciar que a nivel Hartree—
Fock todas las moléculas donadoras muestran energias de enlace negativas, a excepcion
del coroneno. En el caso del complejo coroneno—agua la energia de enlace corregida por
BSSE es de 0.2 kcal/mol. En contraste, la energia de correlacion (tabla 5) para benceno,
naftaleno, antraceno y coroneno estd en linea con la evolucion geométrica de los

dimeros aromatico-agua. Desde nuestro punto de vista, la energia de enlace



relativamente baja para el complejo agua-coroneno se debe a la repulsion entre la nube

electronica m y los pares solitarios de electrones del oxigeno.

Desafortunadamente, fue imposible llevar a cabo la descomposicion Kitaura-
Morokuma‘® de la contribucion de la energia de HF a la energia de enlace debido a un
problema técnico que impididé la convergencia de la funcién de onda; sin embargo, es
razonable asumir que todos los otros términos, excepto el de repulsién de intercambio
seran similares para los complejos formados por las moléculas aromaticas donadoras,
debido a que la Unica diferencia importante entre el coroneno y las otras moléculas es su

forma.

La importancia o impacto de la interaccion n-H en la energia de interaccion de las
moléculas donadoras con agua se puede ver en las figuras 6 y 7. En estas figuras la
correlacion de estabilizacion de los complejos se traza contra la diferencia de energia
LUMO-HOMO vy la “electronegatividad molecular” respectivamente, esto es asi debido
a que la energia de correlacion representa la parte mas importante de las energias de

estabilizacion para estos complejos.

Es obvio que en el caso del benceno, naftaleno, antraceno y coroneno, la interaccion
entre el LUMO del agua y el HOMO de la parte aromatica contribuye en primer lugar a
la estabilidad de los complejos; en estos el LUMO de la molécula del agua (orbital c*
del enlace O-H) interactia con el HOMO de la molécula aromatica (electrones m). El
caracter donador-aceptor de las interacciones agua-aromatico para los hidrocarburos
donadores se confirma mas aun con el incremento de la estabilizacion de la correlacion
con el decremento de la “electronegatividad molecular” para los complejos agua-

aromatico formados por las moléculas donadoras.

Hemos mencionado que la geometria de los complejos agua-aromatico formados por las
moléculas aceptoras es muy diferente de la que se encuentra para el benceno y otras
moléculas donadoras (figura 5); aqui el &tomo de oxigeno esta orientado al plano de la
molécula aromatica (complejos tipo B). A diferencia de los complejos tipo A, existe una
clara correlacion entre la energia de enlace y la distancia del &tomo de oxigeno al plano
de la molécula aromatica. Asi pues, el complejo 9-azacoroneno-agua muestra tanto la

mayor energia de enlace (siendo de —6.21 kcal/mol), como la menor distancia del O al



plano de la molécula aromética (que en este caso es de 2.87 A), mientras que el
complejo mas débil es el de triacina-agua, que tiene una distancia entre el atomo de O y
el plano de la molécula de 3.1 A. También, a diferencia de los complejos del tipo A en
los cuales la estabilizacion de correlacion domina, en los complejos formados por
moléculas aceptoras existe una contribucion significativa de las interacciones
electrostaticas, lo cual se desprende de las energias de estabilizacién negativas a nivel
Hartree-Fock. Asi pues, para los complejos de 9-azacoroneno y 2,3,6,7-
tetracianonaftaleno con agua, la energia de estabilizacion HF representa mas del 50% de

la energia total de enlace (tablas 5 y 6).
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Figura 6. Correlacion entre la E.,, de (Tabla 5) de los complejos
aromatico-agua, y la diferencia de energia entre el LUMO-agua y el
HOMO-aromatico (Tabla 7) de los hidrocarburos aromaticos donadores
(benceno, naftaleno, antraceno y coroneno).
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aromatico-agua, y la ‘“electronegatividad molecular” (Tabla 7) de los
hidrocarburos aromaticos donadores (benceno, naftaleno, antraceno y
COroneno).

La diferencia entre los complejos tipo A, caracteristicos de las moléculas aromaéticas
donadoras, y aquellos complejos formados por moléculas aromaticas que tienen grupos
electrofilicos (tipo B), se debe al hecho de que éstos ultimos son estabilizados
principalmente por medio de la interaccion entre el HOMO del agua y el LUMO de la
molécula aromatica, y no por el LUMO del agua y el HOMO de la parte aromatica. El
HOMO del agua representa un par solitario del atomo de oxigeno, mientras que el
LUMO de la molécula aromadtica es un orbital n*. Esta hipotesis puede ser puesta a
prueba inspeccionando la figura 8, en la cual la energia de enlace de los complejos de
agua con las moléculas aromaticas aceptoras se traza contra la diferencia de energia

entre el LUMO-aromatico y el HOMO del agua.
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Figura 8. Correlacion entre la energia de enlace (Tabla 5) de los complejos
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HOMO-agua (Tabla 7), para los hidrocarburos aromaticos aceptores (9-
azacoroneno, 2,3,6,7-tetracianonaftaleno, 2,6,9,10-tetracianoantraceno y
triacina).

Como se ve, existe una clara correlacion entre ellos, lo que prueba que en este caso la
molécula de agua actia como donador. Se observa una relacion inversa entre la
“electronegatividad molecular” y las energias de enlace de los complejos formados por

moléculas aceptoras (figura 9).
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Figura 9. Correlacion entre la energia de enlace (Tabla 5) de los complejos
aromatico-agua y la “electronegatividad molecular” (Tabla 7), para los
hidrocarburos aromaticos aceptores (9-azacoroneno, 2,3,6,7-
tetracianonaftaleno, 2,6,9,10-tetracianoantraceno y triacina).

Si uno compara la dependencia de la energia de enlace y la estabilizacién de correlacion
de los complejos agua-aromatico formados por las moléculas donadoras y aceptoras
respectivamente, respecto a la “electronegatividad molecular” (figuras 6 a 9), la
diferencia se puede apreciar en forma clara. Mientras que en los complejos formados
por moléculas donadoras la estabilizacion decrece con la “electronegatividad
molecular”, los complejos formados por moléculas aromaticas aceptoras muestran la

tendencia contraria.

Los complejos del tipo A estabilizados por interacciones del tipo n-H estan bien
caracterizados experimental y tedricamente. En contraste, en este trabajo reportamos por
vez primera las energias de enlace y la estructura electronica de complejos agua-
aromatico formados por hidrocarburos que contienen grupos electrofilicos, lo cuales

presentan una geometria tipo B.



Hasta donde sabemos, solo un sistema ha sido observado en el cual una molécula
aromatica forma complejos del tipo B con el agua. Estos complejos son los formados
por la hidratacion del fulereno,®" lo cual también ha sido confirmado por célculos

tedricos. ¥

Se encuentra que la geometria del complejo agua-aromatico depende del valor de la
“electronegatividad molecular” (-HOMO-LUMO)/2. Asi, los valores bajos
corresponden a complejos del tipo A, mientras que cuando se tiene una
“electronegatividad molecular” grande, lo que se promueve es la formacion de
complejos del tipo B. Como se muestra en la tabla 7, las moléculas aromadticas que son
menos electronegativas que el benceno (0.125 a.u.) formaron complejos tipo A,
mientras que las moléculas aromadticas con “electronegatividad molecular” mayor a

0.186 a.u. formaron complejos tipo B con la molécula de agua.

El fulereno Cgp también forma complejos tipo B.®V La “electronegatividad molecular”
calculada para el Cg a nivel de teoria HF/6-31+G* es 0.162 a.u.; por lo tanto, el cambio
entre la geometria de los complejos de tipo A y B ocurre en algiin punto entre 0.125 y
0.162 a.u. La energia de enlace deberia entonces pasar por un minimo cerca del area del
cambio de geometria de acuerdo con las energias de enlace calculadas a nivel LMP2/
sobre geometrias optimizadas con el método ONIOM (el cual consiste en la aplicacion
de diferentes niveles de teoria en forma de capas al mismo sistema, y estd basado en la
premisa de que se puede aplicar un nivel elevado de teoria a la parte de la molécula mas
cercana a la interaccion, y la parte lejana se puede tratar — por ejemplo — con un método

) (68)

semiempirico que para el caso se encontrd que es de —0.64 kcal/mol.



Conclusiones

Muchas de las desventajas del método MP2 se relacionan, no con el método en si
mismo, sino con el error de superposicion de las funciones base, el cual no es
completamente eliminado con los esquemas de correccion actuales. Por otro lado,
LMP2 predice energias de estabilizacion similares para los dimeros de benceno PD y T
en el limite de la base o CBS (Complete Basis Set), lo cual estd en consonancia con

métodos que toman en cuenta contribuciones a la correlacion de mayor orden.

Las geometrias optimizadas con LMP2 producen energias de estabilizacion mas
negativas a nivel MP4(SDTQ) de lo que las geometrias MP2 muestran como resultado,
para todos los dimeros estudiados. De esta manera, el método LMP2 para la
optimizacion de la geometria de dimeros aromadticos se presenta como una mejor
alternativa al método MP2 canonico. Esto es asi debido a que MP4 contiene términos de
excitacion triple y cuddruple en el calculo de correlacion que MP2 y LMP2 no tienen,
de forma que obtener una energia menor para una determinada geometria en la
superficie de potencial MP4 quiere decir que esa geometria es una mejor descripcion del
sistema. Cuando se aplican correcciones de mayor orden a la correlacion con la teoria
MP4(SDTQ) a las energias de estabilizacion LMP2, la energia de estabilizacion
resultante estd en consonancia en un intervalo de 0.2-0.3 kcal/mol con las energias
calculadas con los mayores niveles de teoria (MP2 con base completa y una correccion
por CCSD(T)), pero el costo computacional es significativamente menor. Este método
se utilizd para estimar las energias de estabilizacion de los dimeros de naftaleno y en
principio puede ser aplicada a sistemas aromaticos mas grandes para obtener energias de

interaccion precisas a un costo computacional relativamente bajo.

Ahora bien, en lo que respecta a los sistemas aromatico—agua hemos visto que,
dependiendo de la estructura electrdnica, el agua puede formar dos tipos de complejos
moleculares con moléculas aromaticas, los cuales pueden ser de tipo A o B. Los
complejos de tipo A, que ya han sido bien caracterizados tanto experimental como
tedricamente, son estabilizados por interacciones n-H, con el enlace OH orientado hacia
el plano de la molécula aromatica. Por su parte, los complejos de tipo B presentan una

geometria con el atomo de oxigeno orientado hacia el plano de la molécula aromatica, y



son estabilizados por la interaccion del HOMO de la molécula de agua con los orbitales

T* aromaticos.

Los hidrocarburos donadores forman complejos tipo A, mientras que los aromaticos que
contienen substituyentes electrofilicos forman complejos tipo B, lo cual puede ser

cuantificado introduciendo el concepto de “electronegatividad molecular”.

Los hidrocarburos aromaticos con electronegatividad molecular menor a 0.15 a.u. (la
cual se calculo utilizando el teorema de Koopmans y aplicando la definicion de
electronegatividad de Mulliken, pero en este caso para las moléculas) tienden a formar
complejos tipo A, mientras que las moléculas aromaticas con electronegatividad
molecular mayor a 0.15 a.u. forman complejos del tipo B. La energia de enlace de los
complejos aromatico-agua pasa por un minimo en el area del cambio de complejo tipo
A a tipo B, lo cudl se puede entender en términos de las interacciones de los orbitales

frontera.
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