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OBJIETIVOS

OBJETIVOS

OBJETIVO GENERAL

Llevar a cabo la modelacion matemdtica de la cinética de reacciones quimicas
complejas o compuestas y elabarar un documento escrito de apoyo didactico para
las asignaturas relacionadas a dicho tema de las carreras de quimica y de ingenteria
quimica.

OBJETIVOS ESPECIFICOS

Facilitar el estudio de la cinética quimica a través de la resolucién de problemas
concretos propuestos en libros de texto de fisicoquimica y cinética quimica.

Identificar las caracteristicas de una reaccion compuesta, especificando cada uno de
los pasos de los mecanismos de reaccion, los pardmetros cinéticos y su modelaci6n
matematica.

Comparar 1a cinética de las reacciones compuestas con las de las reacciones
clementales. Principalmente mediante el calculo de la evolucion de la concentracién
de reactivos y productos.

Estudiar los tipos de reacciones compuestas que existen y compararlas entre si,
tanto en sus mecanismos como en sus modelos matematicos.

Calcular parametros cinéticos que expliquen y/o predigan el comportamiento de una
reaccion compuesta, a partir de los pardmetros cinéticos de los pasos elementales
que la constituyen,

Proponer mecanismos de una reaccion compuesta a partir de datos cinéticos
obtenidos experimentalmente.

Analizar la importancia de la cinética de reacciones compuestas en las diversas
areas de la quimica, como la cinética enzimatica y el disefio de reactores quimicos o
bioquimicos.

Determinar la evolucion de las concentraciones de las especies en sistemas de
reacciones complejas mediante la integracion analitica o numérica de los modelos
matematicos correspondientes.



INTRODUCCION

INTRODUCCION

La cinética quimica cstudia las velocidades y mecanismos de las reacciones, las cuales pueden ser
clementales o compucstas. En realidad, la mayoria de las reacciones quimicas son de este ultimo
upo

Al abordar la cinética quimica en forma de cjercicios resueltos se pretende facilitar el
aprendizaje de csta arca en dos aspectos:

»~ Ampliar la informacién cn los cursos que tratan estc tema.

~ Avudar cn la comprension dc la cinética de reacciones ¢come la polimerizacién, la
combustion, la catalisis, etc., que generalmente se estudian de forma cualitativa en las dreas
dc Quimica Orgénica o Quimica Analitica, sblo que esta vez con un enfoque cuantitativo.

En los problcmas cuya resolucién se presenta en esta tesis, s¢ mancjan los distintos tipos de
reacciones quimicas complcjas que existen; incluyendo una explicacion acerca del comportamiento
general en términos de la cinética de los pasos elementales. Los modelos matemiticos que permiten
obiener la cvolucion de las concentracion de las especies correspondientes a ecuaciones
difcrenciales no lincales acopladas, pucden ser muy dificiles de integrar, pero el problema se
simplifica ¢n forma considerable cuando hay presentes intermediarios de reaccién en cantidades
mucho mas pequeiias que los reactivos en si. En el estado estable, la concentracion del
intermediario sc iguala a cero. Como sc verd a lo largo de este trabajo este tratamiento permite
obtener la oxpresion de velocidad para toda la reaccion en términos de las concentraciones de
reactivo v las constantes de velocidad para los pasos elementales.

Una clasc cspecialmente importante de reacciones compuestas incluye las reacciones en
cadena: en este grupo sc encuentran las reacciones fotoquimicas como la descomposicion del ozono
v la combustion d¢ hidrocarburos, dc gran imporntancia para la quimica ambiental, asi como muchas
rcacciones de polimerizacion y explosivas, de alto interés en aplicaciones industriales.

Otro tipo dc rcacciones complejas son las que involucran el fenémeno de catélisis, que
pucden cfectuarse por diversos mecanismos compuestos, incluyendo la catélisis acido-base y la
calilisis ecnzimatica.

Cuando los productos de una reaccion toman parte en alguna de sus etapas anteriores puede
ocurrir ¢l fendmeno de autocatalisis, que es el aumento de la velocidad de una reaccion por sus
productos o la posibilidad de quc la reaccién oscile y las concentraciones de productos y reactivos
varicn periddicamente cn ¢l espacio o en el tiempo.

Tambicn cs importante el estudio de las reacciones rapidas (del orden de 10™), por lo que se
tralan problemas quc utilizan datos obtenidos con técnicas de medicion disefiadas para ese
proposito.

En la resolucion de los cjercicios, se explica lo mejor posible el tratamiento matematico y se
discute ¢l resultado. En algunos cases s muy dificil llevar a cabo una integracién analitica de los
modelos cinéticos, particularmente cuando las reacciones producen ecuaciones de segundo grado,
por lo que sc utiliza un programa computacional.

A (ravés de los problemas quc s¢ muestran en este trabajo, se intenta facilitar el estudio de
la cinética quimica compleja o compucsta, a través de informacién dada. Es posible proponer o
discutir mecanismos de reaccién, siempre que se proporcionen los dates necesarios para tal efecto,
lo cual succde cn los problemas propuestos por los libros.

Si se desconoce el tipo de radicales libres que se pueden formar en una reaccion, no
es posible proponer tampoco un mecanismo congruente, aunque concuerde
maicmaticamente con una ley de velocidad encontrada. Por esta razdn, se utilizan datos
experimentales que ya se han estudiado, es decir, no se propone en el texto ningin
mecanismo nuevo o una ley de velocidad que contradiga a otra con el simple material de
que se dispone, el objetivo es familiarizar al estudiante con las leyes de velocidad que las
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relacionan con los mecanismos de reaccion, y exponer de forma sencilia informacion
importante e interesante que muchas veces no se tiene a lo largo de !a carrera, por ser la
fisicoquimica un area relegada en muchos aspectos.

Como se verd, la solucion de los problemas van desde nombrar solamente las etapas
dc un mecanismo, hasta utilizar un programa computacional para resolver un sistema de
ecuaciones que llevan a una ley de velocidad completa.

No se profundiza en la parte tedrica, por tratarse de un texto en forma de
problemario, dando por emtendido que se han estudiado ya los conceptos basicos de la
cindtica quimica. En caso de que se requiera més informacién sobre algiin tema o una
mayor comprension de conceptos, existe una amplia bibliografia expuesta al final del
trabajo, tanto de Fisicoquimica General como de Cinética Quimica.
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GENERALIDADES

La cinética quimica, también denominada cinética de las reacciones, estudia las
velocidades y mecanismos de las reacciones quimicas. Un sistema reactivo no esta en
equilibrio, por lo que la cinética de las reacciones no se considera parte de la
lermodinamica, sino una rama de 1a cinética.

Son numerosas las aplicaciones de la cinética de las reacciones, por ejemplo, en la
sintesis industrial de sustancias, las velocidades de reaccién son tan importantes como las
constantes de equilibrio. Aqui, por ejemplo, el equilibrio termodindmico nos indica la
maxima cantidad posible de NH; que puede obtenerse, a unas T y P dadas, a partir de Nz y
H., pero si la velocidad de reaccion entre ellas, es muy baja, la realizacion de dicha
reaccion no seria rentable. Frecuentemente en reacciones de sintesis organica se pueden dar
varias reacciones competitivas y la velocidad relativa de éstas determina generalmente la
cantidad de cada producto. Lo que ocurre con los contaminantes liberados en la atmosfera
pucde comprenderse Unicamente mediante un analisis cinético de las reacciones
almosféricas. Muchos de los metales y plasticos de la tecnologia moderna son
termodinamicamente inestables respecto a la oxidacion, pero la velocidad de ésta es
pequefia a temperatura ambiente. Las velocidades de reaccién son fundamentales en el
funcionamiento de los organismos vivos. Los catalizadores biologicos (enzimas) controlan
el funcionamiento de un organismo acelerando selectivamente ciertas reacciones. En suma,
para comprender y predecir el comportamiento de un sistema quimico, deben considerarse
conjuntamente a la termedindmica y a la cinética.

La termodinamica estudia el calor liberado o consumido en una reaccién y su
reversibilidad, pero por si sola, no indica nada acerca de la velocidad del proceso. La
cinctica quimica es la rama de la fisicoquimica que estudia las velocidades de las
rcacciones quimicas y los factores de los cuales dependen. Un motivo por el cual este tema
es 1mportante es que proporciona parte de la informacién neceseria para determinar el
mecanismo de una reaccion, asi como la comprension de la dinimica quimica, cuyas bases
no son ya los aspectos fenomenolégicos sino los de la termodindmica estadistica.

El equilibrio quimico puede tratarse desde un punto de vista cinético en el cual dos
velocidades contrapuestas se igualan. Lo contrario no ocurre, ya que la cinética no puede
abordarse solo con el equilibrio. Una velocidad de reaccion no puede comprenderse solo
desde la base de la termodinamica.

Se han efectuado muchas investigaciones acerca de las velocidades de reaccion. En
estc trabajo se estudiardn las reacciones compuestas o complejas).
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1. CINETICA QUIMICA ELEMENTAL

1. CINETICA QUfMICA ELEMENTAL

1.1 VELOCIDAD DE REACCION
La velocidad de reaccion se define como la derivada con respecto al tiempo del
avance o grado de reaccion £, dividida entre el volumen:

en donde n; es el nimero de moles del reactivo o producto /, y v es su coeficiente
estequiométrico.
Si el volumen es constante, dn,/V puede reemplazarse por el cambio de
congentracion dc,, y entonces:
1 de,
V= ——1
v, di
Esta cantidad es independiente de la especie de reactivo o producto que se elija.
Para una reaccion
aA+bB —yY + 27
que ocurre a volumen constante, la velocidad de reacci6n es
yo-tdl4]__1d[B]_1dlr]_1d(z]
a dt badt yd =z dt
Las derivadas de las concentraciones con respecto al tiempo (con signo negativo
para los reactivos) son las velocidades de consumo y de formacion, por lo tanto:
va — vB — v)’ —_ vr
a b y oz
Como los coeficientes estequiométricos y en consecuencia los grados de reaccién dependen
de la manera en que se escribe la reaccion (p. Ej. H: + Br > 2HBro % Hz + % Br; >
HBr), siempre que se mencionan las velocidades de reaccion es necesario dar la ecuacion
estequiométrica.

VY=

1.2 ECUACION DE VELOCIDAD Y CONSTANTE CINETICA
En algunas reacciones, la velocidad de consumo o de formacidn se puede expresar
empiricamente mediante una ecuacidn de la forma

v, =k, [AT[B]ﬂ
donde £, es la constante de velocidad; y a y B son los érdenes de reaccion. De manera
senmejanie, para un producto Z, donde k. no es necesariamente igual a ks,

v, =k, [AF[BY
Cuando estas ecuaciones son aplicables, la velocidad de reaccion también debe darse
mediante una ecuacién de la misma forma:

v=k[4F[8Y
En cstas ccuaciones k,4, Kz y k no son necesariamente iguales y estin relacionadas por
coelicientes estequiométricos, asi, la ecuacion estequiométrica es:

A+2B > 3Z
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1 1
kzkA =Ek3 =§kz
l.as unidades de k varian con el orden de reaccion y obedecen a la expresion:

(concentracion)' ™ t'; siendo n el orden de reaccion. (Laidler, Fisicoquimica, 1998. p. 351).

1.3 ORDEN DE REACCION

Ll exponente o de las ecuaciones anteriores se conoce como el orden de reaccién
con respecte a A y puede denominarse orden parcial respecto al reactivo A. De manera
similar, e! orden parcial P es el orden con respecto a B. Estos 6rdenes son cantidades de
lipe experimental y no son necesariamente integrales. La suma de todos los ardenes
parciales, o + B + .. se denomina orden total y en general se le asigna el simbolo 1.

Un caso muy sencillo es cuando la velocidad es proporcional a la primera potencia
de la concentracion de un solo reactivo:

V = KA]

Se dice que ésta es una reaccion de primer orden, Un ejemplo es la transformacion

del ciclopropano en propileno:

CH
/ \ -  CH;>—CH=CH,
H,C—CH;

En un intervalo muy amplio de presion, la velocidad de esta reaccion es
proporcional a la primera potencia de la concentracién de ciclopropano.

Hay muchos ejemplos de reacciones de segundo orden. La reaccidn

Hz + [;=2HI
es de segundo orden en ambos sentidos. En esta reaccion la velocidad de izquierda a
derecha es proporcional al producte de las concentraciones de Hz e I

v =h[H.]1,]

Donde & es una constante a determinada temperatura. Se dice que la reaccion de
izquierda a derecha es de primer orden con respecto a H; y de primer orden con respecto a
I, v su orden global es dos. La reaccion inversa también es de segundo orden; la velocidad
de derecha a izquierda es proporcional al cuadrado de la concentracion de yoduro de
hidrogeno:

v, =k [HIT

En este ejemplo el orden de reaccion es igual a la molecularidad.

La velocidad de una reaccion debe ser proporcional al producie de las dos
concentraciones de [A] y [B], cuando en la reaccion solo afectan colisiones de las
moléeulas A 'y B. De manera similar, la cinética debe ser de tercer orden cuando la
reaccidn procede en una etapa y en ella se efectian colisiones entre tres tipos de moléculas
A. B3 y C. Hay algunas reacciones de tercer orden, pero en general se desconocen
reacciones de orden superior. Las colisiones en las cuales participan de manera simultanea
tres o mas moléculas son muy poco probables, en estos casos las reacciones ocurren con
mas rapidez por un mecanismo complejo en el que participan dos o mas procesos
elementales, cada uno de ellos de primer o de segundo orden. (Laidler, op cit. p. 356).

Un concepto importante es el pseudo orden, comoe en la hidrolisis de la sacarosa:

CizH22011 + HyO = CgH 206 + CsH 1206
Glucosa  Fructuosa
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Dado que el disolvente participa en la reaccidn es de esperar la ecuacitn
v K[CiH01][H201". Puesto que el H3O esta siempre en exceso, su concentracion
permanece constante durante el proceso por lo que la ecuacion cinética puede expresarse
como v = k[Ci2H22011], stendo k = k’[H20]". Dicha reaccion recibe el nombre de pseudo 19
orden. Experimentalmente se ha determinado que v = 6. (Urefia, Cinética Q. 2001, p.268)

1.4 ANALISIS DE RESULTADOS CINETICOS

La primera tarea en la investigacion cinética de una reaccidn quimica es medir las
velocidades en diversas condiciones experimentales, y determinar como son afectadas por
las concentraciones de reactivos, las de los productos, y de otras sustancias (por ejemplo,
catalizadores, inhibidores, especies inertes, etc.)

Hay tres métodos principales para estudiar estos problemas: el método de
integracion, el método diferencial y el de tiempo de vida media.

Método de Integracion
En el método de integracidn se comienza con una ecuacion de velocidad que se
considere aplicable. Por ejemplo, si la reaccion es de primer orden se comienza con

nA — productos
cuva ecuacion cinética es
_M=£ :k(a—x)"
dt ]

Donde » es el orden, a la concentracion inicial de cada reactivo y x la cantidad de
A gastada por unidad de volumen en el tiempo t_ La integral es

J-,v—: dx t=t

(@ x)" I A Ty la ecuacion integrada es: hzlnaix sin=1
que da a en funcion de t, y después se compara con la variacion experimental de a segin t. Si
csta bien adaptada se pueden utilizar métodos graficos simples para determinar el valor de la
constante de velocidad. Se repite hasta ajustar lo méas posible kos datos experimentales.

In el siguiente cuadro se resumen las diversas ecuaciones integradas para distintos

valores de 2. (Laidler, op cit. p. 358)

[ Orden | Ecuacién diferencial Unidades | Vida media
Forma diferencial Forma integrada de k ™
0 dr P moldm™s™ [ g
dr L 2%
1 -1
ﬂ - k(ﬂ'“ x) k= 1'“ ] 5 ln—2
ol ! a,-x k
2 dx . " mol s
dx - k(a, - x)? _ lin X dm’ mol”'s 1
oy { aya,-x) ka,
) B - _ i RPN
dx k(a, = x)b, —x) | &= 1 b,(a, —x) dm” mol’'s
di Ha,-b) a,(b,-x)
[N I -l
e =k(a, —x)" k= ! I b ?;Jn-ss-l 27 -1
dt (n=-Hl(a,-0"" a' k(n-Da]"’

*t ¢s ¢l licmpo en que la concentracidn inicial de un reactivo llega a la mitad

10



1. CINETICA QUIMICA ELEMENTAL

El método no es preciso v se usa fundamentalmente para distinguir entre primer y
segundo orden.

Mdtodo diferencial

El método diferencial sugerido por primera vez en 1884, por Van’t Hoff, es un
procedimiento para determinar las velocidades directamente midiendo las tangentes a las
curvas experimentales de concentracidn-tiempo, e introduciéndolas a las ecuaciones en sus
formas diferenciales.

La teoria del método es como sigue. La velocidad instantanea de una reaccion de
enésimo orden en la cual solo reacciona una sustancia es proporcional a la endsima potencia
dc su concentracion

v= _da = ka”
dt
. . Entonces; Inv=Ink+nlna
Fn consecuencia, al graficar In v contra In a se obtendra una linea recta si la reaccion es de
orden simple; la pendiente sera el orden n y la interseccion, In . Sin embargo, es imposible
obtener un valor preciso y correcto para £ de una grafica de este tipo.

Meértado de vida media
Para una reaccién dada, el tiempo de vida media es el tiempo necesario para que
desaparezca la mitad de la sustancia original. Se calcula poniendo en las ecuaciones

. 1 . .
cinéticas t =tjn y a= Ea, excepto en las reacciones de primer orden en la que vale t;, =

In 2/k, (por integracion de su ecuacion diferencial) y es independiente de la concentracion
tnictal.

El orden de una reaccién se determina evaluando las vidas medias a dos
concentraciones iniciales diferentes, a, y a, , las vidas medias se relacionan como sigue:

lo ]
=1+ gl’nz(l) m(z)l
log(a, /a,)

y es lacil de caleular ». Este método puede dar resultados erroneos si la reaccion no es de
orden simple o en caso de que haya complicaciones, por ejemplo; inhibicién debida a los
productos. (Laidler, op cit. p. 362)

1.5 ECUACION DE ARRHENIUS
Influencia de la temperatura

Las constantes cinéticas dependen sustancialmente de la temperatura aumentando
normalmente con ella. En 1889, Arrhenius demostrd que los datos de la constante k(T) para
muchas reacciones podia ajustarse a la ecuacion

k= Ae -E fRT
donde A y &, son pardmetros caracteristicos de cada reaccion: F, es la {lamada energia de
activacion de Arrhenius y A el factor pre-exponencial o el factor de Arrhenius. Las
unidades de 4 son las mismas que de & Las de £, son las mismas que las de RT’ es decir
energia por mol, [, generalmente se expresa en kJ-mol”'. La ecuacién se puede expresar
L

como: logk =log A _W

11



1. CINETICA QUIMICA ELEMENTAL

es decir, si la ecuacion de Arrhenius se cumple, una representacién de logk en funcion de
I/T ha de dar una linea recta de pendiente —F,/2.303 R y ordenada de log4 lo que nos
permite obtener /2, y A, tal como se indica en la Figura 1.1. a. La representacién directa de
k vs T, proporciona la grafica 1.1.b. En el caso de una reaccién que tiene lugar mediante
dos mecanismos competitivos, se tendra que
k=Ae ' 4 g™

cuva forma grafica se ilustra en la figura 1.1.¢. En un caso como éste, a temperaturas bajas
el mecanismo con menor Ea predominari; a temperaturas medias, ambos mecanismos
contribuiran, y a altas temperaturas el mecanismo con mayor Ea predominara.
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Figura 1.1.

Las cnergias de activacion caen en el intervalo de 0 a 300 k] mol™. El factor 4 va de 10° a
10'", dependiendo de la molecularidad de la reaccion. Una energia de activacion pequefia
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I. CINETICA QUIMICA ELEMENTAL

significa poca pendiente en la representacion de Arrhenius y que la reaccitn es tan rapida
que se logra poca aceleracion o activacion elevando la temperatura. Por el contrario, una
cnergia de activacion grande significa una reaccion lenta, gran pendiente en la
representacion tipo Arrhenius, y que por tanto se activara sustancialmente al elevar la
temperatura. (Ureiia, op cit. p. 28-30).
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2. CINETICA DE REACCIONES COMPUESTAS

Hasta aqui se han explicado los principios fundamentales de la cinética quimica. Se
describieron reacciones elementales que ocurren en un solo paso. Las moléculas del
reactivo forman un complejo activado que da lugar directamente a los productos. Sin
embargo, la mayoria de las reacciones de tipo quimico no son elementales, en general
incluyen dos o mas pasos elementales, por lo que se dice que son compuestas, por pasos o
complejas.

Hay varios tipos de reacciones compuestas, en algunas de elias se forman moléculas
relalivamente estables como intermediarios. Un ejemplo sencillo es la relacion entre el
hidrogeno y el cloruro de yodo:

H: + 2ICl - I, + 2HCI

Si esta reaccién ocurriera en un solo pasc elemental, seria de tercer orden (de primer
orden con respecto al hidrogeno y de segundo orden con respecto al ICl) ya que una
molécula de hidrégeno y dos moléculas de ICl se unen para formar un complejo activado.
De hecho se observa experimentalmente que la reaccion es de segundo orden, puesto que
es de primer orden respecto al cloruro de yodo

v=k[H,Jici]
Esto puede explicarse considerando que inicialmente hay una reaccion lenta entre una
molécula de H; y una de ICIL:
1 H; +I1C1 — HI + HC1 Lento
scguida por una reaccion rapida entre el HI que se forma en este paso y una molécula
adicional de ICI,
2 HI +1Cl — 1, + HCI Ripido

Al sumar estas dos reacciones se obtiene la ecuacién total. El HI producido en la
primera reaccion se elimina con tanta rapidez como se forma. La velocidad del segundo
proceso no ejerce efecto sobre la velocidad total, que por lo tanto corresponde a la del
primer paso, de este modo se explica el comportamiento cinético. Se dice que el primer
paso es el que determina la velocidad o controla la velocidad.

2.1 EVIDENCIA DE UN MECANISMO COMPUESTO

Hay varias indicaciones de que una reaccidn ocurre por un mecanismo compuesto,
una evidencia obvia es que la ecuacion cinética no correspenda a la ecuacion
estequiométrica. En otros casos la ecuacidn cinética es mas complicada, y en ocasiones
incluye concentraciones elevadas a potencias no enteras y con concentraciones de reactivos
cn ¢l denominador. Por ejemplo, la reaccion en fase gaseosa entre hidrégeno y bromo

Hxg) | Bri(g) ~» 2HBr(g)
Scria de primer orden con respecto al hidrégeno y de primer orden con respecto al bromo si
fuera una reaccion elemental. De hecho la reaccion sigue la forma

2k, (k, / k) *[H, ]8R]
[Be, )+ k, 1 &) HBr]

d[HBr )/ di =
donde las & son constantes.

Otra indicacion de un mecanismo compuesto es la deteccion, por métodos quimicos
o dc otro tipo, de intermediarios de reaccién. Cuando se hace, es necesario desarrollar un
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2. CINETICA DE REACCIONES COMPUESTAS

plan cinético que tenga en cuenta la existencia de dichos intermediarios. En ocasiones los
intermediarios son sustancias relativamente estables, en otros casos se trata de sustancias
labiles como atomos o radicales libres.

2.2 TIPOS DE REACCIONES COMPUESTAS
Los mecanismos de reacciones compuestas tienen diversas caracteristicas. Las
rcacciones que ocurren en paralelo como
A=Y
Ao Z
reciben el nombre de reacciones simultdneas. Cuando hay reacciones simultaneas en
ocasiones hay competencia, como en el siguiente caso
A+B->Y
A+C-o2Z
Donde B y C compiten entre si por A.
Las reacciones que ocurren hacia ia derecha v hacia la izquierda, por ejemplo

A+B T Z

Las reacciones que ocurren en secuencia como
A2>X—+Y>Z
Reciben el nombre de reacciones consecutivas, y se dice que el proceso total se produce por
pasos conseculivos. Las reacciones presentan retroalimentacion cuando una sustancia que
sc forma en alguno de los pasos afecta la velocidad de un paso previo. Por ejemplo en el caso
A->X
A+X-o Y
¢l intermediano X puede catalizar la reaccién 2 o inhibir la reaccion 1.

2.3 APROXIMACION DEIL ESTADQ ESTACIONARIO
La aproximacion del estado estacionario (o tratamiento del estado estable) es de

gran importancia para el andlisis de mecanismos compuestos, ya que con frecuencia surgen
dificultades matematicas que hacen imposible obtener una ecuacién exacta de las
ecuaciones de velocidad para la reaccion. Considérese por ejemplo el mecanismo:

A+ B =X conkiylk,

X—57
[.as ecuaciones de velocidad diferenciales aplicables a este conjunto de reacciones son

_%z _%3]: k[41B]- £, [x]

dlx
W] LB} 1 X4, [1]
A
) n)
Para resolver con exactitud este problema seria necesario eliminar [X] y resolver la

ecuacion diferencial resultante para encontrar [Z] en funcion de t. Desafortunadamente, a
pesar de la sencillez del esquema cinético, no es posible obtener una solucion explicita.

16
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El tratamiento del estado estable, propone igualar a cero las ecuaciones diferenciales
de las especies intermediarias, debido a que su concentraciOn permanece practicamente
constante, quedando en este caso

A, [AIB]_]EI[X]_ kz[)(]z 0
Por lo Lanto, la concentracion de [X] se obtiene asi

[X] = Mﬁ] e insertando en la ecuacién de d[Z)/dt, se obtiene:

k, +k,
o=y, - A2 LA

k, +k,

2.4 PASOS QUE CONTROLAN LA VELOCIDAD

El paso que controla la velocidad se puede definir como el paso que ejerce una
fucrte influencia en la velocidad total de la reaccion. A menudo se dice que un paso
controla la reaccion cuando se produce pre-equilibrio rapido seguido por un paso lento.
Ambos tipos de paso de control de velocidad han sido ejemplificados por el plan de
reaccion que se acaba de considerar de la siguiente manera.

Supongase que en el plan de reaccion, el intermediario X se transforma con mucha
rapldez en Z, con una raptdez muchc mayor de lo que pueda regresar a A + B, o sea k2

>--k;, lo que producev = & [AIB]

Otra alternativa es suponer que la constante de velocidad para la segunda reaccion,
X — Z es muy pequefia en comparacidn con la inversa de la primera reaccion, o sea
k> " k., la velocidad total es

k

v =k,[X] que produce v = %[AIB] = kK [A]B] donde K, = -
1 -1

2.5 INVESTIGACION DEL MECANISMO

Cuanto mayor sea nuestra informacidn sobre lo que esta ocurriendo durante una
reaceion, sobre los reactantes y como reaccionan, mayor seguridad tendremos de propener
adcecuadamente un disefio. Una vez que se dispone de expresiones empiricas de la velocidad
se considera el mecanismo. En la busqueda del mecanismo correcto de una reaccion se
presentian dos problemas:

1. La reaccion puede transcurrir por varios mecanismos, por ejemplo, por radicales libres o
por iones, con distintas velocidades relativas segin las condiciones de operacion.
2. l.os datos cinéticos experimentales pueden ajustarse para mas de un mecanismo.

La resolucion de estos problemas es dificil y requiere un amplio conocimiento de la
naturaleza quimica de las sustancias consideradas. Se debe de ensayar la correspondencia
centre ¢l mecanismo supuesto, que implica una secuencia de reacciones elementales, y los
datos cinélicos experimentales. Para comparar la expresién cinética prevista con la
experimental se aplican las siguientes reglas:

1. 5 o componente / toma parte en mas de una reaccion, su velocidad neta de cambio es igual a la suma
de todas fas velocidades de cambio de ese componente en cada una de las reacciones elementales.

2 Como los productos intermedios se encuentran presentes en cantidades pequefias, se
uliliza aqui la aproximacion de estado estacionario.

La mayoria de las veces se utiliza un método de tanteo (o prueba y error) para
avcriguar un mecanisme de reaccion. (Levenspiel, Ingenieria ... 1986, p.33).
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3.1 REACCIONES EN CADENA

3. 1.1 Radicales libres
Las reacciones con frecuencia ocurren mediante una serie de pasos en los cuales los
radicales libres desempefian un papel importante. Se denominan radicales libres a los
alomos libres o fragmentos estables de moléculas mas grandes que contienen uno o mas
electrones no apareades. El electron no apareado se representa por un punto junto al
simbolo quimico de la sustancia. Algunos radicales libres son relativamente estables, pero
¢n general, son inestables y altamente reactivos. Los radicales se combinan entre si con
energias de activacion iguales a cero o muy bajas, y sus reacciones con moléculas estables
ocurren con energias de activacion bajas.
Los casos tipicos de radicales libres se dan en reacciones orginicas como la
descomposicion del etano.
CH;CH; (g) » CH=CH, (g) + Hz (g)
Cuyo mecanismo esta dado por una serie de pasos que incluyen diversos radicales libres.
Su ley de velocidad es
d[CH,CH,)
dr
Muchas reacciones en fase gas y de polimerizacion son reacciones en cadena, en las
quc una especie intermedia interviene en etapas posteriores. (Laidler, op cit. p. 422)

= (k ok 1R YA [CH,CH

3.1.2 Estructura de las reacciones en cadena.
Tomemos como ejemplo 1a reaccion térmica entre el hidrégeno y el bromo.
Ha(g) + Brg) — 2HBr(g)

l.as etapas de una reaccion en cadena se pueden clasificar en cinco tipos: En la
elupa de iniciacion se forma el propagador a partir de moléculas ordinarias
(a) Iniciacion:

e B, + M —* 2Br + M
(M cs una molécula inerte; su concentracion se engloba en la constante k, y se escribe
k, =k [M])

Los propagadores producidos en la etapa de iniciacién atacan a otras moléculas con
sus electrones apareados en la etapa de propagacion, produciendo en cada ataque un nuevo
propagador
{ Propagacion:

e Br+ H; —* HBr +H

e H- 4+ Br, —*— HBr+ ‘Br
{(l.os puntos indican el electron desapareado) En algunos casos, el ataque origina la
produccion de mas de un propagador. Estas reacciones son de ramificacién. En otros casos
el propagador puede atacar una molécula de producto formada anteriormente en la

reaccion. Fsta etapa reduce la velocidad neta de la reaccién y se denomina etapa de
athibicion
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(c) Inhibicion:

e H-+HBr — H;+Br
Esto no rompe la cadena, porque un radical (‘H) da lugar a otro (‘Br). Las etapas en las que
sc climinan radicales se denominan etapa de terminacion, porque dan fin a la cadena de
reacciones,
{d) Terminacion:

e Br+Br+M —%, Br+M
Algunos radicales reaccionan con las paredes del recipiente y terminan con la cadena. Otros
radicales pueden ser barridos por la reaccion con otros radicales introducidos en el sistema.
La molécula de oxide de nitrogeno (IT), NO, tiene un electron desapareado y es un radical
dc barrido muy eficiente. Cuando se observa que una reaccién se extingue al introducir NO,
es un buen indicio de la presencia de un mecanismo en cadena.
I a velocidad neta de formacion del producto es

dlnrya - HH@Br @]
[Br.()]+ £ THBr(g))

3.1.3 Polimerizacion

Uno de los casos mas importantes de reacciones de cadena lineal es la
polimerizacion por radicales libres. Hay dos tipos generales de polimerizacion;
polimerizacion en cadena, y polimerizacion en etapas.

En la polimerizacion en cadena, un mondmero activado (M) ataca a otro mondmero,
se une a €l; después, esta unidad ataca a otro mondmero, y asi sucesivamente, de modo que
el proceso da lugar a un rapido crecimiento de cadena polimérica individual por cada
mondomero activado. Entre los ejemplos estdn las polimerizaciones de adicién del eteno,
mctacrilato de metilo y estireno. En este caso hay tres etapas de reaccion bisicas:

{a) Iniciacion: Mo M, d[M -V de =k [M]T]

en donde | es el iniciador; se ha visto una reaccion en la que se produce un radical, pero en
algunas polimerizaciones la etapa de iniciacion produce un catién o un anion portador de la
cadena,

(b) Propagacién:

M+ Mo My
Mz' + M—)M]'
e Mp"m Mo M

(¢) Terminacion: M, + My = Muyim"
Si se supone que la velocidad de terminacién es independiente de la longitud de cadena, su
ley de velocidad se puede escribir:
d[R)/dr = <2k [R],

donde [X] es 1a concentracion total del radical. En la préctica pueden intervenir otras etapas
de terminacion y producirse reacciones colaterales, como la transferencia de cadena, en la
que la reaccion R- + M — R + M- inicia una nueva cadena a expensas de una que ya
esti en crecimiento,

Durante la mayor parte de la polimerizacion la concentracién total de radical es
aproximadamente constante (pero la longitud de la cadena est creciendo), y asi se puede
utilizar la aproximacion de estado estacionario para escribir
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d[R)¢de = kMY1]- 2k,[RF =0
Por tanto, la concentracién de estado estacionario de cadenas radicales es

[R]= &, 12k )M 1] 37
La velocidad de propagacion de las cadenas (la velocidad a la cual se consume el
monoemero es
dAM )t —k [RIM] Portanto,  d[M1ide=—k (k 124,) 2 [1] M)

El peso molecular promedio (MMR) de un polimero s¢ obtiene multiplicando el
numero de unidades de repeticion o mondmeros, por el peso molecular de dichas unidades.

El MMR promedio en masa se calcula dividiendo la suma de los pesos
moleculares al cuadrado, entre la suma de pesos moleculares.

El MMR promedio en nimerc se calcula dividiendo la suma de los pesos
moleculares individuales entre el nimero de moléculas, es decir, lo importante en este
promedio es el nimero y no el tamafio de las moléculas. (Seymour, Quimica de los
polimeros. p. 94)

3.1.4 Explosiones
Algunas reacciones ocurren de forma explosiva. Existen dos tipos de explosiones: la
explusion férmica se debe al aumento rapido de la velocidad de reaccidon con la
temperatura. Si la energia de una explosién exotérmica no se elimina, la temperatura del
sistema reaccionante aumenta y la reaccion ocurre con mayor rapidez. Esto conduce & un
aumento mas rapido de la temperatura y entonces la reaccion procede de forma mas rapida,
La explosion en cadena ramificada puede ocurrir cuando en la reaccién hay etapas que
ramifican la cadena, ya que entonces aumenta el niimero de radicales que la propagan vy la
velncidad de reaccion puede crecer en cascada hasta ung explosion.
Un ejemplo de ambos tipos de explosién puede ser la reaccién hidrégeno/oxigeno:

2H; (g) + 02 () - 2H,0 (g). |
Aunque la reaccion neta es muy sencilfa, el mecanismo es muy complejo y todavia no se ha
aclarado completamente. Se sabe que interviene una reaccion en cadena y que los
portadores de la cadena (los radicales implicados en las etapas de propagacion), incluyen H,
0. HO y HO].

3.2 REACCIONES FOTOQUIMICAS
3.2.1 Procesos fotoguimicos

Muchas reacciones pueden iniciarse por absorcion de luz. Los mas importantes son
los procesos fotoquimicos que capturan la energia radiante del sol. Estos procesos incluyen
desde los que dan lugar al calentamiento de la atmésfera durante el dia como resultado de
reacciones que se producen por absorcion en la region ultravioleta hasta los procesos de
absoreion de luz roja y azul por la clorofila y su utilizacion posterior de la energia para
rcalizar la sintesis de carbohidratos:

6CO; + 6H,0 —= CgH 206 + 60,

En el proceso, AG® es +688 kcal/mol, por tanto el equilibrio permanece desplazado
del todo a la izquierda en ausencia de luz.
Otras reacciones fotoquimicas importantes son la formacién de ozono a partir del O; en la
estratosfera terrestre, la formacion del smog fotoquimico a partir de los gases de escape de
los coches, la formacion de la vitamina D, el cancer de piel por la luz solar.
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Diversos tipos de reacciones fotoquimicas pueden identificarse con el prefijo foro.
Por ejemplo una fotdlisis es una reaccion fotoquimica donde hay disociacion molecular,
micntras que una fotoisomerizacion es una isomerizacion por medio de irradiacion,

Por ejemplo, la luz puede absorberse con produccion de una especie excitada que se
disocie en dos radicales, como ocurre en el proceso:

CH;COCH; + Ay J—-—?CHgCOCHf
CH;COCH;* —2—CO + 2CH;
donde el fotén se representa con el simbolo Av. A este tipo de reacciones se les aplica el
mismo tratamiento del estado estable, haciendo
v, =k JCH,COCH v comov =1,  dondel, esla intensidad absorbida.

3.2.2 Rendimiento Cudntico

Una molécula adquiere energia suficiente para reaccionar mediante la absorcién de
fotones. La ley de Stark-Einstein establece que cada molécula ceusante de un proceso
fotoguimice primario absorbe un solo foton. Esta ley no es valida en todas las condiciones,
porque en un rayo laser, la densidad de fotones es tan elevada que una sola molécula puede
absorber varios. También existen casos poco comunes donde un solo foton puede excitar
dos moléculas en contacto mutuo. El O, liquido es azul debido a la absorcion de luz (roja)
dc 630 nm; cada foton absorbido excita dos moléculas de O: colindantes al estado
electronico excitado més bajo del O,.

La relacion entre ¢l nimero de moléculas que reaccionan y el nimero de fotones
absorbidos se conoce como rendimiento cudntico (simbolo €) de la reaccion:

@ = _ Numero de moléculas de reactivo destruidas
Numero de fotones absorbidos
Por ejemplo, en la fotolisis del HL, los procesos son:
Hl+/hv > H + 1
H+1 - Hy+1
21 » ]z

y ¢l rendimiento cuantico es dos, porque la absorcion de un fotdn origina la destruccién de
dos moléculas de HI. En una reaccion en cadena, el rendimiento cuantico puede ser muy
grande siendo frecuentes valores de alrededor de 10™. En estos casos la reaccion en cadena,
actia como un amplificador quimico de las etapas de absorcion inicial.

3.2.3 Estado Fotoestacionario

1.a absorcion de luz por un reactivo puede aumentar la velocidad de la reaccion sin
influir directamente en la velocidad de la reaccién inversa: esto perturba el equilibrio. Las
vehlocidades de la reaccion directa ¢ inversa pueden equilibrar el sistema; a este nuevo
estado se le denomina fotoestacionario. (Atkins, Fisicoquimica. 1991. p. 834-843)

3.3 REACCIONES CATALIZADAS
.31 Cmtilisis Acido-Rase

Cuando la energia de activacion es elevada a temperaturas normales solamente una
pequefia proporcion de encuentros moleculares tiene una energia suficiente para producir
reaccion. Un catalizador disminuye la energia de activacion de la reaccion {normalmente
proporcionando un camino alternative que evita la etapa lenta determinante de la reaccién
no catalizada) y da como resultado una velocidad de reaccién mas elevada a la misma
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temperatura. Existen la catilisis homogénea y heterogénea. En la primera, el catalizador
esta en la misma fase que la mezcla de reaccién. En la catalisis heterogénea, el catalizador
esta en una fase distinta (por lo general, el catalizador es un solido y los reactivos estén en
fase gaseosa).

Dos tipos de catalisis homogénea son la catalisis dcida y la catalisis basica. Muchas
rcacciones organicas implican una y otra (v a veces las dos). La catilisis acida es la
transferencia de un ion hidrégeno al sustrato:

X+HA—-HX' +A luego HX reacciona
[ste es el proceso primario en la solvolisis de ésteres, el tautomerismo ceto-endlico y la
inversion de la sacarosa. La catalisis basica es la transferencia de un dtomo de hidrégeno
del sustrato a la base: ‘
XH+B — X +BH’, luego X reacciona

Esta es la etapa primaria en la isomerizacion y halogenacion de composicion orgénica y de
las reacciones de Claisen aldélicas. La relacién entre las actividades de estos catalizadores
y sus fuerzas (medidas por el pK, o el pKy) es el nexo més importante entre la
fisicoquimica y la quimica organica. También existe la catilisis enzimitica, cuyo
comportamiento se basa en un principio similar.

3.3.2 Autocatdlisis y Oscilaciones

El fenémeno de autocatalisis es el aumento de la velocidad de una reaccion debido a
los productos. Por ejemplo, en una reaccién A — P puede resultar que la ley de velocidad
sca  d[P)dt = A[A][P], de modo que la velocidad aumente a medida que se forman los
productos. Un ejemplo lo proporciona la reaccion Belousov Zhabotinskii (BZ):

BrO, + HBrQ, + H,("' —2Br0. + 2H.0

2Br0Q, +2Ce({ll) + 2H 0" - 2HBrO, + Ce(IV) + 2H,0
donde el producte HBrO; es un reactivo en la primera etapa.

La importancia industrial de la autocatalisis (que se produce en varias reacciones,
como oxidaciones) se debe a que se puede maximizar la velocidad de reaccion asegurando
que estén siempre presentes las concentraciones optimas de reactivo y producto, Esto se
puede lograr en un reactor agitado porque se pueden ajustar las velocidades de flujo y la
agilacion garantiza que el producto se mezcle continuamente con el reactivo entrante.

Otra consecuencia de la autocatalisis es la posibilidad de que la reaccion oscile vy las
concentraciones de productos y reactivos varien periodicamente en el espacic o en el
tiempo. La reaccion autocatalitica del tipo Lotka Volterra ilustra la forma en que se
producen estas oscilaciones. (Atkins, op cit. p.847).

3.3.3 Cardlisis enzimdtica

Las enzimas son moléculas proteicas que catalizan las reacciones quimicas
requeridas para que funcione un organismo vivo. La caracteristica mas importante de la
catalisis cnzimatica es la especificidad de la enzima para una reaccion en particular, El
esquema mas sencillo para explicar la cinética de reaccion de un solo sustrato es la lamada
ecuacion de Michaelis-Menten, cuya forma matematica resulta similar a cualquier
mecanismo compuesto.
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3.4 TECNICAS DE MEDICION

3.4.1 Las reacciones rdpidas

Las etapas 1nd|wduales de una reaccion transcurren en una escala atomica de tiempo
y se completan en unos 10° s. La lentitud de la reaccion neta se debe a la lentitud con la
que se activan o encuentran las moléculas. La tendencia actual de la cinética quimica es
llcear a escalas de tiempo mas cortas.

Con técnicas especiales de laser ya es posible observar de femtosegundos (1 fs =
10" 5). Algunas de las técnicas actuales estan disefiadas para controlar concentraciones y
medir coeficientes de velocidad o bien, se analiza la dependencia de la velocidad de
rcaccion con respecto a los estados de energia de las moléculas individuales de reactivos.

3.4.2 Fatolisis de destello

En esta técnica se emplea un destello (o flash) intenso de luz para producir especies
mtcrmcdnas radlcales o moléculas excitadas a una concentracion que puede ser del orden
de 10™ mol em™ El contenido de la camara de reaccion se controla espectroscéplcamente
La mayor parte del trabajo se realiza con laseres cuyos destellos son de varios
nanosegundos de duracion.

3.4.3 Mérodos de flujo

I'lnjo lineal: Se introducen los reactivos por separado; la mezcla atraviesa diversos puntos
de un tubo y se mide 1a presion; los reactivos fluyen a velocidad constante. Este método
establece unha competencia entre una reaccién quimica y un proceso fisico; en este caso, el
flujo estacionario a lo largo del tubo. La velocidad puede determinarse midiendo después
de un cierto tiempo, la cantidad de sustancia que ha salido.

Ilnjo retenido: Se mezclan dos soluciones muy rapidamente inyectandolos en una camara
de reaccion. La camara esta dotada de un émbolo que retrocede a medida que fluyen los
liquidos en el interior, pero se detiene ante un tope. La reaccion continia entonces en la
disolucion perfectamente mezclada y se hacen observaciones, también espectroscopicas
para una scrie de tiempos posteriores a la mezcla completa.

3.4.4 Método de relajacion
I término relajacion significa la vuelta de un sistema al equilibrio. La técnica de relajacion
depende del cumplimiento del siguiente principio:
“Cuando un sistema se perturba (ligeramente) y sufre un pequeio
desplazamiento del equilibrio, la velocidad con que retorna a él es
directamente proporcional a ia magnitud del desplazamiento”
Este proceso se dice que es lineal.
De la reaccion A "' B
h
en el equilibrio ki{A] = k2[Bleq
Si se introduce la perturbacion tal que
[A] = [A)ey + Ax y [B] = [B]y - Ax
la vuelta al equilibrio viene dada por
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—d{f"xl =k [A], —4,0B),, +(k +k,)Ax
Al sustituir las ecuaciones de equilibric se obtiene
1
k +k,
En donde t = tiempo de retorno al equilibrio. En general, las tres propiedades fisicas que se
suelen perturbar son la temperatura, la presion y el equilibrio. (Urefia, op cit. p. 42-48).
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4.1 PROBLEAAS DE REACCIONES EN CADENA

4.1 REACCIONES EN CADENA

1.- Un hidrocarburo saturado sufre un proceso de pirdlisis a2 800 K de acuerdo con el
siguiente mecanismo:

A " CH+R

<

R ' B+H

H+A —> H; + G

G [ H+M

G+G 4 G;

Los productos estables de la reaccién son B, Hy, M y G:. Identificar las etapas de
iniciacién, propagacién y terminacion de la cadena.
(A29.1 Problcmas Introductorios. Capitulo 29. Aikins, Fisicoquimica. 3* ed )

RIZSPUISTA

En el paso 1, un reactivo inicial inerte A, da origen a las especies CHs y R, que al no
ser estables los tomaremos como radiczles libres. Esta reaccion da inicio por someterse a un
lipo de radiacion o calor. A este primer paso se le denomina iniciacion.

En la reaccion 2 se observa la formacion de una especie inerte A, a partir de dos
radicales libres CHy y R, lo cual por definicion es una terminacién, ya que estan
extinguiéndose los radicales libres.

En la reaccion 3, el radical R produce otro radical H y viceversa, lo cual habla de
una propagacién. Las reacciones 5, 6 y 7 son también propagacion. Obsérvese que no hay
ramificacion, ya que no hay reacciones que den como producto a mas de un propagador.

l.a reaccion 8 es también una terminacién, ya que se extinguen dos radicales libres
para dar lugar a una especie inerte, el producto estable Ga.

2.- Considerar el siguiente mecanismo para la descomposicién térmica de R;:

R1—+2R‘ k]
R-+R;,— Pg+ R’ ks
R"'—’PA"' R kJ

2R — P,\ + Pﬂ kd
donde Ry, P5 y P son hidrocarburos estables. R- y R-’ son radicales libres, Obtener la
dependencia de la velocidad de descompaosicion de R; con respecto a la concentracién de R;.

(A 243 Problciuas Iniroductorios. Capitule 29. Alkins, Fisicoquimica. 3" ed.)
RESPUISTA
La velocidad de desaparicion de R; esta dada por:

SR 1ekRIRY )
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4.1 PROBLEAAS DE REACCIONES EN CADENA

y la de R- por “'[df'] =~k [RR, ]+ k[R]-k[RF =0 .....(2)

de donde se obtiene la concentracion de [R];

suslituyendo en la ecuacion de velocidad (1) se obtiene:

"[ TR k( ] (R,

3.- Considérese el siguiente mecanismo en cadena:
(a) AH — A-+H-
(b} A —B+C
(c)AH + B> A-+D
d A +B-—-P
Identificar las etapas de iniciacién, propagacién y terminacién, y utilizar la
aproximacion de estado estacionario para deducir que la descomposicién de AH es de
primer orden en AH.
(29.1 Problemas. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3* ed )

RESPUERSTA
4) iniciacion
b) propagacion
C) propagacion
d} terminacion

La ccuacion de velocidad es:
~d{AH )/ dt = k [AH ]+ k,[AH 1B
y para los intermediarios
d[B-Ydi=k,|A]-k[AHB |-k ,[4 B ]=0
dlA) di = k{AH]-k,[A )+ K JaH B |-k, [4]B]=0
de donde se obtiene:

k,k,

4

k{AH]

=%y Y

k[BF+= k[B] =0

resolviendo esta ecuacion cuadratica se tiene:
2
[B]=- 1k, k', . k&,
4k 8k, ki,

st s¢ hace ky muy pequefia:
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_dIAH) Hl{kl , Kk }
dt k,

si ky es grande

—M k[AH]{H 3(1—()}

por lo que, cualquiera que sea el valor proporcional de las constantes, la velocidad de AH
es dc primer orden.

Una de las principales causas de la degradacion de aceites de motores es la
oxidacion del aceite. Para retardar el proceso de degradacion, la mayoria de los aceites
contiene un antioxidante, el cual cambia el mecanismo de reaccion en los pasos de
terminacion, disminuyendo asi su velocidad. (Scott. Elementos de Ingenieria. p. 412).

4.- La deshidrogenacién del etano a etileno (E) sigue una cinética de primer orden:
CH;CH; (g) —» CH,=CH; (g) + Ha (g),
d[E]/dt = k[CH,CH,(g)]
Rice-Herzfeld propusieron el siguiente mecanismo:
(2) Iniciacion: CH;CH; —%« 2CH;-

(b) Propagacion:
CHjy + CH,CH; —) CH, + CH;,CHy
CH3;CH? — CH,=CH; + H-
H' + CH;CH; —* > H, + CH;CHy

(c) Terminacién:

H- + CH;CH,* — CHi;CH;

Lo cual conduce a una cinética de primer orden. Confirmar este aspecto y obtener las
aproximaciones que conducen a In fey de velocidad establecida inicialmente ;Cusintas
condiciones es necesario cambiar para que la reaccion tenga érdenes diferentes?

(249.2 Problemas. Capitulo 29. Atkins. Fisicoquimica. 3* ed.)

RESPURSTA

Con dichas reacciones se obtienen las ecuaciones del estado estacionario:

dlcn CYde=kJoH, Jou CH -k JCH CH, 1+ k1 TcH CH,)- & [H JcH,CH, =0
dicn, Yo =2k [cH CH -4 JCH, JCH . CH =0

d[H Ydi=k[CHCH, |-k[0 JCH,CH,]- % |H JcH,CH, ]=0

Al sumar las ecuaciones se obtiene
[#]- kJCH.CH\]
k F‘H CH, |
Introduciendo esta expresion en la de la velocidad, obtenemos:
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4.1 PROBLIMAS DE REACCIONES EN CADENA

kklcron, F-kufcHcH)CH CH, -k k[CH.CH.F =0

quv ¢s una ecuacion cuadratica cuya solucién es:

2 -
[(7H3(7H3-]=[(‘H,CH,|{ ko, [ k, J _kk

2kb 2'kb kr.‘k;

Para obtener una buena aproximacion se condicionan las constantes, en este caso, que k,
sea muy pequeifia, de forma que los términos que incluyen k,/2k, se pueden despreciar y
se liene que
diCH CH, ]
dt
lo cual concuerda con la cinética de primer orden observada experimentalmente.

= (k Kk 1k Y[CHCH,]

e e ka T .
Si hiciéramos ETR muy grande comparado con los demas términos, se obtiene:;
h

f[f%”_:] =k [CH,CH,]

quc sigue siendo de primer orden con respecto al etano.

S.- Para la descomposicion térmica del acetaldehido (etanal), se propuso el siguiente
nmecanismo:

CH;CHO —*= CH,. + CHO
CH; '+ CHyCHO —*— CH, + CH,CHO"
CH;CHO- ——5 CO +CH;"
CH;" +CH3* —f= CH;CH;3
Obtener una expresién para la velocidad de formacién del metane y para la velocidad
de desaparicion del acetaldehido .

(29.3 Problemas. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3" ed.)

RENPUIESTA

La ley de velocidad del metano es d[CH, |/ dr = &,[CH, - JCH CHO]
Para las especies intermediarias, las velocidades son:

dicn, Jde =k [cH CHOL- &, [CH, -JCH ,CHO+ & JCH,CHO 1~k [CH, F =0
dlCH.CHO Vi = k,[CH, JCH CHO)-k [CH.CHO]=0
de donde se obtiene  d[CH,}/dr = k,(k, 'k, V:[CH CHOP.

Si se realiza el cdlculo para la velocidad de desaparicion del acetaldehido, su
ccuacion de velocidad es:

-d[CHCHOY dt = k, [CH ,CHO+ b, [CH .CHOV: (k, 1, V2
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en la practica, k. es despreciable, por lo que
—dlCH CHOY dt = k,[CH CHOPE (k, 1, = d[CH )/

es decir, la velocidad de formacion del metano, es la velocidad de desaparicion del
acetaldehido.

6.- Se cree que la reaccién Ch + CO — COCl; (fosgeno) transcurre por el siguiente
mecanismo:

Cl; -52Cr k, directa, Kk, inversa
Cr + CO - COCl ks directa, kg inversa
CoCl+Cl; » COCL + Cr K. directa

Deducir la ley de velocidad para Ia formacién de COCl; (fosgenc) en ¢ supuesto de
que las dos primeras etapas son ripidas. Integrar la ley de velocidad para

concentraciones iniciales iguales de Ch y CO.
(29.4 Problcinas. Capilulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3° ed.)

RESPULSTA
Las leyes de velocidad son
dcoct)rdr =k Jeoct Jet )
dlcoct Y =kJcr Jeol- k[coci 1~k [coct Jct,)= 0
dicr e =& [cr]-k,[c1 T -k, [t -Jool+ & [coct ]+ & Jcoct Jct,]=0

sumando las ecuaciones se obtiene:

[coct)= ke, 18 Y lcnElco]

k!; +kck1!]

si & [7,]= 0 (reaccion muy lenta);
dlcoct)rar = k x, k01, i co]
Y si tuviéramos concentraciones iniciales iguales para Cl; y CO,
dlcocLlai =kt porloque  -dlc)ra = k'[ct, P
dicr,] _

'k@Pé_Irm

¢ integrando esta ecuacion: j

[orL-x

|
[CIZ ]% kel

2 1
s =K'
3[en)s

da como resultado:

kt

evaluando:

[ Y]

'

I 13
ol o 2"
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4.1 PROBLEMAS DE REACCIONES EN CADENA

Es decir, si las concentraciones iniciales son iguales, la velocidad esta dada por la
ecuacion anterior, la cual podemos graficar, dando valores para [Cly] inicial y para las

constantes de la siguiente forma. Desglosando K° = ch,,K;

b, 1 k=1 k=12 k,=1.8 k=05 [c,], =[co] =1
Velocidad de fermmelén de COCIL2
2 1
g 0.8
g 06
go2
Z ol
0 20 40 60 80 100
tiempo (t)
Problema 6

7. Para la reaccidn del problema anterior se obtuvo una ley de velocidad mejorada
sin asumir que las dos primeras etapas eran ripidas, sino aplicando la aproximacién
del estado estacionario al Cl- y al COCl.. Deducir de este modo una ley de velocidad

para la formacién de COCl;.
129.5 Problemas. Capltulo 29. Atkins. Fisicoquimica. 3*ed.)

RESPURSTA
Si la reaccion 3 es lenta pero no despreciable; & [C7,] 0, la ecuacion resultante es:

' 3
dlcoct,Yde = Kl IIA[CO],
Y oA AT
Si se hacen [Cl1] y [CO] concentraciones iguales
dicoct,] _kmKICLT™ _dlcn)

dt K+l T ar
Es decir, que si las concentraciones iniciales son iguales, la velocidad sélo depende de la
concentracion de Cl, separando variables se obtiene

_ f"”‘*'”d[(,‘lz} b _dlch] Jk kK

sl IEClz]m -_[C"z}v2

I k, 1 &, 1 1 1
. 7 o =t 7 :—kck K’ar
3(cr] -2 3[<'!z};*} {(ICIIL -x)" [crzh“} 2

Se sustituyen en esta ecuacién los mismos valores de las constantes y
concentraciones de [Clz]o del problema 6, obteniéndose la grafica siguiente, en donde se
hace que[(/.], = [CO], pero no se desprecia ke.

Integrando {
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Velocidad de formacion de COCL,

0.8
E 0.6
%04
£ 02
-
“ 0 . . — Y .
0 20 40 60 80 100
tempa ()
Problema 7

8.- Con relacién a Ia reaccién del problema 6 obtener, finalmente, una versién
“exacta” de la ley de velocidad para la formacién de COCl, por integracién numeérica
de Ias leyes de velocidad. Escribir un programa de computadora para el mecanismo y
utilizarlo para explorar las dependencias de todos los componentes de la reaccién con
respecto al tiempo.

{29.0 Problcmas. Capitulo 29. Atkins. Fisicoquimica. 3" ed.)

RESPULSTA
l.as ecuaciones de descomposicion del COCl; son:
dlcoct)de=k Jcoct Icr)
dlcoct Ve = k- Joo)- kJcoct -k Jcoct Jer]= 0
AV d =k Jon)- kLT -&, k1 Joo)+ & coct J+ & fcoct Jet )= 0
Dcbido a que las ecuacicnes diferenciales son de segundo grado y estdn acopladas, es

necesario acudir al programa FOSGENO para resolverlas (ver Anexo). Por principio
utilizaremos las siguientes variables para las especies:

[COCI*] =X ka =kl
[CI*] =Y ka' = k2
[COCL] =2Z kb =k3
[CO] =a kb’ =kd
[CL] =b ke =kS

con lo que las ecuaciones de velocidad quedaran expresadas como:

N 3y - kdx - kShy
ot
N b —k2y" — k3ay + kdx+kShy

o

““_ sy
ot
El programa FOSGENO pide los valores de las constantes. En este caso se utilizan los

mismos qué en los casos anteriores para poder hacer la comparacion:
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by k, =1 hy=12 k, =18 k=05 [cr] =[co] =1
Los resultados se observan en la siguiente grafica:
Velocidad de Formacién de COCl,
[ -
1 4
o
£ 084 —cr
g 06 ——COCr
3 04 ] -_—COcRk
,‘; 02
«
1]
02 9. 30 100 150
tiemnpo (t)
Problema 8

En cste caso, se observa que la trayectoria de los intermediarios con respecto al tiempo es
mas rapida que el producto principal {COCL); el tiempo de vida de las especies
/-y (I es corto, por lo que se consideran despreciables para efectos de céleulo y es
conveniente realizar la aproximacion.

9.- Considerar una reaccién de polimerizacién en cadena de radicales cuya velocidad
de iniciacion ky {I] y fsea la fraccién de radicales iniciadores que consiguen gemerar
un radical M.. Utilizar la aproximacién de estado estacionario para dedacir la ley de
velocidad relativa al consumo de monémero y demostrar que la longitud de la cadena

cinélica es proporcional 2 [M] e inversamente proporcional a la raiz cuadrada.
(29.7 Problemas. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3% ed )

RESPUNRSTA
Se tiene la forma de polimerizacion:

|4 oM. d[M )/ dt = 24 [M ]

M 2 M, d[M |/ dt =~k [R [M]

My @ My~ Mo dM -} di= -2k [R-F de donde
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-dM
M r ]
[#], = Concentracion total de radicales = (M |

Para cada etapa de propagacion, se consume un radical y se consume otro, por lo
que no afecta a d[R- /dt . Solo se considerard iniciacion y terminacién,

diR-
AL ot g1 [rF <o,
Es necesario escribir la fraccion (f), ya que no todos los radicales inician la cadena de
polimerizacion, algunos reaccionan con el disolvente y otros quedan rodeados por él.
(L.evine, Fisicoquimica. Vol. 2, p. 601).

Reduciendo |2 ecuacién anterior se obtiene:

w-(% 1)

y la velocidad a la que se consume el monémero es:

-dares s BI¥

que es también la velocidad a la que se propagan las cadenas, por lo que ia reaccion es de
primer orden con respecto al mondmero y de 1 con respecto al iniciador.
La longitud de la cadena cinética {(simbolo: ) se define como:

% = __velocidad de propagacion
velocidad de iniciacion
En la aproximacién de estado estacionario la velocidad de iniciacion es igual a la
velocidad de terminacion y se puede escribir:

=, (2kA) T2 A1)
5[%}4 ]
2\kks) 1VF

llamado grado de polimerizacion. El grado de polimerizacion es el nimero de unidades
repetitivas que forman al polimero, esto es, el numero de unidades monoméricas que se
unicron para formar una cadena. .

6 bien, A=

10.- La deduccion de la ley de velocidad que conduce a la ecuacién

| . . .
T x -1 +kl[A],. supone que la reaccién es catalizada por dcido afiadido. Repetir
Cp
12 reaccion suponiendo que Ia reaccion es autocatalizada por A y que la condensacion
¢s de tercer orden en A.
(298 Problcmas. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica, 3" ed.)
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RESPURSTA
Si la reaccion estuviera catalizada por el icido del propio mondmero, entonces la ley de
velocidad seria de tercer orden en [A]:
dA) dr = ~k[AT]4] = -4[4]
1 | del dcido catatitico
4 dela condensacion de grupos funcionales

[0 d[4] . . 1 1
LL‘[Z]‘_—I'M’ que al integrar se obtiene ?14]: =—kt + 2{.4],
¢ introduciendo la fraccion condensada de A:

l

1
=kt + ——

2{4l,G- p)f 2[4k

que expresandolo en funcion de la longitud de cadena cinética resulta:
2 =1-2[4f ke

1.a lotopolimerizacion es una técnica usada en odontologia para la aplicacion de resinas que
sustifuyen hoy en dia a las amalgamas. El tiempo que tarda la resina en polimerizar
depende de la longitud de onda de la luz hal6gena y del 4cido afiadido como catalizador. En
la practica, esto dura solo algunos minutos.

11.- Utilizar la ecuacién y = ]; y la expresién para la MMR' promedio en masa
-p

1+p

(M, )“ =M P para demostrar la variacién con el tiempo de la MMR promedio

LI

en masa.
(29.10 Problcmas. Capitulo 29, Alkins, Fisicoquimnica. 3* ed.)

KESPURSTA

1 i

1+ kea], de dond -1-
(1-p) ki) ¢ © r 1+ ki[A].
Wy, =M, E:t z; y sustituyendo: (M, ), =M. (1+ pX1 +&(d],

cuyo desarrollo nos lleva a

My, =M .(1+2k4])
Al comparar las dos expresiones de MMR promedio, se observa que la pendiente de My

es dos veces mas grande que la Mpimero. Si graficamos obtenemos el siguiente -
comportamiento:

" MMR ~ Masa molccular relaliva o peso molecular. Ver pagina 20.
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Comparacion de M y Mo,
I4
12
10 —— Mmaza
] =—d— Mnimaro
M -~
6
4
2
0+ v T T 1
¢ 2 4 3 8
tiempo (1)
Problema 11

Conforme pasa el tiempo, el sistema es cada vez mis disperso (mayor heterogeneidad
molecular). El peso molecular es un criterio para determinar el tamafio de la cadena
molecular, ya que a mayor peso molecular corresponde un mayor tamadio.

12.- Repetir el cilculo para la dependencia temporal del promedio numérico y de la
rclacion entre las MMR promedio numérico y promedio en masa, (ahora MMRy y

MMRu).

(29 11 Problcmas. Capitulo 29. Alkins, Fisicoquimica. 3* ed.)

RESPUESTA MMR),, = ’]‘&
-p

1 .
sustituyendo la ecuacion (1-p)= —[—1: se obtiene
1+ kr|A
MMR,  1+kd4],
MMR,, 1+2kf{ 4},

Si s¢ invierte esta relacion, se consigue

MMR, 1+2k[d], 1

MMR, 1+k[4] 1+p
lo cual es una medida de polidispersidad. Cabe mencionar que los polimeros naturales
como las proteinas son monodispersos, esto es, todas las cadenas tienen el mismo peso
molecular, ofros polimeros naturales y sintéticos como la celulosa o el PET son
polidispersos, o sea, estan constituidos con cadenas de distintos pesos moleculares.

13.-  Expresar Ia desviacién cuadritica media de las MMR del polimero de

condensacion en funcion de p, donde &M, = {(M’f) —(M,)zr2 » ¥ deducir su
dependencia con respecto al tiempo.
(29 12 Problcmas. Capitulo 29. Atkins. Fisicoquimica. 3° ed.)
RENPUTSTA
La desviacion cuadratica media se obtiene a través del producto:
‘5:\11 :MN(MM “MN)
donde My €s MMR jyom num Y My €8 MMR prom ma
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sustituyendo las expresiones:
MMR), =M (1 + ki[AL) yMMRS,,, =M, (1+2k]4),);
en la desviacion;
85 =M _k[A], + M aonk’1*[AT
finalmente se llega a

S _ fl 4], + kP[4

M

Ahaora, si:
M 1+
(MMR),, === MRy, =M, 1+P)
1-p (I-p
la desviacion en funcion de p es:
6 pl/Z
—M =
M, 1-p

La distribucién de pesos moleculares en un sistema polidisperso puede representarse
también mediante una curva de probabilidades. El hecho de que exista una relacion entre
tamafic (MMRy) y peso (MMRy) tiene gran importancia ya que influye directamente sobre las
prepiedades del material, por ejemplo, al aumentar el peso molecular del polimero sumenta su
viscosidad y su resistencia al agrietamiento pero disminuye la facilidad del proceso.

14.-  Utilizar la aproximacién de estado estacionario con el siguiente esquema de
reaccion para calcular la concentracién de stomos de hidrégeno en la reaccibn de
hidrogeno/oxigeno y demostrar que en ciertas circunstancias la concentracién puede
resultar explosivamente elevada,

H; + O; —% 20H" velocidad r,

H;+ OH —+5 H' + H,0

0;+H 5 OH +-0O-

H; + “O° —<> OH +H"

W P

(2913 Problemas. Capitulo 29. Atkins. Fisicoquimica. 3* ed.)
RESPUES A

Las ccuaciones de velocidad son:

ditr Y =k 1, JOH |- 10, ]#7 J+ &, [H,JO)-&.[H ]
do rdi=r, -k [H.JoH 1+ & [0.]1 )+ &, [H,J 0-]=0
dlo-Jrde =k [0.]H ]-4,[H.J 0 }=0

Resolviendo el sistema se obtiene;

]
k -2k ]0,]

st k. cs despreciable, y si 2k, es despreciable;
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r r
Hl=-__fu H]l==
] 2% Jo. [} k
Pero ;porqué es tan importante la concentracion de [H-]?
Si analizamos los pasos de la propagacion, vemos que los radicales producen mas
radicales. Si un atomo de [H] entra en este ciclo y todos los radicales OH' y O
producidos reaccionan para dar H* se producen tres H-, dando lugar a la estequiometria:

2H; + 20H —% 3 2H: +2H;0
O;+H —fy OH + 0O
H, + -0 —f« OH +H

H' +3H; + G, - 2H,0 + 3H:
Cada H* reacciona, produciéndose 3H: en las etapas posteriores, estos 3 dan 9, estos 9

producen 27, etc. Es decir, el nimero de propagaciones crece de forma exponencial y la
velocidad aumenta provocéandose la explosion.
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4.2 REACCIONES FOTOQUIMICAS

.- La fotdlisis de Cr(CO)s (carbonilo de cobalto) en presencia de ciertas moléculas
M puede dar lugar a la siguiente secuencia de reacciones:

CH(CO) + hv — CHCO)s + CO B))
CHCO)s + CO — CrCO) @
Cr(CO)sM — Cr(CO)s + M (4)

Supéngase que la intensidad de la -uz absorbida es tan débil que / << k,[Cr(CO)M].
Hallar el factor £ en 1a ecuacién: d[Cr(CO)M]/dt = - FlCr(CO)M].

Demostrar que la representacién de £~ en funcién [M] debe de dar una linea rects.
(A29 2 Problcmas Introductorios. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3* ed.)

RISPUISTA
[.as ecuaciones de velocidad estan dadas por:

ACTCOUM) - [CH(CO) )M - KICHCO)M]

W =1 ~k[Cr(COXICO] - K[Cr(CO) )M+ k[Cr(CO)M]=0

si se cumple la condicion [/ << lr,[('r(CO)sM]:

L £,[COY+ k(M)
S kkIM) -k 3G[COL+ KM
quc al reorganizar adquiere la forma:

Lo, kM)

7k kA [CO]

2.- En una reaccion fotoquimica cuya estequiometria es A — 2B + C, o rendimiento
cuiintico para radiacién de 500 am es 2.1 x 10° mol/einstein, (un mol de fotones se
denomina einstein). Tras la exposicién a la luz de 3.00 mmol de A, se formaron 2.28

mmol de B. Cuintos fotones absorbié A?
(A24.5 Problemas Introductorios. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3* ed)

RESPULSTA
A través del rendimiento cuantico, se puede calcular cuantos fotones absorbic A:
2.28mmol 3 Imol  6.023x10" moléculas

"6 1000mmol 1mol

_ _6.866x10" moléculas
2.1x10° / mol de_fotones

= 6.866x10% moléculas
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4.2 PROBLEMAS DE REACCIONES FOTOQUIMICAS

=3.26 x 10%* fotones/molécula (fotones absorbidos)

Las reacciones fotoinducidas también se utilizan para estudiar la transferencia de electrones
cn ¢l ADN, asi como el impacto de la ribozima en el ARN catalitico. (Ramamurthy,
Organic and Inorganic Photochemistry. 1998. p. 56).

3.- En un experimento para determinar el rendimiento cudintico de una reaccién
fotuquimica, la sustancia absorbente se expuso durante 45 minutos a luz de 490 nm
procedente de una fuente de 100 watts. La intemsidad de la luz transmitida fue del
40% de la intensidad incidente. Como resultado de la irradiacién se descompusieron

0.344 moles de 1a sustancia absorbente. Hallar el rendimiento cuéntico.
{A29.6 Problcmas introductorios. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3* ed.)

RESPUISTA

La cnergia de un foton estd dada por:

oo by _ (6.63x107 7 - s)3x10°m/ 5)
) 4.9x107

Fsla energia expresada como trabajo, genera fotones a una velocidad de:

! 60/ /s =1.478x10® foton/ s

1 4.06x10 "1/ foidn

=4.06x107"J

1.478x10” foton/s x2700s = 3.99x10% fotones

23 .
0 344 (mor)x SO moléculas _, 0 10P moléculas destruidas

1mol

_ 2.072x10” moléculas
3.99x10% fotones
Observar que el rendimiento cuantico depende de la longitud de onda utilizada.

®=0519

4.- El nimero de fotones que inciden sobre una muestra se puede determinar por
varios métodos, de los cuales el mis clisico es la actinometria quimica. La
descomposicion del dcido oxdlico (COOH); en presencia de sulfato de uranilo,
(V102)80O,, procede de acuerdo con la secuencia;

VO +hv — (U0 Y

WO Y +(COOH), > U0 + H.0+CO,+CO

con un rendimiento cudntico de 0.53 a la longitud de onda utilizada. La cantidad de
acido oxilico existente después de la exposicién se puede determinar por titulacién
(con KMnQ,) y la extensién de Ia descomposicion se puede utilizar para obtener el
nuimero de fotones incidentes.

En una experiencia concreta, una disolucién actinométrica estaba formada por 5.232
g de Acido oxalico anhidro en 25.0 cm® de agua (junto con la sal de uranilo). Después
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4.2 PROBLFMAS DE REACCIONES FOTOQUIMICAS

de una exposicion de 300 s, la disolucién restante se titulé con KMnO,4 0.212 M y se
necesitaron 17 ml para la oxidaciéon completa del dcido oxdlico restante.
¢Cual es la velocidad  de incidencia de los fotones a la longitud de onda del
experimento?
Expresar el resultado ea fotones/segundo y en einstein/segundo (1 einstein = 1 mol de
fotones).
(29.15 Problemas. Capitulo 29, Atkins, Fisicoquimica. 3* ed.)
RESPUESTA
El rendimiento cudntico ® fue de 0.53. Por Jo que los moles del HOx (acido oxilico)
iniciales y finales son

HOx;, = 5.232 g x 1mol/90 g = 0.0581 mol

HOX g = (0.212 mol1t)x0.017 1t = 0.003604 mol

0.0581 ~0.0036 = 0.0545 moles de HOx os
0.0545 mof x6.02 moléculas/mol = 3,28 x 10~ moléculas

#moléculas destruidas _ 3.28x10%

b 0.53
Con lo que la velocidad de incidencia de los fotones a esa longitud de onda es:

6.19x10% fotones

No. de fotones = = 6.19x10% fotones

. =2.063x10% for ! seg
3x10" seg
y para calcularlo en einstein:
20
einstein = 2x10 {;nloneslseg =33 x 10" einstein/seg
6.023x107 fotones/mol

S.-  La intensidad de fluorescencia o fosforescencia procedente de una molécula
excitada M dependeri del rendimiento de cualquier proceso quimico competitivo que
tenga un efecto de extincibn. Considerar la fluorescencia en fase gas de cierta
molécula excitada M* formada en el proceso M + kv, > M*, siendo 1, 1a intensidad de
la luz absorbida. A esta absercién le sigue una reaccidén de extincién de segundo orden
M* + Q -> M + Q con un coeficiente de velocidad kg, en competicién con la intensidad
dc fluorescencia 1y originada cn el proceso M* — M + kv, con coeficiente de velocidad
k. Demostrar que este esquema conduce a Ia relacién de Stern Volmer

L L{] . *JQI}

i, 1 k,
entre la intensidad y la concentracién del agente que produce la extincion. Asi se
puede determinar la relacién ky/ks representando 1/l en funcion de la concentracién
dc agente que produce la extincién. Demostrar ademis que si se mide la velocidad de

desaparicion de la fluorescencia se puede obtener k.
(29.16 Problemas. Capilulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3* ed.)

RISPULSTA
E! csquema esta determinado por;

M+ kv, -5 M*, kiJ(M]=1,
M+ QoM+ Q kq
M* = M + Iy kr
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4.2 PROBLFMAS DE REACCIONES FOTOQUIMICAS

la velocidad de desaparicion de [M*] es:

d[pt *di =k [M]- k1 *[0]- £, 7]=0
despejando; k,[M]= M *kk [Q)+4,)=0
sustituyendo por 1, e k¢ {,= If(kq[Q]+kf)

y reordenando en la forma;

T k,
La representacion de 1/I; en funcidn de la concentracién del agente que produce la
extincion [Q], da una linea recta de cuya pendiente se puede obtener kg, si se dispone de los
valores de k, + k.. hallados por otros métodos.

Estudios recientes se han enfocado a la deteccion de nitroaromiticos como sefial
potencial de explosivos, especialmente en la bisqueda de tierras minadas. Esto se hace por
medio de polielectrolitos que son sensibles a los vapores de nitrobenceno, dinitrotolueno y
trinitrotolueno con la técnica de desactivacion fluorescente.

6.- Cuando se ilumina benzofenona con luz ultravioleta, se excita a un estado de
singulete. Este singulete cambia rdpidamente a un triplete que emite fosforescencia.
La trietilamina ejerce un efecto de extincién sobre el triplete. En un experimento
realizado en metanol como disolvente, Ia intensidad de fosforescencia varié con la
concentracién de amina como se indica mis adelante. Un experimento de fotélisis de
destello mostré también que ¢! tiempo de vida media de la fluorescencia en ausencia
de extincion fue de 2,9 x 107 5, Cual es o valor de ky?

[Q}/M I (u. arbitr)
0.001 0.41
0.005 0.25
0.01¢ 0.16

(29_t7 Problemas. Capitulo 29. Awkins. Fisicoquimica. 3* ed.)

RESPUTNTA
[*s necesario realizar regresion lineal de la grafica 1/I¢ vs [Q] para encontrar la relacion con
la ccuacion Stern Volmer.

Intensidad de fos forescencia vi concentracion

-t unoe s s L

1QkM

43



4.2 PROBIFMAS DE REACCIONES FOTOQUIMICAS

Al gralicar 1/1; vs [Q] obtenemos una linea recta, cuya regresion lineal proporciona la
ecuacion;

y=42549x +1.95

si la comparamos con la ecuacién Stem-Volmer:

1 K0 1

f, k. 1, 1,
. k
sc obtiene |, =0.5128 y -L=21817
k,
tomando en cuenta que la ecuacion cinética de primer orden es
—d In2

- =ke al integrarla y hacerla logaritmica resulta ¢, = —
o “ K

por lo que podemos obtener K

k=102 0698l _, 390005
l% 29x107"'s
k,=k,218.174
k., (218.174)%2.39x10°)  consecuentemente
k,=521x10'M s
Mcdiante la fotolisis de destello es posible observar directamente los intermediarios
formados por una reaccion fotoquimica y estudiar sus reacciones.

7.- Obtener una expresion para la velocidad de desaparicién de una especie A en una
reaccion fotoquimica cuyo mecanismo es:

a) iniciacién A 2R luz de intensidad [ (k;)
b) propagacion A+R > R+B coeficiente de velocidad k,
¢) terminacion R+R >R, coeficiente de velocidad k..

A partir de aqui demostrar que las medidas de velocidad sélo pueden dar una
combinacién de kp y k si s¢ alcanza un estado estacionario. La ltima posibilidad es el
fundamento del método del sector rotatorio para ¢l estudio de reacciones
foloquimicas.

(29.1% Problcmas. Capitulo 29. Alkins. Fisicoquimica. 3* ed.)

RIENPUESTA

[.as ecuaciones de velocidad son.

dt[;ﬂ: ok RIAD %4, ~k[R]"

en ¢l estado estacionario:

112
[R ] = {';—‘} sustituyendo
2 172
‘d[A]=/,,+{k 14} [4]
di kt
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2

Por tanto, la relacion de constantes de velocidad, k—’ se puede determinar midiendo el
()

=

rendimiento cuéntico v la velocidad de formacion.

8.- El yoduro de hidrégeno experimenta descomposicién formando H; + I; cuando se
irradia con una longitud de onda igual a 207 nm. Se observa que cuando absorbe 1 J
de energia se descomponen 440 ug de HI. ;Cudntas moléculas son descompuestas por

1 fotén de radiacién de esta longitud de onda?
{10.17 Problcmas. Capitnlo 10. Laidler. Fisicoquimica. 2* ed.)

RESPUSTA
440 ug HI = 3.44 x 10° mol HI = 2.07 x 10" moléculas
2.07x10""m

- +—— =1.0407 x 10'* fotones
(6.623x10 ™ J - 5{3x10" m-5™")

_ 2.07x10" moleculas
1.407x10" fotones

Durante muchos aifos se ha considerado que esta reaccion y su inversa eran reacciones
elementales bimoleculares. Ahora se sabe que la reaccién ocurre en varios pasos y se han
propuesto mecanismos que concuerdarn con la ley de velocidad.

=199=2

9.- La radiacién ultravioleta fotoliza el O; en O; y O. Determinar la velocidad a la que
se consume ¢l ozono por una radiacién de 305 nm en una capa de ia estratosfera de 1
km de grosor. El rendimiento cuéntico es de 0.94 a 220 K, la concentracién alrededor
de 8 x 10° mol I, el coeficiente de absorcién molar de 260 1 mol y ¢l flujo de la

radiacion de 305 nm es de alrededor de 1 x 10" fotones cm? 5™,
(20 20 Problcmas adicionales. Capitulo 26. Atkins, Quimica Fisica. 6* ed.)

RESPULSTA
[l rendimiento cuantico esta dado por:

moleculas destruidas
= =199=2

B fotones absorbidos

por 1o que, # moléculas destruidas = (0.94) ( 1 x 10' fotones cm™ s™)
=94 x 10" moléculas cm™? s™!

que equivale a 1.56 x 10"® mot cm™ s, segiin el nimero de Avogadro.
La velocidad a la que se descompone es

soxl( 10 o} °Q
! )'\If);f"”,—x 260 / xlOOOtm Jl.8x]O mol = 324410 'mol 175 !
onry mol cm 1/ !
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[l ozono absorbe radiacion ultravioleta en una zona del espectro electromagnético
que es lo suficientemente energética como para romper el ADN en organismos biologicos y
quc no es absorbida por ningin otro constituyente atmosférico abundante. (Atkins,
Fisicoquimica, 6" ed. 1999. p. 528).

10.- Se encontré que lIa cloracién foto%uimica del cloroformo en fase gas seguia la ley
de velocidad d|CCL)/dt = k;2|C1;]"*L"?, Disefiar un mecanismo que conduzca a esta

ley de velocidad cuando la presién del cloro es muy elevada.
(249.19 Probleinas. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3* ed.)

RESPULSTA
El orden indica que se trata de una reaccion no elemental.. La reaccién total es
CHCI; + Cl; = CCls + HCI
[:s recomendable comenzar disefiando mecanismos con pocos pasos, si es posible de dos, si
la ccuacion de velocidad no es satisfactoria, se consideran modelos de mas etapas.
También es importante tener en cuenta los tipos de radicales libres que se forman; que en
este caso son:
Cl- CCly CCly
pucs se ha probado experimentalmente su existencia.

MECANISMO | :
Probando con un intermediario solamente, que forme dos etapas. Por ser una reaccion
fotoquimica, 1a primer etapa sera la fotolisis del cloro:

Cls + v — 2C)- k;
2C1 + CHCIly — CCly + HCI k2
stendo 1, la velocidad de la primer reaccion. Las ecuaciones de velocidad son:
Mo )
‘_[/"_’4] = ko Floercs,] y % =1, -k[cl FlcHct, ]
[

despejando vy sustituyendo se obtiene
dlccl,
g,
dl

Sc abserva que el mecanismo propuesto no es correcto, ya que aqui no depende de la
concentracion de Cl;. Es necesario introducir [Cl2] en algin paso, por lo que en el siguiente
mecanismo se realizara esto, ademas de agregar el paso de terminacién de radicales:

AHECANISMO) 2:
Cl; + Av — 2CI- \

2C1- + CHCl, — CCl + HC ks

2Ck » Cly ki

con las velocidades

dfe f{ AN k[cr] [cHet,) y %’_‘] =1, +kfCl FlcHCL )+ &t F
[4

despejando y sustituyendo :
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e 1
d[( 7, -y 1, [('H("'_I‘] desde este momento se nota que el mecanismo
oy |l JoHeL ]+ &, '

no cs correcto, ya que tampoco aparece [Cly] en la velocidad. Serd necesario introducir el
radical CCl3* en un paso:

MIECANISMO 3
Cla + v — 2CI- L
Cl- + CHClh— HCI + CCl5- ki
CCly + Cl,— CCly + Ck ks
ALY fecr T fen)
i[(‘:‘_u =k, [ct-JcHCr - & Jcct, Jer, ]
dlci

L.k [cr-Jeact )k fecr, Jor, - &,Jct - F

despejando y sustituyendo:
daieer]
HCI
ila(ie) o
Esic mecanismo tampoco corresponde a la cinética.

AMFCANISMO 4

Cly +hy - 2CI: 1,

Cl- + CHCl — CCh + HCI ka2

CCly + Cly— CCly + CI- ks

20CH +2C1 — 2CCl4 k4

((I] .

-k foct, Jon ] w e, TlerT

CI[( ( l ] 2
=k lciofcucn -k [ccr, Jer]-&,[cct, Fler ]

dler ]

Lk, dcrTewcen )k [ocr, Jen, -k, [ce, Flor T

Sc obtiene una ecuacion cuadratica, que al resolverla da como resultado

. /, la Y  kfcHCLY 1,
[((l -]: T+ + -2 3
4k o] Wk [er) kfC] | 2k,
dicct) 1, k0

- . .
si [¢7,]>> &, ke, -]:m; R T
3 2 3

['sle mecanismo no corresponde a la ecuacion de velocidad dada.
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MECANISMO 5

Cly 1 Ay — 2C1- L

Cl- + CHC, —» CCly- + HCI ks

CCly +Cly; — CCly + CI ks

2 (.‘(_‘lj‘ + Clz - 2CC|4 k4

dk ” ML feer, JerJorJocn Flcs,]

dCCt e S

—‘—d—] -k ferTeHen - kfeet, Je |- kect, Flen

dler ]
ot

=1, -k [ct-JcHen )+ & e, Jou)

despejando y sustituyendo
dlecn] _, (1.7
( J ] +1, si [CL1 >> 1,

’ d[((l] ( J L]

Que es la cinética que estabamos busmndo. Sin embargo, pueden existir otros mecanismos que
concuerden con la misma ecuacién de velocidad , como ocurte en muchos casos. Cuando esto
sucede, se estudian otros pardmetros con métodos experimentales més especificos.

It.- Cuando una reaccién estd siendo conducida por absorcién de luz no son
aplicables las consideraciones de equilibrio convencionales. Entonces, las
concentraciones de estado estacionario de productos y reactivos puede diferir
signilicativamente de los valores de equilibrio; esta estado se conoce como estado
folocstacionario.

Por ejemplo, supéngase que la reaccién A — B es conducida por absorcién de luz y
que su velocidad es 1, pero la rucclén inversa B > A es de segundo orden
bimolecular con una velocidad k[B]’.

&Cuil es la concentracién de B en estado fotoestacionario? ;Porqué difiere el estado

fomestacionario del estado de equilibrio?
(29 20 Problcmas. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3* ed.)

RESPULSTA

t.a velocidad de [B] es:

%?=L—@BP=O

A
- , 11"
v la concentracién de B esta dada por:  [B]= {k—"}
Que es la ecuacién de estado fotoestacionario, si la comparamos con la expresién que

comanmente se usa para el equilibrio;
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[B] =k, [A]-
observamos que en el estado fotoestacionario, [B] es independiente de [A], lo que no
sucede en el estado de equilibrio.
Fsto se debe a que la absorcion de la luz mediante un reactivo, puede aumentar la velocidad de la
reaccion directa, sin influir directamente sobre la reaccion inversa y esto perturba al equilibiio.

12.- Cuando se disuelve antraceno en benceno y se expone a luz ultravioleta, el
antraceno se dimeriza. En disoluciones concentradas, la dimerizacién ocurre con un
elevado rendimiento cudntico (y poca fluorescencia) pero en disoluciones diluidas, Ia
fluorescencia desactiva las moléculas excitadas y la dimerizacién transcurre con un
bajo rendimiento cudntico. Calcular el rendimiento cusntico como una funcién de Ia
concentracién, basando la deduccién en la secuencia:

A+hv—H 54«
Ar+A—b 54,
A*%thv,

y justificar las observaciones,
(29.21 Problcmas. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3* ed.)
RESPUESTA

L.a velocidad de formacién del dimero es ‘—1-5-51—] =k[4+]4]

A aTAl-tlae]=0

[4+]= /, sustituyendo: dl4,] = LAL12
k3|A|+k,. dt k2|A|+k,
y tenemos que el rendimiento cuantico es
b= Namero de moles formados
Numero de fotones absorbidos
Por lo que podemos expresar el rtendimiento cuintico como unz funcion de la
concentracion;
i/ dr k[Al,
/ 1,k 4]+ &,)

o

¥ que queda D= &[4

Lo que graficamente proporciona la forma

Dependencia del remdimbrnio cuintice com respects ala
concentrackon

1.2
¢ ]
0.8
4.6
a4
02

[ T

0 16 X0 30 40 50 60
[A]
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En la grafica es posible observar que las altas concentraciones de A producen el maximo
rendimiento cuantico, mientras que las concentraciones pequefas lo hacen dependiente de
forma proporcional a la concentracion de A.

[3.- Cuando se irradia vapor de agua con un haz de electrones de alta energia,
aparecen varios iones como H' y O, Calcular las energias minimas necesarias para la
formacién de estos iones, empieando los siguientes datos termoquimicos:

H;O (g) » H (g) + OH (g) AH" = 498.7 k) mol™

OH(g) > H(g)+0(g) AT = 428.2 kJ mol™
H(g) >H (@) +e (g AH® = 1312.2 kJ mol™
O@+e(@— O AH’ =-213.4 kJ mol’

ZSon consistentes los resultados obtenidos con los potenciales experimentales de 19.5 ¢

para H' y 7.5 ¢V para O?
(10.22 Probleinas. Capitulo 10. Laidler, Fisicoquimica. 2* ed.)

RESPUISTA

Para H :

HyO(g) > H(g) +OH (g) AH® = 498.7 kJ mol”'
H(g) > H' (g) +e (g) AH’= 1312.2 kJ mol”

H, 0 5H' +OH+e AH® = 1810.9 kJ mol”
Para OH":
O(+e(g)— O (g) AH®=-213.4 kJ mol”
OH(g) > H(@+0(g) AH® = 428.2 kJ mol”
H:0(g) — H(g) + OH (g) AH® = 498.7 kJ mol”
HO+e 5> O +2H AH® = 713.5 KJ mol”

Puesto que | eV = 96.48 kl/mol, los potenciales son
=18.76 eV 0 =73%eV
Si son consistentes los resultados.
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4.3 REACCIONES CATALIZADAS

1.- La reaccién de condensacién de la acetona, (CHs)CO, en disolucién acuosa es
catalizada por bases, B, que reaccionan reversiblemente con la acetona para formar el
carbanion CsHsCO'. Luego, el carbanién reacciona con una molkécula de acetona para
formar el producto. Una versién simplificada def mecanismo se puede escribir

AH+B - BH +A’ )
A+BH - AH+B 2)
A" + A — producto 3)

donde AH es la acetona, y A, el carbanidén. Utilizar el método de estado estacionario
para obtener la concentracion de carbanién y deducir Ia ecuacién de velocidad para la
formacién de producto.

{A29.7 Problemas Introductorios. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3" ed.)

RESPULSTA

Representando al producto como P, dT[:D] =k, [A’ IA ]

y 1a velocidad de formacidn de A’ es:

A ] k14 JA - KL NBH 1+ K LAH (B =0

de donde se obtiene

diP] _ kK [ANAH]B]
dt  kJA 1+k[BH']
El praducto de esta reaccion es la alcohol dicetona. Muchas condensaciones similares en

Quimica Organica se llevan a cabo de esta manera, como la de Claisen, Michael y
aldolicas. Laidler, Kinetics..., p. 217).

2.- Flsistema de reaccion descrito por el siguiente mecanismo:
HA + H' = HAH' ki, k; rapido
HAH' + B=BH'+ AH k; lento

Indica una catilisis dcida general. Obtener la ecmacién de velocidad y demostrar que

se puede hacer independiente def término especifico (H'| (pH)
(A29 3 Problemas Iniroductorios. Capitulo 29. Aikins, Fisicoquimica. 3* ed.)

RUSPUISTA
Nado que la primer reaccion es rapida, la velocidad queda expresada sélo por la segunda
reaccion:

=k[HAH'1[B] 'y sabemos que K.q = [[f[:j]l[iﬁ]]

d[AH]
dt
de donde [HAH'] = K [HA][H']
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sustituyendo —dl‘—'le—] =k K, [HA)[H"][B]
El producto BH' es un acido; cuya concentracién de acidez es:

_8H] a1 KA[BH]
Ka= = dedonde [H']=-24+——
[BIlH'] (8]
Sustituyendo en la ecuacién de velocidad se obtiene la ecuacion:

d[:’” 1k kb JHAYBH']

la cual es independiente del pH.

Los ejemplos para este caso son las reacciones de adicién del grupo carbonilo
(aldchidos y cetonas) con reactivos como la hidracina, hidroxilamina y semicarbazida,
aunque existen otros pasos intermedios. (fbidem).

3.- El pKa del NH; es 4.74 & 25°C. A 25°C, la constante de velocidad para Ia reaccién
entre N4, y OH para formar NH; acuoso es 4.0 x 10'® M's”), Calcular la constante
de velocidad para la ionizacién del NH; acuoso. ;Qué tiempo de relajacion se
observaria si se aplicase un salto de temperatura a una disolucién de 0.15 M de

NH;(ac) 2 25°C?
(A29.9 Problcmas Introductorios. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3" ed.)

RESPUISTA
La reaccion de equilibrio esta dada por:
NIT, OH = NH; ' H-0 con k; la reaccién directa v k; la inversa

si ¢l pKa es 4.74, entonces k; = 1047 M

si ch = kz/kl,
k2=727x10°s"

] 1
r=-—— para el caso de este equilibrio; 7=
kik O e b+l INH )+ 1H.0])

sustituyendo:

] -8 8
= =2.469x10
"0 M 727 0°s ' §0.15A11+[55.5M1}

1=24.69ns
4.- Una reaccién autocatalitica A—P tiene una ley de velocidad d[P)/ di = HAV[P].
Resolver la ley de velocidad para las concentraciones iniciales [Als y [P]o.

(21.22 Problcmas. Capitulo 29. Atkins. Fisicoquimica. 3" ed.)

RESPUESTA
Las concentraciones se pueden expresar como
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[1] [4], -
[P]=[r}, +x

AT, -2 0P )
dx

! (Al (7L +x)

resotviendo por fracciones parciales se obtiene

dx
N e e o e ey T

Al integrar el resultado es:

=jkdt

=fkdf

B 1 N 1 (IP], +x)
(1) I 17 R 7 R 7 W 71 e R

Ahora es preciso calcular la constante ¢ haciendox =0, t=0.

|21 (9"
o= [A]lg_c Iﬂ'l.
("l

. sustituyendo y reordenando

o x P N 1 [ 2
(ALQAL +1PLXAL - )" Qa) +[PLY - [PLTAL )

Lo siguiente es graficar x contra t, es decir, la fraccidn de concentracion en funcion del
tiecmpo.

Se le asignan valores para Ag = 10 y Py = 1, que se refieren a la concentracién inicial, en
proporcion.

Variando los valores de las constantes k como se indica en la figura.

Avamce de |a reacclén autocatalitica A-P

—— et O]
R X 1L

—+—k=0.0023
LX) =

o 20 10 vl RO 100 120 140 led

tigmpa (s)
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4.3 PROBI.FMAS DE REACCIONES CATALIZADAS

Problema 4
Al inicio hay poca cantidad de {P], y una gran cantidad de [4],. Puesto que 1a velocidad
depende de [A] es logico que desde el inicio la reaccion sea ripida y solo al final, cuando
va ha desaparecido [A] y se ha formado la mayor parte de [P] la reaccién es lenta.

S.- Otra reaccion con la misma estequiometria tiene la ley de velocidad
dir'} et = k[A]PT . Integrar la ley de velocidad para las concentraciones iniciales [A]o
y(lls

(29.23 Problcinas. Capitulo 29. Atkins. Fisicoquimica. 3* ed.)

RISPUISTA

Las concentraciones se pueden expresar como

[4] - [4], - x

[IJ]: ['“]n +x

."[;"1 = {4}, )P}, +x)°

= [ ket

dx
i e

resalviendo por fracciones parciales y sustituyendo en la integral
dx dx dx

J LTI -0 WL P @+ WL+ v

Al integrar el resultado es:

[ ket

Pl+s)_,,

| 1
(L P Ty Tl =)

Haciendo x = 0, t = 0, se calcula la constante c;

[Al [-llx:{f‘l,
¢ e U sustituyendo y reordenando

. x . | ln_[A]D(IPL+x)=k,
[ALQAL +IPIXAL -5 " (4], +[2]) [PLA4L -)

Lo siguiente es graficar x contra t, es decir, la fraccién de concentracion en funcién det
ticmpo. Se le asignan valores para Ag = 10 y Py = 1, que se refieren a la concentraciéon
inicial, (proporcién).

Variando los valores de las constantes k como se indica:
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Avance de reaccion de 1a renccidn autocatalitica A-P

——001
et e k0,003

02 4 4 B 10 12 14 16 IE 20 212 24 26 1%
licmpa {s)

Problema 5

Pucsto que la velocidad depende de [P al inicio la reaccién es lenta, pero en cuanto existe

una cantidad mayor de [P], la velocidad aumenta, y al final de la reaccion la velocidad
disminuye, hasta que ya ha desaparecido [A] y se ha formado casi todo [P].

6.- Escribir una programa para la integracion de las ecuaciones de Lotka-Volterra y
prepararlas para representar la concentracién de Y en funcién de la de X. Estudiar

las consecuencias de variar las concentraciones de partida para la integracién.
(29.25 Problcinas. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3* ed.)

RESPUERSTA
El mecanismo de Lotka Volterra

Y—S 3B, c
Conduce a las ecuaciones de velocidad

a“_ kAX -k, XY

dr -

% =k, XY -k}
n este sistema del tipo depredador presa, A y Y compiten por X en las etapas
autocataliticas | y 2. Las ecuaciones se resuelven numéricamente por medio del programa
LOTKA VOLTERRA (ver Anexo), €l cual es similar al programa empleado para la
resalucion del Fosgeno. En este sistema ademas de las constantes y la concentracion de A,
se utilizan concentraciones iniciales para X y Y, debido a que son reactivos y productos al
nismoe tiempo.

Para diversos valores de ki, k2, ki y A. Se representa X e Y en funcion del tiempo asi

coma Y en funcion de X. Al obtener los resultados, se grafican y se obtienen lo siguiente:
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Para X=2yY =1

k|: i k2= 0.5 k]= 0.5 A= 0.5
3 25
2 —x .
X | Y Y
ol . . 05
a4 T T T |
0 200 400 0o o5 15 2 25
t
kl 1.5 k2= 1.5 k3=].5 A=1.5
8 8
0 —_— 6
N4 Y4
2 Y 2
0 0
1] 200 400 0 4 &
t
k] 2 kzzz k3‘—" =2
20 20
15 15
10 —X Y 10
N 5 — 5
0 , -G )
-3 100 200 -5 0 10 15
t

Para otros valores de X e Y iniciales, el comportamiento es similar, y estas coordenadas son
¢l punto de partida de la oscilacion:

(= B Y

X=1,Y=]
0 1 2
X
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Y X=1,Y=2
4
3
2
1
04 v —
0 1 2 3
X
=3, Y=I
Y
10
B
6
4
2
04 ey -
0 2 4 6 8
X

7.- Identificar Ias condiciones (las comcemtraciones de X e Y) correspondientes al
estado estacionario de las ecuaciones de Lotka-Volterra (el punto correspondiente al

centro de las érbitas dibujadas en el problema 6),
(29.26 Problemas. Capitulo 29. Atkins. Fisicoquimica. 3* ed.}

RESPUESTA
L odX
En el estado estacionario - - kAX -k, XY=0

X(k,A-k,¥)=0 aqui X=0; F=212

kA
k:‘.

de manera semejante,
i}’_ =k, X¥Y-k.Y=0
dt - :
. k,
F(k, X -k,)=0 aqui Y=0, sz—'

2

. . . .. Kk, kA
Por lo que el punto correspondiente al centro de las Orbitas o del ciclo limite es (f’?l—}
2 2

lo cual podemos corroborar de forma numérica en las graficas del problema 6, al sustituir
los valores de k1, ko, k3 y A. El resultado es precisamente el centro para cada caso.
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8.- Integrar numéricamente las ecuaciones del bruselador con una adaptacién del
programa de computadora disefiada para el problema 6 y representar [Y] en funcién

de |X] para una seleccién de concentraciones iniciales de X e Y. La soluciones debe
demostrar la existencia de un ciclo limite.

(29.27 Problcmas. Capitulo 29. Atkins, Fisicoquimica. 3® ed.}

RESPUELSTA
Las reacciones del bruselador son las siguientes:

A—b X
B+X--5,vY+D
2X+Y 553X
X H,E
Lo cual properciona las ecuaciones de velocidad:
@ =k A-kBX +k, XY -k X
dt ;
% = k,BX ~k, XY

Se logro Ia integracion por medio del programa “BRUSELADOR™ (Ver € Anexo).

Sc hicieron combinaciones de valores para las constantes y las concentraciones iniciales,
como sigue;

SISTEMA | SISTEMA 2 SISTEMA 3 SISTEMA 4 SISTEMA 5
k|=0.5 k|=0.5 k1=l k|,=3 k|=1
szl |(2=| k1=] k1=3 kz-_—l
k]"2 k3=2 l(3=] k]=3 k3=l
ky=03 ks=03 ke= ke=3 ke=1
a=05 a=1 a=3 a=1 a=1
b=2 b=05 b=1 b=1 b=13

SISTEMA 6 SISTEMA 7 SISTEMA 8
k=15 ki=15 k=2
kz=1 ky=1 ka=2
k3=| k3=l k;—l
ke=1 ks=12 ke=15
a=1 a=1 a=1
b=3 b=1 b=3

Las graficas se muestran a continuacion:
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Sistema | Swstema 2
HE 7
N ]
]
s
4
Y
1 '3
o 2
5 1
o 04
[ 006 01 (X1} 0 01 02 03 04 [X]
X X
Sistera 3 Sistena 4
06 14
05 12
1
04 .
Yo3 Yos
0z 04
01 02
ol 04
0 1 2 L] 4 02 04 0s 08 1 12
X X
Sislema 5 Sistema 6
. [
3s
4 3
N 28
Y Y 2
B 18
X 1
08
04 o4
o 1 2 ] . 5 o 1 2 3 4
X X
Sidoma 7 Sistema 8
u8 3s
3
Y
26
15 H
Y , Y15
. 1
an 08
a4 [
[ 08 1 15 H 05 1 18 2z 28
X X

Para las graficas 1, 2 y 3, 4 las concentraciones de X y Y permanecen constantes a

un ticmpo determinado (ahi se quedan).
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In las graficas 5, 6, 7 y 8, la concentracion se aproxima a una trayectoria cerrada,
preduciéndose un ciclo limite.

Es posible observar que pequehos cambios en los valores iniciales provocan
comportamientos muy diferentes.

9.- Muchos procesos biolégicos y bioquimicos incluyen etapas autocataliticas. En ¢l
modclo SIR para la propagacién y descenso de las enfermedades infecciosas, la
poblacién se divide en tres clases; los susceptibles, S, que pueden enfermar, los
infecciosos I, que estin enfermos y pueden contagiar y Ia clase eliminada , R, que han
enfermado y se han recuperado, los que han muerto y Yos que son inmunes o estin
aislados, el mecanismo para este modelo implica las siguientes ecuaciones de
velocidad:
db:—rSI g1~=r.‘j’1—t.11 ﬂ=a1

di dt dt
&Cuales son las etapas autocataliticas de este mecanismo? Hallar las condiciones para
las que Ia relacién a/r implica que la enfermedad se va a extender (una epidemia) o va
a desaparecer. Demostrar que este sistema implica una poblacién constante, N=8 + |
+ R, lo que significa que Ias escalas de tiempo de nacimientos, muertes por otras
causas 0 migracion se suponen grandes comparadas con la de la propagacién de la
enfermedad.
(26.1% Probfcias numéricos. Capitulo 26. Atkins, Quimica Fisica. 6* ed.)

RISPURSTA

En este sistema a y r representan las constantes de velocidad. El mecanismo
propuesto es:

S+1 251
I —4>R

Fsie concuerda con las ecuaciones de velocidad y se observa que ia primer etapa es
autocatalitica., si los infectados 1 aparece y desaparecen rapidamente:

En un momento dado, el sistema se compone de S(t) personas susceptibles.
SiN - §(t) + 1(t) + R(t) y N es constante, por lo que al inicic Sg=N y Ry =0.

[.a velocidad de cambio del nimero de individuos infectados esta determinada por
una ecuacion de conservacion:

/i Velocidad a la que se infecton Velocidad a la que se eliminan los individuos
P = individwas susceplibles = swsceptibles
<

[.a ecuacion diferencial que define las trayectorias en el plano fase SI es:
dl rSf-af al
— = ==14—
as —rS! rs

que al integrar se obtiene
b

1) =-S¢)+Zn S(:)]
r

5,
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la cual proporciona Orbitas en el plano de S. A partir de esta ecuacién, /1) tiene un maximo

a . a . . . Lo
que se presenta en S =—, por lo que si § <—, el nimero de infecciones disminuye a cero
r r

. e a . . . .
y la enfermedad se extingue. Si S >—, el nimero de infecciones se incrementa a un
r

maximo, produciendo una epidemia.

H)- Las siguientes velocidades se obtuvieron para una reaccién catalizada por
enzimas a diversas concentraciones de sastrate.

10° [S)/mol dm® Velocidad v
unidades arbitrarias
0.4 2.41
0.6 333
1.0 478
1.5 6.17
2.0 7.41
3.0 8.70
4.0 9.52
5.0 10.5
10.0 125

Graficar
a) v contra [S]; b) I/v contra 1/[S] y c) v/|S] contra v, y a partir de cada grifica estimar
la constante de Michaelis Menten.

JQué grifica parece dar el valor m4s confizble?
(10.34 Problemas. Capitulo 10, Laidler. Fisicoquintica 2 ed.)

RESPURSTA

a)
v contra [S]
14
12
0
8
Ve
4
2
04 T v )
0 0 ( 15000
00 (g 10000
Problema 10 a)
Lo . . . . Vm[S] .
Scedn la ecuacion original de Michaelis Menten v = K—[S] , aproximando en la curva
m-+

se liene:
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Vm =135 v=6.75; y de aqui que [S] = Km = 1.8 mmol dm™

b)

1!v contra 1/[S]
.45 4

015
0.3 4
1~025
OIS 1
0.1 1
0.05 1

0 0.001 1/S] 0.002 0.003

Problema 10 b)

Sc realiza regresion lineal, obteniéndose una recta con ecuacion
1

L 0.067946 + 140.56 — (r =0.9995)
v (5]
de acuerdo a la ecuacion 1. L + Km 1 es posible calcular
v Vm Vm 18]

Vm= 1471 y Km=2.067 mmol dm™

c)

vi[S] contra v

viS]

(= S . I - N |
I T T T T

s v 10 15

=

Problema 10 ¢}
de cuya regresion lineal resulta la linea recta

fS_]_7039“0 —4.781x10% v (r=09939)

v Vin 1
y a partir de la ecuacion — = — — ——v se obtiene
[S1 Km Km

Vm=14.8632. [S] = Km =2.08 mmol dm™
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L.a primer grafica no es muy confiable porque es insuficiente la cantidad de puntos y
con ellos se obtiene una Km aproximada. Las grificas 2 y 3 tienen mejores resultados ya
quc la Vm y Km se obtienen de forma cuantitativa, siendo la grafica c) la que arroja un
mcjor indice de correlacion, y se consigue una Km = 2.07 mmol dm™. Ademas se debe
agregar que ésta grifica (Lineawer Burker) es la més utilizada por graficar las variables de
forma independiente en cada abcisa. (Price, Principios y Problemas.... p. 186).

11.- Cuando se agrega el inhibidor I a un sistema enzimitico de un solo sustrato, en
ocasiones se produce el siguiente mecanismo:

S

+
I+E " EI

T
ES
\

E+Y
Este recibe el nombre de mecanismo competitivo, ya que S ¢ I compiten por los sitios
de la enzima.
a) Suponer que el sustrato y el inhibidor estin preseates con un considerable
exceso respecto a la enzima, aplicar ¢l tratamiento de estado estable y obtener
la ecuacién de velocidad.

b) Obtener una expresién para el grado de inhibicién definido como:
v,—Vv

Yo

donde v es la velocidad en presencia del inhibidor y vy es 1a velocidad en su ausencia.
{10 10 Problcmas. Capilulo 10. Laidier. Fisicoquimica. 2* ed.)

RESPURSTA
Rescribiendo:
E+S_ " ES

Ly

1+E " EI

ES b 3 E+Y
- % =k E]S)- & [ES]- k,[ES]=0
despejando [I:'];

7 [#=skk |, + &) . Kk, +k
I3 =—[—]—' = defi K, =—t—2
[ ] «[s por detimcion K i
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S
Silly=E+ES+EI Introduciendo Kg;:
t, =[ES]+ [E]{l +ﬂ}
Kg
Sustituyendo la ecuacion (1) en esta expresion y despejando ES:
fis]= —
K i
1+ B l+—
BIU &

Sabiendo que v = k:[:5] y la velocidad limitante es V = k, [£]:

| 1 KX, !

= 1+ —
v V+V|S|{ +KE,}

Agui podemos observar que la ordenada al origen es la misma que la de una reaccion no
inhibida (Velocidad limitante).

b) De los inversos se tiene que

L _ Vs

(T y v=
[S]+KN{I+KI } b1,
‘ 2]

sustituyendo en la ecuacion de e y desarrollando la ecuacion se obtiene
K I
—— m

. Py

por lo que el grado de inhibicion depende de K.

Una sustancia extrafia puede interaccionar fuertemente con una enzima, formande
un cnlace covalente proximo al centro activo y destruyendo la actividad de la enzima. Por
eiemplo, el fluorofosfato de diisopropilo (insecticida de alto poder) ataca la acetil
colinesterasa y la inactiva. Dado que la acetilcolina es un importante neurotransmisor, fa
climinacion de esta enzima causa una seria disfuncién en los mamifercs.
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4.4 TECNICAS DE MEDICION

1.- El sistema en equilibrio A = B + C a2 25°C se somete a un salto de temperatura que
aumenta ligeramente las concentraciones de B y C. El tiempo de relajacion medido es
de 3.0 ps. La constante de equilibrio para el sistema a 25°C es 2.0 x 10 y las
concentraciones de equilibrio de B y C 2 25°C son ambas de 2.0 x 10 M., Calcalar los

valores numéricos de las constantes de velocidad para las etapas directa e inversa.
(A2%.10 Problemas Introductorios. Capitulo 29. Addms, Fisicoquimica. 3* ed.)

RISPUESTA

1 . 3x10°%s =
———————— Sustitu endo;
k4 kB1+C] Y

1
k, +k,{2x10° M+ [2x10* M}

despejando; 4, +&,(4x10*)=3x10°5"'

K K
sabemos que Koy = —-=2x10 ', k,=—1_
e e, P ax107
sustituyendo
k
+—— (4x107*M) =3x10°s"
k 2x10"‘M( )
despejando se obtiene: ki=1.66x107s"
. 1.66x1077s™
despejando ks ; ky= ——————
¥ espe) ? P o0 M

k=833x10°M' "

2.- Los estudios de reacciones de combustiém dependen del conocimiento de las
concentraciones de Atomos de hidrogeno y de radicales hidroxilo. Las mediciones
hechas sobre un sistema de flujo utifizando REE para Ia deteccién de radicales
proporcionaron informacién sobre las rescciones.

H + NO; -> OH + NO k=29x10"M"'s!
O +0OH - H;0+0 K=155x10"M"5"!
O+OH >0,+H v=11x10¥ M st

Calcular y representar las curvas que dan las concentraciones de O, O; y OH en
luncion del tiempo en el intervalo de 0 a 10 ns, utilizando concentraciones iniciales de
hidrogeno atémico y NO; de 4.5 x 10" mol c¢m? y 5.6 x 10" mol em?,
respectivamente.

(29.29 Problemas. Capitulo 29. Atkins. Fisicoquimica. 3* ed.)

RESPULNSTA

L.as reacciones proporcionan las siguientes leyes de velocidad:
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A0t )
ot

."["q’.’l = K[OH T - k" [0[OH]=0

= k[H1[NO,]-K[OH T - k"[O][OH]=0

(f;(_”” < K [O[OH]=0

Las constantes se homogeneizan en las siguientes unidades:

[H} - 45x 107 M
[NO3 = .56x 107 M
k=29x 10" M"' ns’
k= 155x 107 M ng”'
k" 1.1x 107 M ns!

Se resolvio el sistema de ecuaciones por medio del programa COMBUSTION (Ver en
Ancxo). Se utilizo la nomenclatura;

[O11] = X k =k [H]= A
[0]-Y k' = ks [NO,]=B
[0:]1=2 k= ks

Con las constantes que se nos proporcionaron se obtuvo la siguiente grafica:

Concentracién en funcién del tiempe
50 -
0 {Te
60 -;‘ ' st QH*
rg 30 4 o
B 404 Y rees
£ wf ¢ — 02
Z 20
10
0 e » : .
-10 8 0 20 30 10 50
ticmpo |ns]
Problema 2

En donde se observa que en el intervelo de 0 a 10 nanosegundos ha ocurrido ya lo més
importante: los intermediarios O- y OH- se formaron y desaparecieron rapidamente y el
producto O; se ha formado en su totalidad.

Los radicales hidrogeno son importantes para sostener las reacciones de
combustion. Por ello, si se introducen compuestos quimicos capaces de capturar radicales
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hidrogeno, una flama puede extinguirse, como en el caso de los retardantes de flamas.
(Scott. Opcit. p. 410).

3.- En un estudio de flujo de reaccién entre dtomos de oxigeno y cloro, a elevadas
presiones de cloro, las representaciones de In [Q]¢/JO] en funcién de distancias a lo
largo del tubo de flujo, donde [O]o s la concentracién de oxigeno a presion de cloro
cero, dieron lineas rectas. Tomando la velocidad de flujo como 6.6 m s y los datos
que se dan a continuacién, ebtener el coeficiente de velocidad para la reaceién O + Cl,

-» ClO + CL.
Distancia (cm) [ In[O]y]O]
0 0.27
2 0.31
4 0.34
6 0.38
8 0.45
10 0.46
12 0.5
14 0.55
16 0.56
18 0.6
[Ole=33x10%M,
[CL] =254x 10" M
p= L7 Torr
(29 30 Probicinas. Capitulo 29, Atkins. Fisicoquimica. 3* ed.)
RIESPULSTA
Al graficar se obtiene
0.7 -
0.6 -
) 0.5 - .
o 044
2034
< 02
01 4
0 — v
0 5 10 15 20
Distancia (cm)

Problema 3
Al realizar regresion lineal se cbtiene la ecuacion de una linea recta:
Y =0.2745 + 0.0186Y

[.a pendiente proporciona la relacion m = kfv, se obtiene k;
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k = (0.0186 cm™ X660 cm 5°')
k=122765"

Ahora bien, sabemos que
K = k/[Cl;]

Sustituyendo:
K=122765"254%x 10" M
K=483x10"M'¢?!

4.- Demostrar que la reaccién A = B + C, directa de primer orden, inversa de segundo
orden, se relaja exponencialmente para pequefios desplazamientos con respecto al

equilibrio. Obtener una expresién para ¢l tiempo de relajacién en funcion de ky y ka.
(2931 Problcinas. Capitulo 29. Atkins. Fisicoquimica. 3* ed.)

RESPUILSTA
La velocidad de cambio est4 dada por;

v = k| [A]
Vo = kz [B][C}
y la velocidad de la reaccion
A s 1]

en el equilibrio, d[A)/dt sigue siendo cero, por lo que la relacion es

k4L, =k[BL,[CL,
Sustituyendo las concentraciones de cambio en la velocidad de A:
M ), e, 51, -, -

al desarrollar y sustituir Ia lgualdad de equilibrio:
"'[A] = kyx— ket +kBL, +hdfC],
di4]

puesto que - 3—; la solucion de la ecuacion diferencial es:

% =k +k, {BL +[(?L}

S.- En un experimento de fotdlisis de destello o flash s¢ produjo un radical R durante
la irradiacién que durd 3 ps y la subsiguiente recombinacién de dicho radical 2R —»
R;. fue seguida observando el descenso de la absorbancia del radical con el tiempo:

t(s) A
0 0.75
10 0.58
15 0,51
20 0.47
25 0.41
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30 038
40 0.32
50 0.28
75 0.20
100 0.17

El camino éptico a través de Ia célula fue de 50 cm y ¢l coeficiente de absorcién pars el
radical es 5 x 10* mol” | cm™. Determinar la constante de velocidad para la reaccién

de recombinaciéon de radicales.
(2.2 Problcmas. Capitulo 2. Urefia, Cinética Quirnica)

RESPUESTA
Suponiendo que la reaccién es de segundo orden, la ecuacion de velocidad es
| 1

J[R] . .
—= = k[R]" cuya forma integrada es: —=——+ 2kt
dr (k1 y euy [R1 [R},
Sabemos que la absorbancia viene dada por A = e/, en donde ¢ = {R-], por lo que
IR - A 4

(50cm¥5x10* moi™ [ cm™y  25x10°mol™ !

Sc¢ obtiene de esta manera cada [R-] para cada A, y se grafica t vs I/[R-}:

T (s) 1/[R-] x10°
0 3.33
10 431
15 49
20 532
25 6.1
30 6.57
40 7.81
50 8.9
75 12.5
100 14.7
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11R]x10; Recombinacién del radical R
120
100 4
80 - y
6() 4
40
20
0 , . ,
1 5 10 20
t(s)
Problema 5

De aqui, se obtiene por regresion lineal k = 5.89 x 10* mol" /s (la pendiente), segun la
ecuacion integrada.

6.~ Deducir para la reaccién A + B = X (constantes k; y k) la ecuacién de relajacién y
ia expresién del tiempo de relajacién en fancién de Ias constantes de velocidad directa
¢ inversa y de las concentraciones en equilibrio de A y B. Aplicar a los siguientes datos

experimentales:

10° 1 (s) (A). 10° (mot em™) (B). 16° (mol ¢cm™)
7.06 10.5 15.46
577 20.4 15.65
[ 4.49 35,7 15.88
6.36 16.4 14.6
[ 5.25 15.8 25.6

(2 3 Probicmas. Capitulo 2. Urefia, Cindtica Quimica)

RINPUISTA
d{A] _

La ccuacion de velocidad es — —— = & [A}B]-k,[X)

dr

e = Idt que al integrar, se obtiene:

J kIX| -k [ANB]

%:—k][A]+[B]+k3[X]

de aqui que necesitemos los valores siguientes

[A] + [B] mol cm™ l/irs’
25.96 x 107 1416 x 107
36.05 x 107 1.733x 107
51.58x 107 2227x 107
31.00x 107 1572x 107
41.40 x 10 1904 x 107
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Por regresion lineal se obtiene 1a ecuacién de linea recta
1/1=3.171x 10° mol" cm® s {[AP{B]} + 5908 x 107 5

7.- La reacciébn A — B sigue una cinética de primer orden. Cuando se estudia en un
reactor de flujo lineal de longitud 30 cm a un velocidad lineal de flujo de 10 cm s el
rendimiento del producto muestra que se ha producido una descomposicién del 1%.
Determinar la constante de reaccion,

(2.5 Problomas. Capitulo 2. Urefta, Cinética Quimnica)

RISPULSTA
Para el estado estacionario, la velocidad es v = dA, porlo que t =30 cm/10 cm 5™,

t=3s
ta concentracién de A es [A] =[A)s e para una reaccién de primer orden. Despejando k:
k= -Lin Ay qustituyendo k= - Lin 2.
t [4], 3100

k=335x10%s".
8.- En la secuencia de reacciones,
A+B - C D

Es posible que las etapas 2 y -2 sean tan rdipidas que las especies C y D se encuentren
en un equilibrio efectivo. Deducir la expresion de tiempo de relajacién en funcién de
las constantes ki, y k., la constante de equilibrio K; y las concentraciones de equilibrio

de AyB.
(10.3 Problemas. Capitulo 10. Logan, Fundamentos ... )

RENPUISTA
Para el primer equilibrio: L k(a+by+k, conk; =k,
T

Para el segundo equilibrio: L hy+k, conKp=kik,

2

l.a relajacién rapida modifica los valores de [C)] y [D] cuando se satisface la constante Kj.
Si las concentraciones de equilibrio son a, b, ¢ y d, respectivamente, después de la etapa de
relajacion 2, las concentraciones reales son: (a-x), (b-x), (c-y) y (d+z). Cuando se ha
alcanzado el segundo equilibrio tenemos que;

K (d_'z):ﬂ; K3771+£=1—1; z=-Kyy
(c » «c d ¢

Por estequiometria: z x| y, yaligualarz seobtiene x 4 y = -K> p, resultando

x y(Ka+1)
En ¢l proceso de relajacion lento estdn las especies A y B, por lo que se deriva con respecto
avy
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_%zk'(a_xxb—n—k'l(c_y)

Se desarrolla la ecuacion. El término x” se hace despreciable y k; ab = k.ic, por lo que

E=Jr k(a+b)+ k,y
dt K, +1

esto properciona el tiempo de relajacion:

rl =k (K, +1}a+b)+k
1
9.- Cuando se afiade el éster etilico de Ia fenoltetrabromofenoftaleina a wna
disolucién de una piridina sustituida en clorobenceno aparece una banda de absorcién
a 560 nm, atribuible al productc de la reacciba de transferencia proténica.
Determinaciones cuidadesas pusieron de manifiesto que el sistema no se ajusta al
esquema simple,
AH+C=D
Sino al esquema
AH+B=C=D
Donde C representa un complejo por enlace de hidrégeno entre el fenol y la base.

Los estudios cinéticos, realizados utilizando un aparato de salto de temperatura
con microondas, demostraron que este sistema tiene solamente un Gnico tiempo de
relajacion y que el inverso de T varia linealmente con la suma de las concentraciones
de equilibrio de AH y B. Suponiendo que una de las dos etapas, o bien la ctapalola
clapa 2, es demasiado ripida para ser detectada enm los experimentos, razonar ¢
posible significado de la pendiente y la ordenada en el origen de estos graficos.

(10,4 Problcmas. Capitulo 10. Logan, Fundamentos ... )

RIESPURSTA
Si v varia linealmente con respecto a la suma de AH y B, esta linea corresponde al tiempo
de relajacion para una reaccién de segundo orden:

=k (@a+b)+k,
(ue en este caso estariamos hablando del primer eguilibrio:

AH+B=¢C

[:} segundo equilibrio es el que no se alcanza a medir por ser demasiado rapido. La
pendiente corresponde por lo tanto a k; y la ordenada al origen a k..

10.- Sabiendo que la etapa | es mucho mis ripida que Ia 2, obtener los dos tiempos

de relajacién del sistema,
A TBTVC
£ [

En funcién de las constantes de velocidad y Ias concentraciones de equilibrio de A, By
C.

Etapa]=l=k,+k, Etapaz‘—*lztfrzh’p2
T, I,
(106 Problemas. Capitule 10. Logan, Fundamentos ... )
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RISPURSTA
En el equilibrio las concentraciones son: (a-x), (b) y (c+z). Si la etapa 1 es mas ripida que
la?2

- _b . zK
N=—t=— - K =X +y =

I (@-x) a ¥y 11X siz=x+y, ¥ Ik
El proceso de relajacion lento implica a ¢, por lo que se derivarg con respectoa z ;
& k.(h—y)—k ,(c+z) haciendo kb = k;c y desarrollando la ecuacion se obtiene

dr
el ticmpo de relajacion:

L okk +h0+K)
T

Por lo que en este caso, t no depende de las concentraciones de las especies, pues ambos
equilibrios son de primer orden.
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CONCLUSIONES

CONCLUSIONES

El estudio de la cinética de las reacciones quimicas desde el punto de vista
fenomenologico, basado en el modelo de Arrhenius para reacciones elementales, es util
para caracterizar la evolucion de la concentracion de reactivos y productos en reacciones
que proceden en una sola etapa. Sin embargo, en sistemas reaccionantes en los que el
mccanismo de reaccion corresponde a varios pasos en serie o paralelo, el andlisis resulta
mas complejo. Nuevamente, se parte del modelo de Arrhenius y se escriben las ecuaciones
diferenciales que definen la ley de velocidad de cada etapa, obteniéndose en la mayoria de
los casos, sistemas de ecuaciones diferenciales acopladas no lineales. Es en este punto en
donde se utiliza la “aproximacién del estado estacionario”, una suposicién que evita
dificultades matematicas al resolver las ecuaciones. Existe sin embargo, la posibilidad de
resotver dichos sistemas de ecuaciones a través de un programa computacional que utilice
un método numérico.

Es importante destacar la importancia de las reacciones complejas, ya que la
mayoria de las reacciones quimicas que se llevan a cabo tanto en la industria como en la
naturaleza, ocurren en varias etapas, dando lugar a los sistemas reaccionantes que hemos
mencionado.

La fenomenologia puede dar lugar a una gran cantidad de tipos de reacciones
compiejas que por convencion se han clasificado como: reacciones en cadena, reacciones
fotoquimicas, reacciones cataliticas, reacciones oscilatorias y reacciones ripidas. Algunas
reacciones pueden estar inmersas en mas de una clasificacion, siendo esto un factor para
conocer la cinética de las reacciones compuestas.

La resolucién numérica de los sisternas de ecuaciones es importante por dos
razones;

Una de ellas es evidentemente una informacion detatlada de la evolucién de ia
concentracion de los intermediarios con respecto al tiempo, validando asi la aproximacion
del estado estacionario. Esto facilita el estudio de las leyes de velocidad, su relacion con los
intermediarios y con el mecanismo de reaccion.

Otra razon es que permite analizar reacciones oscilantes o sucesos que tienen un
comportamiento lejano al equilibrio y que pueden tratarse de forma similar en el aspecto
matematico.

l.os comentarios al final de algunos problemas ejemplifican que la investigacion en
et campo de {a cinética quimica tiene muchas aplicaciones, y pone de manifiesto que son
tan diversas como las propias reacciones compuestas.
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ANEXO

Para resolver los sistemas de ccuaciones acopladas se utilizé el programa presentado en
lalanquer ¢ Irazoque. ;Qué es auto-organizacion?... ¢l cual emplea el método de Euler para la
resolucion numérica del sistema brusclador. Con ligeras modificaciones y la traduccion a otro
lenguaje. fuc posible resolver dichos sistemas de ecuaciones y presentar graficamente el
comportamicnto de las especies. Los casos son:

FOSGENO. Problema 8 de Reacciones en Cadena

LOTKA VOLTERRA. Problema 6 d¢ Reacciones Catalizadas
BRUSELADOR. Problema B de Reacciones Catalizadas
COMBUSTION. Problema 2 de Técnicas de Medicién.

A continuacion sc presentan los diagramas de bloques para cada uno de ellos.
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ANEXO

Diagrama de bloques del Algoritmo para la subrutina “FOSGENO”

Especificacion de pardmetros:
N=360  mimero de cilculos;
M=0.05 intervalo de tiempo

i i
foat k1 .k2.k3.k4 k5 ab,lo.dt, x0.y0,20, dx[NLdy{N].dz{N], {{NLyfNL2[N].{N]

$

Lectura de variables:
kL k2, k3, k4. k3.2 b

Condiciones iniciales:
=0 x0=0 z0=0
dti=M yo=0

!
Desdei= 1hagaN >
}

d%(i) = k3*a*yo-kd*x0-4S*xo*
dy(i) = k1 %-k2*yo*yo-k3%a*yorka*xo+HS*D*xo
do(i) = kS*b*s0

Cilculo de 1a composicién en el tiempo (:
X0 = X0 +dx(i) * di
Yo = yo + dy(i} * dt
20 = 70 + dry(i) * dt

I

Actualizacién:
x(i) = xo0
y(i)=yo
2(i)=70
Hit=to

A

x(i). y(i). 2(i). dx(i), dy(i), d=(i)

A 4

( siguientei ¥

77




ANEXO

Diagrama de bloques del Algoritmo para la subrutina “LOTKA VOLTERRA”
Especificacién de pardmetros:

N=360 nimero de calculos;
M=0.05 intervalo de liempo

int
float k1.k2.k3, a, to. d1. xo0. yo, dx[N], dy{N], x[N],y[NL{N]

!

Lectura de variables:
k1. k2, k3, a
Condiciones iniciales:
to=0 x0=0
dt=M yo=0

'
Desde i= IhasaN >
i

dx(i)= k1 *a*x0-k2*x0*y0
dy(i} = k2*xo*yo-k3I*yo

!

Calculo de 1a composicién en el tiempo 1:
x0 = x0 +dx(i) * dt
yo = yo + dw(i) * dt

}

Acwalizacién:
x(i) = xo
¥(i)=yo
1iy=1o0

\ 4

- siguiente 1

< Desdei= lhasaN > 2

N

7 x(i). ¥(1). dx(i), dy(i)
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ANEXO

Diagrama de bloques del Algoritmo para la subrutina “BRUSELADOR™

Especificacion de parimetros:
N=360  numero de calculos;
M=0.05 intervalo de tiempo

|

inti

float ki.k2.k3.k4, a, b. to, di, x0, yo, dx[N], dy{N], x[N].y{N}.{N]

Lectura de variables:
k1. k2,k3,k4,a,b

:

Condiciones iniciales:
to=0 x0 =0
di=M yo=0

I

Y

»<__ Desdei=lhastaN >

i

dx(i) = ki *a - K2*b*x0 + I3*x0*x0*v0 - kd*x0
dy(i) = k2*b*xo-k3*x0*x0*y0

:

Cilculo de la composicion en el tiempo t:
NO = x0 + dx(i) * dt
yo = yo +dy(i) * dt

!

Actualizacion:
x(i) = xo
y(i)=yo
(i=to

[ cix. v, iy, dyciy
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ANEXO

Diagrama de bloques del Algoritmo para la subrutina “COMBUSTION”

Especificacion de parémetros:
N=360  nimero de cikaos;
M=005 intervak de tiempo

b

inti

float k 1.k2.k3,a,b.to.dt. x0,yo.70, dx{N]Ldy[N]},dzAN], x[NLy[NLz{N],{{N}

Lectura de variables:
kI, k2, k3, a b

to=0
di=M

Condiciones iniciales:

x0=90 =0
yo=0

:
Desde i= | hataN >
y

dxfi) = k1*a*b-k2*xo*x0K3*xo*v0
dli) = K2*x0*xo-k3*ya*x0
dz(i) = K3*yo*xo

¢

Célculo de la composicion ea el tiempo t:
xo = xo0 +dx(i) * dt
yo = yo + dy(i) * dt
70 =20 +dAi) * dt

!

Actualizaciin:
x(t) = xo0
¥i)=yo
#i)=zo0
HiY=10

siguiente i

< Dosdei= 1hasaN «

|

x(i). y(1). 7(1). dx(i). dy(i}, da{i)

{ siguientei )
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