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RESUMO  

 

 

Desde as antigas eras o planeta Terra tem passado por diversas variações de temperatura, sendo 

que estas mudanças estão intimamente ligadas a concentração de gases de efeito estufa na 

atmosfera. Porém, a partir da revolução industrial houve um aumento exponencial das emissões 

de gases de efeito estufa, gerando assim um aumento de temperatura acima do esperado. 

Diversos estudos têm sido realizados a fim de se desenvolver métodos para captura destes gases, 

um dos métodos mais utilizados atualmente são as soluções aquosas de monoetanolamina, 

contudo esta tecnologia apresenta algumas desvantagens como um alto impacto ambiental e um 

custo energético elevado, desta maneira novos métodos têm sido propostos. Os Líquidos 

Iônicos (LIs) têm sido considerados uma tecnologia promissora na captura de CO2, sendo este 

um dos objetos de estudo deste trabalho. Foram investigados os efeitos do CO2 sobre as 

propriedades de transporte do líquido iônico 1-Etil-3-Metil-Imidazólio 

bis(trifluorsulfonil)imida ([C2mim][Tf2N]) e o ambiente local de interação do CO2 no LI. Foi 

observado uma fluidização no líquido iônico causado pela presença do gás entre as estruturas 

do cátion e do ânion, proporcionando um efeito de blindagem na interação cátion-ânion o que 

resultou na diminuição da interação e aumento da mobilidade das espécies no meio. A absorção 

do dióxido de carbono pela monoetanolamina (MEA) é feita através da reação do gás com o 

grupamento amina, e favorecer a exposição deste grupamento pode gerar uma melhor cinética 

de reação. Assim, estudou-se neste trabalho a diluição da monoetanolamina em acetonitrila 

(ACN) a fim de se observar a diminuição do número de ligações de hidrogênio e uma maior 

exposição do grupamento amina. Contudo foi observado que a diluição da monoetanolamina 

pode intensificar as interações intermoleculares e diminuir as distâncias das ligações de 

hidrogênio e consequentemente favorecer a geometria gauche da molécula. Recentes estudos 

mostram que uma maior população de MEA nesta geometria torna o sistema mais básico e 

consequentemente mais favorável a reação com o CO2.  

 

Palavras chave: Dinâmica Molecular. CO2. Líquidos Iônicos. Aquecimento Global. 

  



 

 

ABSTRACT 

 

 

Since the ancient times the Earth has gone through several temperature changes, and these 

changes are closely linked to the concentration of greenhouse gases in the atmosphere. 

However, since the industrial revolution there was an exponential increase in emissions of 

greenhouse gases, thereby generating a temperature rise higher than expected. Several studies 

have been conducted to develop methods to capture those gases. One of typical methods 

presently used are aqueous solutions of monoethanolamine, however this technology has some 

disadvantages as a high environmental impact and high energy cost, thus new methods have 

been proposed. Ionic liquids (ILs) have been considered a promising technology for capturing 

CO2, which is one of the objects of study of this work. The effects of CO2 on the transport 

properties of the ionic liquid 1-Ethyl-3-methyl-imidazolium bis (trifluorsulfonil) imide 

([C2mim] [Tf2N]) and the local environment of interaction of CO2 in LI was investigated. A 

fluidization was observed in the ionic liquid caused by the gas present between the cation and 

anion structures by providing a shielding effect on cation-anion interactions resulting in 

decreased interaction and increased mobility of species in the environment. The absorption of 

carbon dioxide by the monoethanolamine (MEA) is made through gas reaction with the amine 

grouping, and to facilitate exposure of this grouping can generate a better reaction kinetics. 

Thus, we studied in this work dilution of monoethanolamine in acetonitrile (ACN) in order to 

observe the decrease in the number of hydrogen bonds and increased exposure of the amine 

grouping. However, it was observed that dilution of monoethanolamine can enhance the 

intermolecular interactions and decrease the distances of the hydrogen bonds and therefore 

favor the gauche geometry of the molecule. Recent studies show that a larger population of 

MEA this geometry makes the basic system and consequently more favorable reaction with 

CO2. 

 

Keywords: Molecular Dynamics. CO2. Ionic Liquid. Global Warming.  
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1 INTRODUÇÃO 

 

 

Desde eras antigas a Terra tem passado por mudanças climáticas. Essas mudanças 

consistem em ciclos naturais de aquecimento e resfriamento da temperatura do planeta. As 

variações de temperaturas estão intimamente ligadas às concentrações de CO2 na atmosfera. 

Shakun et al., mostram que esta conexão vai além do efeito estufa já conhecido, existe ainda a 

correlação entre solubilidade do gás e temperatura. Com o aumento da temperatura há uma 

diminuição da solubilidade de CO2 nos rios e mares, criando assim uma fuga do gás para a 

atmosfera (SHAKUN et al., 2012). Portanto, quanto maior a temperatura do ambiente maior 

será a concentração do gás na atmosfera e vice-versa.  

Desde o século XIX, a produção antropogênica de gases de efeito estufa têm aumentado 

exponencialmente, como podemos ver na Figura 1 gerando uma concentração de CO2 muito 

elevada na atmosfera que têm refletido em temperaturas acima das esperadas. 

 

Figura 1 -  Concentração de CO2 e temperatura mundial nos últimos 300 mil anos. 

 
Fonte: Adaptado de (SHAKUN et al., 2012) 

 

            De acordo com o IPCC (Intergovernmental Panel on Climate Change) nos últimos 20 

foram emitidos 200 bilhões de toneladas de CO2 na atmosfera e é esperado que este número 

continue aumentando cada vez mais devido ao grande uso dos combustíveis fósseis. Sendo que 

61% das emissões de dióxido de carbono na atmosfera são devido à produção de energia elétrica 

(cerca de 85% da energia mundial é produzida por termoelétricas) (HESTER, HARRISON, 

2010) (RAMDIN, LOOS, VLUGT, 2012). 
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            Recentes dados da U.S Energy Information Administration (EIA) a demanda de energia 

elétrica mundial irá aumentar cerca de 56% até 2040 desta maneira é esperado que as emissões 

de CO2 aumentam além dos 60% observados nos últimos 25 anos. 

           Sendo assim podemos concluir que o aumento da temperatura do planeta está fortemente 

associado com a concentração de CO2 na atmosfera. Alguns autores afirmam que há uma 

necessidade de novas políticas e tecnologias para diminuir a emissão deste gás na atmosfera. 

Este é um dos grandes desafios da humanidade atualmente, como diminuir a emissão de CO2 

sem diminuir a produção de energia elétrica ou o número de processos industriais utilizados 

atualmente? (EHERLIC, EHERLIC, 2013) (LI et al., 2011) (SCOTT et al., 2012) 

          Algumas alternativas seriam o desenvolvimento de novas tecnologias para geração de 

energia elétrica juntamente com a melhoria das tecnologias já existentes (hidroelétrica, eólica 

e solar) ou ainda o desenvolvimento de novos combustíveis fósseis. Neste trabalho abordaremos 

uma alternativa para diminuição das emissões de dióxido de carbono que não resulte na 

diminuição da produção de CO2, a captura do gás através de métodos de pós combustão 

utilizando monoetanolamina e/ou líquidos iônicos. Abaixo há uma descrição detalhada dos 

métodos já existente para a captura de CO2.  

 

 

1.1 CAPTURA DE CO2  

 

 

O Carbon Capture and Sequestration (CCS) tem sido considerado como uma das 

principais abordagens para o controle das emissões de CO2 (DASH et al., 2011). Esta 

abordagem consiste na captura, transporte e armazenamento, de dióxido de carbono proveniente 

de diferentes tipos de indústrias e da geração de energia. Uma das vantagens do CCS é que ele 

não implica na diminuição do uso de combustíveis fósseis, nem na limitação dos processos 

industriais já existentes.  

A captura do gás pode ser feita de três maneiras diferentes, pré-combustão, 

oxicombustão e pós combustão. Na pré-combustão o combustível é convertido em um fluxo de 

gases através de algumas reações. Inicialmente é injetado O2 para formação de CO e em seguida 

é gerado gás hidrogênio através da seguinte reação: 

 

CO(g) + H2O → CO2(g) + H2(g) 
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Após a separação do CO2 o gás hidrogênio é então usado para geração de energia através 

da combustão, levando a produção de vapor de água: 

 

H2(g) + 1/2O2(g) → H2O(g) 

 

No método de oxicombustão o combustível é queimado na presença de O2 altamente 

puro (95%), obtido por destilação do ar. Após a combustão com O2 é gerado um fluxo de gás 

constituído de vapor de água e CO2 (80%). A água é então removida por resfriamento, porém 

temos como desvantagem deste método o elevado custo do O2 altamente puro. 

Por fim, tem-se o método de pós-combustão, este método é o mais usado atualmente, 

pois pode ser facilmente implantado em diferentes tipos de indústrias. O método consiste na 

absorção química do dióxido de carbono por um solvente através do fluxo de gás gerado após 

a combustão (KARADAS; ATILHAN; APARICIO, 2010). A monoetanolamina (MEA) é 

utilizada nos processos de pós-combustão desde a década de 30, sendo que a reação de absorção 

entre MEA e CO2 ocorre através de um intermediário (zwiterion) com fraca interação, o que 

torna possível a remoção do gás e a recuperação do solvente através da elevação da temperatura. 

O uso da monoetanolamina apresenta algumas vantagens como alta reatividade com o 

CO2, o que torna possível seu uso, pois a composição de dióxido de carbono no fluxo de gás é 

geralmente inferior a 15%, é um solvente relativamente barato e uma das tecnologias mais 

maduras existentes no mercado. Porém apresenta algumas desvantagens como alta toxicidade, 

elevada corrosividade (KITEEL et al., 2009), alta volatilidade gerando gases de grande impacto 

ambiental (GHOBADI; TAGHIKHANI; ELLIOTT, 2011), além da baixa seletividade frente a 

gases ácidos, e baixa transferência de massa e elevada viscosidade. Porém estes últimos podem 

ser minimizados utilizando soluções aquosas de monoetanolamina (30% MEA)(ABU-ZAHRA 

et al., 2007) o que reduz a viscosidade, tornando possível assim o uso em plantas industriais e 

aumentando a transferência de massa devido a formação de sais solúveis em água. A absorção 

de CO2 por soluções aquosas de MEA se dá através das seguintes reações (GRAY et al., 2005): 

 

                                      RNHCO2
- + RNH3

+ 

 

2RNH2 + CO2                                           H2O                                   2RNH3 + CO3
2- 

                                     

                                     RNH3 + HCO3
- + RNH2 
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 Devido a presença da água, a temperatura necessária para a remoção do CO2 e 

recuperação da MEA torna-se mais elevada (por volta de 120 ºC), o que aumenta 

consideravelmente o custo do processo, devido a energia necessária e a perda de solvente por 

evaporação. Fica evidente então a necessidade de novos solventes para a remoção do CO2. Uma 

alternativa é o uso de misturas de aminas (primárias, secundárias e terciárias), Idem et al., 

mostra que para soluções de monoetanolamina/metil-dietanolamina ocorre uma diminuição 

substancial na energia necessária para separação do solvente (IDEM et al., 2006). Sun et al., 

demonstra que através de soluções de MEA com partículas de TiO2 pode-se ter um aumento na 

capacidade de absorção de CO2 e uma diminuição da temperatura de dessorção em até 40ºC, 

diminuindo assim o custo envolvido e aumentando a eficiência do processo (SUN; FAN; 

ARGYLE, 2011). Han et al., estudaram soluções de MEA livre de água para absorção de CO2, 

observando uma temperatura de dessorção menor quando comparam as soluções 30% MEA, 

uma reação mais favorável termodinamicamente e cineticamente (HAN et al., 2013). As 

moléculas do líquido se afastaram para receberem o gás, porém após a reação com o CO2 houve 

a formação de íons, gerando assim uma compressão da estrutura do líquido causada pela alta 

energia Coulombiana. 

Perante a este fato, aumentou-se a viscosidade do sistema, diminuindo a difusão de gás 

e consequentemente a absorção do CO2, sendo que é uma estratégia utilizada para a substituição 

da água por outros solventes como TEG (TAN et al., 2011), AEEA(KIM; SVENDSEN, 2007), 

piperazina (DASH et al., 2011) entre outros solventes orgânicos para otimizar o processo de 

absorção de CO2. É encontrado na literatura o uso de aminas funcionais para captura de gases 

ácidos como o SO2 (HONG et al., 2014). Uma outra alternativa é o uso de Líquidos Iônicos, 

WAPPEL et al., mostram que através de uma solução de 60% de LI em água pode-se conseguir 

um custo energético, capacidade de absorção e viscosidade próximos aos encontrados para 30% 

MEA porém com um impacto ambiental bem menor (WAPPEL et al., 2010). O uso de LI para 

captura de CO2 será abordado com maior profundidade nos próximos tópicos. 

 

 

1.2 LÍQUIDOS IÔNICOS 

 

 

Atualmente podemos encontrar líquidos iônicos em diferentes campos e aplicações, 

como solventes em reações orgânicas, reações catalíticas, síntese de nano materiais, uso em 

baterias e mais uma gama de aplicações (ROGERS; SEDDON, 2003). Porém para definirmos 
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um histórico para os Líquidos Iônicos, (LI) devemos primeiro definir o termo líquido iônico e 

suas diferenças quando comparados a outros materiais. 

Podemos definir um líquido iônico como um sal fundido a temperatura ambiente (do 

inglês, Room Temperature Molten Salts), pois possuem em sua maioria ponto de fusão inferior 

a 100ºC. LIs são uma classe específica de sais fundidos, tendo algumas diferenças quando 

comparado aos sais fundidos convencionais. Basicamente todas as diferenças entre os sais 

fundidos e os líquidos iônicos podem ser explicadas devido às estruturas e interações das 

espécies. Nos sais fundidos encontramos uma energia de rede alta devida às fortes interações 

causadas pelas cargas existentes e distâncias das estruturas, já nos LIs devido ao elevado 

tamanho e a falta de simetria das espécies, encontramos uma separação maior entre as estruturas 

criando assim uma dificuldade de empacotamento o que resulta em uma baixa energia de rede 

e consequentemente um ponto de fusão menor. Em respeito às interações entre as espécies, nos 

líquidos iônicos encontramos diversas ligações de hidrogênio entre cátion e ânion enquanto que 

nos sais fundidos a maioria das interações são iônicas.  

Sendo assim, podemos definir como primeiros líquidos iônicos os sais de 

heptocloroaluminados encontrados na metade do século de XIX (FREEMANTLE, 2010). Em 

1914 foi sintetizado o líquido iônico nitrato de etilamonio [EtNH3][NO3], porém não ocorreram 

mais avanços até a segunda metade do século XX. Hurley e Wier deram um novo avanço à 

química dos líquidos iônicos com a síntese dos sais cloroaluminados (AlxClx) em 1948, e em 

1951 a síntese e estudo das propriedades dos sais de alquilpiridinocloroluminatos (HURLEY; 

WIER, 1951). Wilkes e Hussey sintetizaram em 1982 os primeiros líquidos iônicos utilizando 

os cátions dialquilimidazólio e 3-Etil-1-metilimidazólio, sendo este último um dos cátions mais 

estudados até hoje.  Porém foi no ano de 1992 que Wilkes e Zaworotko sintetizaram líquidos 

iônicos utilizando o cátion 3-Etil-1-metilimidazólio [C2mim]+ e os ânions 

tetrafluoroborato[BF4]
- e hexafluorofosfato[PF6]

-, sendo estes os primeiros estáveis ao ar e 

água, desde então diversos estudos envolvendo aplicações de líquidos iônicos em diferentes 

campos têm sido realizados.                                               

Tais aplicações são possíveis devido as propriedades particulares dos LIs, dentre estas 

propriedades podemos destacar ampla estabilidade eletroquímica, alta condutividade, o que 

torna os líquidos iônicos grandes candidatos em aplicações eletroquímicas (COSTA; RIBEIRO, 

2007a), baixa pressão de vapor, relativa toxicidade e baixa flamabilidade, que em conjunto com 

a grande solvatação de compostos orgânicos e inorgânicos tornam os líquidos iônicos como 

substitutos “verdes” para os tradicionais solventes orgânicos (FENG et al., 2010). Cada vez 

mais os LIs têm sido considerados substâncias ecologicamente favoráveis, sejam por seu menor 
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risco ambiental envolvido, ou ainda devido a suas possíveis aplicações em tecnologias 

“limpas”. 

As propriedades de um líquido iônico estão intimamente ligadas com sua estrutura 

química, sendo assim, se alterarmos sua estrutura poderemos alterar também suas propriedades 

físico-químicas. Desta maneira podemos considerar os LIs como solventes “modeláveis”, pois 

é possível desenvolver um LI para uma aplicação específica. Os líquidos iônicos podem ser 

divididos em três gerações baseando-se em suas estruturas e propriedades. 

Os líquidos iônicos constituídos por um cátion orgânico volumoso e um ânion 

inorgânico são considerados de primeira geração, suas propriedades de interesse geralmente 

são condutividade, janela eletroquímica e viscosidade. A segunda geração compreende LIs com 

novas propriedades físico-químicas modeladas através da substituição do ânion inorgânico por 

um novo ânion orgânico funcional (WELTON, 1999). Por fim temos a terceira geração, estes 

líquidos iônicos possuem em sua estrutura cátions e ânions com baixa toxicidade e bioativos, 

tornando assim possíveis as aplicações nas áreas medicinal e farmacêutica (BICA et al., 2012) 

e (COJOCARU et al., 2013). Desta maneira podemos concluir que o estudo das propriedades 

termodinâmicas dos líquidos iônicos juntamente com o estudo da sua estrutura, são de extrema 

importância para o desenvolvimento de novos LIs específicos para determinadas aplicações. 

Uma ferramenta que vem auxiliando os pesquisadores no desenvolvimento de novos materiais 

ou na predição de propriedades específicas é a simulação e modelagem computacional. Através 

de técnicas computacionais podemos estudar as substâncias a níveis atômicos, correlacionando 

assim microscópico e macroscópico. 

 

 

1.3 SOLUBILIDADE DE GASES EM LÍQUIDOS IÔNICOS 

 

 

Nos últimos anos muito tem sido pesquisado sobre a solubilidade de gases em líquidos 

iônicos, Anderson et al., mediram a solubilidade de vários gases em LI encontrando 

solubilidades maiores do que as de qualquer líquido molecular (ANDERSON; DIXON; 

BRENNECKE, 2007). Muitos estudos têm sido realizados a fim de encontrar correlações entre 

estrutura dos LIs e a solubilidade dos gases, a fim de entender o processo e desenvolver líquidos 

específicos a esta aplicação. Lee et al., evidenciaram em seus estudos uma maior importância 

do ânion no efeito de solubilidade do que o cátion, já Bhargava et al., mostraram que a interação 

entre CO2 e o ânion é uma interação do tipo ácido-base de Lewis, sendo que o CO2 possui uma 
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maior afinidade por ânions fluorinados (LEE et al., 2010), (BHARGAVA; 

BALASUBRAMANIAN, 2007b). 

Já para cátions derivados do imidazólio, a solubilidade é correlacionada com o tamanho 

da cadeia alquil, isso pode ser correlacionado com a interação cátion-ânion, quanto maior a 

cadeia menor a interação entre estas espécies criando assim uma maior disponibilidade do ânion 

para o gás e gerando espaços vazios na estrutura do líquido (GONZALEZ-MIQUEL et al., 

2014),(DAMAS; DIAS; COSTA, 2014). O CO2 tende a ocupar espaços vazios entre as 

estruturas do LI, sendo assim a expansão após a adsorção do gás é praticamente nula, porém, 

em recente estudo mostramos que apenas a correlação com volume livre não é suficiente para 

explicar a solubilidade dos gases, deve-se considerar o fator termodinâmico da interação cátion-

ânion (LOURENÇO et al., 2013). 

Embora os gases possuam uma solubilidade elevada em LIs, ela ainda não é suficiente 

para resolver o problema das grandes emissões de CO2 na atmosfera, para isso foram 

desenvolvidos líquidos iônicos específicos para captura deste gás. Estes líquidos possuem em 

sua estrutura grupos orgânicos funcionais como éter e aminas (WANG et al., 2012), criando 

assim uma absorção química do gás com o LI. Para estes novos líquidos foi encontrada uma 

solubilidade de 1:1, (GURKAN et al., 2010), porém a aplicação na indústria ainda é impossível 

devido a alta viscosidade dos LIs. Então uma nova abordagem é utilizada, misturas de líquidos 

iônicos com soluções aquosas de aminas (CAMPER et al., 2008). 

Utilizando esta mistura é possível diminuir significamente a viscosidade do sistema, 

tornando viável seu uso, além da diminuição da volatilidade, corrosão e energia necessária para 

separação do gás quando comparado ao sistema 30% MEA. Para o sistema bpy[BF4]-MEA é 

encontrada uma diminuição de 15% na energia de recuperação do solvente e uma perda menor 

de MEA por evaporação, o que diminui o custo do processo em 13,5% (HUANG et al., 2014). 

Baj estudou recentemente 8 LIs em mistura com soluções aquosas de MEA, encontrando uma 

relação linear na quantidade absorvidade CO2 com a fração mássica dos três componentes na 

mistura [C2mim][OcSO4]/MEA/H2O, além de propor modelos matemáticos para a simulação 

de novas misturas visando encontrar uma viscosidade ideial para a captura dos gases (BAJ et 

al., 2013). 

Um dos LIs mais estudados é o [C4mim][BF4] em misturas com MEA e MDEA, Yang 

realizou experimentos de absorção/dessorção de CO2 em [C4mim][BF4]/MEA/H2O mostrando 

um aumento na eficiência do processo além da diminuição de custos energéticos (YANG et al., 

2011). Outros estudos mostram a viabilidade do uso de misturas com LIs derivados de 

aminoácidos e MDEA (NASROLLAH; SARA; AHMAD, 2011)(ZHANG et al., 2011). 



21 

 

2 FUNDAMENTAÇÃO TEÓRICA 

 

 

  A seguir a metodologia utilizada neste trabalho é apresentada. Os modelos e métodos 

computacionais utilizados, assim como os fundamentos físicos/matemáticos.  

 

 

2.1 DINÂMICA MOLECULAR 

 

 

Simulações por Dinâmica molecular (DM) consistem na solução numérica das equações 

clássicas de movimento, na qual a força sobre uma partícula é dada segundo a lei de movimento 

de Newton, que para um sistema atômico pode ser descrito pela seguinte equação (ALLEN, 

1991): 
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 em que Fi é a força atuante sobre a partícula i pelas restantes N – 1 partículas, derivada da 

energia potencial U(rN), onde temos rN = (r1 + r2 + r3,....... rN) como o conjunto das coordenadas 

das partículas, podemos ainda expressar a relação através das equações clássicas de Hamilton: 
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Na qual podemos definir H(rn,pn) por: 
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que resume a soma das energias potencial e cinética do sistema. Através da integração das 

equações básicas podemos obter as coordenadas para cada partícula do sistema em um 

determinado tempo t. 
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2.1.1 Função de energia potencial 

 

 

O conjunto de parâmetros que descrevem os potenciais inter e intramolecular é 

denominado Campo de Força.  Este pode ser considerado como o cerne da  técnica de dinâmica 

molecular, pois é a partir do potencial de interação que serão obtidas as coordenadas das 

partículas em cada tempo (ALLEN 1991),(FRENKEL; SMIT, 2001). 

A função de energia potencial inclui interações moleculares de curto alcance, 

representadas pelo potencial de Lennard-Jones, e de longo alcance, interações de Coulomb, 

além de interações intramoleculares descritas pelo estiramento da ligação, deformação do 

ângulo, e torção de ângulos diedros. A função é dada pela seguinte equação: 
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Uma descrição mais detalhada das funções usadas será dada a seguir. 

 

 

2.1.2 Potencial intramolecular  

 

 

O potencial intramolecular descreve as interações entre átomos ligados, sendo essas 

interações de 2 corpos: estiramento de ligação, 3 corpos: deformação angular, e torção do 

ângulo diedro entre 4 átomos ligados. O potencial intramolecular pode ser definido como a 

soma de cada um dos termos:  

 

 int ra ligação ângulo diedroU U U U     (5) 

 

 

 

2.1.2.1 Estiramento de ligação 
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 O estiramento da ligação entre dois átomos i e j é representado por um potencial 

harmônico simples: 

 

 
2( ) ( )b

ligação ij ij eqU r k r r    (6) 

  

 Isso faz com que a ligação seja representada por um modelo de massas ligadas por uma 

mola, tendo expansão e compressão, onde kb
ij é a constante de Hooke e req é o comprimento da 

ligação no equilíbrio. A Figura 2 mostra um potencial de estiramento para uma ligação C-O. 

 

Figura 2 - Potencial de estiramento de ligação 

 
  Fonte: Do autor. 

             

 

2.1.2.2 Deformação angular 

 

 

A deformação do ângulo de ligação entre três átomos pode ser representada através de 

um potencial harmônico: 

  

 
2( ) ( )angular ij ij eqU k      (7) 

                                                                        

Onde θeq é o ângulo de equilíbrio entre as ligações i – j –k e kθ
ijk é a constante de 

deformação do ângulo. A Figura 3 mostra o potencial de deformação angular para o ângulo C-

O-C. 
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Figura 3 -  Potencial de deformação angular. 

 
 Fonte: Adaptado de (COSTA, 2007) 

 

 

2.1.2.3 Torção de ângulo diedro 

 

 

Diedros são formados quando quatro átomos estão ligados em sequência i – j – k – l, 

formando dois planos nas ligações ij e kl, em que a torção de ângulo de diedro representa a 

variação angular entre os dois planos, a equação para tal variação pode ser escrita da seguinte 

maneira: 

 

 ( ) [1 cos( )]diedro ijkl ijklU k n       (8) 

 

Na equação acima, a forma do potencial é dada pelo ângulo φ entre os dois planos, o 

estado de equilíbrio δ, e o número de estados possíveis n.  

 

 

2.1.3 Potencial Intermolecular 

 

 

O potencial intermolecular ou potencial de átomos não ligados, pode ser dividido em 

dois tipos: interações de longo alcance e de curto alcance. As cargas do sistema são 

representadas através de um potencial de Coulomb, enquanto que os termos de repulsão e 

dispersão são representados por um potencial do tipo Lennard-Jones (interação 6-12). O 

potencial intermolecular pode ser escrito da seguinte forma: 
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 inter Lennard Jones coulombU U U    (9) 

 

 

2.1.3.1 Potencial de Lennard-Jones 

 

 

As interações intermoleculares de curto alcance são representadas através de um 

potencial de Lennar-Jones, assim com o aumento da distância entre as moléculas, o potencial 

diminui rapidamente, chegando a uma determinada distância onde o potencial não se torna mais 

efetivo, essa distância é conhecida como raio de corte, Rc. O potencial de Lennard-Jones pode 

ser representado pelas seguintes equações:        
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  (10) 

 

 

Onde 𝜎𝑖𝑗 e 𝜀𝑖𝑗 são respectivamente tamanho das partículas e profundidade do poço de 

potencial. Tais termos podem ser obtidos através de cálculos ab initio, ou determinados 

empiricamente. O termo 𝑟𝑖𝑗 é definido pela distância entre as partículas 𝑖 e 𝑗. A Figura 4 mostra 

o potencial de Lennard-Jones para duas partículas, onde podemos ver a influência da distância 

sobre a energia entre as partículas.             

                     

Figura 4 - Potencial de Lennard-Jones para interação entre duas partículas. 

 
                          Fonte: Adaptado de (COSTA, 2007) 
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2.1.3.2 Interação de Coulomb 

 

 

Podemos representar a interação entre partículas carregadas utilizando uma interação de 

longo alcance do tipo Coulomb. O potencial pode ser representado pela equação abaixo: 

 

 
1 1 1 1

({ })
ji

nnN N
ia jbel N

i a j b iajb

q q
U r

r   

   (11) 

 

no qual temos um sistema com 𝑁 moléculas 𝑖, constituídas de 𝑛 átomos de carga parcial 𝑞𝑖𝑎.  

 

 

2.1.4 Algoritmos de Integração 

 

 

A integração das equações de movimento é feita a partir de técnicas de integração de 

diferenças finitas, onde cada integração é dividida em pequenos intervalos de tempo, passo de 

integração ∆𝑡, permitindo assim se simular até o menor movimento de uma molécula.  Existem 

diferentes algoritmos e em sua maioria todos utilizam o método de diferenças finitas e 

expansões em séries de Taylor das coordenadas da posição em torno do tempo 𝑡. Foi utilizado 

o algoritmo de integração Leap-Frog em nossas simulações. 

 

 

2.1.5 Controle de Temperatura e Pressão 

 

 

Para se controlar a temperatura e pressão dos sistemas em uma simulação por DM, é 

feito o uso de termostatos e barostatos baseados no algoritmo de Berendsen para a temperatura 

e pressão. A cada passo de integração as velocidades e coordenadas são corrigidas por fatores 

𝜇 e λ no controle da pressão e temperatura respectivamente (BERENDSEN et al., 1984). 
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  (12) 

 

no qual 𝑇0 e 𝑃0 são a temperatura e pressão desejadas, e 𝜏𝑇 e 𝜏𝑃 determinam o acoplamento do 

termostato e do barostato. 

 

 

2.1.6 Condição Periódica de Controle 

 

 

Em simulações por DM existe a necessidade de se simular sistemas com um número 

elevados de partículas, porém, existe uma limitação devido à existência de um grande número 

de equações a serem integradas e resolvidas para cada partícula, além dos fenômenos de 

superfície. Para resolver os problemas relacionados aos fenômenos de superfícies e diminuir o 

custo computacional, fazemos o uso das condições periódicas de contorno. 

Ao se usar condições periódicas de contorno cada partícula existente dentro da caixa de 

simulação ganha uma partícula espelho em cada uma das caixas réplicas, em todas as direções, 

sendo assim, se uma partícula sai por uma das faces da caixa, sua imagem entra pela face oposta 

com a mesma aceleração da partícula, mantendo constante o número de partículas na caixa.

 Através da condição periódica de contorno podemos restringir uma região dentro da 

caixa de simulação onde as interações por forças dispersivas entre as partículas serão 

calculadas, evitando assim o cálculo de interações já efetuados (convenção de imagem mínima). 

Esta região é definida por um raio de corte, como podemos ver na  

 . 
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Figura 5 -  Representação de um sistema com condições periódicas 

de contorno e raio de corte Rc aplicando a técnica da 

convenção de imagem mínima. 

 
Fonte: Adaptado de (COSTA, 2007) 

 

 

2.2 PROPRIEDADES ESTRUTURAIS 

 

 

 A estrutura do sistema pode ser analisada pela função de distribuição de pares de 

partículas 𝑖 − 𝑗 (átomos ou moléculas) do sistema, g(r). 

 

 2

2
( ) ( ) ( ) ( )j j j

i j i i j i

V
g r r r r r r

N
   

 

       (13) 

 

No qual V é o volume da caixa de simulação, N e r são o número e a posição das 

partículas respectivamente, δ define a função delta de Dirac. A função g(r) contabiliza a 

densidade local de ocorrência de vizinhos j ao redor de uma partícula i, normalizada pela 

densidade local do sistema, como pode ser mostrado na Figura 6 (esquerda) onde temos a 

representação da estrutura de um líquido hipotético monoatômico.  

Uma outra maneira de se caracterizar a estrutura local da vizinhança ao redor de uma 

espécie, é o mapa de densidade de probabilidade. Escolhe-se uma molécula de referência 

(párticula i) e uma outra molécula observada (partículas j) e então é contabilizado o número 

vizinhos (partículas j) e suas posições ao redor da molécula de referência obtendo assim um 

mapa de densidade ao redor da partícula i, Figura 6 (direita).  
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Figura 6 - Representação gráfica de uma função de distribuição radial. 

 
Nota: A esquerda representação de um líquido atômico em que as esferas representam os átomos. A distância r 

representa o raio da primeira camada de vizinhos enquanto que δr é definido pela distância entre duas 

camadas consecutivas. A esfera no centro representa a partícula. A direita representação da função de 

distribuição radial para o líquido mostrado. 

Fonte: Adaptado de (COSTA, 2007) 

 

 A função g(r) define a correlação de densidades local de equilíbrio. A densidade local 

em um ponto r no espaço é dada por: 

 

 
1

( ) ( )
N

i

i

r 


  r r   (14) 

 

Onde ri é o vetor posição da partícula i. 

Pode-se obter uma caracterização estrutural do sistema através da combinação de 

funções de distribuição CDF, através desta análise podemos combinar dois tipos de funções de 

distribuição diferentes, neste trabalho utilizamos CDFs formadas pela combinação de funções 

de distribuição radial g(r) e a funções de distribuição angular. Como dito anteriormente, a 

função de distribuição radial vai nos dar a probabilidade de se encontrar uma determinada 

partícula através da distância. Com o cálculo da função de distribuição angular obtemos um 

mapa da densidade de partículas relacionado ao ângulo formado por dois vetores definidos por 

nós, combinando as duas funções obtemos um gráfico do qual podemos tirar informações sobre 

as configurações e organização das partículas em relação a distância da partícula de referência 

e o ângulo do vetor. 

Através do cálculo do volume livre (FV, do inglês free volume) podemos encontrar a 

porcentagem de espaços vazios existentes na estrutura do líquido iônico, tais espaços podem 

ser utilizados para acomodar moléculas na estrutura local de interação cátion-ânion. Tal cálculo 

é feito através de um método estocástico, onde posições randômicas são geradas dentro da caixa 

de simulação e testadas para ver se alguma destas posições caem dentro do raio de van der 

Waals de algum átomo. A fração de inserções que não sobrepõem os átomos do sistema são 
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determinadas como volume total livre (como uma fração do volume total). O raio de van der 

Waals usado nestes cálculos é definido por Bondi. O volume fracional livre (FFV) pode ser 

obtido pela seguinte equação:                       

 

 
1.3

1 1.3 0.3vdW

m

V
FFV FV

V
      (15) 

 

onde VvdW   é o volume de van der Waals da molécula e Vm é o volume molar.  

 

 

2.3 PROPRIEDADES DINÂMICAS 

 

 

Podemos definir uma função de correlação de uma propriedade vetorial no tempo 

clássica de A(t)como:  

 

 
1

( ) ( ) (0)
N

A i i

i

C t t


 A A   (16) 

 

           Onde 〈… 〉 representa a média no ensemble, Ai(t) o valor de A no tempo t, Ai(0) o valor 

de A em diferentes tempos. A partir desta equação podemos chegar ao cálculo de várias 

propriedades que possuam uma correlação no tempo. Assim como é feito para a orientação de 

vetores no espaço (função de correlação reorientacional). A equação para a velocidade de uma 

partícula i pode ser descrita da seguinte maneira: 

 

 ( ) ( ) (0)v i iC t t v v   (17) 

 

onde Cv(t) é conhecida como função de autocorrelação (ACF) da velocidade.  

            Através desta função podemos calcular o coeficiente de difusão, D, utilizando a equação 

de Green-Kubo: 

 

 0

0

1
( ) ( )

3
iD t t dt



  v v   (18) 

  

             Porém existe uma outra maneira de se calcular o coeficiente de difusão, através da 

relação de Einstein. No qual definimos o deslocamento médio quadrático das partículas através 

da função: 
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2

6 ( ) (0)i itD t r r   (19) 

 

e fazendo a seguinte relação: 

 

 
21

lim ( ) (0)
6

i i
t

d
D t

dt
 r r   (20) 

 

            Onde os brackets são uma média sobre todas as partículas i e origens no tempo t e ri é 

o vetor coordenação do centro de massa da partícula, podemos obter o coeficiente de difusão 

para as espécies no sistema. 

              Podemos calcular também a condutividade do sistema, esta é mais uma propriedade 

dependente do deslocamento dos íons. Entretanto devemos contabilizar os termos cruzados 

devido ao fato de que a condutividade é uma propriedade coletiva de todos os íons. 
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onde V é o volume, kB a constante de Boltzmann, T a temperatura, e a carga efetiva do elétron, 

zi e zj as cargas formais dos íons i e j respectivamente.  

             Para caracterizar a dinâmica rotacional do sistema é calculado o tempo de relaxação τβ 

das estruturas através da função de auto correlação de vetores no espaço: 

 

 
21

( ) 3cos ( ) 1
3

iC t t      (22) 

  

Onde θ é o ângulo do vetor escolhido, no tempo t e t=0 com a evolução do tempo os 

vetores perdem correlação em relação a direção original e C(t) tende a zero. Pode se obter a 

constante de tempo rotacional do vetor através da integração da função de correlação: 

 

 
0

( )C t dt


    (23) 

 

Através de um ajuste da função C(t) usando uma função exponencial, podemos obter o 

τ0, que será o tempo de relaxação da estrutura que deve ser entendido como o tempo que o vetor 

leva para perder a sua correlação a partir de sua orientação original. A função deve ser ajustada 

da seguinte maneira: 
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No qual a0, τo são constantes e β é o streching paramenter. 

           Através das relações de Green-Kubo podemos obter os coeficientes de transporte, 

usando a seguinte equação: 
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onde kb é a constante de Boltzmann, V é o volume do sistema. 

Ou seja, relacionando a integral da função de correlação no tempo das flutuações da 

propriedade relacionada ao coeficiente de transporte, podemos obter a viscosidade do sistema. 

            Uma outra maneira de obter a viscosidade do sistema é através da função de 

autocorrelação de corrente transversa, onde existem diferentes vetores de onda k, a baixas 

frequências e no limite ω→0, a relação dada por: 
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( , 0)
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k
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  (26) 

 

onde ρ é a densidade, CTA(k; ω= 0) é a integral no tempo da função de correlação da corrente 

de massa transversa, CTA(k; t) = <j(k; t) . j(k; 0)>i, em que j(k; t) =



N

i

tikrietmikxvi
1

)()( , mi é 

a massa, vi é a velocidade do centro de massa, e ri é a coordenada do centro de massa da partícula 

i. 

            Uma ligação de hidrogênio pode ser definida como uma interação entre um átomo 

doador de hidrogênio (átomo eletronegativo ligado a um hidrogênio) e um aceptor de 

hidrogênio seguindo as seguintes especificações: 

 

r < 0,35 nm 

α < 30º 

 

sendo r a distância entre o átomo doador e aceptor de hidrogênio, α o ângulo entre H-doador – 

aceptor. A  

 esquematiza uma ligação de hidrogênio, entenda D como átomo doador de hidrogênio e A 

átomo aceptor de hidrogênio.(MAAREN; SPOEL, 2006) 
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Figura 7 - Esquema de uma ligação     de   

hidrogênio em uma simulação por 

dinâmica molecular. 

 
Fonte: Adaptado de (COSTA, 2007) 

 

A cinética de uma ligação de hidrogênio pode ser calculada através da seguinte 

correlação (SPOEL; MAAREN; LARSSON, 2006): 

 

 
( )

( ) hdc t
K t

dt
    (27) 

 

e 

 ( ) ( ) ´ ( )hK t kc t k n t    (28) 

 

            Onde k´ e k são as constantes de formação e quebra das ligações de hidrogênio durante 

o tempo, n(t) é a probabilidade da quebra e existência da ligação de hidrogênio no tempo t=0. 

O tempo de vida da ligação de hidrogênio pode ser obtido pela equação (28): 
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3 OBJETIVOS 

 

 

Os objetivos deste trabalho são apresentados a seguir referentes ao estudo das soluções 

de monoetanolamina/acetonitrila e do líquido iônico 1-Etil-3-Metil-Imidazólio 

bis(trifluorsulfonil)imida/CO2. 

 

 

3.1 OBJETIVOS GERAIS 

 

 

Estudar líquidos de interesse em captura de gases de efeito estufa, entre eles líquidos 

iônicos derivados do cátion imidazólio e sistemas envolvendo a monoetanolamina. 

 

 

3.2 OBJETIVOS ESPECÍFICOS 

 

 

a) Determinar variações estruturais nos sistemas monoetanolamina/acetonitrila devido 

à diluição do sistema. 

b) Estudar propriedades dinâmicas do sistema monoetanolamina/acetonitrila. 

c) Caracterizar a orientação do CO2 no ambiente local do líquido iônico 1-Etil-3-

Metil-Imidazólio bis(trifluorsulfonil)imida [C2mim][Tf2N].  

d) Estudar líquidos de interesse em captura de gases de efeito estufa, entre eles líquidos 

iônicos derivados do cátion imidazólio e sistemas envolvendo a monoetanolamina. 

e)  Efeito do CO2 nas propriedades de transporte do líquido iônico 1-Etil-3-Metil-

Imidazólio bis(trifluorsulfonil)imida [C2mim][Tf2N] 
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4 METODOLOGIA 

 

 

A seguir será exemplificada a metodologia utilizada na realização das simulações por 

dinâmica molecular. 

 

 

4.1 MODELOS E DETALHES DA SIMULAÇÃO 

 

 

A etapa inicial deste trabalho consistiu na construção das estruturas e configurações 

iniciais dos sistemas, assim como a escolha dos modelos utilizados. As estruturas iniciais das 

moléculas utilizadas para a construção das caixas de simulação foram obtidas de cálculos ab 

initio, realizados no programa Gaussian09, (GAUSSIAN 09, REVISION D.01, FRISCH, et al., 

2009) utilizando o funcional de densidade B3LYP e a função base 6-311+G(d,p). As caixas de 

simulação foram construídas utilizando o programa Packmol(L. MARTÍNEZ, R. ANDRADE, 

E. G. BIRGIN, 2009). O programa gera as configurações iniciais através de um empacotamento 

aleatório das partículas, ou através de configurações específicas utilizando parâmetros iniciais 

de distância entre as partículas e geometria da caixa. 

A Figura 8 resume as etapas para a realização de uma simulação por dinâmica molecular, 

a fase inicial consiste na construção de uma caixa de simulação, após a construção da caixa é 

realizada uma simulação para diminuição da energia potencial e é a partir desta configuração 

que são realizadas as fases de equilibração e consequentemente a etapa de produção dos 

resultados. 
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Figura 8 –  Etapas de uma simulação por dinâmica molecular (DM). 

 
Fonte: Do autor 

 

 

4.1.1 Gases 

 

 

Para a construção dos modelos para as moléculas de gás foram utilizados átomos virtuais 

para representar o momento de quadrupolo. A existência de um momento de quadrupolo é 

devida às configurações adotadas pelas cargas existentes, podemos exemplificar através da 

organização de cargas positivas e negativas em um quadrado, onde teremos as cargas se 

alternando nos vértices. Para uma molécula, o momento de quadrupolo se origina pela distorção 

da nuvem eletrônica que resulta em 4 regiões de densidade de cargas diferentes. Sendo assim, 

a existência de um modelo que possa representar o momento de quadrupolo de uma molécula 

é de extrema importância, pois desta maneira poderemos descrever de modo correto as 

interações do gás.  

O momento de quadrupolo pode ser definido matematicamente como um tensor Q de 

uma matrix 3x3, com sua soma das componentes diagonais da matriz sendo Qxx + Qyy + Qzz = 

0. Em um sistema com cargas pontuais os componentes da matriz Q podem ser definidos como: 

 

 
2(3 )ij l il jl l ij

l

Q q r r r     (30) 
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Sendo cada carga como ql e posição 𝑟𝑙 = (𝑟𝑥, 𝑟𝑦, 𝑟𝑧), i , j  são referentes aos corpos 

(átomos) e x, y, z as coordenadas cartesianas e δij é o delta de Kronecker. 

Usando a molécula de CO2 como exemplo para o cálculo do momento de quadrupolo.  

O1=C=O2 

colocando a molécula na origem teremos as seguintes coordenadas cartesianas: 

 

𝑟𝑐 = (0; 0; 0) �⃗⃗⃗�𝑜1 = (−1,15; 0; 0) 𝑟02 = (1,15; 0; 0) 
 

e as cargas qo= -0,468889, qo= 0,93778, as cargas foram derivadas de cálculos quânticos. 

           O delta de Kronecker deve ser considerado 0 quando i≠j e 1 se i=j. Sendo assim o valor 

obtido para o momento de quadrupolo de CO2 é de -3,823988706 estando em ótima 

concordância com o valor encontrado por CORIANI et al,. 2000 que é de -3,82 utilizando o 

método de SCF com o programa Molcas.(CORIANI et al., 2000) 

           Para representar o momento de quadrupolo em um modelo utilizado em dinâmica 

molecular fazemos uso de átomos virtuais. Átomos virtuais são utilizados para redistribuir a 

carga em moléculas, para isso escrevemos suas posições rs como uma função das outras 

partículas ri: rs=f(r1....rn). Os átomos virtuais possuem massa e podem possuir potenciais do 

tipo LJ e carga. 

           Para construir um modelo para a molécula de CO2 consideramos que os átomos virtuais 

não possuíram cargas, nem potenciais de LJ, os átomos virtuais foram inseridos em posições 

referentes aos átomos de C e O. A massa total da molécula e o momento de inércia para o cetro 

de massa, devem ser os mesmos de um modelo sem átomos virtuais. Inicialmente foi feito a 

distribuição de massa da molécula, sendo usado dois centros de massa que resultaram na massa 

total. O momento de inércia deve ser preservado e para fez-se o seu cálculo através da seguinte 

equação para o CO2:             

 

 
22 oI m L   (31) 

 
 

Figura 9 - Representação esquemática da molécula de CO2 para cálculo do momento de inércia. 

 
Fonte: Do autor 
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           Usando como massa para o oxigênio 15,9994 ua e o comprimento da ligação C=O igual 

a 0,125 nm encontramos um momento de inércia de 0,49998125 u.a. nm2 para uma molécula 

tri atômica linear. Como foram inseridos dois átomos virtuais, pode-se resolver a equação para 

o momento de inércia de uma molécula diatômica usando como massa para cada centro de 

massa 22,0049 ua, e o momento de inércia encontrado acima 0,49998125 u.a. nm2, substituindo 

os valores na equação abaixo, encontramos um valor de 0,213713 nm para a distância dos 

centros de massa. 

 2M M

Total

m m
I L

m

 
  
 

  (32) 

 

A equação acima nos dá o momento de inércia para uma molécula diatômica. No qual 

L2  é a distância entre os centros de massa, mM a massa do centro de massa e mtotal a massa da 

molécula inteira. Este valor de L foi mantido constante através do uso de um algoritmo de 

constraint, para que não houvesse variação na posição do centro de massa devido a oscilação 

harmônica da ligação da molécula. Devemos agora definir a posição dos átomos, os centros de 

massa (átomos virtuais) estavam separados por 0,213713 nm, sendo assim teve-se o átomo de 

carbono exatamente na metade desta distância e os átomos de oxigênio a uma distância de 

0,0184135 nm além de cada centro de massa. Cada oxigênio ficou a uma distância de 0,125 nm 

do carbono, que foi o valor de uma ligação dupla entre C e O. Observando a Figura 10 podemos 

ver a topologia de uma molécula de CO2 com dois átomos virtuais nas posições dos centros de 

massa. 

 

Figura 10 - Topologia construída para a molécula de CO2. 

 
Nota: Átomos virtuais para representar o momento de quadrupolo.  

Fonte: Do autor 

 

            Seguindo a metodologia descrita acima foram construídos os modelos para N2 e O2, em 

ambas moléculas os átomos virtuais foram inseridos entre as ligações químicas. Foi utilizado o 

modelo desenvolvido por GUTIÉRREZ-SEVILLANO et al., 2013 baseado no campo de força 

OPLS. Foram realizadas simulações para validação dos modelos utilizando um tempo de 

integração de 1 fs, o algoritmo de integração leap-frog a temperatura e pressão foram 

controladas pelos métodos de v-rescale e Berendsen respectivamente usando tempos de 
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acoplamento de 0.05 e 5 ps. Para o Nitrogênio a temperatura utilizada foi de 77.3 K e para o 

oxigênio 90.2 K ambos sob uma pressão de 1 bar estes parâmetros foram de escolhidos para 

comparação dos resultados com os dados encontrados por YANG et al., 2000. 

 

Tabela 1 - Densidades teóricas e experimentais para oxigênio e nitrogênio obtidas por (YANG et al., 2000) e 

densidades obtidas através do modelo utilizadob. 

Gás 
Densidade teóricaa 

g.cm-³ 

Densidade Experimentala 

g.cm-³ 

Densidade Calculadab 

g.cm-³ 

O2(90,2K) 1,122 1,136 1,110 

N2 (77,3K) 0,804 0,807 0,802 

Fonte: Do autor 

 

 

4.1.2 Monoetanolamina 

 

 

           Para a monoetanolamina (MEA) foi utilizado um potencial de interação baseado no 

campo de força OPLS (JORGENSEN; MADURA; SWENSON, 1984). O modelo utilizado 

possui hidrogênios explícitos, porém as ligações C-H foram mantidas fixas (constrained), este 

modelo foi utilizado por Caleman e colaboradores para comparação de diferentes campos de 

força de moléculas orgânicas (CALEMAN et al., 2012).  

            Para validar o modelo utilizado foi realizada uma simulação nas temperaturas de 298 e 

333 K utilizando o algoritmo de integração leap-frog, um passo de integração de 1 fs e um raio 

de corte de 0,12 nm. Temperatura e pressão foram controlados com um tempo de acoplamento 

de 0,1 e 5,0 ps, respectivamente. Inicialmente foi feita uma simulação no ensemble NpT a fim 

de otimizar e validar a densidade do sistema, em comparação com outros dois campos de força: 

modelo 1 (DA SILVA et al., 2007) e modelo 2 (OROZCO et al., 2012), sendo o primeiro 

modelo baseado no campo de força General Amber Force Field (GAFF) (WANG et al., 2004) 

e o modelo 2 baseado em um campo de força do tipo AUA4 para alcanolaminas. A Figura 11 

mostra o modelo para a molécula de MEA. 
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Figura 11 - Modelo para a molécula de monoetanolamina (MEA) utilizada nas simulações. 

 
Fonte: Do autor 

 

           Os resultados mostrados na Tabela 2 revelam que o modelo utilizado nas simulações é 

capaz de reproduzir bem a densidade experimental em diferentes temperaturas, pois o erro 

relativo é menor que 4%. Quando comparado com os outros modelos usados na literatura pode-

se observar que o modelo utilizado possui um erro relativo ao experimental menor que o modelo 

1, porém quando comparado ao modelo 2 possui um erro maior. No entanto esta diferença não 

implica em um pior resultado das simulações pois como dito anteriormente o erro relativo é 

aceitável. Com isto foram realizadas simulações no ensemble NVT para o cálculo e comparação 

das funções de distribuição radial para a monoetanolamina.  

           Após 4 ns de produção foram calculadas as funções de distribuição radial parcial para 

todas as possíveis ligações de hidrogênio, que serão usadas como parâmetro de comparação 

entre os 3 modelos, como pode ser visto na Figura 12. 

 

Tabela 2 - Densidades calculadas para a MEA a partir de simulações DM usando os parâmetros do potencial 

OPLS (c)(CALEMAN et al., 2011),  e dados  teóricos (a e b) e experimentais (d,e). 

T(K) 
Densidade calculada 

(kg.m-3) 

Densidade calculadac 

(kg.m-3) 

Densidade experimental 

(kg.m-3) 

333,0 1076,0a 1015,7 984,d 

450,0 869,4b 841,17 882,e 

Nota: aDensidade calculada para o modelo 1 (DA SILVA et al., 2007). b Densidade calculada para o modelo 2 

(OROZCO et al., 2012). cDensidade calculada a partir das simulações por DM usando o modelo OPLS. 
d,eDensidades experimentais obtidas na literatura (CHENG et al., 1996) e (OROZCO et al., 2012) 

respectivamente. 

Fonte: Do autor  

 

           A escolha das distribuições radiais envolvendo as ligações de hidrogênio é devido a 

grande importância destas na estrutura da monoetanolamina, Da Silva e colaboradores 

ressaltam que seu modelo foi desenvolvido para ter uma maior representação do potencial 

intramolecular, pois existe uma grande flexibilidade na molécula e essa flexibilidade implica 

uma grande influência do potencial intramolecular (DA SILVA et al., 2007). Estas ligações são 



41 

 

as responsáveis não apenas por manter a geometria da molécula, mas também por definir como 

esta irá interagir com as demais moléculas. 

            Pode-se observar na Figura 12 uma comparação das funções de distribuição radial g(r) 

para diferentes campos de força . As g(r) para o modelo 1 (DA SILVA et al., 2007) e para o 

modelo 2 (OROZCO et al., 2012) foram retiradas da literatura, enquanto que a g(r) calculada 

foi obtida das simulações por DM utilizando o modelo de Caleman et al., 2012.(CALEMAN et 

al., 2012) Podemos notar que a configuração adotada pelas moléculas (organização e 

distribuição dos picos) é bem reproduzida quando comparamos os 3 modelos, porém 

apresentam diferenças quanto a intensidade dos picos e a distância (g(r) N-HN, 0,2 nm para o 

modelo 2 e 0,16 para outros modelos). As principais diferenças encontradas referente ao modelo 

2 é devido ao tipo de g(r), os cálculos que realizamos são g(r)s envolvendo a somatória das 

interações intra e intermoleculares enquanto que as g(r)s para o modelo 2 são feitas apenas para 

interações intermoleculares. Os desvios referentes ao modelo 1 são resultados das diferenças 

entre as cargas utilizadas neste modelo (átomos H ligados aos carbonos, não possuem carga). 

 

Figura 12 - G(r) para as ligações de hidrogênio da molécula de monoetanolamina.  

 
Nota: Comparação entre as funções de distribuição radial parcial para as ligações de hidrogênio da molécula de 

monoetanolamina para o modelo utilizado nas simulações por DM e modelos encontrados na 

literatura. Modelo 1 (DA SILVA et al., 2007) e modelos encontrados na literatura, modelo 1 (DA 

SILVA et al., 2007) e modelo 2 (OROZCO et al., 2012). 

Fonte: Do autor 
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4.1.3 Acetonitrila 

           O modelo utilizado para a acetonitrila foi baseado no campo de força GAFF 

(CALEMAN et al., 2012). Este potencial de interação foi desenvolvido inicialmente para 

simulação de biomoléculas e pequenas moléculas orgânicas a fim de se simular ligantes em 

proteínas. O campo de força GAFF têm ganhado grande visibilidade devido a seus bons 

resultados envolvendo simulações de ácidos nucleicos e desenvolvimento de novas drogas. Na 

Figura 13 podemos ver o modelo usado para a acetonitrila. 

 
Figura 13 - Modelo para a molécula de Acetonitrila (ACN). 

 
Fonte: Do autor 

 

É mostrado na Tabela 3 os valores de densidades obtidas para a acetonitrila em nossas 

simulações, e dados obtidos na literatura para medidas experimentais e cálculos teóricos usando 

um modelo baseado no campo de força OPLS. Podemos ver um erro relativo de menos de 5% 

em relação ao valor experimental, que está em boa concordância.  

 

Tabela 3 - Resultados de densidades calculadas para a acetonitrila a partir de simulações DM, comparados com 

dados da literatura obtidos por simulação e por medidas experimentais. 

T(K) Densidade Calculadaa OPLS Densidade Experimentalb Densidade Calculada DM 

298,15 754,9 777,0 735,16 
a(CALEMAN et al., 2012). b(FRENKEL et al,. 2000). 

Fonte: Do autor 

 

 

4.1.4 1-Etil-3-Metil-Imidazólio bis(trifluorsulfonil)imida [C2mim][Tf2N] 

 

 

O potencial para o modelo utilizado nas simulações para o 1-Etil-3-Metil-Imidazólio 

bis(trifluorsulfonil)imida foi o mesmo utilizado em nossa primeira publicação.(LOURENÇO et 

al., 2013) Este potencial é do tipo clássico, com átomos explícitos, desenvolvido por Maginn 

(KELKAR; MAGINN, 2007), capaz de reproduzir resultados experimentais em boa 

concordância (densidade, viscosidade e coeficiente de difusão), sendo assim mostra-se como 
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uma ótima escolha para o estudo das propriedades de transporte do LI.(NGUYEN; HOURIEZ; 

ROUSSEAU, 2010) 

           A Figura 14 mostra os modelos com os átomos numerados para [C2mim][Tf2N], a 

validação deste modelo e das simulações pode ser vista em Lourenço et al., 2013.   

 

Figura 14 - Modelos com átomos numerados.  

 
Nota: (A) 1-Etil-3-Metil-Imidazólio (B) bis(trifluorsulfonil)imida. 

Fonte: Do autor 

 

           O potencial para o modelo do CO2 é o mesmo utilizado nesta publicação, foi 

desenvolvido por Joche e colaboradores. Este modelo possui átomos virtuais para representar 

o momento de quadrupolo descrito em tópicos anteriores.(HUB et al., 2010)    

 

 

4.1.5 Metodologia Simulação Monoetanolamina/Acetonitrila 

 

 

As caixas de simulação foram construídas utilizando o programa PACKMOL (L. 

MARTÍNEZ, R. ANDRADE, E. G. BIRGIN, 2009). Inicialmente foram realizadas simulações 

no ensemble NpT para o equilíbrio do sistema com uma duração de 12 ns utilizando um passo 

de integração de 1 fs, com um raio de corte de 1,2 nm. Temperatura e pressão foram controladas 

através dos métodos v-rescale (BUSSI; DONADIO; PARRINELLO, 2007) e Berendsen 

(BERENDSEN et al., 1984) com tempos de acoplamento 1 e 5 ps, respectivamente. Após a 

etapa de equilíbrio foram iniciadas simulações para o cálculo de propriedades no ensemble NVT 

com 8 ns de produção. Todos os sistemas foram simulados à temperatura de 298,15 K e pressão 

de 1 atm. A composição das caixas de simulação pode ser vista na Tabela 4. 
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Tabela 4 - Composição dos sistemas simulados para o estudo da diluição da monoetanolamina. 

Fração 0,0 0,2 0,4 0,5 0,8 1,0 

ACN 1400 280 560 700 1120 0 

MEA 0 1120 840 700 280 1400 

Fonte: Do autor 

 

Para avaliar a confiabilidade das simulações realizadas, foi feita uma análise na energia 

média do sistema na fase de equilíbrio, o sistema escolhido para esta análise foi a mistura 

ACN/MEA na fração de 0,5. Este método para avaliação do erro é mostrado por Figueiredo e 

Levy (FIGUEIRIDO; LEVY, 1997) e consiste em uma análise da flutuação da energia potencial 

média da trajetória seguindo a equação mostrada abaixo: 

 

 
(0) ( )

( )

(0)

t

t

E E
E

E

    


  (33) 

 

No qual ΔEt é o valor da energia no tempo t e E0 a energia inicial. A flutuação média da 

energia para o sistema ACN/MEA pode ser visto na Figura 15, a média está em torno de 0,0025 

o que está de acordo com o valor de 〈|∆𝐸(𝑡)|〉 ≤ 0,003 o que é um erro considerado aceitável. 

A Figura 16 mostra a energia potencial para duas trajetórias da fração molar 1,0, podemos ver 

que as duas trajetórias possuem comportamentos energéticos parecidos, isto nos dá uma maior 

confiabilidade em nossas simulações. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Fonte: Do autor 

 

Figura 15 - Flutuação da energia para o sistema MEA à 313 K. 
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Figura 16 - Energia potencial para duas simulações da fração 1,0 à 298,15 K. 

 
Fonte: Do autor 

 

A Figura 17 mostra as densidades teóricas obtidas através das simulações por dinâmica 

molecular, e experimentais obtidas através de colaboração com o laboratório de espectroscopia 

molecular da USP, vemos uma boa concordância entre os resultados teóricos e experimentais.  

 

Figura 17 - Densidades teóricas e experimentais. 

 
Fonte: Do autor 

 

 

4.1.6 Metodologia Simulação [C2mim][Tf2N]/CO2. 

 

 

Foram construídas caixas cúbicas de simulação com 70 nm³, temperatura e pressão 

foram controlados com um tempo de acoplamento de 5 e 1 ps, usando os métodos velocity-

rescaling (BUSSI; DONADIO; PARRINELLO, 2007) e Parrinelo-Rahman (PARRINELLO; 
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RAHMAN, 1981) respectivamente. Equações de movimento foram integradas através do 

algoritmo leapfrog com um passo de integração de 2 fs. Interações de longo alcance como as 

de Coulomb foram controladas pelo método de Ewald (ESSMANN et al., 1995), e as ligações 

C-H foram mantidas fixas através do algoritmo de LINCS (HESS et al., 1997). Inicialmente foi 

realizada uma simulação no ensemble NpT com uma pressão elevada a fim de acelerar o 

processo de equilibração da caixa de simulação, após esta etapa foram realizadas simulações 

com 20 ns de duração para garantir que o sistema atingisse o equilíbrio, para produção foram 

realizadas simulações de 100 ns. As simulações foram realizadas na temperatura de 313 K e 

pressão de 1 atm, a composição de cada caixa de simulação pode ser vista na Tabela 5. 

 

Tabela 5 - Constituição das caixas simuladas para o estudo da solubilidade de CO2 em 1-etil-3-metil-imidazólio 

bis(trifluorsulfonil)imida. 

Fração nCO2 [C2mim]+ [Tf2N]- 

0 0 160 160 

0,058 20 160 160 

0,135 50 160 160 

0,205 83 160 160 

0,350 173 160 160 

0,428 204 160 160 

Fonte: Do autor 
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5 RESULTADOS E DISCUSSÃO 

 

 

A seguir serão mostrados e discutidos os resultados referentes ao estudo da diluição 

da monoetanolamina em acetonitrila e a influência do CO2 juntamente com o seu ambiente local 

de interação no líquido iônico [C2mim][Tf2N]. 

 

 

5.1 MONOETANOLAMINA E ACETONITRILA 

 

 

 A Em recente período de estágio realizado no laboratório de espectroscopia molecular 

(LEM) da USP, foram realizados estudos envolvendo soluções de monoetanolamina (MEA) 

com diluições em acetonitrila (ACN). O objetivo deste estudo foi diminuir as ligações de 

hidrogênio através da diluição em acetonitrila, deixando o grupamento amina mais exposto, 

tornando assim este sistema mais susceptível à reação com o dióxido de carbono. A escolha da 

acetonitrila como solvente é devido a sua grande polaridade, muitos estudos têm mostrado o 

uso de CO2-acetonitrila expandido, estes solventes têm sido utilizados em diferentes tipos de 

aplicações; catálises, extrações líquido-líquido e reações. O uso de CO2-acetonitrila expandido 

torna-se vantajoso devido a seu menor custo relativo ao uso de CO2 supercrítico e a menor 

toxicidade quando comparado aos solventes orgânicos tradicionais. 

Devido a sua alta polaridade a acetonitrila possui a capacidade em pré ativar o CO2 para 

reações.  A interação entre as espécies resulta em uma deformação angular do dióxido de 

carbono, esta deformação possibilita reações entre o dióxido de carbono e outras espécies com 

um custo energético menor. Sendo assim a presença da acetonitrila em combinação com a 

monoetanolamina pode diminuir os custos energéticos da reação entre MEA e CO2, 

favorecendo a captura do gás.  

Desta maneira, foram realizadas medidas de infravermelho para a mistura MEA/ACN 

em diferentes frações molares, e foi encontrada um desvio na frequência do modo assimétrico 

vas(NH2), proporcional a diluição do sistema.  Na Figura 18 tem-se a curva de variação 

da frequência do modo assimétrico vas(NH2) com a diluição (V/V) em acetonitrila (ACN).  Esta 

variação na frequência do modo de estiramento pode ser um indicativo da diminuição das 

ligações de hidrogênio entre HO – N. Sendo assim foram realizadas simulações por dinâmica 
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molecular para investigar as modificações na estrutura da MEA causadas pela diluição em 

ACN. 

 

Figura 18 - Curva de variação da frequência do modo vas(NH2) com a diluição (V/V) 

em acetonitrila (ACN) obtida através de medidas de infravermelho. 

Fonte: Do autor 

 

 

5.1.1 Estrutura 

 

 

Após validação dos modelos, foram calculadas as propriedades de interesse. Na Figura 

19 podemos ver a função de distribuição radial (g(r)) de centro de massa da interação MEA-

MEA para o líquido puro. O primeiro pico possui um máximo em 0,5 nm e mínimo em 0,68 

nm, sendo esta a primeira camada de coordenação do líquido puro, seguida por mais 2 camadas 

nas distâncias de 0,9 e 1,33 nm. Após 1,54 nm os picos existentes não possuem uma amplitude 

significante devido a falta de ordenação do sistema a longas distâncias, resultado da fraca 

interação molecular de longo alcance, típica de líquidos, a função tende a 1 devido a 

normalização da mesma para a densidade do gás ideal. 

A MEA possui fortes ligações de hidrogênio intra e intermoleculares. Orozco e 

colaboradores relatam que estas ligações são responsáveis pela geometria e propriedades 

termodinâmicas da molécula (OROZCO et al., 2013). Astad et al., 2007 mostram que as 
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ligações de hidrogênio entre MEA e água favorecem a reação com o CO2 pois a água atua como 

base na formação do carbamato, já as ligações de hidrogênio entre o grupo álcool e os oxigênios 

do gás são responsáveis por estabilizar a estrutura e favorecer a cinética da reação.  

 

Figura 19  - Função de distribuição radial para o sistema Monoetanolamina 

a 298,15 K. G(r) obtida entre MEA-MEA para centro de massa. 

 
Fonte: Do autor 

  

Sendo assim, para uma maior compreensão da interação MEA-MEA devemos observar 

estas ligações de hidrogênio.  De acordo com o livro do Atkins, uma ligação de hidrogênio pode 

ser definida como “Uma ligação formada por um átomo de hidrogênio que se posiciona entre 

dois átomos fortemente eletronegativos (O, N ou F). Os átomos eletronegativos podem estar 

em moléculas diferentes ou em posições diferentes da mesma molécula”. É mostrado na Figura 

20 o mapa de potencial eletrostático calculado para  MEA,  obtido utilizando-se o programa 

Gaussian09 (FRISCH, 1998) com método MP2 (DENG; GILBERT; GILL, 2015) e função 

base 6-311+G(dp) (ANDERSSON; UVDAL, 2005). Pode-se ver que o átomo de oxigênio 

possui uma maior concentração de carga negativa, mostrada pela coloração vermelha, sendo 

assim seu hidrogênio (HO) possuirá uma maior densidade de carga positiva quando comparado 

aos demais hidrogênios da molécula. Desta maneira pode-se observar que O será o átomo 

aceptor de hidrogênio de maior contribuição nas ligações de hidrogênios existentes.  
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Figura 20 - Potencial eletrostático calculado para a monoetanolamina.  

 
Nota: Obtido no programa Gaussian09 (Frisch, et al. 1998) utilizando o método MP2 e a 

função base 6-311+G(dp). 

Fonte: Do autor 

 

Porém o átomo de nitrogênio possui uma certa concentração de carga negativa devido 

sua eletronegatividade. Desta maneira, podemos esperar uma forte interação N ∙∙∙∙ HO 

intramolecular, devido a proximidade destes átomos, esta interação estabiliza a molécula na 

conformação gauche. Segundo Simond e colaboradores existe uma competição entre as 

interações N ∙∙∙∙ HO e O ∙∙∙∙ HN, o que resulta em duas estruturas gauche, uma com os átomos 

HN voltadas em direção ao átomo de oxigênio, e outra com os átomos voltados para fora da 

molécula, estas duas estruturas foram reproduzidas pelo campo de força desenvolvido por Da 

Silva et al., que utilizamos como comparação, mostrada em tópicos anteriores.(SIMOND et al., 

2012)(DA SILVA et al., 2007) As duas conformações influenciam diretamente a absorção do 

dióxido de carbono, pois a reação é dependente da aproximação do CO2 ao grupamento amina, 

sendo assim a conformação com os átomos HN voltados para o oxigênio é mais favorável à 

aproximação do gás.  

 

 Figura 21 - G(r) para as ligações de hidrogênio MEA-MEA, (b) g(r) para as ligações de hidrogrênio 

intermoleculares MEA-MEA. 

 
(a)                                                                   (b) 

Nota: (a) Funções de distribuição radial parciais para as ligações de hidrogênio referentes a molécula de MEA, 

para o sistema Monoetanolamina à 298,15 K. (b) Funções de distribuição radial parciais para as ligações de 

hidrogênio intramoleculares para a molécula de MEA. 

Fonte: Do autor  
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Esta forte interação pode ser observada na Figura 21(a), onde temos as g(r)s parciais 

para as possíveis ligações de hidrogênio da MEA no sistema monoetanolamina puro à 298,15 

K. Se observarmos a interação N ∙∙∙∙ HO podemos ver que seu pico inicia a distância menor que 

os demais picos, tendo seu máximo por volta de 0,17 nm, que é exatamente a distância entre os 

átomos de nitrogênio e hidrogênio (HO) na molécula de MEA. Desta maneira podemos ver que 

esta maior intensidade e menor distância são devidas a existência da ligação de hidrogênio 

intramolecular N ∙∙∙∙ HO responsável pelo diedro. Se observamos a Figura 21(b) onde temos 

apenas as ligações intermoleculares, notamos que o primeiro pico referente a N ∙∙∙∙ HO possui 

a menor intensidade, isso nos mostra que esta interação possui uma contribuição intramolecular 

maior. Já as interações O ∙∙∙∙ HO e O ∙∙∙∙ HN possuem um comportamento similar e se mostram 

como grandes responsáveis pela coordenação das moléculas, o que pode ser visto devido a 

grande intensidade de seus picos quando comparado com as outras interações. 

Observando a Figura 20 podemos ver que os átomos HN estão mais expostos do que 

HO, facilitando a interação com outras moléculas. Simond et al., contabiliza o número de 

ligações de hidrogênio intermoleculares para a MEA e encontra um valor de 2,0 para a interação 

O ∙∙∙∙ HN enquanto que para as outras interações este número não passa de 0,3. Se observarmos 

a Figura 21(b) veremos uma intensidade menor para o pico O ∙∙∙∙ HN quando comparado ao O 

∙∙∙∙ HO, esta menor intensidade é devido ao tipo de cálculo realizado. Nesta g(r) contabilizamos 

apenas um dos átomos HN, sendo assim é esperado uma intensidade maior neste pico se 

calcularmos para os dois átomos HN da molécula, o que corroboraria com o resultado 

encontrado por Simond. (SIMOND et al., 2012) 

Field e colaboradores comparam as funções de distribuição radial O ∙∙∙∙ HO para água e 

MEA, encontrando uma amplitude maior na molécula de MEA evidenciando uma ligação de 

hidrogênio mais forte que a da água, este resultado explica a grande viscosidade e o alto ponto 

de fusão da monoetanolamina quando comparada com a água.(FIELD; RIVERA; MORA, 

2000) Ainda observando a Figura 21 (b), podemos ver que em distâncias maiores do que 0,4 

nm a interação O ∙∙∙∙ HO possui uma maior contribuição, devido às maiores concentrações de 

carga negativa e positiva nos átomos de O e HO, sendo esta interação a responsável principal 

da coordenação entre as moléculas em maiores distâncias.  

Após as análises da monoetanolamina pura foram feitos cálculos a fim de se caracterizar 

a estrutura da mistura MEA/ACN, para isso foi calculado uma função de distribuição radial de 

centro de massa para MEA e ACN. Podemos ver na Figura 22 a g(r) de centro de massa para 

ACN e MEA calculada para a fração de 0,5, a g(r) tem seu primeiro pico máximo em 0,47 nm 



52 

 

e seu mínimo em 0,67 nm, estas distâncias são muito parecidas com as encontradas para a 

interação MEA-MEA, mostrada na Figura 19, nota-se a presença de duas camadas de 

coordenação uma em 0,47 nm e outra em 0,9 nm, estas similaridades na organização das 

estruturas mostram que há uma interação favorável entre as espécies. 

 

Figura 22 - Função de distribuição radial de centro de massa para MEA-ACN na 

fração de 0,5 molar à 298K. 

 
Fonte: Do autor 

 

Para uma maior informação sobre a interação MEA-ACN foram computadas as g(r)s 

parciais para os átomos N1 da ACN em relação ao oxigênio e nitrogênio da MEA. Através da  

Figura 23 podemos ver as g(r)s parciais entre MEA e ACN, o primeiro máximo encontrado é 

para N(MEA)-N1(ACN) em 0,33 nm enquanto que O(MEA)-N1(ACN) tem seu máximo em 

aproximadamente 0,45 nm, o que nos mostra uma primeira interação entre os átomos de 

nitrogênio, o que já era esperado devido a diferença de concentração de cargas entre N e N1. A 

presença do máximo para O(MEA)-N1(ACN) é resultado da interação entre o oxigênio da 

monoetanolamina com o nitrogênio da acetonitrila que está se coordenando com o grupamento 

amina da MEA, por isso uma maior distância em relação ao N(MEA)-N1(ACN). Para uma 

maior informação de como se dá esta coordenação entre MEA e ACN foi calculada a função de 

distribuição combinada (CDF) na qual temos a função de distribuição radial juntamente com a 

função de distribuição angular.  

A CDF foi calculada em relação aos átomos N(MEA) e N1(ACN) e o ângulo formado 

entre eles, podemos ver na Figura 24 o gráfico para esta função juntamente com o vetor utilizado 

no cálculo da ADF. Se observarmos o primeiro pico veremos uma grande concentração da 

população em ângulos acima de 90º graus, mostrando que esta coordenação é feita pela parte 
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superior da MEA, se observamos a g(r) veremos que ela praticamente tende a 1 após este 

primeiro pico, isto mostra que esta interação é uma coordenação fraca sendo quase inexistente 

a distâncias maiores. Isto pode ser visto também se olharmos a ADF, pois não há grandes 

diferenças nas orientações das moléculas nestas distâncias, o que corrobora com o resultado 

encontrado na Figura 23 no qual vemos que para regiões acima de 400 pm a interação 

preferencial é feita através do oxigênio da MEA.  

 

Figura 23 – Função de distribuição radial parcial para os átomos O(MEA) – 

N1(ACN) e N(MEA) – N1(ACN). 

 
Fonte: Do autor 
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Figura 24 - Função de distribuição combinada g(r) X ADF para 

N(ACN)-N(MEA) com o vetor C—N – N na fração de 

0,5 molar na fração molar de 0,5. 

 
Fonte: Do autor 

 

Como a interação entre MEA e ACN se dá pelo nitrogênio de ambas as espécies, é 

esperado que esta interação cause alguma perturbação nas ligações de hidrogênio envolvendo 

o grupamento amina, o que é o objetivo desta diluição. Para avaliar estas perturbações foram 

calculadas as g(r)s parciais para as possíveis ligações de hidrogênio inter e intramolecular da 

MEA em todas as frações.  
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Figura 25 - Funções de distribuição radial parcial para as ligações de hidrogênio da molécula de MEA, O ∙∙∙∙ HO, 

O ∙∙∙∙ HN, N ∙∙∙∙ HO e N ∙∙∙∙ HN para a mistura MEA/ACN nas frações molares 0,2, 0,4, 0,5, 0,8, 1,0. 

 
Fonte: Do autor 

 

Como podemos ver na Figura 25 onde temos estas funções de distribuição radial, quanto 

maior for a concentração de ACN na mistura maior é a intensidade das interações, observando 

a g(r) para N ∙∙∙∙ HO vemos que a intensidade do pico passa de 3 na fração de 1,0 (MEA pura) 

para 20 na fração de 0,2 (maior concentração de ACN). Este aumento no pico mostra que estas 

interações estão se tornando mais intensas, há um aumento na população destas interações sem 

modificar a organização do sistema pois as distâncias em r são mantidas. Este comportamento 

pode ser visto em todas as g(r)s calculadas na Figura 25 

Estas intensificações das ligações de hidrogênio da MEA são resultadas das mudanças 

na geometria preferencial da molécula, a monoetanolamina possui basicamente duas 

geometrias; gauche e trans, sendo que dentro da geometria gauche há outras duas geometrias 

dependentes das orientações dos hidrogênios HO e HN. A Fonte: Do autor 

 mostra a distribuição angular do diedro N C C O para a molécula de MEA em todas as 

frações molares, observando a figura vemos que para todas as frações a geometria preferencial 

é a gauche (maior população em ângulos de 50º), este resultado corrobora com os resultados 

encontrados no cálculo em fase gasosa utilizando o método de Hartree-Fock e a base 6-

311G(d,p) visto na  Figura 27 Se observarmos a distribuição do diedro em todas as frações 
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molares veremos um aumento na população da geometria gauche proporcional a diminuição de 

moléculas de monoetanolamina na solução, esta maior preferência pela geometria gauche é a 

causa da intensificação das ligações de hidrogênio na MEA.  

 

Figura 26 - Distribuição angular do diedro N C C O para MEA em todas as frações 

molares à 298,15 K. 

 
Fonte: Do autor 

 

Figura 27 - Scan do diedro N C C O para MEA através de cálculos de Hartree-Fock. 

 
Fonte: Do autor 

 

Para avaliar o comportamento das moléculas de MEA e ACN no sistema, foram 

calculadas funções de distribuição radial intermoleculares para centro de massa entre 

monoetanolamina e acetonitrila. A função de distribuição radial para centro de massa entre as 
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espécies MEA-MEA pode ser vista na Figura 28(a) e (b) onde temos o número de coordenação 

entre as espécies. Observando a Figura 28 (a) podemos ver o pico referente à primeira camada 

de coordenação entre MEA-MEA, é encontrado o mesmo comportamento demonstrado para as 

g(r)s parciais das ligações de hidrogênio na mistura, quanto maior for a diluição do sistema 

maior será a intensidade do pico, isso nos mostra que quanto menos monoetanolamina o sistema 

possui, maior será a interação entre eles na primeira camada de coordenação. Ao observar o 

número de coordenação para esta camada na Figura 28 (b) observamos o comportamento 

contrário, quanto menor é a fração molar de MEA na mistura, menor será o número de 

coordenação, isto já é esperado devido ao menor número de moléculas de MEA existentes na 

solução. 

 

Figura 28 - Função de distribuição radial do centro de massa para a interação MEA-MEA. 

 
Nota: Misturas MEA/ACN na temperatura de 298 K. 

Fonte: Do autor 

 

 

Podemos ver o mesmo tipo de g(r) para MEA-ACN na Figura 29, em (a) temos o 

primeiro pico da g(r) de centro de massa para MEA-ACN em (b) o número de coordenação 

relativo ao número de acetonitrila ao redor de monoetanolamina e em (c) o número de 

coordenação de MEA ao redor de ACN também neste primeiro pico. Nota-se que só há uma 

modificação na intensidade do pico na fração com menor concentração de ACN, isto indica que 

esta interação é pouco alterada pela concentração das espécies na mistura. Observando os 
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números de coordenação em (b) e (c) veremos um comportamento similar, em (b) onde é 

contabilizado o número de ACN ao redor de MEA veremos que quanto maior a concentração 

de ACN no meio maior será o número de coordenação, já em (c) no qual é mostrado o número 

de MEA ao redor de ACN vemos que quanto maior a concentração de MEA maior é o número 

de coordenação. Observando estes resultados podemos concluir que ocorre uma mistura entre 

as espécies, porém há uma maior preferência da monoetanolamina por moléculas de MEA, o 

que é mostrado pelo aumento do número de coordenação e da intensidade da interação MEA-

MEA, esta maior preferência é devida as fortes ligações de hidrogênio.  

 

Figura 29 - (a) G(r) pelo centro de massa para MEA-ACN em todas as frações à 298 K. (b) Número de 

coordenação (NC) para MEA-ACN. (c) NC para ACN-MEA. 

 
Fonte: Do autor 

 

Para avaliar o efeito da solubilidade na organização das moléculas de ACN foi 

computada a função de distribuição radial para centro de massa de ACN em relação a ACN e o 

número de coordenação relativo ao primeiro pico, que podem ser vistos na Figura 29 (a) e (b) 

respectivamente. É visto um comportamento muito parecido com o encontrado para MEA-

MEA, quanto menor a concentração de acetonitrila no meio maior sera a intensidade do pico e 

menor será o número de coordenação entre as espécies. Comparando as três g(r)s mostradas na 

Figura 28 (a), Figura 29 (a) e Figura 30 (a) podemos chegar à conclusão de que embora a 

coordenação entre MEA e ACN seja favorável (o que é mostrado pelos números de coordenação 

na Figura 29 (b) e (c)), há uma intensificação nas interações MEA-MEA e ACN-ACN quando 

estes estão em concentrações baixas, o que mostra uma preferência de coordenação entre 

moléculas iguais. 
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Figura 30 - Função de distribuição radial pelo centro de massa para a interação ACN-ACN. 

 
Nota: Misturas MEA/ACN na temperatura de 298 K. 

Fonte: Do autor 

 

 

Figura 31 - Pseudo função de distribuição espacial para a interação O ∙∙∙∙ HO. 

 
Nota: Frações molares 0,2 (A) e 1,0 (B),  à temperatura de 298,15 K. 

Fonte: Do autor 

 

A Figura 31 mostra a pseudo função de distribuição espacial para a interação O ∙∙∙∙ HO. 

Podemos ver em (a) a menor fração molar de MEA e em (b) monoetanolamina pura. Não há 
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mudanças no ambiente local da interação, apenas uma maior população de moléculas de MEA 

em uma segunda camada de coordenação (região de 525 nm em Y) devido a presença da 

acetonitrila. Este mesmo comportamento é visto na Figura 25 para a interação O ∙∙∙∙ HO. 

A Figura 26  mostra a pseudo função de distribuição espacial (pSDF) para a interação 

entre o hidrogênio ligado ao oxigênio da molécula de MEA e o nitrogênio da acetonitrila nas 

frações molares 0,2 (a) e 0,5 (b). Podemos ver que a acetonitrila ocupa regiões próximas a 

moléculas de monoetanolamina, isso faz com que ocorra uma competição entre as moléculas. 

Porém, a preferência da monoetanolamina pelas ligações de hidrogênio entre MEA-MEA, 

fazem com que a acetonitrila ocupe as regiões restantes ao redor da MEA. 

 

Figura 32 - Pseudo função de distribuição espacial para a interação HO - - N(ACN). 

 
Nota: Frações molares 0,2 (A) e 0,5 (B),  à temperatura de 298,15 K. 

Fonte: Do autor 

 

Foram calculadas funções de distribuição combinadas para verificar modificações na 

geometria espacial das moléculas de MEA. Temos na Figura 33 a CDF para a interação 

intermolecular  O ∙∙∙∙ HO que, como foi dito anteriormente é a interação de maior importância 

a longas distâncias. Pode-se ver em (a) a fração molar com menor concentração de MEA (0,2) 

e em (b) o sistema contendo apenas monoetanolamina, se observarmos a g(r) veremos que há 

uma diminuição do pico próximo a 600 pm e um aumento do primeiro pico. Se analisarmos as 

CDFs veremos que a única alteração no sistema é aproximadamente acima de 600 pm onde 

vemos uma diminuição da população mostrado pela diminuição da intensidade da cor azul, 
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porém há duas regiões com maiores concentrações vistas entre 500 e 600 pm este é mais um 

indício de que a diluição do sistema diminui as interações a longas distâncias mas cria um 

aumento em regiões curtas, devido a preferência pela interação MEA-MEA.    

 

Figura 33 - (CDF) para as misturas MEA/ACN para a g(r) da interação intermolecular O ∙∙∙∙ HO e a ADF para O 

∙∙∙∙ HO—O nas frações molares de 0,2(a) e 1,0(b). 

 
        (a)                                                                              (b) 

                                                               
Fonte: Do autor 

 

A entalpia de vaporização ΔHvap para líquidos pode ser calculado através da seguinte 

equação: 

 

 int (int )[ ( ) ] [ ( ) ( )]vap intra B ra erH E g k T E l E l       (34) 

 

Na qual Eintra é computado através de simulações de DM para apenas uma molécula nas 

mesmas condições que as simulações das frações molares. As energias intermoleculares para a 

mistura foram calculadas através da seguinte equação: 

 

 
int , int ,

int

( ) ( )pot ACN ra ACN MEA ra MEA

er

ACN MEA

E N E g N E g
E

N N

 



  (35) 
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Onde NACN e NMEA são os números de moléculas de acetonitrila e monoetanolamina 

respectivamente. O calor de excesso da mistura ΔHmis pode ser obtido pela equação mostrada 

abaixo: 

 

 
, ,pot ACN INTER ACN MEA INTER MEA

mis

ACN MEA

E N E N E
H

N N

 
 


  (36) 

  

Onde EINTER,ACN e EINTER,MEA foram obtidos pela equação (36). Os valores para EINTER,ACN, 

EINTER,MEA, ΔHmis e ΔHvap são mostrados na Tabela 6: 

 

Tabela 6 - Energia intermolecular e ΔHvap para todas as frações molares. 

Fração 

 

NACN 

 

NMEA 

 

Einter 

(kJ/mol) 
ΔHvap (kJ/mol) 

0,0 1400 0 -8,367 -8.301 

0,2 1120 280 -15,519 -15.462 

0,4 840 560 -22,671 -22.624 

0,5 700 700 -26,247 -26.205 

0,8 280 1120 -36,977 -36.947 

1,0 0 1400 -44,131 -44.110 

Fonte: Do autor 

 

 

Figura 34 - ΔHvap para as frações molares de MEA/ACN à 298,15 K. 

 
Fonte: Do autor 

 

A Figura 34 mostra o ΔHvap para a mistura MEA/ACN em todas as frações molares, 

podemos ver a diminuição da entalpia de vaporização da mistura em relação ao aumento da 
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fração molar de monoetanolamina. Esta diminuição mostra que a formação de mistura é 

favorável. 

 

 

5.1.2 Propriedades de Transporte 

 

Para avaliar as propriedades de transporte e mobilidade das espécies em solução, foram 

calculados os coeficientes de difusão para monoetanolamina e acetonitrila utilizando a relação 

de Einstein descrita acima. Através da Figura 35 podemos ver os coeficientes de difusão 

calculados; monoetanolamina (quadrados) e acetonitrila (círculos), há uma diminuição na 

difusividade das partículas proporcional ao aumento da fração molar. A difusividade de uma 

espécie está correlacionada com seu tamanho e as interações entre as partículas, sendo assim, 

esta diminuição da mobilidade de MEA e ACN em relação ao aumento da fração molar é devido 

ao grande tamanho da MEA e a forte interação MEA-MEA. Podemos relacionar esta 

diminuição da difusividade devido a grande viscosidade da monoetanolamina. 

 

Figura 35 - Coeficientes de difusão para monoetanolamina e acetonitrila nas misturas MEA/ACN. 

 
Fonte: Do autor 

 

A Tabela 7 resume as viscosidades experimentais obtidas por colaboração com o 

laboratório de espectroscopia molecular (LEM) da USP. O comportamento da viscosidade 
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corrobora com o observado pelo coeficiente de difusão, conforme há um aumento de 

monoetanolamina na fração molar, há um aumento das interações entre as moléculas. 

Podemos correlacionar a viscosidade com o coeficiente de difusão através do raio 

hidrodinâmico. Para isso é necessário obter o coeficiente de difusão médio de cada fração 

molar. 

 

 (1 )m ACN MEAD x D xD     (37) 

 

No qual Dm, DACN e DMEA são os coeficientes de difusão médio, para acetonitrila e 

monoetanolamina respectivamente, x é a fração molar de MEA. Os coeficientes de difusão 

médios estão listados na Tabela 7: 

 

Tabela 7 - Viscosidades experimentais e coeficientes de difusão médios. 

Fração molar Viscosidade (mPa.s) Dm (10-9m2s-1) r(nm) 

0 0,441 3,76 0,130 

0,2 0,760 2,63 0,100 

0,4 1,612 1,84 0,070 

0,8 10,092 1,38 0,039 

1,0 25,614 0,54 0,028 

Fonte: Do autor 
 

O raio hidrodinâmico pode ser obtido através da relação de Stokes-Einstein para a obter 

o coeficiente de difusão através da viscosidade de um sistema: 

 

 
6

B
m

k T
D

r
   (38) 

 

Onde kB é a constante de Boltzmann, T a temperatura, Dm o coeficiente de difusão médio 

obtido pela equação (37), η a viscosidade e r o raio hidrodinâmico. Os valores para o raio 

hidrodinâmico estão resumidos na Tabela 8, há uma diminuição do raio hidrodinâmico em 

relação ao aumento da fração molar. Como mostrado nas pSDFs as moléculas de ACN tendem 

a ocupar a mesma região que as moléculas de MEA, e como mostrado nas g(r)s há uma 

intensificação nas interações MEA-MEA da primeira camada, sendo assim há um aumento da 

população de moléculas, gerando o raio hidrodinâmico maior. 

 

 

5.1.3 Análise das ligações de hidrogênio 
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Foram analisadas as distâncias das ligações de hidrogênio entre as moléculas de MEA. 

Observando a Figura 36 podemos ver em (a) um aumento da população das ligações de 

hidrogênio nas distâncias abaixo de 0,26 nm, e uma modificação nos ângulos (b) devido a 

presença da molécula de ACN entre as moléculas de MEA. Estas mudanças na geometria das 

ligações de hidrogênio estão correlacionadas com as mudanças na geometria gauche da 

molécula de MEA. 

 

Figura 36 - Distribuição da distância (A) e ângulo (B) entre as ligações de hidrogênio entre as moléculas de 

MEA. 

 
Fonte: Do autor 

 

O número de ligações de hidrogênio em cada mistura pode ser visto na Tabela 8 há um 

aumento do número de ligações de hidrogênio entre as moléculas de monoetanolamina, 

resultado do maior número de moléculas presentes na fração molar.  

Na Tabela 8 estão listados os valores para o número de ligações de hidrogênio por 

molécula de MEA. 

 

Tabela 8 - Constantes de formação, quebra, tempos de vida e número de ligações de hidrogênio por molécula. 

Fração molar K k´ τHB NHB/molecula 

0,2 0,2433 7,41 x10-10 11,04 0,67 

0,4 0,1926 2,75 x10-7 4,36 1,00 

0,5 0,2294 1,08 x10-9 5,19 1,14 

0,8 0,1227 5,37x10-10 8,15 1,52 

1,0 0,09 2,03x10-9 4,10 1,76 

Fonte: Do autor 
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Figura 37 - Número de ligações de hidrogênio MEA - MEA, em cada fração molar. 

 
Fonte: Do autor 

 

Observando os tempos de vida para as ligações de hidrogênio mostrados na Figura 37 

podemos ver que não há uma correlação entre as mudanças nos tempos de vida. Sendo assim, 

podemos concluir que a diluição de monoetanolamina em acetonitrila apenas diminui o número 

de ocorrências de ligação de hidrogênio devido ao número de moléculas na mistura e modifica 

sua geometria e orientação. 

A diluição da monoetanolamina em acetonitrila mostrou um resultado contrário do 

esperado, pois a diluição intensificou as interações da MEA, ao invés de criar uma diminuição 

destas ligações e uma maior exposição do grupamento amina. Porém esta maior interação pode 

ainda ser favorável à absorção de CO2, já que ela cria um aumento na população de moléculas 

na conformação gauche. 

Conforme mostrado por Carneiro et al., esta conformação possui uma maior basicidade, 

o que favorece a reação com o gás, pois o CO2 ataca a MEA como um ácido de 

Lewis.(ORESTES; MACHADO RONCONI; CARNEIRO, 2014) 

 

 

5.2 ESTRUTURA DO AMBIENTE LOCAL DA MISTURA 1-ETIL-3-METIL-

IMIDAZÓLIO BIS(TRIFLUORSULFONIL)IMIDA/CO2 

 

 

Em trabalho publicado recentemente, foi mostrado que a chave para a captura de CO2 

por líquido iônico está na termodinâmica do sistema, sendo assim algumas questões foram 

deixadas para trás. Quais os efeitos da solubilização do CO2 nas propriedades de transporte do 
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líquido iônico? Como se organiza a estrutura de ambiente local do gás? (LOURENÇO et al., 

2013). 

Para avaliar estes efeitos foram realizadas simulações por dinâmica molecular da 

mistura [C2mim][Tf2N]/CO2 em diferentes frações molares a fim de verificar a orientação e a 

interação e a estrutura de ambiente local do gás, e os efeitos causados na estrutura e 

propriedades de transporte do líquido iônico devido a presença do CO2. 

 

 

5.2.1 Ambiente Local das Interações CO2-Cátion, CO2-Ânion e Cátion-Ânion 

 

 

Para avaliar a estrutura de ambiente local das interações CO2-cátion, CO2-ânion e 

cátion-ânion, foram calculadas funções de distribuição combinadas (CDF) utilizando o 

software Travis (BREHM; KIRCHNER, 2011), este tipo de função de distribuição têm ganhado 

cada vez mais adeptos. O uso destas distribuições combinadas nos permite avaliar diferentes 

propriedades, e correlaciona-las de maneiras mais simples e objetiva, o que nos da a 

possibilidade de obter correlações entre diferentes funções de distribuição.(HOLLÓCZKI et al., 

2013)(HOLLÕCZKI et al., 2013)(FIRAHA; KIRCHNER, 2014)(THOMAS et al., 2014) 

 

Figura 38 - (CDF) combinando ADF e g(r) para HR-OS-SO e HR-SO, respectivamente. 

 
Nota: Interação cátion-ânion em [C2mim][Tf2N](a) e [C2mim][Tf2N]/CO2(b) em (c) um snapshot representando 

esta interação. 

Fonte: Do autor 
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A Figura  38 (a) mostra a função de distribuição combinada (CDF) para a interação 

cátion-ânion no líquido iônico puro à 313 K, combinando as funções de distribuição angular e 

radial para HR-OS-SO e HR-SO respectivamente, (para a estrutura e vetores veja a Figura  38 

(c)). Esta mesma interação é descrita pela função de distribuição espacial (SDF) calculada 

previamente (veja Fig 5 em (LOURENÇO et al., 2013)). É evidente que a maior distribuição 

para HR-OS-SO está nos ângulos 135º em 250 pm, ou seja, em cima do anel imidazólio. A 

orientação do ânion em líquidos iônicos derivados do cátion imidazólio ocorre em duas 

maneiras, em cima do plano do anel imidazólio ou no plano do anel.(WEBER et al., 2013) 

Ânions volumosos como o [Tf2N]- tendem a se organizar ao redor do anel imidazólio, devido 

ao seu grande tamanho, já ânions menores como [Cl]- tendem a se organizar no plano do anel 

devido à presença dos hidrogênios ácidos, formando assim fracas ligações de hidrogênio entre 

o cátion e ânion.(SKARMOUTSOS et al., 2012) 

 Fuji et al., realizou experimentos espectroscópicos (RMN e LAXS) juntamente com 

simulações por dinâmica molecular de [C2mim][Tf2N], explorando diferentes conformações de 

cátion e ânion. Os resultados experimentais e teóricos mostraram a orientação do [Tf2N] ao 

redor do anel imidazólio, coordenando ao mesmo tempo com a parte superior e inferior do anel. 

As maiores populações abaixo de 90º sugerem uma preferência pelas interações do tipo carga-

carga entre cátion e ânion, em vez das ligações de hidrogênio entre O-[Tf2N]- and C-H[C2mim]+ 

(FUJII et al., 2008).  

A Figura 38 (b) mostra a mesma função de distribuição para a interação HR-OS-SO e 

HR-SO na mistura 0,135. Observando a g(r) fica evidente que a estrutura do LI não sofre 

alterações devido a presença do CO2, isto é devido ao fato de que o CO2 tende a ocupar espaços 

vazios na estrutura de cátion-ânion, sem perturbar a ordem do sistema (LOURENÇO et al., 

2013). A função de distribuição angular sofre uma ligeira mudança na presença da molécula de 

gás, a maior população é encontrada agora em torno de 135º (enquanto que para o LI puro esta 

mesma população se encontra em 120º). Esta mudança é devido ao pequeno afastamento sofrido 

pelo cátion e ânion para alojar a molécula de dióxido de carbono. Este afastamento é a causa da 

expansão de volume encontrada em LIs ao solubilizar o CO2 (BLANCHARD; HANCU, 1999), 

(BHARGAVA; BALASUBRAMANIAN, 2007b), (SHIFLETT; YOKOZEKI, 

2005),(HUANG et al., 2005), (SHANNON et al., 2012).  

O mesmo comportamento foi observado para o líquido iônico [C4mim][PF6], no qual o 

ânion se move pelo eixo x, gerando um espaço vazio para acomodar a molécula de gás (veja a 

Figura 12 e 13 encontrada na literatura(HUANG et al., 2005)). 
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Como mostrada pela CDF para a interação cátion-ânion, ocorre um desvio do ângulo 

entre os íons, e consequentemente há a criação de um espaço vazio de tamanho suficiente para 

acomodar a molécula de CO2. A Figura  39(a, b) mostra a estrutura de ambiente local para 

cátion-CO2 e ânion-CO2, respectivamente. 

Através da Figura 39 (a) podemos ver a CDF para CO2-[C2mim] (g(r) para HR[C2mim]-

O(CO2) e adf para o ângulo HR-O-C). A interação entre CO2 e [C2mim]+ é caracterizada por 

uma maior população próxima de 200 pm e ângulo de 30º, no qual é evidente a ocorrência de 

uma ligação de hidrogênio entre o átomo de oxigênio do CO2 e o hidrogênio ácido do anel 

imidazólio.(LOURENÇO et al., 2013),(WU; MAGINN, 2014),(BHARGAVA; 

BALASUBRAMANIAN, 2007a),(RAMDIN; DE LOOS; VLUGT, 2012) 

Os valores de densidade eletrônica e o Laplaciano da densidade nos pontos críticos de 

ligação (BCPs) derivados das análises de Bader, mostram que esta interação entre H9-O (CO2) 

é uma fraca ligação de hidrogênio, como descrita por Popelier (KOCH; POPELIER, 1995). 

Entretanto, como mostrado anteriormente a captura do CO2 possui uma maior influência do 

ânion do que o cátion. 
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Figura 39 - (CDF), combinando as ADF e g(r) para HR – OO - CO e HR-OO, (b) e OS – OO – CO e OS – CO.  

 
Nota: Fração molar de 0,135.  

Fonte: Do autor 

 

Hollõczki et al., demonstrou através de simulações por DM e cálculos envolvendo a 

teoria de átomos e moléculas para [C2mim][acetato] a dominância da interação ânion-CO2 sobre 

cátion-CO2. (HOLLÕCZKI et al., 2013),(KOCH; POPELIER, 1995),(MEJÍA et al., 2011) Pela 

Figura  39 (b) pode se ver a CDF para a interação CO2-[Tf2N]. A função de distribuição 

combinada foi obtida para o ângulo entre os vetores O(ânion)-O(CO2)-C(CO2), enquanto que a 

g(r) foi calculada para a interação O(anion)-C(CO2). Balasubramanian et al.,(BHARGAVA; 

BALASUBRAMANIAN, 2007a) realizaram simulações por dinâmica molecular de Car-

Parrinelo (DMCP) para [C4mim][PF6] e [C4mim][PF6]-CO2, a fim de estudar a estrutura local 

e a dinâmica do sistema. Observando o ângulo formado entre o CO2 e o átomo de fósforo do 

ânion, foi encontrado uma orientação do CO2 em relação ao ânion [PF6] de 90º. Foi observado 
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também que em distâncias superiores a 430 nm esta orientação é perdida. Para [C2mim][Tf2N] 

podemos ver uma orientação similar a encontrada para [C4mim][PF6], em distâncias acima de 

400 nm a orientação do CO2 em relação a [Tf2N] também é perdida, isto evidencia a fraca 

interação entre ânion-CO2. 

Como mostrado anteriormente, a interação entre ânion e CO2 é uma típica interação de 

ácido base de Lewis, sendo assim, podemos determinar a força desta interação pela deformação 

angular da molécula de dióxido de carbono.(KAZARIAN; BRISCOE; WELTON, 2000). Para 

avaliar a estrutura de ambiente local do CO2 interagindo com o ânion, foram calculadas funções 

de distribuição combinadas para a geometria linear do gás juntamente com a função de 

distribuição radial entre C(CO2)-F(ânion) e C(CO2)-O(ânion), como mostrado na Figura 40. 

 De acordo com a CDF mostrada na Figura 40 (a) e (b) podemos ver a ocorrência de 3 

diferentes distribuições para a geometria linear do CO2, a maior população está próxima de 

180º, seguida por outras duas populações nas faixas de 179,5° e 179,3º, o mesmo 

comportamento é observado para a interação entre cátion-CO2 vista na Figura 40, onde temos 

a função de distribuição combinada para a geometria linear do CO2 e a g(r) entre HR-CO. Este 

pequeno desvio da geometria linear é mais um indicativo da fraca interação entre o CO2 e 

[C2mim][Tf2N]. Para líquidos iônicos derivados do ânion acetato encontra-se uma maior 

deformação do CO2, esta maior deformação pode ser um indicativo de uma pré ativação do CO2 

para reações.(DAMAS; DIAS; COSTA, 2014),(HOLLÕCZKI et al., 2013) 

Para o mesmo sistema estudado neste trabalho, Bhargava et al., obtiveram uma energia 

de ligação de -9,9 kJ/mol e um desvio da geometria linear de 2º em fase gasosa. Nossos 

resultados mostram uma deformação de 0,7º. Esta menor deformação é resultado dos efeitos 

em fase condensada observados por DM. Este mesmo comportamento foi observado por 

Balasubramanian and Bhargava (BHARGAVA; BALASUBRAMANIAN, 2007a),  que 

investigaram  a mistura [C4mim][PF6]/CO2 por DM clássica e ab initio. Eles observaram que 

para a simulação de DM clássica a geometria linear do CO2 é pouco perturbada enquanto que 

para as simulações de DM ab initio ocorre maior deformação, esta diferença é devida as 

diferenças nos métodos. 
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Figura 40 - Função de distribuição combinada (CDF), com as funções de distribuição angular (ADF) e radial 

(RDF) para a geometria linear do CO2 e OS-OO(a) e FC-OO(b) na fração de 0,135 à 313 K. 

 
Fonte: Do autor 

 

Para melhorar a compreensão da estrutura de ambiente local para as interações cátion-

CO2 e  ânion-CO2, foram calculadas pseudo funções de distribuição espacial (pSDF) para a 

mistura contendo 50 moléculas de CO2 na temperatura de 313 K. Para este sistema, a interação 

entre o cátion imidazólio e o CO2 é direcionada aos átomos de oxigênio Figura  41 (a), enquanto 

que para a interação  ânion-CO2 a ocorrência do íon ao redor do CO2 é realizada pelo átomo de 

carbono. Os mesmos resultados foram observados por Hollóczki et al., para 

[C2mim][acetato]/CO2. Por outro lado, um comportamento diferente é observado para a 

interação cátion-CO2. A partir da pSDF calculada por Hollóczki et al., é observada uma 

organização diferente do cátion ao redor do CO2, para [C2mim][acetato] o cátion se distribui 

em toda a superfície e não em pequenas camadas concentradas ao redor dos átomos de oxigênio 

do gás, como ocorre para o [C2mim][Tf2N].(HOLLÕCZKI et al., 2013) 
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Figura 41 - Pseudo função de distribuição espacial de [C2mim] em torno de CO2 pelo centro de massa (A) e [Tf2N] 

em torno do CO2,. 

 
Nota: Na fração de 0,135 [C2mim] [Tf2N]/CO2 à 313 K. 

 Fonte: Do autor 

 

Desta maneira podemos concluir que o CO2 não causa nenhuma mudança significativa 

no ambiente de estrutura local do [C2mim][Tf2N], havendo apenas uma mudança na orientação 

do cátion e do ânion decorrente do afastamento necessário para acomodar a molécula de CO2 

dentro da estrutura do líquido. 

 

 

5.2.2 Efeito do CO2 nas propriedades de transporte do Líquido Iônico 1-Etil-3-Metil-

Imidazólio bis(trifluorsulfonil)imida 

 

 

Para investigar o efeito deste afastamento nas propriedades de transporte do líquido 

iônico, foram calculados o deslocamento médio quadrático (MSD, do inglês mean square 

displacement) e dele obtido o coeficiente de difusão para cátion, ânion e CO2 em todas as 

frações molares à temperatura de 313 K. 

Para calcular o coeficiente de difusão é necessário que o sistema tenha atingido um 

regime difusivo. Líquidos iônicos possuem uma dinâmica lenta, devido às interações entre 

cátion e ânion e ao tamanho das estruturas. Para garantir que o sistema tenha atingido um regime 

difusivo é necessário uma simulação de no mínimo 20 ns, (CADENA et al., 

2006),(HABASAKI; NGAI, 2008) ou simulações curtas em altas temperaturas.  Para garantir o 

regime difusivo, foram realizadas simulações de 100 ns e o coeficiente de difusão obtido pelo 

ajuste linear na faixa de 20 – 80 ns.  
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Figura 42 - Deslocamento médio quadrático (MSD) para cátion e ânion no sistema 

[C2mim][Tf2N] puro e no sistema [C2mim][Tf2N]/CO2 à temperatura de 313 K. 

 
Fonte: Do autor 

 

A Figura 42 mostra o  MSD para os íons [C2mim]+ e [Tf2N]- para o líquido iônico puro 

e também para a mistura contendo 50 moléculas de CO2 (fração molar de 0,135)  em 313 K. É 

possível observar um forte acoplamento entre as espécies (resultado da forte interação entre 

cátion e ânion), e a presença de heterogeneidade dinâmica (ANDROULAKI; VERGADOU; 

ECONOMOU, 2014). No MSD tem-se em tempos curtos um comportamento balístico, seguido 

por um regime sub difusivo e finalmente um regime difusivo é atingido.  Comportamento 

similar foi observado por Hibasaki e Ngai (HABASAKI; NGAI, 2008) para o líquido iônico 

[C2mim][NO3], no qual os autores afirmam que esta faixa de acoplamento é uma importante 

característica de LIs, e correlacionam esta característica com sistemas vítreos e líquidos super-

resfriados. 

Observa-se na Figura 42 o MSD para o LI puro (linhas pretas) e o sistema contendo 50 

moléculas de CO2 (linhas vermelhas), o MSD para o cátion é ligeiramente menor que o ânion 

em tempos curtos, porém logo após alguns picossegundos o [C2mim]+ torna-se mais difusivo 

que o [Tf2N]-. Urahata e Ribeiro observaram que a geometria planar do anel imidazólio é 

responsável pela maior difusividade do cátion em relação ao  ânion. (URAHATA; RIBEIRO, 

2005) O resultado obtido para o LI puro está em boa concordância com estudos prévios na 

literatura.(TOKUDA et al., 2004) 

Como pode ser observado na Figura 42, um aumento nos valores do MSD para cátion e 

ânion ocorre para o sistema com 50 moléculas de CO2 se comparado ao sistema puro. Como 
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dito acima, a presença do CO2 entre as moléculas de cátion e ânion gera um afastamento entre 

as espécies, causando uma pequena expansão de volume do LI. Siqueira et al., obteve através 

de simulações por DM o MSD para os sistemas [C4mim][Br] e [C4mim][Br]/SO2, os autores 

observaram um aumento no deslocamento dos íons e uma diminuição da diferença entre Dcation
 

e Danion. Estas mudanças são atribuídas ao efeito de blindagem nas interações entre [C4mim]+ e 

[Br]- pela interação SO2-[Br].(SIQUEIRA et al., 2008) Este mesmo comportamento pode ser 

visto no LI [C2mim][Tf2N], proporcional ao aumento da concentração de CO2. 

O coeficiente de difusão para [C2mim]+, [Tf2N]- e CO2 para cada sistema e para o 

líquido iônico puro podem ser vistos na Figura 44 A alta difusividade do CO2 quando 

comparado aos íons [C2mim]+ e [Tf2N]- é resultado do pequeno tamanho, e a carga neutra da 

molécula de CO2, o que faz com que a molécula não seja afetada pelas interações iônicas.  

Baltus e colaboradores estimaram a energia de ativação para a difusividade e 

viscosidade em uma série de misturas envolvendo LI e CO2. Eles afirmam que a energia de 

ativação da difusividade para cátion e ânion são similares, e estes valores são consideravelmente 

maiores que a energia de ativação para o coeficiente de difusão do CO2 no LI. Estes resultados 

sugerem que a mobilidade de [C2mim]+ e [Tf2N]- são similares, mas diferentes quando 

comparados com a mobilidade do CO2.(MOGANTY; BALTUS, 2010)  

Uma outra evidência do efeito do CO2 no aumento da mobilidade dos íons é a 

diminuição do volume molar e densidade do LI. (LOURENÇO et al., 2013) Esta diminuição da 

densidade e volume molar são resultados da pequena expansão de volume do sistema. 

Conforme demonstrado por Butler et al., (2012), mudanças no volume de cátion e ânion 

provocam mudanças na dinâmica do sistema. Quando há um aumento do volume de cátion e  

ânion, consequentemente encontramos uma diminuição na viscosidade, e um aumento da 

difusividade das moléculas, pois o volume é resultado não apenas do tamanho das espécies, 

mas também de como se dá a interação entre elas.(BUTLER; MÜLLER-PLATHE, 2012) Sendo 

assim, um afastamento gera uma menor interação intermolecular, que por sua vez afeta 

diretamente as propriedades dinâmicas do sistema.  

A dinâmica da mistura [C4mim][Tf2N]/CO2 foi investigada por Maginn e colaboradores 

utilizando RMN e simulações por dinâmica molecular. Eles encontraram um comportamento 

similar com o mostrado acima e fizeram a seguinte afirmação “Assim como a fração molar de 

CO2 aumenta, um número grande de moléculas de CO2 formam um cluster ao redor do ânion, 

o que acaba por reduzir as interações eletrostáticas entre cátion e ânion.”(HAZELBAKER et 

al., 2012)  
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Desta maneira podemos correlacionar o fato observado por Maginn et al., com as 

alterações observadas nas g(r) referentes à interação cátion-ânion em nosso primeiro trabalho 

(Figura 43), através destas g(r) podemos ver que embora a estrutura permaneça a mesma, o 

número de coordenação entre cátion e ânion diminui, indicando a presença de CO2 na primeira 

camada de solvatação entre cátion e ânion, criando assim um efeito de blindagem para a 

interação cátion-ânion. É esta blindagem a responsável pela maior mobilidade das partículas. 

 

Figura 43 - Função de distribuição radial para cátion-ânion(a) e número de coordenação para cátion-ânion(b) em 

todas as frações à 313 K. 

 
Fonte: Do autor 

 

Figura 44 - Coeficiente de difusão calculados para cátion, ânion e CO2 para temperatura de 313 

K comparados com a literatura. (TOKUDA et al., 2006a) 

 
Fonte: Do autor 
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Os valores para o coeficiente de difusão são mostrados na Tabela 9. Cadena et al., faz 

uma comparação para diferentes líquidos iônicos baseados no cátion piridinio contendo o ânion 

[Tf2N]-, e demonstra que embora cátion e ânion possuam diferenças significativas em seus 

coeficientes de difusão, eles não apresentam uma difusão livre e sim um movimento em pares, 

o que explicaria os acoplamentos ditos acima.(CADENA et al., 2006) 

Os valores para os coeficientes de difusão encontrados para o LI estão na ordem de 10-

11m2/s, o que é duas vezes menor que os valores encontrados para a água, essa diferença é 

devido às diferenças no tipo de interação entre as moléculas dos líquidos. 

 É observado uma mudança nos coeficientes de difusão para os íons [C2mim]+ e [Tf2N]- 

quando o CO2 é adicionado ao líquido iônico. É possível observar um aumento de 4-5 vezes 

maior no coeficiente de difusão de ambos os íons com o aumento da concentração de CO2. 

 

Tabela 9 - Coeficiente de difusão calculado pela relação de Einstein à 313 K. 

nCO2 [C2mim]+ [Tf2N]- CO2 

0 1,4 (0,2) 0,8 (0,1) --- 

20 1,9 (0,2) 1,0 (0,1) 17,1 (6,0) 

50 2,3 (0,1) 1,4 (0,1) 18,0 (0,3) 

83 2,9 (0,1) 1,6 (0,2) 25,8 (6,0) 

173 5,6 (0,8) 3,2 (0,2) 38,2 (6,0) 

204 6,0 (0,4) 3,9 (0,3) 41,7 (1,1) 

Fonte: Do autor 
 

Baltus et al.,(MOGANTY; BALTUS, 2010) salientam que o conhecimento da 

solubilidade e difusividade de gases em LIs é um importante passo para o design e 

desenvolvimento de líquidos iônicos específicos para a captura e separação de gases. Eles 

observaram que o coeficiente de difusão do CO2 é por volta de uma ordem de magnitude menor 

no líquido iônico do que nos solventes orgânicos tradicionais. Esta diferença é devido à alta 

viscosidade dos LIs. 

Sendo assim pode-se observar na Figura 45 a dependência do DCO2 com a temperatura. 

Em cinza e preto podemos ver os coeficientes de difusão experimentais obtidos para duas 

massas de LI, 50 e 500 mg respectivamente, obtidos por Palomar et al.,(MOYA et al., 2014), 

utilizando uma nova técnica gravimétrica para medida de coeficiente de difusão. Em vermelho 

podemos ver os coeficientes de difusão obtidos através das nossas simulações por DM. As 

diferenças entre os coeficientes de difusão de diferentes massas provem do fato de que, para 

uma massa maior de LI há uma maior área de contato, o que faz com que uma maior quantidade 
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de CO2 seja absorvida uniformemente. E conforme mostrado na Figura 45, quanto maior a 

concentração de gás maior será o coeficiente de difusão do mesmo. 

 

Figura 45 - Coeficientes de difusão para CO2 em nossas simulações por DM (círculos vermelhos) e 

coeficientes obtidos pelo método de gravimetria com 500 mg de líquido iônico (círculos 

pretos) e 50 mg de LI (círculos cinzas). 

 
Fonte: Do autor 

 

Como esperado, os valores de DCO2 aumentam com o aumento da temperatura. Isto é 

devido ao fato de que em altas temperaturas a energia de ativação é menor, assim como a 

viscosidade do líquido iônico, o que resulta em uma maior difusividade do CO2.  É importante 

ressaltar que o modelo utilizado para o CO2 foi capaz de reproduzir o comportamento observado 

nos experimentos. 

Condutividade iônica pode ser definida como a habilidade de um sistema transportar 

cargas. Esta habilidade está correlacionada com o número de íons e a mobilidade das espécies 

no sistema. Líquidos iônicos geralmente possuem uma condutividade iônica menor em relação 

aos eletrólitos convencionais, esta menor condutividade é devido ao grande tamanho das 

espécies e alta viscosidade dos LIs. 
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Tabela 10 - Condutividade iônica obtida pelas relações de Einstein-Helfand (σE-H) para todas as misturas à 313 

K. 

nCO2 σE-H 

0 2,69 

20 3,14 

50 4,45 

83 5,87 

173 7,13 

204 10,3 

Nota: σE-H e σGK  estão em mScm-1 

Fonte: Do autor 

 

A Tabela 10 mostra a condutividade iônica calculada através das relações de Einstein-

Helfand.(SCHRÖDER; HABERLER; STEINHAUSER, 2008) Os valores obtidos para o 

líquido iônico puro através da relação de Einstein-Helfand estão em concordância com os 

valores experimentais que reportam condutividade para o sistema de 13,69 mScm-1 à 313 K. 

(TOKUDA et al., 2006b) É evidente observar que a maior mobilidade dos íons, descrita 

previamente, resulta numa maior condutividade iônica como esperado. 

A relação entre coeficiente de difusão e condutividade iônica ideal pode ser descrita pela 

equação de Nernst-Einstein: 

 

 
2 2( )

pair

NE cation anion

B

N
q D q D

Vk T
      (39) 

 

em que Npares é o número de pares de líquido iônico, V é o volume, kB a constante de Boltzmann 

e q+ e q- são as cargas totais do  cátion e  ânion, Dcation e Danion são os coeficientes de difusão 

para [C2mim]+ e [Tf2N]-, respectivamente. Os valores para a condutividade de Nerst-Einstein 

estão resumidos na Tabela 11. Pode-se notar um maior valor para a condutividade do LI puro 

em relação às condutividades obtidas pelos métodos de GK e EH, isto é, devido ao fato de que 

a condutividade obtida por Nernst-Einstein não leva em consideração a existência de pares 

iônicos, considerado que todos os íons contribuem para o transporte de carga.  A relação Nernst-

Einstein superestima a condutividade iônica. O mesmo resultado  pode ser visto também para 

eletrólitos poliméricos baseado em líquidos iônicos.(COSTA; RIBEIRO, 2007b) 

Em recente trabalho, Maginn e Zhang correlacionam as propriedades de transporte em 

um líquido iônico com os valores dos tempos de vida dos pares iônicos (ion pairs, IP) e dos 

agregados iônicos (ion cages, IC). Eles estudaram 29 LIs, em sua maioria derivados do cátion 

imidazólio, e observaram uma relação linear entre a condutividade iônica ideal e o inverso dos 
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tempos de vida dos pares e dos agregados iônicos. Sendo assim, podemos resumir esta relação 

entre tempos de vida (IP) e (IC) com a condutividade obtida pela equação de Nernst-Einstein  

pela equação abaixo:(ZHANG; MAGINN, 2015) 

 0,428NE IPX     (40) 

  

 0,023NE ICX     (41) 

 

Tabela 11 - Condutividades iônicas obtidas por Nernst-Einstein, tempos de vida IP e IC e números de transferência 

iônico para [C2mim]+ e [Tf2N]- à 313 K. 

nCO2 σNE 

(S/cm) 

t+ 

(%) 

t- 

(%) 

τIP 

(ps) 

τIC 

(ps) 

0 3.19 0.64 0.36 3141 72 

20 4.13 0.66 0.34 1036 56 

50 4.94 0.63 0.37 866 46 

83 5.90 0.64 0.36 725 39 

173 10.80 0.63 0.37 396 21 

204 11.75 0.60 0.40 364 19 

Fonte: Do autor 

 

A  Tabela 11 mostra os valores para os tempos de vida de IP e IC obtidos pelas equações 

(40) e (41), como descrito por Maginn e Zhang. Os resultados para IP e IC estão em boa 

concordância com a literatura.(ZHANG; MAGINN, 2015)  Podemos ver que ao adicionar CO2 

no sistema temos uma diminuição dos tempos de vida, este é um indício de que o CO2 não está 

apenas aumentando a mobilidade dos íons, mas também aumentando a frequência em que os 

pares são formados e desfeitos, ou seja, diminuindo a interação entre cátion e  ânion. Através 

dos coeficientes de difusão podemos obter os números de transferência iônico para cátion e 

ânion. 

 ,
( ) ( )

D D
t t

D D D D

 
 

   

 
 

  (42) 

 

A equação (42) resume os números de transferência iônico para cátion e ânion, no qual 

D+ e D- são os coeficientes de difusão para [C2mim]+ e [Tf2N]- respectivamente. O número de 

transferência mede a habilidade de um íon específico em carregar carga. É observado pela 

Tabela 11 que o [C2mim]+ possui uma maior contribuição no transporte de carga que o [Tf2N]-

.(MOGANTY et al., 2014) Esta grande diferença entre t+ e t-  é devido ao grande tamanho do 

[Tf2N]- e a presença do anel imidazólio no cátion. Qiao et al., afirmam que a menor habilidade 

do ânion em carregar carga é devido ao seu grande tamanho e flexibilidade. Os estudos de 
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dinâmica rotacional e translacional de Qiao et al. (2008) sobre os líquidos iônicos baseados no 

cátion [C2mim]+, com os respectivos ânions [Cl]-, [BF4]- e [Tf2N]-, mostraram existir uma 

dinâmica mais rápida do anel imidazólio no sistema com o ânion [BF4]
-, comparado ao sistema 

com o ânion [Tf2N]-, em acordo com resultados prévios sobre a força das ligações de hidrogênio 

que ocorrem entre os ânions e o hidrogênio ácido do anel imidazólio. A justificativa dada pelos 

autores é devida existência maior impedimento estérico ao anel quando coordenado pelos 

ânions [Tf2N]- do seio do líquido. Para avaliar as mudanças ocorridas na dinâmica rotacional 

do líquido iônico foram calculados os tempos de relaxação, obtidos através das correlações 

exibidas acima, para três vetores escolhidos na estrutura do cátion. Os vetores escolhidos podem 

ser vistos na Figura 46, o vetor x conectando os dois átomos de nitrogênio, o vetor y em direção 

ao átomo H9 ligado ao anel e por fim o vetor z em relação ao eixo normal do anel imidazólio. 

A Tabela 12 mostra os valores obtidos para os tempos de relaxação dos três vetores em 

todas as frações molares à temperatura de 313 K.  comparado com  os valores do tempo de 

relaxação para o vetor x obtidos por Maginn e Kelkar (vermelho) e Van-Oanh et al. (verde), 

respectivamente.(KELKAR; MAGINN, 2007)(NGUYEN; HOURIEZ; ROUSSEAU, 2010) 

Para o líquido iônico puro os tempos de relaxação em x, y e z são 660,0, 321,8 e 300,5 

ps, respectivamente. Qiao et al., conclui que esta ordem nos tempos de relaxação para estes 

vetores é devido à facilidade que o cátion possui em rotacionar no eixo normal ao anel e, 

portanto, em torno do eixo x, devido ao menor tamanho dos hidrogênios do anel quando 

comparado aos grupos etil e metil laterais.  

Maginn et al., estudou o efeito do CO2 no líquido iônico [C4mim][Tf2N] através de 

simulações por dinâmica molecular e experimentos espectroscópicos. Eles observaram que a 

adição do CO2 no líquido enfraquece as forças eletrostáticas entre cátion e  ânion, o que gera 

uma maior mobilidade das espécies.(HAZELBAKER et al., 2012) Eles correlacionaram esta 

diminuição dos tempos de relaxação com a diminuição da viscosidade observada 

experimentalmente por Laurenczy e Dyson(LAURENCZY; DYSON, 2008), e concluíram que 

a adição do CO2 fluidiza o líquido iônico, diminuindo sua viscosidade. Observando a Figura 46 

podemos ver o mesmo comportamento para [C2mim][Tf2N], quanto maior o número de 

moléculas de CO2 no LI menor o tempo de relaxação. 
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Figura 46 - (a) Tempos de relaxação para [C2mim]+ para as misturas e LI puro à 313 K. (b) Vetores usados para 

o cálculo do tempo de relaxação do cátion. 

 
Fonte: Do autor 

 

Tabela 12 - Tempo de relaxação para os vetores x, y e z no [C2mim]+. 

nCO2 X Y Z 

0 660,12 321,80 300,47 

20 535,87 282,85 242,49 

50 400,89 209,03 182,87 

83 307,84 151,46 136,06 

173 177,20 82,63 79,16 

204 98,40 71,46 70,21 

Fonte: Do autor  
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6 CONCLUSÃO 

 

 

A diluição da MEA em ACN causa uma intensificação nas ligações de hidrogênio da 

monoetanolamina. Tanto monoetanolamina quanto acetonitrila possuem interação preferencial 

pelas moléculas de MEA, desta maneira há uma competição pelas primeiras camadas ao redor 

da monoetanolamina. As pseudo funções de distribuição espacial e função de distribuição 

combinada mostram que em pequenas quantidades a MEA se mantem próxima as primeiras 

camadas de monoetanolamina, chegando a aumentar a população na segunda camada. Esta é 

uma evidência da coordenação preferencial da interação MEA-MEA. Observou-se um aumento 

da população em conformação gauche, esta modificação na geometria das moléculas é devido 

ao fato de que adotando a geometria gauche o volume da molécula é menor, o que torna possível 

uma maior concentração de moléculas em um menor espaço (o que pode ser visto no aumento 

do raio de hidratação). Desta maneira, estas mudanças na geometria da molécula fazem com 

que ocorra uma intensificação nas ligações de hidrogênio, gerando o deslocamento da banda de 

módulo vas(NH2). 

Estudos recentes mostram que esta geometria possui maior basicidade (referente a 

cálculos em fase gasosa)(ORESTES; MACHADO RONCONI; CARNEIRO, 2014), sendo 

assim podemos esperar uma maior basicidade do sistema quando comparado a 

monoetanolamina pura, esta maior concentração de moléculas de MEA pode também ser um 

ponto positivo para a reação com o dióxido de carbono devido a cinética da reação, uma maior 

camada de solvatação pode estabilizar a molécula do gás. 

Maiores estudos envolvendo a basicidade e a cinética da mistura MEA/ACN na 

presença do CO2 devem ser realizados para a investigação da viabilidade deste sistema na 

captura de dióxido de carbono.  

Em acordo com trabalho publicado previamente(LOURENÇO et al., 2013), a estrutura 

local do LI não é afetada pela presença do gás, é observada apenas uma ligeira mudança na 

orientação das moléculas de cátion e ânion causa pelo afastamento de cátion e ânion para 

receber a molécula de dióxido de carbono.  

Como consequência da interação de ácido-base de Lewis, a geometria linear do CO2 

sofre uma leve deformação após a interação com o ânion, a CDF da geometria linear do dióxido 

de carbono mostra três diferentes distribuições para o ângulo, 180º, 179.5º e 179.3. Esta 

pequena flexão é um indicativo da fraca interação CO2-LI. 
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Como conclusão de nosso trabalho anterior envolvendo a interação entre CO2 e 

[C2mim][Tf2N], nós observamos que o volume fracional livre pode ser usando como um 

indicativo da solubilidade do gás no líquido iônico. Porém a discussão sobre o volume livre 

deve ser feita em relação a termodinâmica do LI. Sendo assim nos realizamos cálculos das 

propriedades de transporte para o LI puro e a mistura envolvendo LI/CO2 em 5 frações molares. 

A adição do CO2 no líquido iônico causa um aumento de 4-5 vezes na difusividade de 

cátion e ânion. Este aumento é devido a diminuição da interação cátion-ânion. A acomodação 

do CO2 nos espaços vazios entre cátion e ânion resulta em uma fluidização do líquido iônico. 

Esta fluidização é observada pela diminuição do tempo de relaxação e pelo aumento da 

condutividade iônica.  

Os resultados das propriedades de transporte mostram que a adição do CO2 cria uma 

fluidização no líquido iônico, esta fluidização é resultado da diminuição da interação entre 

cátion e ânion, causada pelo afastamento das espécies ao receber o CO2. Esta diminuição 

aumentam a mobilidade das espécies e consequentemente um aumento da difusividade, 

condutividade, e uma diminuição nos tempos de vida dos pares e agregados iônicos. Há uma 

diminuição no tempo de relaxação para o cátion, esta diminuição pode ser relacionada à 

diminuição da viscosidade do LI, como há uma diminuição da interação entre as espécies é 

esperado uma diminuição também da viscosidade. Entretanto esta fluidização não afeta o 

comportamento do líquido, pois não é observado nenhuma modificação para o MSD e o número 

de transferência iônico de cátion e ânion. 
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7 PRÓXIMAS ETAPAS E PARTICIPAÇÕES EM EVENTOS 

 

 

Como próximas etapas do estudo da mistura MEA/ACN, simulações por dinâmica 

molecular envolvendo a presença do dióxido de carbono nas misturas, para avaliar 

modificações na mistura e caracterizar a interação CO2-MEA e CO2-ACN, juntamente com 

cálculos quânticos para inferir sobre a basicidade do sistema visando a habilidade do mesmo 

em capturar CO2. 

Como dito anteriormente, a primeira parte do trabalho envolvendo o líquido iônico 1-

Etil-3-Metil-Imidazólio bis(trifluorsulfonil)imida gerou um artigo publicado na Environmental 

Science & Technology da American Chemical Society (ACS), onde foram abordados aspectos 

sobre a organização e estrutura do líquido iônico na presença do gás. Esta segunda parte do 

trabalho envolvendo a estrutura de ambiente local do CO2 e o efeito da molécula de gás nas 

propriedades de transporte do líquido iônico foi submetido em forma de artigo na revista 

Journal of Physical Chemistry B, também da ACS. Os dois trabalhos juntos foram apresentados 

em mais de 13 congressos e eventos científicos na forma de painel e oral, dos quais podemos 

destacar: 

Apresentações na forma oral 

(a) CECAM Workshop: Multiscale modelling ofic liquids: from quantum methods to 

coarse-grained models.Insights on the Solubility of CO2 in 1-Ethyl-3-

methylimidazolium Bis(trifluoromethylsulfonyl)imide from the Microscopic Point of 

View. 2014.  

(b) 3º Congresso Brasileiro de CO2 na Indústria do Petróleo, gás e Biocombustívies - Estudo 

da solubilidade de CO2 no Líquido Iônico 1-Etil-3-Metilimidazólio 

Bis(trifluormetanosulfonil)imida por um ponto de vista microscópico. 2015 

(c) XXV Encontro Regional da Sociedade Brasileira de Química - Simulação 

computacional de Líquidos Iônicos de interessa na captura de CO2. 2012 

(d) XXVI Encontro regional da sociedade brasileira de química - Estudo das interações 

entre CO2 e 1-etil-3-metilimidazólio bis(trifluorsulfonil)imida emim[Tf2N]. 2011 

Apresentações na forma de pôster: 

a) XXXVIII Congresso de químicos teóricos de expressão latina - Study of interactions 

between CO2 and 1-ethyl-3-methylimidazolium bis(trifluorosulfonil)imide 

(emim[Tf2N]) by molecular dynamics. 2012 
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b) Simpósio Brasileiro de Química Teórica. INSIGHTS ON THE SOLUBILITY OF CO2 

IN 1-ETHYL-3-METHYLIMIDAZOLIUM 

BIS(TRIFLUOROMETHYLSULFONYL)IMIDE FROM THE MICROSCOPIC 

POINT OF VIEW. 2013 

Sendo ainda selecionado para apresentações orais em mais dois outros eventos 

organizados pela American Chemical Society realizados em Denver e Boston, que será 

apresentado dia 16 de agosto de 2015. 
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