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Cinética Quimica.

Por medio de la termodinadmica es posible predecir la ocurrencia de reacciones, pero
no se habla de un aspecto que es de suma importancia y que tiene relacion con el tiempo en
el cual se llevan a cabo estos procesos. La cinética quimica da cuenta de este aspecto y por
tanto define la velocidad con que se lleva a cabo una reaccion. En este texto se establece
un apoyo que muestra aspectos relevantes de teoria de la cinética quimica, su nomenclatura
y algunos ejemplos y aplicaciones.

Aspectos de interés.

La velocidad de una reaccion (o sea la cantidad de aparicion o de desaparicion de
una sustancia en el tiempo), varia segln la reaccion. En algunos casos, una reaccion puede
durar algunos segundos, mientras que en otros casos puede durar siglos. Por tanto
comprender la teoria y los factores que son relevantes en un proceso de este tipo es de suma
importancia.

Un punto que se debe visualizar es que la cinética también es aplicable a cambios
fisicos y/o alotropicos de la materia. En este sentido y haciendo referencia al parrafo
anterior se puede dar como ejemplo el caso del carbono. Dos posibles estructuras
alotropicas del carbono (hay otras), son el carbono grafito y el diamante. Sin embargo en
condiciones normales, la termodinamica predice que solo debe existir el carbono grafito. La
pregunta gque es interesante es por qué motivo existe la joya del diamante, la cual tiene
sentido a altas presiones segun la termodinamica pero no a bajas. La respuesta se encuentra
en la velocidad de transformacion de diamante a grafito. Esta transformacién es tan lenta en
condiciones normales que puede demorar miles de afios y si bien la termodinamica predice
que el sistema debe evolucionar a la formacion de grafito en estas condiciones, esto en la
practica no es apreciable.

Factores que determinan la velocidad de reaccion.

La velocidad de una reaccion depende de la composicién de las sustancias
reaccionantes asi como también de una serie de otros factores. Entre ellos destacan, su
forma fisica, del nivel de mezcla de los reactivos, del tamafio y concentracion de los
reactivos, de la temperatura, de la presion, de las concentraciones de los reactivos, de
sustancias que afecten la reaccidon sin ser ellas un reactivo o producto (catalizadores) y de
algunas condiciones especiales propias del sistema como pueden ser la radiacion de luz
visible, UV, RX, neutrones u otras.

Definiciones.
Sea la siguiente reaccion quimica irreversible:

aA+bB+ ... 2cC+dD + ........



Donde Ay B son los Reactivos y C y D son los productos de la reaccion, y ‘a’, ‘b’,
‘c’, “d’ son los coeficientes estequiométricos de la reaccion.

Se define la velocidad de la, asumiendo que la reaccién se lleva a cabo en un paso (0
sea que no existen reacciones intermediarias entre reactivos y productos), del siguiente
modo:

Vv =k[APR[B]°

Donde A y B son concentraciones de las especies reactivas. Se habla concentraciones ya
que se asume fase acuosa. En caso de gases se habla en términos de presion. ‘k’ es una
constante de proporcionalidad y se designa como constante de velocidad de la reaccion en
cuestion.

El término de velocidad “V’ se puede entender pensando en 2 posibles situaciones:
Como velocidad de desaparicion de reactivos o bien como velocidad de aparicion de
productos. Ya que ambas velocidades en magnitud son proporcionales ya que los productos
son una consecuencia de la desaparicion de reactivos, se puede establecer la siguiente
expresion general que resume ambas posibilidades:

_1d[A]_ 1d[B] _1d[C| 1d[D]
adt bd ¢ dt d dt

Se define ademaés el orden global de la reaccion como la suma de ‘a’ y ‘b’, etc. y los
ordenes parciales como el termino correspondiente a ‘a’ 0 a ‘b’ o etc. Asi:

Orden global =a + b +...
Orden parcial respectoa A = a
Orden parcial respectoaB =b

Si el orden global es igual a 1 se dice que la reaccion es de primer orden. Si es de
orden 2 se dice que es de segundo orden, etc. Pueden existir ordenes fraccionarios.

Ejemplos:

1) Suponga que tiene la siguiente reaccion en un solo paso: A -> Productos. Suponga
conocido el valor de la constante ‘k’ a la temperatura y presion de operacién. Se pide
determinar la concentracion de A para cada instante de tiempo. Se sabe que la
concentracion inicial de A es (A)o.

Solucion:

Se sabe que V = -1/a * d(A)/dt y ademas se sabe que V = k(A)?



Como a =1, entonces: - d(A)/dt = k(A) reaccion de primer orden.
Resolviendo la ecuacion diferencial y asumiendo que para t=0, (A) = (A)o se tiene:
(A)= (A)oexp(-kt).

2) Suponga ahora que A - B > C y se conoce k1 y k2 correspondientes al paso A 2By
B->C respectivamente. Se pide plantear las ecuaciones diferenciales del sistema.

Se conoce de (1) que la primera ecuacion diferencial es:
-d(A)/dt = k1(A)

La ecuacion diferencial que da cuenta de la aparicién de B en el tiempo (producto
de la descomposicién de A) y de la desaparicion de B en el tiempo (producto de la
descomposicion de B para originar C) es:

d(B)/dt = k1(A) - k2(B)

En el primer término ‘A’ actla como reactivo y en el segundo ‘B’ actla como
reactivo. Una forma facil de observar esto es fijarse en las flechas de origen y destino.
Una ecuacion diferencial tendra tantos términos asociados como flechas. Notar que la
velocidad de la cual se habla es de aparicion de B y por tanto el primer término lleva
necesariamente signo positivo ya que B aparece segun descomposicion de A, mientras
que el segundo término es necesariamente de signo negativo ya que B desaparece segln
la descomposicion de la especie B. Notar ademas que si cambiamos todos los signos,
hablariamos de velocidad de desaparicion de B y la ecuacion diferencial
correspondiente seria:

- d(B)/dt = - k1(A) + k2(B)

Ambas expresiones tienen igual valides y son linealmente dependientes.

La tercera ecuacion es d(C) /dt = k2(B) (y no k2(C) ya que B es el reactivo en
este caso y no C).

Concepto de Equilibrio Quimico.
Suponga que tiene un sistema para el cual:
aA +bB >cC +dD
Sea esta reaccion denominada como reaccién directa, que tiene asociada una

constante de velocidad directa llamada kd. Asuma que para este sistema también existe
una reaccion en la cual los productos a medida que se forman son capaces de reaccionar



para regenerar los reactivos (de modo que en este caso los productos actuan como si
fuesen reactivos) de modo que la reaccion es tal que:

cC+dD > aA+bB

Esta ultima reaccion, se denomina reaccién inversa y tiene asociada una constante de
velocidad ki.

Si uno piensa el sistema, de modo que inicialmente solo existen reactivos, se da cuenta
que a medida que transcurre el tiempo la velocidad de desaparicion de reactivos (Vd) es
mayor que la de desaparicién de productos (Vi). Sin embargo a medida que aumenta la
cantidad de productos llegard un instante en que ambas velocidades se igualan (condicion
de equilibrio quimico) y por tanto se cumplira que:

Velocidad directa = Vd = kd(A)*(B)"
Velocidad inversa = Vi = ki(C)*(D)

Y entonces: Vd = Vi €= kd(A)}(B)° = ki(C)*(D)"
Luego se puede definir:
_kd_[c[D]’
Tk [AP[EP

Que es la conocida constante de equilibrio ‘“Keq’ y cuyo valor se deriva de las constantes de
velocidad directa e inversa.

El mismo desarrollo es valido escribiendo la ecuacion diferencial del sistema y
asumiendo la condicion de estado estacionario (velocidad de la reaccion = 0) de modo que:

~1/a*d(A)/dt = kd(A)A(B)" - ki(C)*(D)* pero d(A)/dt = 0.

La concentracion en el tiempo para la especie en cuestion (A) no cambia. Se podria
definir en términos de B, C o D de forma homologa.

Ejemplo de una ecuacién de velocidad de segundo orden.

Considere una reaccion representada por A + B - C + D. Sean las concentraciones
iniciales de A y de B inicialmente (t=0) iguales a ‘a’ y ‘b’ (mol/lt) respectivamente.
Después de un tiempo t habran reaccionado ‘x” moles por litro de A y B para formar ‘X’
moles/lt de C y D.

Ya que se asume que la reaccion se lleva a cabo en un solo paso y se asume
conocida la constante de velocidad ‘k’, se puede plantear la ecuacién de velocidad
mediante:



dx/dt = k(a - x)(b - x) Separando variables se tiene:

dx/((a-x)(b-x)) = kdt y al integrar y dar como condicién de borde t=0, x=0, se
tiene:

Notar que una ecuacion del tipo 2A-> Productos también es de segundo orden si se
Ileva a cabo en una sola etapa, pero su solucion es distinta a la obtenida en el caso anterior.

Definicion:
Reacciones del tipo A> B > C > D - ... se denominan consecutivas o0 en
serie.
Por otra parte, reacciones del tipo A->B
A->C
A->D
A~ ..

Se denominan competitivas o paralelas.

En un sistema real, ambos tipo de reacciones podrian conformar un sistema y
generar por ejemplo configuraciones como la que se presenta a continuacion:

A->B->C->D

2
E>F

Existe una gran cantidad de ejemplos en que es apreciable distinguir ejemplos de
este tipo pero seran abordados en este texto en el tema referente a mecanismos de reaccion.

Problema:

Suponga que tiene una reaccién consecutiva del tipo:




Se conoce las concentraciones iniciales de A, B y C de modo que a tiempo cero se
tiene que la concentracion de A es ‘a’, la de B es cero y la de C es cero. Calcule para
cualquier instante de tiempo la concentracion de A, By C.

Solucion:

Se deben escribir las ecuaciones diferenciales que caracterizan este problema.

Ecuaciones:
AR
Bl A kols]
AL iy fp)
ot

Integrar la primera ecuacion es trivial y queda una expresion del tipo:
[A]=a-exp(~kit)

Para resolver la segunda ecuacion diferencial, se aplica la transformada de Laplace,
donde y(t) es la concentracion de la especie B y usando el primer resultado y recordando
que inicialmente la concentracion de B es cero, nos queda:

SY () + k.Y () = 2%
s+k,
ak,
YO = ks v k)
Y(s) = ak, ak,

k,—ky(s+k) K, —ky(s+k,)

N [B] _ k al_<1k (e—klt _ e—kzt)
2 1



La concentracion de C se obtiene de la relacion:
c]+[B]+[A]=a

< [C]=a-(B]+[A)

El problema por tanto esta resuelto.

El problema anterior puede sin embargo ser generalizado haciendo uso del software
MATHEMATICA. Para esto basta escribir la segunda ecuacion, considerando k1=k, y
k2=h, como sigue:

Solution = DSolve[{y"[t] = (k*a*e‘k*t- hxy[t]), y[0] = 0},
yit, t]

Esto entrega como solucion:

a@_ht (—1 + @(h_k> t) k }}
h-k
lo cual se habia mostrado como solucidon anteriormente. Sin embargo es posible

ampliar el problema y decir por ejemplo que la concentracion inicial de B no es cero y es
por ejemplo ahora un valor ‘b’. Se tendria:

Hyrtr -

Solution = DSolve[{y"[t] == (kxaxe T -hxy[t]), y[0] == b},
yit], tj

y la solucion resultante seria para este caso:

et (bh-ak-bk+ae™k Tk
h-k

Hyrtr

¢Qué pasa si k = h en este caso?

Solution = DSolve[{y"[t] == (kxaxe T -kxy[t]), y[O] == b},
yit, t



La solucion al problema seria:
(y[t] > e T (brakt)))

Estas soluciones se pueden graficar para distintos fines, ya sea para distintos valores
de las constantes de velocidad de reaccion o para distintos valores de concentraciones
iniciales de los reactivos y productos en cuestion.

Efectos de la temperaturay la presion en la velocidad de una reaccion.

En estudios de cinética se observa que la velocidad de reaccién se ve afectada en la
practica con variaciones de presion y de temperatura. Sin embargo dichos cambios son
mucho mas significativos a las fluctuaciones de las temperaturas y por lo tanto se suele
hacer el estudio dando prioridad a esta variable y despreciando los cambios que
experimenta a las variaciones de presion (esto se apoya en el supuesto de que los cambios
de presion aplicados en el sistema son pequefios y por lo tanto se pueden considerar
despreciables). Sin embargo es muy sensible a la temperatura. La ecuacion que relaciona la
temperatura con la velocidad de una reaccion (constante de velocidad) es la ecuacion de
Arrhenius que se expresa mediante:

k=A-exp _Ea
RT

Donde ‘A’ es el factor de frecuencia, ‘Ea’ es la energia de activacién, R es la
constante de los gases y ‘T’ es la temperatura.

De acuerdo con Arrhenius, la ecuacion anterior indica que las moléculas deben
adquirir una cierta energia Ea antes de que puedan reaccionar, siendo el factor de
Boltzmann, exp(-Ea/RT), la fraccion de moléculas que estan en condiciones de alcanzar la
energia necesaria. Se suele suponer que el factor pre exponencial ‘A’ o factor de frecuencia
es un valor constante. Sin embargo como se vera mas adelante, este supuesto no es del todo
correcto. lgualmente se asume que la energia de activacion es un valor constante, pero en la
realidad el valor de esta constante es un promedio y cuyo valor se obtiene de:

P,T,
[ [Ea(P.T)dPdT
_PT,

= (P, =P )T, —Ty)




Teoria de colisiones para las reacciones gaseosas.

Las velocidades de reaccion se han medido en soluciones gaseosas, liquidas y
solidas. Las més investigadas son las liquidas debido a su importancia pero desde un punto
de vista tedrico es méas asequible un enfoque mediante la teoria estadistica de gases. La
primera teoria postula para reacciones gaseosas que para tener reaccion, las moléculas
deben aproximarse unas a otras de modo que colisionen. En ciertas ocasiones dicha
interaccion produce una reorganizacion de los enlaces quimicos, formando nuevas
moléculas a partir de las primeras. La velocidad de reaccion equivale al nimero de choques
por segundo, multiplicado por la fraccién de choques que se puedan considerar efectivos
para producir el cambio quimico. En este texto se presentan los resultados mas
significativos de esta teoria, los cuales se presentan a continuacion:

2
K = Aexp(— Eaj 7z N-o12° [8KT exp(— Eaj
RT 103 T RT

donde:

R =NK

N : N°avogadro
K : Cte. Boltzmann

my -m :
U= —1772 5 masa reducida.
mp +mso
o1+0 -/ .
o192 = 122 diametro molecular medio.

8KT ) ) , .
——— es la velocidad media de una molécula de masa 'm
T-m

Otros desarrollos nos llevan a una ecuacion del tipo:

k=PJo 8£N exp(—Eaj
T U RT

Donde P es un factor estérico o de probabilidad, que da cuenta de una zona reactiva
de interaccion molecular. P es menor a la unidad en varios ordenes de magnitud. Si los
cuerpos son 2 atomos, estas ecuaciones son bastante precisas. Sin embargo el defecto
fundamental de la teoria de colisiones es que considera a las moléculas reaccionantes como
esferas rigidas mas que como estructuras fluctuantes de nucleos y electrones. El factor P da
cuenta de esta clase de deficiencia.



Haciendo un desarrollo por medio de teoria del estado de transicion por medio de
complejo activado de modo que A + B &> (AB)* - Productos, se llega a un resultado del

tipo:
k = 2(rA + rB )2 w exp(_ Ea]
o ou RT

donde (rp + rg ) es la distancia internuclear.

Determinacion experimental del orden de reaccion y de la constante de
velocidad de reaccion.

Sea la reaccién del tipo A = Productos. Como se vio anteriormente, este sistema es
de facil solucion si la reaccion se lleva a cabo en un paso. Pero no siempre se cuenta con
este tipo de informacion y es necesario determinar experimentalmente los valores de "K'y
‘n’. Por tanto se debe resolver la ecuacion del tipo:

Para esto se requiere calcular en pequefios intervalos de tiempo las distintas
variaciones de concentracion. Es necesario para esto construir una tabla de concentracion
en funcién del tiempo. Para medir estas dos variables se requiere de alguna técnica
experimental que permita tomar estos datos. Esto no es siempre posible ya que medir la
concentracion en el tiempo de un reactivo o producto puede no ser trivial. Una posibilidad
es controlar el pH y por tanto calcular la concentracion de HsO" o OH". Otra posibilidad es
medir por absorbancia. Cualquiera sea la técnica, asumiremos que es posible obtener los
datos de concentracion en el tiempo.

Asumiendo que la expresion de velocidad puede escribirse como intervalos de
concentracion sobre intervalos de tiempo y aplicando logaritmo natural a la expresion
anterior se tiene:

In(— AA['?]j =Ink +nin[A]



Esta expresion corresponde a una ecuacion de una recta del tipo Y = nX + b donde:

In(— AA[/tA\]j =Y

Ink =b
In[A] = X

Por tanto se puede hacer regresion lineal sobre ‘X’ e “Y’ y asi se pueden despejar
los valores de ‘k’ y de “n’ despejando los valores.

Una pregunta interesante es cuestionar que sucede para A + B - Productos. Para
este sistema velocidad de desaparicion de A es del tipo:

A ar e

Para resolver este problema se deben determinar los valores de "k, 'n" y ‘'m’. Es
necesario realizar varias corridas de datos de concentracion versus tiempo de modo que al
tomar dos corridas de datos, se tenga para ‘A’ concentraciones iniciales distintas y para ‘B’
concentraciones iguales. De este modo para ambas velocidades de reaccion
(correspondientes a cada una de las corridas), la concentracion de ‘B’ tiene la misma
incidencia y por tanto los cambios de velocidad son perceptibles solo para ‘A’. Asi se
puede obtener un sistema del tipo:

A fay
con k'=k[B]™

Esta expresion se resuelve del mismo modo que en el caso de tener un solo reactivo,
obteniendo el valor de ‘n’. De igual forma se fija la concentracion de A para dos nuevas
corridas de datos y se varia B de modo que se puede obtener el valor de ‘m’. Finalmente,
tomando cualquier corrida de datos se puede calcular el valor de “Kk’.

Esta metodologia es aplicable a 3 0 mas reactivos, de modo que tan solo una
variable varie tomando un nimero de corridas adecuado.

Problema:

Los datos siguientes dan la concentracion del butadieno gaseoso a 500 K en funcién
del tiempo. Determine el orden de la reaccion y calcular la constante de velocidad.



Datos:

t (seq) C (mol/lt)
195 1.62E-02
604 1.47E-02
1246 1.29E-02
2180 1.10E-02
4140 8.90E-03
4655 8.00E-03
6210 6.80E-03
8135 5.70E-03
Solucion:
Tomando la ecuacion:
In _AlAl_ Ink +nin[A]
At
Se construye la siguiente tabla:
t (seg) C (mol/lt) dc dt IN(C)=X [ In(-dC/dt) =Y
195 1.62E-02
604 1.47E-02 -1.50E-03 409 -4.220 -12.516
1246 1.29E-02 -1.80E-03 642 -4.351 -12.785
2180 1.10E-02 -1.90E-03 934 -4.510 -13.105
4140 8.90E-03 -2.10E-03 1960 -4.722 -13.747
4655 8.00E-03 -9.00E-04 515 -4.828 -13.257
6210 6.80E-03 -1.20E-03 1555 -4,991 -14.075
8135 5.70E-03 -1.10E-03 1925 -5.167 -14.375




Haciendo regresion lineal sobre los valores de X e Y se construye el siguiente
gréafico y se tiene despejando los valores de "K'y 'n”:

In(-dC/dt) v/s InC

"
IS
n
[N}
o1
A
o
.
B
)
A
IS
A
[N
ESY

S

[

In(-dC/dt)
L
¢

InC

In (-dC/dt) = -4,5398 + 1,8933 In(C)
Correlacion: 0,951
Covarianza: 0,222

Luego k = 1,067E-2 y n = 1,89 es aproximadamente 2.

Determinacion experimental de la Energia de Activacion y del factor de frecuencia.

Como se vio anteriormente, la expresion de Arrhenius es del tipo:
k = A exp(-E.A./RT)

Se sabe ademas que en esta expresion A = A(T) y varia segin T°°. Si se considera
que el término de la exponencial es no nulo y grande (E.A. grande), es muy probable que la
variacion de la constante de velocidad de reaccion con la temperatura sea mucho mas
sensible a la exponencial que al factor de frecuencia (A) y por tanto es posible asumir que
‘A’ es una constante sin equivocarse demasiado.

Se puede manipular la expresion de Arrhenius aplicando logaritmo natural
obteniendo:

Ink =In A—E
RT

Tomando Ink =Y, In A=by-1/RT = X se tiene una recta del tipo Y = b + mX con
m = E.A. Por tanto, es razonable tomar una serie de datos de Temperatura versus constante



de velocidad. Calculando X e Y y realizando regresion lineal se obtienen los valores
buscados.

Problema:
Los datos siguientes dan la dependencia de la constante de velocidad de la reaccion

N.Os = 2NO, + ¥ O, respecto de la temperatura. Calcule la energia de activacion y el
factor pre exponencial.

T (K) k (1/seg)
338 4.87E-03
328 1.50E-03
318 4.98E-04
308 1.35E-04
298 3.46E-05
273 7.87E-07

Solucion:

Se construye la siguiente tabla:

T (K) k (1/seg) 1/RT Lnk
338 4.87E-03 0.00149 -5.325
328 1.50E-03 0.00153 -6.502
318 4.98E-04 0.00158 -7.605
308 1.35E-04 0.00163 -8.910
298 3.46E-05 0.00169 -10.272
273 7.87E-07 0.00184 -14.055

Se construye el grafico:

1/RT v/s Ln k

0.000 ‘ ‘ ‘

0.0p10 0.0012 0.0014 0.0016 omzo
5000 0 0 0o 0 )
4

* *
- .
16.000 5
-15.000 k hd
1/RT

Ink = 31,3611 - 24675,79 * 1/RT
Correlacién: -0,999
Covarianza: -3,934E-4

Luego: A =4,1682E13 y E.A.= 24,6757 Kcal/mol



Teoria del complejo activado para la velocidad de reaccion.

Un concepto importante en cinética se basa en la existencia de un complejo activado
0 estado activado, el cual es un estado intermedio en todas las reacciones quimicas. En una
reaccién las substancias reaccionantes que poseen suficiente energia se pueden acercar
mucho entre si; debe producirse por tanto una redistribucion conveniente de enlaces y de
energia para dar un complejo activado caracteristico de la reaccién. EI complejo activado se
considera una molécula que solo difiere de las moléculas normales en que tiene una
existencia transitoria y se descompone a una velocidad definida para dar los productos de la
reaccion. Por ejemplo la descomposicion bimolecular de HI se puede representar como
sigue:

Reactivos Complejo Productos

Aun en reacciones mono moleculares es necesario que exista una redistribucion
atomica y de energia para dar el complejo activado como paso previo a la reaccion. La
energia de activacion se define como la energia adicional que deben adquirir las moléculas
de las substancias reaccionantes para formar el complejo activado necesario para la
reaccién. Suponiendo un equilibrio entre las moléculas reactivas y el complejo activado que
se descompone a una velocidad definida se tiene:

Reactivos €< - Estado activado - Productos
Se puede deducir una ecuacion para la velocidad especifica de cada reaccion de la
forma:
_RT
Nh
con:
N : N°avogadro
h : cte.Planck
K* : cte. equilibrio entre reactivos y complejo.
(Eyring, 1935)

k



Una aproximacion de mucho interés es utilizar las ecuaciones termodinamicas
corrientes:

AF° = —RTInK
AF° = AH® —TAS®

K = exp(— AF%qT): eXp(AS%g)EXp(_ AH%?T)

Si se introduce para la ecuacion de complejo activado estas expresiones, resulta:

k = EEXP(AFO%T): EEGXP(ASO%)EXF’(‘ A O%&T)

Estos resultados se pueden asociar, en forma aproximada, con la energia de
activacion E.A. de modo que:

Al comparar con la ecuacion de Arrhenius se ve que necesariamente el factor de
frecuencia ‘A’ corresponde a:

A= mexp(Aso%)

Queda planteada al lector la discusion de esta ultima expresion en cuanto al sentido
que tiene que el factor de frecuencia dependa de la diferencia de entropia de las moléculas
del complejo activado y de la de los reactantes.

Sistema de Lindemann.

Se tiene la ecuacion A > B + C. Si esta ecuacion fuese en una paso seria de primer
orden. Lindemann, propuso un mecanismo de reaccion que explica mediante un complejo
activado la formacion de las especies B y C. Experimentalmente se observaba que estos
sistemas podian presentar un comportamiento de primer y segundo orden.



El mecanismo propuesto es el siguiente:

A+ A—K2 s Ag A*

At A*—K2 S AL A

A sp.icC

Donde A* representa a las moléculas activadas.

Se pueden establecer las siguientes ecuaciones diferenciales:

olar]
ot
oAl

=k [A] =k, [A]A*] -k, [A*]
=2k, [A] — K, [A] -2k [A[AY]+ K, [A]A*] =

AL [aF K [ATA%

ot
B

El cual es un sistema de ecuaciones diferenciales acopladas. Una forma de resolver
el sistema es aplicando la aproximacidn de régimen estacionario. Se asume que la velocidad
de formacién de moléculas activadas es igual a la velocidad de desaparicion, de forma que
la velocidad final de cambio de concentracion de A* es cero. Para justificar este argumento
se puede decir que en ningin momento existen demasiadas moléculas activadas. El valor de

la concentracion de A* es pequefio y por lo tanto el cambio de concentracion se asume cero
sin cometer demasiado error. Asi se tiene:

o[A*]
o
entonces :
ko[ AP — k_o[A]A*]-ky[A*] =0
a4 ko[AP
== Ak

o/B ]_ o [A%] = kiko[A]

W _Z[A]-l- kl



Existen dos casos posibles:

Si k; >> k_,[A]:

aBl_

ko[ AR
Bl a

Lo cual es una ecuacion de segundo orden.

Si kg << k_5[A]:

e

Lo cual es una ecuacion de primer orden.

Mecanismos de Reaccidn.

Los mecanismos de reaccion permiten modelar en forma coherente y dar una
explicacion del modo en que interactian las moléculas para formar los productos, de
manera que las velocidades experimentales se ajusten a una prediccion teodrica. Para
elaborar un mecanismo de reaccion es necesario identificar las sustancias intermediarias del
proceso 0 bien posibles radicales que se formen. Esta tarea es compleja. Elaborar un
mecanismo de reaccidn que satisfaga las condiciones anteriores y que ademas prediga un
posible valor de la energia de activacion del sistema es muy complicado y puede incluso no
tener una solucién de corto plazo. A continuacion se presentan algunos mecanismos de
reacciébn que se encuentran a disposicion en la literatura y se explican algunas
consideraciones de calculo y de desarrollo para estos sistemas.

Un posible mecanismo de reaccion es el de descomposicion de acetaldehido, segln
la reaccion:
CH3CHO - CH, + CO



El mecanismo asociado a esta reaccion es el siguiente:

CHLCHO—XL 5CH, - +CHO .-
CH3CHO + CH3 - —*2 5CH, +CO + CH3 -

2CH3-— 5C,Hg

Se desea obtener la velocidad de formacion de metano:

aE;u]:kﬂCH3CHOHCH3]

Ya que la especie CHjs es intermediaria, no es conveniente expresar la velocidad en
términos de este parametro y por lo tanto se debe obtener la concentracion de CH3 usando
la expresidn de régimen estacionario:

a[%lt_lg)] = ky[CH3CHO] - ka[CH3 -JCH3CHO] + kp[CH3 JCHZCHO] - ks[CH3F = 0

K 1/2
:>[CH3-]=(k;j [cHacHOT?

1/2
_, olcHa] kz{klj [CHaCHOP/2
ot ks

El esquema a base de radicales libre predice un orden de 3/2. En realidad los datos
experimentales no permiten una decisidn concreta entre una reaccion de un orden 3/2 y una
reaccion de primer orden, que pase gradualmente a otra de segundo orden, de acuerdo a la
teoria de Lindemann.

De acuerdo al mecanismo se tiene que la constante de velocidad es:

K 1/2
kg, =ko| -+
% 2(k3)



Utilizando la ecuacion de Arrhenius se puede demostrar que la energia de reaccion
empirica se relaciona con las energias de activacion de las reacciones elementales por la
expresion:

E.A=Ep+1)(E - Eg)

Se sabe que E; = 84 Kcal, E3 = 0 Kcal y E, = 8 Kcal. En la practica el valor
experimental es de 46 Kcal mientras que el tedrico es de 50 Kcal.

Polimerizacion de radicales libres

En fase liquida es posible realizar polimerizaciones de adicion via radicales libres
por medio de un disolvente o un mondmero puro al adicionar algun iniciador (I). El
iniciador puede ser un peroxido o un azocompuesto el cual se puede descomponer
térmicamente o por accion de UV o por electrolisis. EI mondmero se representa por * M’ y
a los radicales libres por ‘R e’. EI mecanismo de reaccion que describe estos procesos de
formacidn de cadenas poliméricas es el siguiente:

| —9 52Re

Re+M —"3RM e

RM ¢ +M —® 5RM, o
RM, e+M —®2 3RM,e......

RM, e+RM_e—3RM_ R

Si bien existen otras posibilidades para terminar este mecanismo, para fines de este
curso aceptaremos como caso tan solo este.

Si en la etapa de propagacion se acepta que la velocidad es independiente del largo
de la cadena es posible simplificar el mecanismo y asumir:

kpl=kp2 = kp

Ademas se puede asumir algunas condiciones sobre otras velocidades, de modo que
la velocidad de formacién de los radicales libres (R e) es igual a la velocidad de consumo
de radicales. También la velocidad de produccién de cadenas radicales es igual a la
velocidad de término de cadenas radicales (estado estacionario).

Por tanto la matematica que describe este sistema es:



Vd = 2kd[l]

Vi=ki[Re[M]
Vp = kpC*[M]
Vt = 2ktC **

con C*= i[RMi o

i=1

Pero se sabe que Vd =Vi:
Vi = 2kd [l ]
ademas Vi = Vt:

2kd[1] = 2ktC *2
kd [, 1) 2
C*=| —|lI
&
Se desea conocer Vp para lo cual se resuelve:

%

Vp = kpC*[M ] = kp(%mj M)

Por tanto el resultado obtenido predice que la velocidad de formacion de polimero
es directamente proporcional a la raiz cuadrada de la concentracién de iniciador y a la
primera potencia de la concentracion de monoémero.
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