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Apuntes de Cinética y Catalisis

PRESENTACION

El Plan de Estudios del Programa Educativo de Ingeniero Quimico 2003, plantea un modelo
educativo basado en competencias, para consolidar programas educativos pertinentes y de
calidad, teniendo como finalidad la formacién de profesionales analiticos, reflexivos, criticos y
creativos a través de un proceso formativo que se ligue profundamente al ambito profesional y
permita una real vinculacién tedrico-practica. El curriculo se dividen en tres nucleos formativos:
el basico, el sustantivo y el integral que en conjunto pretenden dar una formacion acorde a los
tiempos actuales de una sociedad cada vez mas dindmica, participativa y demandante.

El alumno que egrese de la carrera de Ingeniero Quimico serd capaz de participar
profesionalmente y eficientemente en el disefio, desarrollo, comercializacién e investigacion de
nuevos procesos y productos quimicos, y en la operacidn y la optimizacidon de plantas quimicas,
profesando siempre un respeto profundo por el mejoramiento y por la conservacion del medio
ambiente, por el ahorro de energia, por la seguridad dentro y fuera de las empresas, por el
aprovechamiento racional de los recursos no renovables de que dispone la humanidad y por el
cumplimiento de las leyes, normas y reglamentos, asi como el cddigo de ética correspondiente a
su profesion.

La Unidad de Aprendizaje (UA) de Cinética y Catdlisis pertenece al nucleo sustantivo y pretende
sentar las bases para los cursos de Reactores Homogéneos y Heterogéneos, en el que el
estudiante utiliza los conceptos y calculos involucrados en Cinética y Catalisis para el
dimensionamiento de reactores, siendo ésta una caracteristica del Ingeniero Quimico.

La UA consta de cuatro unidades de competencia: Fundamentos de Cinética, Influencia de la
temperatura sobre la velocidad de reaccidn, Ecuacidn cinética de una reaccién quimica y Catalisis;
en el desarrollo de las unidades de aprendizaje se propiciara el autoaprendizaje, asi como el
desarrollo de las habilidades y el fortalecimiento de las actitudes y valores propios de la UA
durante todo el semestre, manteniendo una visién de respeto orientada a la calidad en el trabajo,
la perseverancia y la tolerancia, asi como la disposicion a aprender a aprender.

La evaluacion del aprendizaje serd un proceso continuo en el cual la retroalimentacion oportuna
a los estudiantes acerca de su desempefio serd fundamental para alcanzar los propdsitos
establecidos. Se utilizardan diferentes estrategias de aprendizaje como elaboracién de
representaciones graficas, solucion de problemarios y series de ejercicios, trabajo activo en clase;
asi como el uso de software especializado. Las evaluaciones departamentales se aplicaran cuando
lo sefiale el calendario oficial.
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ESTRUCTURA DE LA UNIDAD DE APRENDIZAIJE

PROPOSITO: Al finalizar la UA los estudiantes pueden determinar modelos cinéticos de
reacciones quimicas homogéneas, proponiendo mecanismos de reaccion, aplicando métodos
matematicos (integral y diferencial) y estadisticos (coeficiente de correlacién, varianza vy
residuales); ademas, evaluar el efecto de la temperatura sobre la velocidad de reaccion, para el
entendimiento posterior de modelos de ingenieria aplicada en procesos quimicos; desarrollando
habilidades para el uso de software, promoviendo la calidad en el trabajo y actuando con
responsabilidad social y una visidén de sustentabilidad.

UNIDAD DE COMPETENCIA I: FUNDAMENTOS DE CINETICA

Interpretar las ecuaciones de velocidad de reaccion, constante de velocidad, molecularidad y
mecanismos de reaccion a partir de los conceptos fundamentales de la cinética, aplicando
habilidades de andlisis, busqueda de informacién y reforzando actitudes con una visién orientada
a la calidad en el trabajo, basada en la disposicidn a aprender a aprender.

UNIDAD DE COMPETENCIA I1I: INFLUENCIA DE LA TEMPERATURA SOBRE LA VELOCIDAD DE
REACCION

Evaluary estimar el efecto de la temperatura sobre la velocidad de reaccién mediante la ecuacién
de Arrhenius y el analisis e interpretacién de datos experimentales para evaluar la constante de
velocidad de reaccidn a diferentes temperaturas, con una visién orientada a la calidad en el
trabajo.

UNIDAD DE COMPETENCIA I11: ECUACION CINETICA DE UNA REACCION QUIMICA

Calcular el orden de reaccion de diferentes tipos de reacciones homogéneas: reversibles,
irreversibles y multiples (paralelo y en serie), para establecer una ecuacion que describa su
comportamiento cinético. Utilizar software especializado para comparar los resultados
obtenidos, con una visiéon orientada a la calidad en el trabajo y una disposicién a aprender a
aprender.

UNIDAD DE COMPETENCIA IV: CATALISIS

Diferenciar entre la catalisis homogénea y la heterogénea e identificar los diferentes tipos de
catalizadores mdas empleados a nivel industrial y experimental. Estas actividades se realizaran
mostrando una vision de calidad en su trabajo, disposicidon al trabajo en equipo, una actitud
reflexiva y analitica al discutir los resultados siempre con la disposicion a aprender a aprender.
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UNIDAD DE COMPETENCIA I: FUNDAMENTOS DE CINETICA

CONCEPTOS BASICOS

Las suposiciones generales que se hacen para el estudio cinético en un reactor de laboratorio son
las siguientes:

1. La concentracidon del reactante y/o producto, asi como la temperatura, no tienen
variacion espacial, es decir, son iguales en todos los puntos de la mezcla reaccionante.

2. La concentracidon de un reactivo, o de un producto, es consecuencia de la reaccién
(avance), o bien, por un cambio en el volumen de reaccion.

La velocidad de reacciones homogéneas (todas las especies quimicas en la misma fase) se expresa
como el cambio en el nimero de moles por unidad de tiempo por unidad de volumen de la mezcla
reaccionante.

1 dN; Ecuacién 1
LT

En donde 1; es la velocidad de reaccidn con respecto a la especie i, N; es el nimero de moles de
la especie i, V es el volumen de reaccién y t es el tiempo. Cuando V permanece constante
durante el trascurso de la reaccidn:

dc; Ecuacién 2
s

En donde C; es la concentracidn de la especie i. Si la especie i es un reactivo, 7; sera negativa, es
decir:

1dN; Ecuacién 3
TV odt

_ri —

Para una misma reaccion, la velocidad tendra diferentes valores numéricos, que dependen del
reactivo o producto al cual se hace referencia. Considerar la siguiente reaccién quimica general:

aA+ bB - cC + dD Ecuacién 4

El cambio de moles de una especie quimica estd relacionado con cualquier otra por medio de la
estequiometria, es decir.
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d

vV dt

vV dt

a

vV dt

b

1 ( 1 dNA> 1( 1 dNB) 1 (1 dNC) 1 ( 1 dND> Ecuacién 5

o \V dt

De manera general, la velocidad de reaccidn es una propiedad por lo que es una funcion de la
temperatura y la concentracidon de reactivos y productos. Para una reaccién homogénea
especifica (Ecuacion 4), la velocidad de desaparicién de A se puede re-escribir de la siguiente
manera:

d CA Ecuacién 6

En donde k es la constante de reaccidn o velocidad especifica, independiente de la concentracién
de los reactivos, a es el orden de reaccion respecto a Ay [ es el orden de reaccidn respecto a
B, la suma de a y 8 es el orden de reaccidn global. Cuando « y S concuerdan con la
estequiometria de la reaccidn, es decir, « = a y B = b se dice que la ecuaciéon de velocidad es
elemental.

Si la velocidad de reaccién esta referida a otra especie, entonces quedaria expresada de la
siguiente manera:

—rg = kCAaCBﬁ Ecuacién 7
c = kCAaCB'B
ry = kC,%CgP

Cuando no hay correspondencia entre la ecuacion cinética y la estequiometria, las reacciones se
denominan no elementales. Por ejemplo, la formacién del bromuro de hidrégeno.

H, + Br, — 2HBr Ecuacién 8
ky CHz CBr2 1/2 Ecuacién 9
Tupr = T Con
kz _|_ CHBT'
Bty

Las reacciones no elementales se explican como una secuencia de etapas (reacciones
elementales) que describen la formacidon de los productos finales a partir de los reactivos
originales. A esta secuencia de etapas se le denomina mecanismo de reaccidn. La mayoria de las
reacciones reales se verifican a través de una secuencia de etapas elementales, para formular
una ecuacién cinética en términos de reactivos y productos es necesario eliminar las
concentraciones de las especies intermedias combinando las ecuaciones de velocidad escritas
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para cada etapa elemental; no obstante, esto conduce a ecuaciones muy complejas que resultan
inatiles para el desarrollo de reactores, por tal motivo, el analisis se puede realizar con base a
ciertas suposiciones, entre las cuales destacan: reacciones irreversibles (esto siempre es cierto
durante las etapas iniciales de una reaccion, ya que hay pocas moléculas de producto), etapa
determinante de una reaccion (esto se refiere a que una de las etapas elementales se lleva a cabo
mas lentamente que el resto, y por tanto controla la velocidad global de la reaccién), y
aproximacion al estado estacionario (esto se refiere a que las especies intermedias se encuentran
presentes en cantidades pequefias durante periodos de tiempo muy cortos, por lo que sus
velocidades de cambio en el sistema no pueden ser muy grandes y se consideran nulas).

Resulta congruente suponer que las especies intermedias estadn relacionadas con la naturaleza
guimica de las sustancias, por lo que se pueden clasificar en los siguientes grupos: radicales libres,
iones, sustancias polares y complejos de transicion.

OBTENCION DE UNA ECUACION CINETICA A PARTIR DE UN MECANISMO DE REACCION
SUPONIENDO APROXIMACION AL ESTADO ESTACIONARIO

Para determinar una ecuacion cinética a partir de un mecanismo de reaccion propuesto, y luego
comparar el resultado con la parte experimental se debe aplicar la siguiente metodologia:

1. Si el componente en cuestidon (i) toma parte en mdas de una reaccidon elemental del
mecanismo propuesto, su velocidad de cambio total es igual a la suma de todas las
velocidades de cambio en las cuales participe.

n
TiroTAL = } Tin

n=1

Ecuacién 10

2. Considerar nulas las velocidades de reaccién de los productos intermedios
(aproximacion).

k
Para la reacciéon a4 + bB i cC
k_q

La velocidad de reaccion de la especie A es:

—1ry = k,C,%Cp"

Ty = k_1Cc°

La velocidad de reaccidn de la especie B es:

—1r5 = kC,%Ca”

10
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g = k_1C.C
La velocidad de reaccién de la especie C es:
—1c = k_1C.°
re = kiC *CpP
En el equilibrio:

_rA:_rB:TCZO

Para ejemplificar la metodologia anterior, se procede a la solucidn de los siguientes problemas:

EJEMPLO 1) Demostrar que el siguiente mecanismo propuesto por Ogg (1947) es satisfactorio
para explicar la descomposicién de primer orden observado para el pentéxido de dinitréogeno.

kq
N,0s _ NO, + NO; *
k-1

NO; * i NO * + 0,
NO * + NO, * <3 2NO,
Solucion.
La velocidad neta de consumo del N, 05 es:
—TN,05 = k1CN205 - k—1CN02CN03*

Sin embargo, la velocidad no debe de estar en funcién de la concentracién de una especie

intermedia. Por lo tanto, es necesario conocer la velocidad neta de reaccién de dicha especie
(NO3 *).

Como la velocidad neta de reaccion de la especie NO; * esta en funcion de otra especie
intermedia (NO %), es necesario determinar la velocidad neta de reaccion de esta nueva especie.

11
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TNox = kZCN03* - k3CNO*CN03*
Aproximandose al estado estacionario: 7y, = Tyo« = 0,y resolviendo para Cyg.,. Y Cyo«-

k1CN205
k, + k—ICN02 + k3Cpnos

CN03* =

C _ k1Cn, o,
NOs* ™ 2y + k_1Cyo,

Sustituyendo el valor de Cyg,. en la velocidad neta de consumo de N, 0s.

Cn,0:Cno,

—TNn,05 = leNzo5 — kik_4

_r _ 2k1kZCN205
N20s ™ 2k, + k_1Cyo,

Si k_; es pequefio, entonces.

“N05 = leNzos ‘

EJEMPLO 2) Un reactante denominado sustrato se convierte en producto por la accién de una
enzima, una sustancia de peso molecular elevado (peso molecular > 10000) andloga a una
proteina. Una enzima es altamente especifica, catalizando Unicamente una reaccién particular o
un grupo de reacciones, asi tenemos:

enzima
— 5 R

La velocidad es proporcional a la concentracién de la enzima introducida, es decir, a Cgg.

Para concentraciones bajas del reactante, la velocidad es proporcional a la concentracién del
reactante.

Para concentraciones altas del reactante la velocidad es independiente de la concentracion del
reactante.

Michaelis Menten (1913) fueron los primeros en explicar el comportamiento general con el
siguiente mecanismo:

12
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ky
A+E_ AE «

(—
k_q

k2
AE = R+ E

La caracteristica particular de este modelo consiste en suponer que la concentracién del
producto intermedio puede ser apreciable, en cuyo caso la enzima total esta distribuida como

Sigue: CEO = CE + CAE*'

Como la concentracién de la enzima no puede determinarse facilmente, deduzca la ecuacién
cinética para esta reaccién en funcion de Cgg y Cy.

Solucion.
La velocidad neta de consumo del sustrato A es:
—14 = k1CpCp — k_1Cypg.
Ce = Cpo — Cyg-
—1a = k1C4(Cpo — Cpp.) — k1G4
Reacomodando.
—1p = k1C4Cro — (k1Cy+ k_1)Cyp.

La velocidad de reaccion no debe estar en funcién de una especie intermedia (AE *), por lo que
se debe determinar la velocidad de formacidn neta de dicha especie.

Taps = k1CaCp — k_1Cap. — k2Cyp.
Tags = k1Ca(Cpo — Cape) — Kk_1Cag. — k2Cyp.
Taps = k1CaCro — (k1iCy + k_y + k2)Cyp.
Aproximandose al estado estacionario, 14z, = 0

_ k1CaCro
Cap» = k.Ci + k_, + k
1%A -1 2

Sustituyendo el valor de C,4f, en la velocidad neta de consumo de A4, se tiene:

13
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k1CACE0
kiCo + ko + K,

—714 = k1CyCro — (k1Cy + k_y)

k1CyCro(kaCy + kg + ky) — (k1Cy+ k_1)k1CyCro

Realizando las operaciones correspondientes.

o k1k;CyCro
AT k_i+ k
k(G + =)
Proponiendo que M = %
1
= kaCalro
TG+ M)
Analizando el resultado.
CuandoCy K M.
k;,
Ty = MCACEO
CuandoC4 > M.
—14 = kyCg

OBTENCION DE UNA ECUACION CINETICA A PARTIR DE UN MECANISMO DE REACCION
CONSIDERANDO UNA ETAPA DETERMINANTE DE LA REACCION

Si una de las etapas elementales de un mecanismo se lleva a cabo a una velocidad mucho menor
gue las otras, dicha etapa determinara la velocidad de la reaccion total. Considerar el siguiente
ejemplo.

EJEMPLO 3) Se ha encontrado que la formacién y descomposicion del fosgeno transcurre del
modo siguiente:

k4

CO + Cl, _ COCl,
k_q

14
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Reaccion directa: r¢oc, = k1Cc123/2Cco-
s X _ 1/2
Reaccion inversa: —1¢oc1, = k—1Cc1, ' “Ceoct, -

Indicar si estas expresiones son termodindmicamente consistentes. Determinar cual de los
mecanismos siguientes es consistente con estas velocidades encontradas experimentalmente.

Mecanismo |

k1
Cl, : 2Cl * Rapido en equilibrio
k_q

ka
2CL* + CO _ COCL = Rapido en equilibrio
k_z
ks

coclx +Cl, : COCl, + Cl = Lento y controlante de la reaccién
k_3

Mecanismo Il

kq
Cl, : 2Cl * Rapido en equilibrio
k-1
k2
Cl* +Cl, : Cl; * Rapido en equilibrio
k_>
k3

Cl;+ +CO : COCl, + Cl x Lento y controlante de la reaccién
k_3

Solucion.
En el equilibrio, la velocidad de reaccidon directa e inversa son las mismas.
Tcoci, = ~—Tcocl,

kq Ccz2 32 Cco= k4 CCl2 1z Ccoaz

kl _ CClzl/ZCCOClz _ CCOCIZ
k—l e CC123/2CC0 CClZCCO

15
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Lo anterior si corresponde a lo dicho por la termodindamica.

Para el mecanismo |, la tercera etapa elemental es la que limita la velocidad global de formacién
del fosgeno.

Tcoct, = K3CeocixCct, — K-3Ccoct,Cers
Debido a que la velocidad global de formacién del fosgeno esta en funcidon de especies
intermedias (COCI *) y (CL *), es necesario encontrar una expresion que defina la concentracién

de estos productos intermedios.

En el equilibrio, la primera etapa elemental y la segunda se pueden expresar de la siguiente
manera:

k1Cczz = k—1Ccz*2
k;Cc1:Cco = k_2Ccocix

Despejando las concentraciones de las especies intermedias.

i CCl*z — KI

k_4 Cei, e

kZ — CCOCl* — K//

k—Z CCl*CCO ¢4
; 1/2

Core = K'ogCet,*?

Sustituyendo los valores de concentracidn de las especies intermedias en la velocidad global de
formacidn del fosgeno.

1 y 1/2
TCOCIZ = kS(K eqCCl*CCO)CClZ - k—SCCOClZ (K eq / CClzl/Z)

rCOClz = k3 [K”eq (K,eql/ZCClzl/z) CCO] CClz - k—SCCOClz (K,eql/ZCClz 1/2)

Simplificando la expresidn.

_ 7 1 1/2 3/2 1 1/2 1/2
Tcocl, = ks K" oqK eq Ce,” "Ceo — k_3K ¢q Ccoct,Cet,

16
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Reagrupando las constantes, k; = k3 K”qu’eq1/2 vk_, = k_3K’eq1/2 .

2

— 3/2 1/
Tcocl, = k1CCl2 Cco — k—1Ccoc12Cc12

Como se puede observar, la velocidad obtenida concuerda con las velocidades experimentales,
en consecuencia, el mecanismo | si es consistente.

Para el mecanismo I, la tercera etapa elemental es la que limita la velocidad global de formacién
del fosgeno.

Tcocl, = k3Cczg*Cco - k—3Ccoczzccz*
Debido a que la velocidad global de formacion del fosgeno estd en funcién de especies
intermedias (Cl3 *) y (Cl *), es necesario encontrar una expresion que defina la concentracion de

estos productos intermedios.

En el equilibrio, la primera etapa elemental y la segunda se pueden expresar de la siguiente
manera:

k1Cczz = k—1Ccz*2
kZCCl*CClz = k—zca3*

Despejando las concentraciones de las especies intermedias.

i — CCl*z — KI
k_4 Cei, e
kZ CCl * "
3 K eq

_ "
Ceizr = K eqCeixCey,

Sustituyendo los valores de concentracion de las especies intermedias en la velocidad global de
formacion del fosgeno.

" ; 1/2
rcoct, = ka( K" eqCe1-Ce1,)Ceo — k-3Ccoc, (K eq / CClzl/Z)
1/2 1/2
roct, = ks ( K"eq (K'eq*Cei,™?) Cer, ) Ceo = —sCeoct, (K'eq™*Car,?)

17
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1/2 1/2

_ " ’ 3/2 ’ 1/2
Tcoct, = k3 K" eqK eq " " Ce1,™" “Ceo — k_3K'eq " " Ceoci,Cet,

Reagrupando las constantes, k; = k3 K"qu’eql/z yk_, = k_3K'eql/2 :

2

_ 3/2 1/
Tcocl, = k1Cczz Cco — k—1CcoczzCa2

Como se puede observar, el mecanismo Il también es congruente con la velocidad de reaccion
observada experimentalmente.

EJERCICIOS

° La descomposicién de A a 400 °Cy presiones comprendidas entre 1y 10 atm se rige por
una ecuacion cinética de primer orden. Demuestre que un mecanismo como el que se
propone a continuacién, estad de acuerdo con las experiencias cinéticas.

A+ A2A* +A
A*x2R + S
° Se sabe que la oxidacién homogénea en fase gaseosa de mondxido de nitrégeno a
didxido.
k
2NO + 0, —» 2NO,

Tiene una forma cinética de tercer orden que sugiere que la reaccién es elemental, tal y
como esta escrita, al menos para presiones parciales bajas de los éxidos de nitrégeno. Sin
embargo, la constante de velocidad disminuye en realidad al aumentar la temperatura
absoluta, lo que indica una energia de activaciéon aparentemente negativa. Dado que la
energia de activacidon de cualquier reacciéon elemental debe de ser positiva, de una
explicacion a este fendmeno.

o Se cree que la pirolisis del aldehido tiene lugar de acuerdo a la siguiente secuencia.
k
CH;CHO = CHs - +CHO -
k
CHs- + CH;CHO = CHy- + CO + CH,

k
CHO - + CH;CHO = CH; -+ 2C0 + H,

ks
ZCH3 i +CZH6

Deduzca la expresion de velocidad para la descomposicion del acetaldehido.
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UNIDAD DE COMPETENCIA II: INFLUENCIA DE LA TEMPERATURA SOBRE LA
VELOCIDAD DE REACCION

INFLUENCIA SEGUN ARRHENIUS

Para reacciones elementales, la velocidad de reaccidon depende tanto de la concentracion de los
reactivos, como de la temperatura, es decir.

r = f(O)f(T) Ecuacién 11

De acuerdo con Arrhenius, esta dependencia se ve reflejada en la constante de reaccién.

Ea Ecuacién 12

k = Ae RT

En donde A se le conoce como el factor pre-exponencial, Ea es la energia de activacion, R la
constante de los gases y T es la temperatura.

INFLUENCIA SEGUN LA TERMODINAMICA

Considerar una reaccion reversible.

kq Ecuacién 13

AR
k_q

La influencia de la temperatura sobre la constante de equilibrio viene dada por la ecuacién de
Van’t Hoff.

d(LnKeq) AHp Ecuaci6n 14
dT  RT?

Recordar que para la reaccion reversible de la Ecuacidn 13 la constante de equilibrio es k—l, por
-1

lo tanto.

Ecuacion 15

d(Lnkk—_ll) _ AHg
dT  RT?

d(Lnk,) d(Lnk_,) _ AHg
dT dT  RT?
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Aungue no sea necesariamente cierto, el hecho que la diferencia de las derivadas sea igual a
AHR . . . . . .
—72» Sugiere que cada uno de las derivadas pueda igualarse a un término de la siguiente

manera.

d(Lnkl) Ea, Ecuacién 16
dT ~ RT?

d(Lnk_y) Ea_,
dT RT?

En otras palabras, AHy = Ea; — Ea_;.

INFLUENCIA SEGUN LA TEORIA DE COLISION

La velocidad de colision entre las moléculas de un gas se puede determinar utilizando la teoria
cinética de los gases. Para colisiones entre moléculas semejantes, A con A4, resulta la siguiente
ecuacion.

Ecuacién 17

AkT

my

2.2
Zya = 0471y

En donde Z,4 es el nimero de colisiones de A con A por unidad de volumen por unidad de

tiempo, es decir, [=] ——o Oa €S el didmetro de la molécula [=] cm; n, es el nimero de

. . 1
moléculas por unidad de volumen [=] —5se puede expresar como: 1y = NyCy; Ny, es el

nimero de Avogadro [=] 6.022X1023 ﬁ; C, es la concentracién de A en [=] :%; k la

constante de Boltzmann [=] 1.3806X10%°® %; T es la temperatura [=] K y m, es la masa de

g

, siendo PM,, el peso molecular de A [=] —

, PMy
una molécula [=] g, se expresa como m, = -

Av

Para colisiones entre dos moléculas diferentes, la teoria cinética conduce a la siguiente ecuacion.

Ecuacién 18
o, + 03

2 1 1
Zyg = (—2 ) nyng |8mkT (m—A+ m—B)

O_A+O-B
AB = \T™ 5

2 11
2 ) NAU 8kT <_+ _> CACB

my Mg

En el supuesto de que todas las colisiones entre moléculas reactantes dan lugar a productos, la
Ecuacion 18 es una expresion de la velocidad de reaccion bi-molecular; sin embargo, no todas las
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colisiones provocan una transformacidn quimica de los reactantes. Segun la ley de Maxwell, que
describe la distribucion de energias moleculares, solo una pequefia fraccion de todas las
colisiones tiene la energia minima necesaria (energia de activacion) para conducir una reaccién.
Dicha fraccion de colisiones energéticas viene dada por la siguiente aproximacion.

_Ea Ecuacion 19
e RT

En donde Ea > RT.

Para que la velocidad de colision entre moléculas de un gas pueda tomarse como referente en el
calculo de una velocidad de reaccion, es necesario multiplicarla por el inverso del nimero de
Avogadro (consistencia de unidades), y tomar en cuenta la fraccién de colisiones que tienen una
energia superior a la energia de activacion (Ea).

1 _Ea Ecuacién 20
—Ty = ZAB _N e RT
Av

o, + op
_rA — [—

z 1 1\ _Ea
> ) Ny 87TkT<—+ —>e RTC4Cy

my Mg

En conclusidn.

Ea Ecuacion 21
k o TY2e¢™RT

INFLUENCIA SEGUN LA TEORIA DEL ESTADO DE TRANSICION

Para esta teoria, los reactantes se combinan para formar productos intermedios, que
posteriormente se descompondran espontdneamente en productos. Se considera que los
reactantes y el producto intermedio se encuentran en equilibrio, y que la velocidad de consumo
del producto intermedio es la misma para todas las reacciones, esta velocidad viene dada por:
kT /h. En donde h es la constante de Planck [=] erg - s.

kq
A+B__ AB *

H
k_1

k>
AB «—> AB

Para la primera reaccién (en donde se forma y consume al mismo tiempo AB *), la velocidad neta
de formacién de la especie intermedia es:

—Tapx = k1C4Cp — k_1Cyp.
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En el equilibrio.
—Tap« = 0

kl CAB*
—=K =
U CuC

La velocidad de formacion directa del producto AB es:
Tap = kyCyp.
Tap = kZKeqCACB

k_kT
27 h

kT
TaB = 7 Keq CaCg

De acuerdo con la termodinamica.

AG® = AH® —TAS® = —RTLn(K,,)

_Ac®
Keq = e RT

AH®—TAS® AH®  AS°
Keqg= e RT = e RT R

kT [ _AH® AS®
TAB=7 e RT " R |(4Cp

A AS°® o AH®
El término = esta menos afectado por la temperatura que el término — — por lo que se

puede deducir lo siguiente:
kT [ _aH®
Tap = (¢ RT | C4Cp

Concluyendo.

_Ea Ecuacion 22
k « Te RT

Como se puede observar, la ecuacion de Arrhenius (Ecuacidén 12), es una buena aproximacion
para determinar la dependencia de |la velocidad de reaccion con la temperatura.
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_Ea Ecuacion 23
k o« T™e RT

Eliminando el signo de proporcionalidad.

_Ea Ecuacion 24
k = AT™e RT
Ea /1
Ln(k) = Ln(A) + Ln(T™) — —(—)
R \T
dlin(] _ 1 s _ E(_L)
dr Tm R T?
mRT K Ea

d[Ln(k)] Ea

dT RT?

d[Ln(k)] Ea

d(1/T) ~ RT

El efecto de la temperatura sobre la velocidad de reaccién estad dado por la energia de activacion
y por la temperatura. Como se puede apreciar en la Ecuacion 24, si se grafica Ln(K) vs. 1/T, se
obtiene unarecta de pendiente negativa; si la pendiente es numéricamente grande, entonces Ea
es grande, y viceversa. Por ultimo, el efecto de la temperatura sobre una reaccién es mucho
mayor a temperatura baja que a temperatura alta.

EJEMPLO 4) Kusdiana y Saka (2001) estudiaron la transesterificacién no catalitica de aceite de
colza para producir biodiesel en condiciones supercriticas. Una variacién que estudiaron fue la
temperatura y encontraron los siguientes resultados respecto a la constante de velocidad.

T (K) 300 350 385 431 487
k (s_l) 0.0071 0.0178 0.0249 0.0503 0.0803

Determinar Ea de esta reaccion y la constante de velocidad a 325 °C.
Solucion.

La ecuacion de Arrhenius es:

_Ea
k = Ae RT

Desarrollando una linealizacidn de la ecuacidn.
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Lnk = Lna — 28

Graficando los datos de Lnk vs. 1/T.

0.E+00
0.0E+00 5.0E-04 1.0E-03 1.5E-03 2.0E-03

-1.E+00

Lnk = -5666.9(1/T) + 4.9827

-2.E+00 r?=0.994

-3.E+00

Lnk

-4.E+00

-5.E+00

-6.E+00
1T (K?)

Figura 1 Solucién del ejemplo 4

’ . . . s .. . . , . Ea
Segun la linealizacion de la ecuacidn de Arrhenius la pendiente de la linea es igual a: — > por lo

tanto, Fa = 47114.6066 ﬁ Debe notarse que se utilizé a la constante de los gases con
unidades en el sistema internacional.

Para obtener el valor de la constante a 325 °C es necesario emplear la ecuacién obtenida en la
Figura 1.

Lnk = —5666.9

T08.15 + 4.9827

Lnk = —4.4913
k =1.1205X10"2s71

EJEMPLO 5) A 1100 K el n-nonano se descompone térmicamente 20 veces mas rdpido que a 1000
K. Encontrar la energia de activacién para esta descomposicion.

Solucion.

Partiendo de la ecuacion de Arrhenius.
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Ea

k = Ae RT

Suponiendo que T, > T, es decir, T, = 1100 Ky T; = 1000 K. Tenemos lo siguiente:

_Ea
k, = Ae RTx

_Ea
k, = Ae RT:
Dividiendo ambas expresiones.
Ea
k, Ae RT:
k_ - _Ea
1 pAe RTq
k _Ea  Ea
—2 _ ¢ R, 'RRy
ky
k Ea _ Ea
—2 _ gRT; RT
ky
k Earl 1
2 _oR (T1 TZ)
kq

Aplicando Ln en ambos lados de la ultima ecuacién.

L (kz)_Ea<1 1)
") TR\, T,

Como k, = 20k;.

20k, Ea/1 1
(355 - 2)
ky R\T;, T,
Sustituyendo los valores correspondientes.

Ln(20) Ea ( 1 1 )
n = -
1.987 cal 1000 K 1100 K

mol - K

Ea = 65477.7203 —

cal
mol
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EJERCICIOS

1. A continuacién se enlistan las constantes de velocidad para la descomposicién del
pentéxido de nitrégeno a diferentes temperaturas. Determinar graficamente la energia
de activacion (Ea) y la constante de velocidad a 50 °C.

T(K) 273 298 308 318 328 338
k 7.87E-07 | 3.46E-05| 1.33E-04| 4.98E-04| 1.54E-03 | 4.87E-03

2. Calcular el cociente de las constantes cinéticas a temperatura ambiente para dos
reacciones que tienen el mismo valor de A, pero cuyas energias de activacion (Ea) son: 1
kcal/mol y 10 kcal/mol.

3. Calcular la energia de activacion (Ea) para una reaccién cuya constante de velocidad a
temperatura ambiente se duplica cuando se incrementa en 10 °C la temperatura.

Repitanse los cdlculos para una reaccidn cuya constante de velocidad se triplica.

4, Calcular el efecto que se produciria en la constante cinética a temperatura ambiente si se
aumenta en 10 °C la temperatura, siendo Ea = 30 kcal/mol.
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UNIDAD DE COMPETENCIA 111: ECUACION CINETICA DE UNA REACCION QUIMICA

INTRODUCCION

La ecuacion cinética es una expresion matemadtica que trata de describir la velocidad de una
reaccion, se caracteriza porque es el resultado de consideraciones tedricas o el ajuste de datos
experimentales. En ambos casos, los coeficientes cinéticos son el resultado de
experimentaciones realizadas en el laboratorio.

Por lo general, la determinacion de una ecuacidén cinética se puede realizar mediante un
procedimiento que involucra dos etapas:

1. Analizar el efecto de la concentracion sobre la velocidad de reaccién a temperatura
constante.
2. Analizar el efecto de la temperatura sobre los coeficientes cinéticos.

Los equipos que se utilizan para obtener datos experimentales se clasifican de la siguiente
manera:

1. Reactores discontinuos, intermitentes o Batch: Este tipo de reactores se caracteriza
porque los reactivos se cargan en una sola exhibicién, operan isotérmicamente vy el
volumen de reaccidon se mantiene constante. Generalmente, estos reactores se utilizan
para obtener datos cinéticos de reacciones en una misma fase (homogéneas).

2. Reactores de sistema de flujo: Este tipo de reactores se caracteriza porque los reactivos y
los productos se alimentan y descargan, respectivamente, de manera continua. Entre los
reactores de sistema de flujo destacan: los reactores de flujo piston (PFR, por sus siglas
en inglés) y los reactores de lecho empacado (PBR, por sus siglas en ingles). Los reactores
de sistema de flujo son los preferidos para obtener datos cinéticos de reacciones que se
llevan a cabo en dos o mas fases (heterogéneas).

Una vez obtenidos los datos experimentales, el siguiente paso es analizar los datos cinéticos, para
ello se emplean dos métodos:

1. Método integral: Se analiza Unicamente una forma de ecuacidn cinética, si esta forma no
satisface el ajuste de los datos experimentales, se elige una nueva forma y se comienza
desde el principio.

2. Meétodo diferencial: Se ensaya directamente el ajuste de la expresién cinética a los datos
experimentales, en ningin momento existe integracion alguna.
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La mayor parte de las reacciones que se analizan en la presente unidad de aprendizaje son en
fase liquida, es decir, a volumen constante, por lo que de aqui en adelante el tratamientos de los
datos experimentales sera considerando que dichos datos proceden de un reactor intermitente.

Como ya se analizé anteriormente, la velocidad de reaccidn de cualquier componente viene dada
por la velocidad de cambio de su concentracién, o de su presion parcial (en el caso de gases); por
lo tanto, no importa que magnitud se elija para monitorear el transcurso de la reaccién. Para el
caso de las reacciones gaseosas en las que hay variaciéon en el nimero de moles, un método
sencillo para determinar la velocidad de reaccién es seguir la variacién de la presion total del
sistema.

TABLA ESTEQUIOMETRICA

En muchas ocasiones la velocidad de reacciéon depende de mas de una especie quimica, por lo
gue es importante relacionar la concentracidn de diferentes especies con respecto a otra, dicha
relacion es mas facil de entender si aplicamos una tabla estequiométrica. Esta tabla presenta las
relaciones estequiométricas entre las moléculas reactantes de una reaccién simple, ademas,
proporciona el nimero de moléculas que se forman de una especie, cuando un nimero conocido
de moléculas de otra especie desaparece.

Para tener una idea mas clara de lo que es una tabla estequiométrica se debe considerar la
siguiente reaccién: aA + bB — cC + dD. Tomando como base de calculo al reactivo A (reactivo
limitante), se debe dividir toda la reaccién por su coeficiente estequiométrico, esto con la
finalidad de colocar los calculos en funcion de un mol de A4, es decir.

Ecuacién 25

b c d
A+ —B »=C+ —-D
a a a

Una vez establecida la base de cdlculo, el siguiente paso es definir la conversion (X,), que
relaciona los moles de A reaccionados por los moles de A iniciales.

moles de A que reaccionan Ecuacién 26

Xy =

moles de A iniciales

Finalmente, los moles iniciales, reaccionados y remanentes de las diferentes especies (N;) que se
involucran en la Ecuacion 25, se relacionan mediante la siguiente tabla estequiométrica.
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ESPECIE | INICIAL | REACCION REMANENTE
A Nyo bNAOXA Ny = Nyo —bNAOXA
B NBO ENAOXA NB = NBO — ENAOXA
¢ C
¢ Neo ENAOXA N¢e = Ngo + ENAOXA
d d
TOTAL | N. N—N+<1 b+0+d>NX
To T = Nro 7T g1 7)) NaoXa
NA = NAO - NAoXA = NAO(]- - XA) Ecuacion 27

b b
Ny = Noo — = NaoXa = Nao (My = —X, )
a a
No= Neg+ SNyoXs= N (M +£X)
cC — Cco a AO0NA — AQ C a A

d d
N¢ = Npo + ENAOXA = Ny (MD + EXA)

NT = NTO + 6NA0XA

N c , . , . -

En donde My = N—B" = Cio, y asi sucesivamente con las demas especies quimicas, y § que
A0 A0

representa el cambio global en el nimero de moles por mol de A durante la reaccién. Como la

y N Ny
reaccién se lleva a cabo a volumen constante, entonces: C, = 7A= ~.» bor lo tanto, la
0

concentracion de cada una de las especies involucradas en la Ecuacion 25 quedan expresadas de
la siguiente manera:

Ny Ny Ecuacién 28
Cy = _V = _V (1 = Xa) = Cao(1— X,)
0 0

b

Ce = Cao (MB - EXA)
c

CC = CAO (MC + EXA)

d
CD == CAO (MD + EXA)
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La Ecuacién 28 relaciona las concentraciones de las diferentes especies quimicas que participan
en la Ecuacién 25, sin embargo, no se debe pasar por alto que esta reaccion se realiza en fase
liquida. Para reacciones en fase gas, es mas sencillo determinar la variacién del nimero de moles,

de cada especie, a través de la presion total del sistema.

Recordando la ley de los gases ideales, PV = N;RT, en donde P es la presion total, V el volumen
del sistema, Ny el numero de moles totales, R la constante universal de los gases y T la
temperatura. Al inicio de la reaccién las condiciones son las siguientes P = Py, V = V,,, Np =

NroyT = Tp.

PV NgRT
PoVo  NroRTo

Dado que el proceso es isotérmico y el volumen de reaccidn no cambia.

P N;

Py B Nrg
Recordando que:
NT = NTO + SNA()XA

Dividiendo la expresidn entre el nimero de moles iniciales.
1

NT = NTO + 6NAOXA [_]

Nro

Nr
N_TO =1+ SyAOXA

P
P_O = 1 + SonxA

P
P_o - 1= 8y40X4

(P—Po)l _ oy
YaoPo /6 4

¥, = 1(P—P0>
478\ Py

La ultima expresion coloca a la conversién como una funcidn de las presiones.

Ecuacién 29

Ecuacion 30
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Recordando que:
[Ca = Cao(1 — XLIRT
CART = CAoRT(l - XA)

De la ley de los gases ideales.

P,V = N,RT
Ny P,
=0, ==
% AT RT
P, = C,RT

En consecuencia.
Py = PAo(l - XA)

Sustituyendo el valor de X, en funcién de la presion.

, p . 1(P _ P0> Ecuacién 31
A — TAO S PAO

1
Py = Pyo— E(P— Po)

ESTEQUIOMETRIA DE REACCIONES MULTIPLES

Para establecer una estequiometria en reacciones multiples es necesario recordar el concepto
fundamental de avance de reaccidn, cuyo concepto es muy util para relacionar distintas especies
y lograr colocar todas las concentraciones o flujos como funcién de una o mas variables
independientes. El avance de reaccion se define como:

dni Ecuacién 32

d¢§

Vi

Dénde: § representa el avance de reaccion; v; el coeficiente estequiométrico de una
especie; y nm; moles de la especie i. Como se observa el avance de reaccién depende de
cOdmo esta escrita la reaccidn. Este siempre sera positivo al considerar que la reaccion se
realiza en la direccién en que ésta escrita.
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La integral del avance de reaccion esta dada por la siguiente expresion:
1 Ecuacién 33
§=—(n;—ny)
Vi

y valida para una reaccion:
n; = n;, +v;é Ecuacién 34

La relacion entre el avance de reaccion y la fraccion conversion respecto al reactivo limitante

resulta:
NyoXr Ecuacién 35

E:_

Vri

Con base en esta idea, se puede extender a sistemas de reacciones multiples. Tomando en cuenta
gue no es posible hacer las mismas generalizaciones ya que a diferencia de sola una reaccion, es
necesario analizar cada caso.

Es importante tomar en cuenta que para reacciones multiples solamente se involucran variables de
estado; es decir, las condiciones iniciales y finales y no la trayectoria de cémo se lleg6 de un estado
a otro. Las variables como la composicion, presion y temperaturas son las variables que pueden
utilizarse con mayor frecuencia.

En un sistema de reacciones, existe un mecanismo de reaccion cada etapa es considerada una
reaccion elemental; sin embargo, el interés principal consiste en encontrar un sistema de reacciones
independientes con coeficientes estequiométricos que representen todas las reacciones o pasos
elementales. A estas reacciones se le conoce como reacciones independientes.

Al trabajar con un sistema de esta naturaleza agilizara las relaciones entre todos los componentes
0 especies involucradas en las reacciones y evitara inconsistencias.

Reacciones Multiples

La aplicacion de avance de reaccion en un sistema de reacciones multiples consiste en relacionar
estequimétricamente las especies de la reaccidon como variables independientes. Para lograr
obtener estas relaciones, sin realizar una demostracion puntual, se muestran las expresiones finales
con base a la expresion n; = n;, + v;&; donde el indice r representa el nimero de reaccion.

De acuerdo al balance molar, independiente de la fase en que se encuentre las especies:

Nyxn Ecuaciéon 36

n; =N, + Z Virér
r=1
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Esta expresion se adapta a concentraciones, para fase liquida, y flujos molares para fase gaseosa
respectivamente:

Nrxn Ecuacién 37
— *
Ci - Cio + z Virszr
r=1
Nrxn Ecuacién 38

F,=Fy + Z Viréy
r=1

., .. l . .. l *
Donde: C; es la concentracion de la especie i, #; F; flujo molar de la especie i, —— ; &

lu tiempo

., .. , ., mol . '
el avance de reaccién de la especie i en el nimero de reaccion, v— finalmente ¢, el avance
mol

de reaccion de la especie i en el nimero de reaccion, — :
tiempo

Las reglas basicas o metodologia para obtener las relaciones estequimétricas en un sistema
reacciones maltiples son:

e Establecer las reacciones independientes
e Seleccionar las especies independientes (una especie independiente por reaccion
independiente) de acuerdo al siguiente criterio:
a. Fase de la reaccion
b. Las variables bases seran los reactivos.
c. Seleccionar la especie que se repita mayoritariamente en las reacciones
independientes.
e Escribir las expresiones de cada variable independiente y dependientes de acuerdo a la fase.
e Determinar el avance de reaccidn por reaccién independiente.
e Sustituir el avance de reaccion determinadas en las variables dependientes.

Para ilustrar el procedimiento se presenta el siguiente ejemplo:

Considere el sistema de reacciones independientes pertinente. Relacione por estequiometria por
medio del avance de reaccion cada una de las especies. Posteriormente defina las variables
independientes y relacionelas con las dependientes:

2A+ B - 2C
2A+C - E + 3F
B+C—-G
Las variables independientes definidas por los criterios mencionados son:
NUmero de Reactivos: 6
NUmero de Variables independientes: 3 A;ByC
Numero de Variables independientes: 3 E;F,yG

Relacion con avance de reaccion:
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Fy = Fyo — 28 — 28, — 285
Fgp =Fgo, — & — &,
Fc=Fco+28 -8, — &5

Fg = Fgo, + &
Fp = Fp, + 3¢,
Fg =Fg + &3

Despejando ¢y, $2 Y ¢t

1 1 1

$1 = _Z(FB _FBO) _§(FA _FAO) _Z(FC_FCO)
1 3 9

52 = Z(FC_FCO)_Z(FA_FAO)‘I'Z(FB_FBO)

1
$3 = 3 [—6(Fg — Fgo) + (F4 — Fup) + 2(F¢ — Fgo)]

Sustituyendo en la variables dependientes;
1
Fgp = Fgo + Z[(FC_FCO) _S(FA_FA0)+9(FB _FBO)]

3
Fp = Fgo + Z[ (Fc — Fco) — 3(F4 — Fap) + 9(Fp — Fp,)]

1
Fg = Fgo + 8 [—6(Fp — Fpo) + (Fa — Fy0) + 2(Fc — Fgo)l

Como se puede observar, las variables dependientes quedan expresadas en funcion de las
variables independientes.
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METODO INTEGRAL

Se elige una ecuacién cinética en particular, se integra y se comparan los valores de
concentracion frente al tiempo con los datos experimentales. De manera general, el método
integral se puede representar de la siguiente manera.

o dGy

T T

—14 = kf(Cy)
aCy KF(C)

dt - f A

Separando variables e integrando
Ca dcC, t Ecuacion 39
— = kf dt

Reacciones de primer orden
Este tipo de reacciones se representan mediante la siguiente ecuacién general.

A - Productos Ecuacién 40

Colocando la velocidad de reaccion en funcion de la concentracion.

dC,
AT TTar
—Ty = kCA
dC,
~ar - K
JCAdC =k tdt
Cao CA 0

Colocando la velocidad de reaccidon en funcion de la conversion.
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dCy

dt
_TA = kCA
dC,
BT

De la tabla estequiométrica se sabe que C, = C,0(1 — X,). Por lo tanto.

d[Cao(1 = Xy)]

dt = kCyo(1— Xy)
d|Chp — ChoX
_ [AO - A0 A]= kCAo(l—XA)
dCro , . 4%
- dt CAO d - kCAO(l - XA)
dX,

Cao—7- dt = kCyo(1 - Xy)

dx,

= = k- X))

Separando variables.

JXA Xy det
0 (1_XA)

| = ke

in]

1_XA

Reacciones de segundo orden

Este tipo de reacciones se pueden representar mediante dos ecuaciones generales. La primera
de ellas se muestra a continuacioén:

A+ A - Productos Ecuacién 41

La velocidad de reaccién en funciéon de la concentracidon queda de la siguiente manera:
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dC,
BT

—14 = kC4°

Ca t
—f Cy~%dC, = kf dt
Cc

A0 0

1 1 rt
Ca Cao

Ahora bien, colocando la velocidad de reaccién en funcién de la conversidon se tienen las
siguientes expresiones.

dc, ,
——2 = kC
dt A

ax
CAOd_tA = kCAO(l - XA)CAO(]- - XA)

aX
d_tA = kCAO(l - XA)Z

XA dXA t
——=kC f dt
jo (1— X,)2 44,

Xa
1—- X4

= kCAot

La segunda ecuacion general se presenta a continuacion:

A+ B — Productos Ecuacién 42

En este caso la velocidad de reaccion en funcidon de la concentracidon queda de la siguiente
manera, siempre y cuando la concentracion inicial de ambos reactivos (C4q ¥ Cgp) sea diferente.

De acuerdo con la tabla estequiométrica se tiene la siguiente informacion.

37



Cp = Cpo — (CAO - CA)
Cp = (Cpo— Cyo) + Cy

De esta forma ya se tiene a la concentracidn del reactivo B (Cg) en funcion de la concentracién
del reactivo limitante (C,). La velocidad de reaccidon queda entonces de la siguiente manera:

dC,

_E = kCA[(CBO - CAO) + CA]

Separando variables y resolviendo.

dc,
Ca[(Cpo — Cho) + C4]

= kdt

Ca dCA t
—f = kf dt
ca0 Cal(Cpo — Cao) + C4l 0

Ca A
[ 7=+ ]dC = kt
LAO [CA (Coo— Cap) + Cal ~ *
A= 1
Cro — Cao
B = 1
Cao — Cpo

A0

1 fCAdCA 4 1 JCA dCy -
Cpo — CaoJe,, Ca Cpo — Cao Jc,, [(Cpo — Cao) + C4l

1 Cgo — Cyo) + C 1 C
Lnl( BO 40) Al L Rl
Cpo

Ln
CBO - CAO CBO - CAO CAO
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(Cpo — Ca0) + C4

1 Cgo
Ln = kt
Cpo — Cyo Gy
Cao
1 CsoC
n |40 B] — Kt
CBO _ CAO CACBO

Si lo que se desea es tener a la velocidad de reaccién en funcion de la conversion, el
procedimiento es el siguiente.

dX,
W = kCAo(l - XA)(MB - XA)
Xa dXA t
= kC fdt
fo (1— XD My — X,) s

Xa A B
+ ]dX = kCyot
L [(1 — X)) Mg— Xl 40

P
My -1
o 1
T 1- My
1 (%4 dx, 1 (%2 adx,
f + f :kCAot
Mg — 1), (1-X,) 1-Mgly, (Mp— X,)
1 L[ 1 ] 1 L[MB_XA]—kCt
My, — 1 1= x,0~ 1= m; " M, |~
! L[ ! ]+ L) MB_XA]—kC t
My— 1 = x T My 1T M, | T a0
1 MB_XA
L = kCyot
Ms— 1 Ma(1— Xl — "0

Hasta este punto solo se han analizado reacciones de segundo orden en donde los coeficientes
estequiométricos de ambos reactivos son iguales. A continuacion se presenta el caso en que los
coeficientes estequiométricos son distintos.

ald + bB — Productos Ecuacion 43
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b
A+ EB — Productos

La velocidad de reaccidén expresada en términos de la concentracion quedaria expresada de la
siguiente manera:

De acuerdo con la tabla estequiométrica, la concentracion de B (Cg) debe expresarse en términos
de la concentracién del reactivo limitante.

b
Cp = Cpo — E(CAO - CA)

En consecuencia, la velocidad de reaccidon queda expresada en términos de la concentracién de
A.

d b
—— = k(4 [CBO - E (CAO - CA)]

jCA dc, Jtdt
C 0

5 =k
40 Cy [CBO B (Cao — CA)]

Ca A
Cao | ~4 Cpo — E(CAO — Cy)
A= 1
- b
Cgo ECAO
_b
B = ‘;)
Cro ECAO
3 1 fCA dCy a Ca dCy okt
b C b N
Cpo — ECAO Cao A Cpo — ECAO Cao Cgy — E(CAO — C4)
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b
1 Cpo — a (Cao — Ca) 1 Cy

Ln — ILn|—| =kt
b C b C
Cpo — aCAo Bo Cpo — aCAo A0
b
1 Cao [CBO ~a (Cao — CA)]
5 Ln cC =kt
Cgo ECAO Bo™A
b
1 Cpo a (Ca0 — Ca) Cgo
5 Ln C — LnC— = kt
Cpo — ECAO A A0

EJEMPLO 6) La isomerizacion irreversible A — B. Se efectua en un reactor intermitente y los
datos de concentracion tiempo son:

t (min) 0 3 5 8| 10 12 15 | 175
C,(mol/dm3) | 40| 289 225] 145] 10| 065| 025| 0.07

Determinar el orden de reaccién, y la velocidad de reaccion especifica.
Solucion.

Para poder solucionar este problema, es necesario integrar la ecuacion de velocidad propuesta y
predecir la relacién que existe en los datos de concentracién en funcién del tiempo.

Proponiendo un orden de reaccién cero.

dc,
- = k
dt
CAO_ CA == kt
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(52}

4.5
4 5 o
-_—
T 35 o
2 3 <o
[
£25 o
S 5 Cyo- C, = 0.2608t
2 (o4 r’=0.9133
O 15
1 <o
0.5
0 <
0 5 10 15 20
t (min)

Figura 2 Solucién del ejemplo 6 orden cero

Proponiendo un orden de reaccién de uno.

dc,
“ar - K

CAO
In(-22) =
n(CA) kt

4.5

N4 Ln(C,,/C,)= 0.1833t
1 o r?=0.8903

0 5 10 15 20
t (min)
Figura 3 Solucion del ejemplo 6 orden uno

Proponiendo un orden de reaccién de dos.
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- = kC,?

ER

CA CAO
16
14 <
12

1/C, - 1/C, = 0.3775t
10 r?=0.4455

6
4 o
2 <o
0% o0 o ©
0 5 10 15 20
t (min)

Figura 4 Solucién del ejemplo 6 orden dos

Dado que en ningln caso el coeficiente de determinacién fue alto (r? > 0.98) se procede a

integrar a la ecuacion de velocidad de reaccidn con un orden fraccionado, por ejemplo %.

dc, )
— A= kg,
dt A

Z(CA01/2 - CAI/Z) = kt
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N
n

N

Z(CAol/Z - CAI/Z)

=
"

2(C,¥? - C,2) = 0.19917t
r?=0.99995

0.5

0 5 10 15 20
t (min)
Figura 5 Solucién del ejemplo 6 orden fraccionado

En este caso el coeficiente de determinacién es muy préximo a la unidad, por lo que los datos
experimentales se ajustan a una ecuacion de velocidad de reaccién de orden %, con una

L moll/2
constante de reacciénigual a 0.1991 ————.
dm3/2min
EJEMPLO 7) Determinar el orden de reaccidn de la descomposicién en fase gaseosa de perdxido
de diterbutilo, realizada en un reactor por lotes isotérmico en el que se registré la presién total

en diversos momentos durante la reaccidn. Inicialmente, solo habia presente perdxido de
diterbutilo en el reactor.

(CHs)3COC(CHs)3 — CyHg + 2CH5COCHs,

t (min) 0 2.5 5 10 15 20
P (mmHg) 7.5 10.5 12.5 15.8 17.9 19.4

Simplificando la reaccién.
A - B+ 2C
Solucion.
Como se trata de una reaccion en fase gaseosa lo mas conveniente es colocar la ecuacién de
velocidad de reaccién en términos de la variable medida, es decir, la presion total del sistema. Lo

anterior se puede lograr con ayuda de la tabla estequiométrica y colocando a la conversién en
funcion de la presion.
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P 1(P—P0>
A7 5\ Py

1
Py = PAO_E(P_ Py)

Como al inicio solo esta presente el reactivo limitante, la presidn total inicial es la misma que la
presion parcial inicial de A.

1
Py = Pyo — E(P— Pyo)
Relacionando la concentracidn de A con su presidn parcial.
1
CoRT = Pyo — E(P— Pyo)

6Pyo— (P— Pgo)  8Ppo— P+ Pyo (6 + 1)Py —
6 B é B 6

C,RT =

_ (6+1)PAO_P_ 3PA0_P

A~ RTS ~  2RT
3P, —
d[ 2RT  [3Pa0— P “
2RT
1 dP k
= (3PA0 - P)a

2RT dt ~ (2RT)“

E == k(ZRT)l_a(SPAO - P)O(

El término k(2RT)'~ ¢ = k' es una constante. Considerando que la reaccién es de primer orden.
La ecuacidén de velocidad de reaccién queda de la siguiente manera:

1
CART = P4y — E(P— PAO)

apr
dt
Py
_— —kfdt
pA0(3PA0
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2P,
Ln(—=A% ) = k't
" (3PA0 - P)

L e
B, N D O

Ln[2P,/(3P,, - P)] = 0.0792t
r?=0.9994

Ln[2P,o/(3P,,- P)]

©c o o ©
> o ®

N

o
o Q

5 10 15 20 25
t (min)
Figura 6 Solucién del ejemplo 7 reaccion en fase gaseosa

El ajuste de los datos experimentales indica que la reaccidon es de primer orden, con una

constante de re reaccion de 0.0792 min~1.

EJEMPLO 8) En la siguiente tabla se muestran los datos cinéticos a 25 °C para la conversion de
bromuro de terbutilo a alcohol terbutilico en un disolvente de 90 % de acetonay 10 % de agua.

t (h) 0 3.15 4.10 6.20 8.20 10 13.5 18.3 26 30.8
C, (mol/L) .1039 .0896 .0859 .0776 .0701 .0639 .0529 .0353 .027 .0207

La reaccion es:
(CH3)3CBr + H,0 — (CH3);COH + HBr

Proponer una ecuacioén de velocidad que concuerde con estos datos.
Solucion.

Simplificando la reaccién quimica.
A + B — Productos

Considerando que la densidad del disolvente es: 1 g/cm?3, la concentracion inicial del agua es:
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Cpo = psinXp =1

sin B
asin (o3 98 )

cm3 sin g sin
Cpo = 0.1 25 ( Lmol B )—55524)(10-3 mol B
BO ™ ™" em3sin\18.01gB/) cm3 sln
Cpo = 5.5524 LB
Bo == L sin
Se propone una ecuacién de segundo orden.
Ca dCA t
— = kf dt
c10CalCoo— Cao— D1 " g
1 Cgo — (Cyo— C C
{nlso (Cao A)—Lnﬂ}zkt
Cpo — Cao Ca Cao

El ajuste de los datos experimentales con respecto a la anterior ecuacién cinética da como

resultado la siguiente grafica.

0.35 1/(Cao - CaM{LN[(Cao(Cag-Ca))/Cal-LN(Cyy/Ca0)} = 0.0095t

! r’=0.9923
§ 0.3

=

O 025

2

O X

g «Q

O
=g o015
:l_ -
& 01

S
g 005
>

0 <&
0 5 10 15 20 25 30 35
t(h)
Figura 7 Solucién del ejemplo 8
., L
La constante de reaccion es 0.0095 .
mol-h
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EJERCICIOS

1.

Se efectud la reaccion A — B + C en un reactor por lotes de volumen constante donde
se registraron las siguientes mediciones de concentracion en funcidn del tiempo.

t (min) 0 5 9] 12 22 30 40 60
C,(mol/dm3) | 2| 16| 135] 11| 087] 070| 053] 035

Un liquido A se descompone de acuerdo a una cinética de primer orden, efectuandose la
conversién del 50% de A en 5 min. Calculese el tiempo adicional necesario para que la
conversion sea del 75%.

La reaccién en fase liquida entre la trimetilamina y el bromuro de n-propilo ha sido
estudiada, los resultados a 139.4 °C se muestran enseguida. Las soluciones iniciales de
trimetilamina y bromuro de n-propilo en benceno a una concentracion 0.2 M se mezclan.
El producto es una sal cuaternaria de amonio completamente ionizada. Determinar
constantes especificas de reaccién de primero y segundo ordenes, suponiendo que la
reaccion es irreversible dentro del rango cubierto por los datos. ¢ Qué ecuacién se ajusta
mejor a los datos?

t (min) 13 34 59 120
Conversion (%) 11.2 25.7 36.7 55.2

La reaccién en fase gaseosa 24 — B fue monitoreada, se obtuvo la siguiente
informacion.

t(s) o[ 100 200] 300] 400
P(torr) | 400 | 322 | 288 | 268 | 256

METODO DIFERENCIAL

En una reaccién no elemental e irreversible es posible determinar, en su gran mayoria, el orden
de reaccidn y el coeficiente de velocidad de reaccién por medio de la diferenciacion numérica de
la concentracién respecto al tiempo. Este método se puede aplicar cuando las condiciones de la
reaccion es esencialmente una funcion de la concentracién de un solo reactante, y el resto de las
especies pueden relacionarse por medio de estequiometria para reacciones de un solo paso. Por
ejemplo:

A - Productos

A + B - Productos

A+ B+ C + --- - Productos
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En donde la velocidad de reaccion se expresa respectivamente como:
-1, = kC§
—r, = kcgch
—ry = kCgchce ..

En donde a, f y &, representan el orden de reaccién de cada especie y sus valores son
desconocidos. Para evaluar estos exponentes y la constante de velocidad de reaccidn,
conociendo la velocidad de reaccion (—ry,) se aplica el método diferencial expresando

linealmente estas funciones:

In(—ry) = In(kCY) = Ink + alnC,
In(~1,) = In(kCECY ) = Ink + alnC, + InCy
in(—1,) = In(kCFCHC2) = Ink + alnCy + BInCy + SInCe + -+

Para el primer caso, representa una ecuacion lineal de la forma:

Ln(-ra)
~\ Pendiente=c.

N\ Ordenada al orignen=Inko

InCa
Figura 8 Método diferencial 1

En reacciones con mas de dos especies, se puede representar como:
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Ln(-rs) Pendiente=f

Pendiente=c

“~ Ordenada al orignen=Inko

Figura 9 Método diferencial 2

Para el caso general, se adiciona cada variable, como se muestra en la figura siguiente:

Lafry Pendiente=3, ...
=~
Pendiente=p
=~ _ ’
Pendiente=c.

“~ Ordenada al orignen=Inko

InCa InCs, InCc ...
Figura 10 Método diferencial 3

Las unidades del coeficiente cinético dependeran del orden de reacciones de las especies
involucradas; es decir:

3\ @tf+—1 Ecuacion 44
—TA m
k= = st
" cacB  \mol
CiCp ...
. L, dac . .
Para evaluar la velocidad de reaccion [—rA = — d—tA]se puede realizar por tres diferentes

métodos:
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1. Método del Polinomio. De acuerdo a los datos experimentales entre la concentracién del
reactivo limitante y el tiempo, se obtiene un polinomio:

Cy=a+bT + cT? +dT3 + ... Ecuacién 45

Posteriormente, se obtiene la derivada de dicha funcidn.

Ecuacion 46

dC,
E=b+ZCT+3dT2+

2. Método Numérico. Se evalla la derivada de la concentracion del reactivo seleccionado
de acuerdo a las expresiones iniciales, intermediadas y final procedentes del analisis de
diferencias finitas:

Punto inicial Ecuacién 47
(dCA) _ _3CA0 + 4CA1 - CAZ
dt /o, 24t

Puntos intermedios

(dCA) _ Cagvn) — Cai-1)
ti

dt 2At
Punto final
(ﬂ) _ Cag-n — 4w + 3Caarn
dt )y, 2A¢

. - . . . __AC L .
3. Meétodo Grafico. Este método involucra graficar A—tA como funcién del tiempo y entonces

. . . . . dc
empleando la diferenciacién de areas iguales se obtiene d—tA, como se muestra en la

figura siguiente:

puntd 2 \(dCA/H) 1

(dCA/dt)n

Figura 11 Método diferencial, obtencion de la velocidad de reaccién por el método grafico
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EJEMPLO 9) Determine el orden de reaccién y el coeficiente cinético de la isomerizacidn
irreversible A — B que se efectia en un reactor por lotes y de acuerdo a los datos que se
presentan en la siguiente tabla:

Solucion.

t (h)

0

10

12

15

17.5

C, (mol/m3)

4

2.89

2.25| 1.45

1.0

0.65

0.25

0.07

Método Grafico
De acuerdo a la tabla se evalla la diferencia de concentracién de A y se calcula el cociente de

ésta respecto al tiempo:

t (min) mol At (min) mol_ | AC, = mol
CA (mg ) ACA (m3 ) At (m3 R mm)

0 4

3 2.89 3

5 2.25 2

8 1.45 3

10 1.0 2

12 0.65 2

15 0.25 3

17.5 0.07 2.5
t(min) CA At ACA ACa/At  -dCa/dt
0] 4 - - - 0.42
3 289 3 -1.11 0.37 0.34
5 2,25 2 -0.64 0.32 0.29
8 1.45 3 -0.8 0.26 0.23
10 1 2 -0.45 0.22 0.18
12 0.65 2 -0.35 0.17 0.14
15 0.25 -0.4 0.13 0.09
17.5 0.07 2. -0.18 0.07 0.04

5
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Graficando Ln (—dc%’) vs t:

Método Grafico

[==]

Ln(-rA)

y=0.5699x -1.6849
RZ=0.9981

3.5
Ln(CA}

Figura 12 Solucidn ejemplo 9 (método grafic0)

Con los datos arrojados en la regresion se concluye que el orden de reaccion es 0.57 y el
3
m

-0.43
coeficiente cinético 0.185 (ﬁ) s~y un ajuste de 0.9981.

Método del Polinomio

Se obtiene la funcidn de la concentracidn respecto al tiempo, graficando en Excel para obtener
la funcién, teniendo en cuenta tener un buen ajuste del polinomio (r? =~ 1.0):

C, = 0.01t? — 0.399t + 3.999

Método del Polinomio

3 - y=0.01x?-0.3992x + 3.999
RZ=1

0 T T T \
0 5 10 15 20

Figura 13 Solucién ejemplo 9 (método del polinomio 1)
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Se deriva el polinomio respecto al tiempo:
dCy
—— = 0.02t — 0.3992
dt

Los resultados se muestran en la figura siguiente:

Meétodo del Polinomio

@
!
N

-1 1 2

Ln{-rA)

y=0.5117x-1.6174
R?=0.9997

-3.5
LnCA

Figura 14 Solucion ejemplo 9 (método del polinomio 2)

Con los datos arrojados en la regresion se concluye que el orden de reaccién es 0.57 y el
-0.488

3
coeficiente cinético 0.199 (m—) s~ 1y un ajuste de 0.997.

mol

. dc . .
Se concluye que dependiendo de la forma de obtener —d—tA sera la exactitud del valor real del

orden de reaccion y el coeficiente cinético, por lo que se considera utilizar este método solo para
aproximarse y utilizar posteriormente el método integral para encontrar el valor real.

El método diferencial, se utiliza también para la determinacion tanto del orden de reaccién como
el coeficiente cinético cuando tenemos datos iniciales de la reaccién, de tal manera que la
expresion puede reescribirse como:

—Tho = kCXo Ecuacion 48

In(—ry,) = In(kCS,) = Ink + alnCy,

Finalmente, se aplica en cinéticas donde se determina la velocidad de reaccién en funcion del
tiempo de vida media (t, ;). Partiendo de la ecuacion general (excepto para valores de n = 1),
proveniente de la integracion, se expresa t;,, como:
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n-1 _ Ecuacién 49
2 1 -

ty2 = k( D Cao

En términos de logaritmos se expresa como una ecuacion lineal:

n-1 Ecuacién 50

2
n(ty;) = (k( 1))+(1—n)zn<cAo)

Con la pendiente evaluada se puede calcular el orden de reaccién y el coeficiente cinético con la
ordenada al origen.

EJEMPLO 10) Los tiempos de la reaccion A — B se obtuvieron a diferentes concentraciones,
determinar el orden de reaccidn y la constante de velocidad. En la tabla siguiente se muestran
los datos obtenidos en la experimentacion.

t12(min) 200| 0.67| 40
Cao(mol/L) | 0.01] 0.03] 0.05

Solucion.

Se grafica: ln(tl/z) vs In(Cy,) obteniéndose:

Método de Tiempo de Vida Media

5
Y= -0.9993x + 0.6975
RZ=1 4

In(t1/2)

In{Cao)

Figura 15 Solucién ejemplo 10

Evaluando la pendiente -0.9993=1-n; se obtiene que el orden de reaccidn es iguala 2 y con la
ordenada al origen se evalua el coeficiente cinético igual a 2.08 m3/mol®s.
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UNIDAD DE COMPETENCIA IV: CATALISIS

INTRODUCCION A LA CATALISIS

A continuacién se describe una breve historia de los principales acontecimientos de como ha
sido el empleo de los catalizadores en la industria.

La catadlisis fue introducida por primera vez en la ciencia por Jons Berzelius en 1836. El Primer
proceso industrial catalitico (1875) se realizé en el proceso de produccién del acido sulfurico
(H,S0,) utilizando Platino como catalizador (Peregrine Philips). Posteriormente Ostwald
desarrolla la oxidacién de amonio sobre Pt para producir acido nitrico. Para el periodo de 1908-
1914, Bosch and Haber desarrollan el proceso para sintetizar amoniaco y producir fertilizantes.

Para el afio de 1897, Paul Sabatier descubre el uso de polvo de Niquel para saturar olefinas en la
industria del petréleo. En 1905 Wilhelm Normann inicié la produccién a gran escala de grasas
hidrogenadas en Warrington usando también Niquel como catalizador y el afios 20’s otros
adelantos se realizaron en la produccidon de catalizadores para reacciones de hidrogenacion,
permitieron sintetizar compuestos farmacéuticos mediante otras rutas.

En forma cronoldgica se presentan el uso de catalizadores para diferentes procesos, dando auge
y proliferacion del uso de catalizadores:

1. 1930: Conversion de H, y CO en CH, y otros hidrocarburos sobre Fe y Ru en el proceso
Fischer-Tropsch, usado para producir combustible en Alemania en tiempos de guerra.

2. 1937: Oxidacion parcial de eteno a 6xido de etileno sobre Ag/Al,05.

3. 1938-1946: Desarrollo del proceso Oxo para la produccién de aldehidos a partir de
alquenos, H, y CO.

4. Afines de los 30’s: se desarrolla el crackeo catalitico para la producciéon de hidrocarburos
de cadena corta a partir de cadenas largas sobre aluminosilicatos.

5. En 1942 la alquilacidn Friedel-Craft para la produccion de hidrocarburos de 7 y 8 C a partir
de 3y 4 C, usando acidos y AICl;.

6. Para 1950 se emplea Pt/Al,05 para la reformacidn catalitica de nafta.

7. En 1955 la polimerizacion se implementa para la sintesis de polietileno sobre complejos
de Ziegler-Natta de Titanio.

8. Para la década de 1960 se emplean catalizadores para la produccién de acetaldehido
mediante la oxidacion de eteno en el proceso Wacker, el desarrollo de craqueo catalitico
con zeolitas y la hidrodesulfurizacién de diésel usando CoMo/Al,O;.
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Figura 16 Planta industrial de Is afios 60

Un catalizador se define como una substancia que incrementa la velocidad a la cual una reaccién
guimica se aproxima al equilibrio, sin que haya un cambio permanente en dicha substancia. No
altera las condiciones de equilibrio; es decir, los catalizadores afectan de igual manera a la

reaccioén directa que a la inversa.

Catalizador _~
Rapida

O I I - T o 5

Coordenada de Reaccion

Figura 17 Esquema de la energia utilizada para una reaccién empleando catalizadores

Por otro lado, un catalizador tiene la habilidad de promover la formacion de un producto con
respecto a otros. En la siguiente figura se muestra la descomposicién del alcohol etilico en etileno

y etano dependiendo del uso del catalizador:
CH,0 + H,

C,H,0H

ALO,
CH, + H,0

Figura 18 Selectividad de reaccidon con diferente catalizador
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La catalisis puede ser homogénea y heterogénea. La Homogénea se define que para procesos en
el cual el catalizador se encuentre en solucién con el reactante; por ejemplo, para el proceso OXO
para la produccion del isobutiladehido:

CH,-CH =CH, +CO+H,—*—CH, - CH - CHO
" CH,
CH,-CH,-CH,-CHO

Figura 19 Ejemplo catalisis homogénea

En cambio la catdlisis heterogénea para un proceso involucra mds de una fase, por ejemplo la
deshidrogenacién del ciclohexano:

CH,—~22% sCH +3H,0

Figura 20 Ejemplo catdlisis heterogénea

En la tabla siguiente se muestran algunas reacciones que actualmente emplean catalizadores
metalicos:

Reaccidn Catalizador

Alquilacion - Desalquilacion AICl5, Pd

Hidrogenacion - Deshidrogenacion | Co, Pt, Cr,O3, Ni

Isomerizacion AICl;, Pt/Al, O, Zeolitas
Halogenacién-deshalogenacion CuCl,, AgCl, Pd
Hidratacion — Deshidratacion Al,O5, MgO

Oxidacion Cu, Ag, Ni, V,04

Tabla 1 Reacciones comunes que utilizan catalizadores

Los catalizadores tienen un gran futuro para la industria, los aspectos que deben contemplar en
su uso son: condiciones de operacidn menos extremas, ahorro en el uso de energia, mejorar la
actividad y selectividad, innovacion en el disefios de nuevos reactores (monoliticos, de
membrana, etc.) y bajos costos de elaboracion.

El uso de catalizadores cataliticos heterogéneos porosos requiere de una gran area superficial
en donde los sitios activos puedan interaccionar con las especies e incrementar el rendimiento
de la reaccién. Por lo que hace necesario determinar el drea superficial, la cual se basa en la
adsorcion e isotermas de Langmuir y BET. Debido a que para llevar a cabo la reaccion en la
superficie catalitica, es necesario que una de las especies sea adsorbida, del tal manera que
puede ocurrir esta adsorcidon de dos maneras diferentes, fisica o quimica, siendo la segunda la
pertinente para la catalisis heterogénea ya que la adsorcidn fisica toma en cuenta la formacién
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de multicapas y esta no conviene en la catalisis. La Tabla 2 muestra la diferencia entre la
adsorcion fisica y quimisorcion.

Parametro Fisisorcion Quimisorcion

Baja Alta

Calor de adsorcién (<20 kJ/mol) (40-650 kJ /mol

Ninguna en algunos
Ninguna casos pero puede ser 40
kJ/mol o mas

Energia de activacion de
la adsorcién

Numero de capas

>1 Una Gnicamente
formadas
Temperatura a la cual Baja sub-ambiente a
los efectos son (< temperatura temperaturas de 800 Ky
significantes ambiente) mas altas

Tabla 2 Fisisorcidn vs. quimisorcion

Irving Langmuir, obtuvo el premio Nobel de Quimica en 1932 con los estudios cientificos
realizados en la adsorcidon de gas oxigeno en filamentos de tungsteno de focos, la cual ha servido
para realizar numerosas investigaciones en el campo de adsorcion de gases en cuerpos sélidos
porosos. El consideré que la adsorcién de un gas A (que puede ser también liquido) se realizaba
de la siguiente manera:

Ag + %k Ak %k = sitio activo

El sitio activo se puede considerar como una especie reactiva mas, que tiene propiedades fisicas
y quimicas, incluyendo concentracién. Para este caso definimos que:

1. Lafraccidn de sitios ocupados por A = 6,.
2. Lafraccion de sitios vacios=1 — 64

Para una temperatura, gas (adsorbato) y superficie dados, la velocidad de adsorcion es
proporcional a:

1. Numero de sitios vacantes (C,,).

El area activa alrededor de cada sitio vacante.

3. El nimero de moléculas de gas que impactan la superficie. Esto es proporcional a la
presién parcial del gas.

N

Entonces se describe el proceso de adsorcién y desorcidon como:
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1. Velocidad de adsorcién: r, = k, P,(1 — 6,).
2. Velocidad de desorcion: ry; = k;0,4

En condiciones de estado estable (equilibrio): k;0, = koP,(1 —60,) 0 k' 3160, = k',C4(1 — 0,).
En donde k, y k; son constantes de la velocidad de adsorcién y desorcidn, respectivamente:

k.P P k Ecuacién 51
. 4 donde b, = —

0, = =
A ky+kyPy  1+byP, kg

Tomando en cuenta lo anterior, se puede linearizar esta expresién y se puede tomar como la
fraccion del volumen adsorbido de la especie A:

v Py

- = GA —

Um 1+bAPA
P b 1
Pa_bap 1
v Um 'm

Una de las aplicaciones de las isotermas es la determinacion del drea superficial de un catalizador.
Un ejemplo para determinar la superficie superficial se muestra a continuacion:

EJEMPLO 11) Suponga una muestra de rutilo de 12.1 g, la cual se desea determinar el area
superficial y se emplea Nitrégeno a 75 K, de acuerdo a los siguientes datos:

P (mbar) 1.6 61.1 116.1 170.7 218.0
vV (m3 | 0.185x103| 0.822x10° | 0.943x103 | 1.046x103| 1.147x10°3

Datos adicionales:
Presion de Vapor (P,) del nitr6geno a 75 K es 763.9 mBar
Volumen de 1 mol de gas ideal a STP 22.4x1073m3

Area superficial de la molécula, N,, 16.2x1072°m?

Al grafica la expresion linearizada se obtiene:
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Isoterma de Langmuir
2.50E+05

y=836.46x+16918

2.00E+05
R?=0.9851

1.50E+05
>

P/

1.00E+05
5.00E+04

0.00E:00 £
0.00E+00 5.00E+01 1.00E+02 1.50E+02 2.00E+02 2.50E+02

P

Figura 21 Solucidon ejemplo 11

Como se muestra, el ajuste por regresion lineal es correcto y se procede a evaluar el volumen de
una monocapa:

1

= = = 0.736x1073
Ym = rdena al origen 836.46 *
El nUmero de moles en una monocapa:
U 0.736x1073
Ny, = 0.0326

T 224x103m3  22.4x10-3m?3
Entonces, el area del catalizador:

— [ — 2
Scatalizador =nNpo NAvogadro = 3181.4m

Finalmente, el drea superficial es:

2

m
= =2629—
Peso de la muestra gr

Scatalizador

a

Si tomanos ahora en cuenta la expresion de la isoterma propuesto por Brunauer, Emmett y Teller
(BET) con mejor ajuste que Langmuir:

U, CP

(PO—P)(1+CP_01P)

v =

Y puede arreglarse algebraicamente en forma lineal:
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P 1 +(C—1)(P>
v(B,—P) v, v,C \P,

Dénde:

P = Presiéon; P, = Presién de vapor saturado del gas;

v = volumen del gas adsorbido a la presion P;

vy, = volumen del gas de la formacioén de una sola capa;
C = constante del sistema en particular

El volumen del gas adsorbido en una sola capa, v,,,, se puede usar para calcular el area superficial
de una muestra sdlida si el area del gas de la molécula es conocida, de aqui que el drea de una
monocapa es virtualmente la misma que el sélido; es decir:

— o
Scatalizador =Npo NAvogadro

Um v

T = T 22.4x10-m3
Dénde:

0° = ara superficial de la molécula adsorbida

Navogaaro = Numero de Avogadro (6.023x10**moleculas/mol

EJEMPLO 12) Un problema para determinar la area superficial se muestra a continuacion:
Retomando los datos del ejemplo anterior y datos adicionales para su solucién.

P (mbar) 1.6 61.1 116.1 170.7 218.0
V (m?) 0.185x103 | 0.822x103 | 0.943x103 | 1.046x103 | 1.147x1073

Datos adicionales:

Presion de Vapor (Py) del nitr6geno a 75 K es 763.9 mBar
Volumen de 1 mol de gas ideal a STP 22.4x1073m3

Area superficial de la molécula, N, 16.2x1072m?

Utilizando la expresién de BET linearizada se obtiene:
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Isoterma de BET

4.00E+02
3.50E+02 y=1186.9x+9.6713
3.00E+02 R*=1

& 2.50E+02

& 2.00e:02

= 1506402
1.00E+02
5.00E+01

0.00E+00 =
0.00E+00 5.00E-02 1.00E-01 1.50E-01 2.00E-01 2.50E-O01 3.00E-O1

P/Po

Figura 22 Solucién ejemplo 12

Como se muestra, el ajuste por regresion lineal es correcto y se procede a evaluar el volumen de
una monocapa:

1 1

= = = 0.836x1073
pendinete + ordena al origen  1186.9 + 9.6713 x

Um

El nUmero de moles en una monocapa:

_ U, _0.836x1073
T 22.4x1073m3  22.4x1073m3

N = 0.0373

Entonces, el area del catalizador:

— [ — 2
Scatalizador =nnuo NAvogadro = 3638m

Finalmente, el area superficial es:

2

m
Peso de la muestra gr

Scatalizador

a

Como conclusién del uso de estas dos isotermas, sin quitar el mérito de Langmuir sobre sus
investigaciones, el resultado mas acorde a la realidad la presenta BET, ya que toma mas
pardmetros para su medicién que Langmuir.
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EJERCICIOS

Encuentre la ecuacién de velocidad de reaccién que represente la conversidon del
reactante a partir de los siguientes datos obtenidos en un reactor por lotes.

t (h) 0 0.333 1 6
I
Ce ("1:1_‘; 1000 430 150 9

La reaccidn irreversible en fase liquida: R+ 2S — T 4 U se lleva a cabo en un reactor
por lotes. La concentracién inicial de S es el doble de R. Encuentre la ecuacién de
velocidad de reaccion que represente la cintica de la reaccién de acuerdo a la siguiente
informacion.

t (h) 0 8 37 85
Cr ('%l) 980 490 190 100

Determine el orden de reaccidn y el valor del coeficiente cinético de reaccidn de la
reaccion irreversible en fase liquida: R+ S —= T + U se lleva a cabo en un reactor por
lotes. La concentracidn inicial de S es el triple de R. Encuentre la ecuacién de velocidad de
reaccion que represente la cintica de la reaccién de acuerdo a la siguiente informacién.

t (h) 0 60 120 240 360
mol

Cr (—= 500 225 110 30 10
R m3

Una muestra radiactiva de Uranio (tiempo de vida media es igual a 4560 segundo) es
expuesto por un dia en un cuarto acondicionado para evitar radiaciones al exterior para
observar su comportamiento. ¢Qué le sucede a la actividad de la muestra?, Note que el
decaimiento de la radiactividad corresponde a un proceso de primer orden.

La reaccion de transformacion de A para producir B, emplea una enzima como catalizador

. e sy 200CACg mol . . .
qgue describe la cinética como: —r, = —————. Si se alimenta la enzima con una
24Cp minlt

concentracion de 0.001mol/It y la del reactante A de 10 mol/It al interior de una reactor
por lotes. Determine el tiempo necesario para que la concentracidn final llegue a 0.025
mol/It.

Encuentre la conversidon después de una hora de reaccidn en un reactor por lotes para
A — Rdonde: —ry = 3C

osmol ( _ 4 4mol
2Ty Cao = 115,
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7. Encuentre el tiempo necesario para alcanzar una conversién del 80 % en un reactor por

lotes de acuerdo a una reaccidn reversible de isomerizacion de primer orden para ambas
especies, A & B. Donde la constante de equilibrio es 4.0 y el coeficiente de velocidad de
reaccion directa es 0.04 1/min. La concentracion de reaccion de A es 1 mol/It.

8. La sacarosa se hidroliza a la temperatura ambiente por la accidn catalitica de la enzima

. . —> - -
sacarasa, del siguiente modo: sacarosa sacarasa productos.En un reactordiscontinuo

se han obtenido los siguientes datos cinéticos partiendo de una concentracion de
sacarosa, CAO = 1.0 mmol/L y una concentracion de enzima de 0.01 mmol/L. Las

concentraciones se ha determinado por rotacién 6ptica.

mmol
Cy( 7 ) 0.84 | 0.680 | 0.53 | 0.38 | 0.27 | 0.16 | 0.09 | 0.04 | 0.018 | 0.006 | 0.0025
t (h) 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11

Compruebe si estos datos se pueden ajustar por una ecuacién cinética del tipo de la de Michaelis-

Menten; es decir:

_ k3 CACEO

Gyt M

En caso afirmativo calculese los valores de k3 y M.

0. Para la reaccion de sulfato de dietilo (A) en disolucién acuosa con acido sulfurico (B)
determinaron los datos siguientes a 23 °C. A + B<>2C

Tiempo, min | C, mol/lt | Tiempo, min | C, mol/It

0 0 180 411
41 1.18 194 4.31
48 1.38 212 4.45
55 1.63 267 4.86
75 2.24 318 5.15
96 2.75 368 5.32
127 3.31 379 5.35
146 3.76 410 5.42
162 3.81 oo 5.80

Las concentraciones iniciales del acido sulfurico y dimetilsulfato son 5.5 mol/It. Dedlzcase
una ecuacion cinética para esta reaccion.
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10.

11.

12.

13.

14.

Los tiempos de la reaccidon A - B se midieron a diferentes concentraciones, determinar
el orden de reaccion y la constante de velocidad.

) cbra) | ely) | Inles) k2
200 0,01 5,29 46 0,5
67 0,03 4,2 35 | 04975
20 0,05 3,69 | -2,995 0,5

A 378.5 K el tiempo de vida media de la descomposicidn térmica del 6xido de etileno de
primer orden es de 363min, y la Ea de la reaccién es de 52 kcal/mol. A partir de estos
datos estime el tiempo necesario para que se descomponga el 75% de dxido de etileno a
450¢9C.

Se efectua la descomposicidn en fase gaseosa de A ->B+ 2C en un reactor por lotes de
volumen constante. Las pruebas de la 1 a la 5 se efectian a 1002C pero la sexta se efectla
a 1109C. Determine el orden de reaccidn y la velocidad de reaccion especifica y calcule Ea
de la reaccion.

Ca, (mo%_) t}/2 (min)
0,025 4,1
0,0133 7,7
0,01 9,8
0,05 1,96
0,075 1,3
0,025 2

La descomposicion del pentéxido de nitrégeno se siguid con una carga inicial a volumen
constate a varias temperaturas. Si suponemos que la concentracion de reaccién de N205
es la misma en todos los casos y se lleva a cago a diferentes temperaturas ¢Cual es la
energia de activacion?

T (°C) | 300 200 150 100 | 50
—r4 | 3.9x10-5 | 3.9x10-3 | 8.8x10-2 | 4.6 780

Energia de Activacion y constante de velocidad.
Determine la energia de activacion para una reaccion que se lleva a cabo en un reactor

tubular par el craqueo del etano, de acuerdo a los datos obtenidos del coeficiente cinético
a diferentes temperaturas:
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T (°C) [702 [725 [734 [754 [773 [789 [803 [s810 |[827 837
k(ssH)o1 [027 033 [059 [092 [1.49 [2.13 [271 [4.13 |466

Determine la energia de activacién y el factor de frecuencia.

15. Una técnica conveniente en el laboratorio para medir la cinética de reaccién para gases
ideales de una reaccién simple es determinada por el cambio de presién a volumen y
temperatura constante. La concentracidn para las especies puede calcularse a partir de
la presidn total. Considera la reaccién: aA + bB + -+ - qQ + sS + -+

L V P-P
a) Muestre que el avance de reaccién puede expresarse como: § = ———= donde

RT Aa
Aao=q+r+-—a—b—--
b) éQué restricciones tiene esta expresion?

¢) Muestre que la presion parcial para la especie j, puede escribirse como: P; = Py, +
o
]

Aa (pt - plo)

16. La descomposicion de una especie R a temperatura constante a altas temperaturasy en
un intervalo de presiones menores a 10 atm cumple con una cinética de primer orden.
Demuestre que el mecanismo propuesto es acorde con las experiencias cinéticas
aportando argumentos convincentes.

R+ R&R* +R
R*&R+ S

17. La descomposicion del ozono transcurre con base a la reaccion cinética:
—To3 = k[03]?[0,] "
a) éCudl es el orden global de reacciéon?
b) Sugiera un mecanismo en dos etapas para explicar esta cinética e indique como podria
comprobarse el mecanismo sugerido.

18. La descomposicién del dxido nitroso en fase homogénea viene dada por la reaccién:
N,0<N, + 0.50,
corresponde a la cinética:
k[N,0] °

_\r e —
N20 ™ 1 + k,[N,0]
Deduzcase un mecanismo que explique esta cinética.

19. En un reactor discontinuo se efectla una reaccion reversible de primer orden en fase
liquida.
A< >R
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20.

21.

22.

23.

Cc, =05mol _
la ~* A Y CRO 0. Calcule la velocidad cinética de esta reaccion si en
t=8min X, =0,333 v Xpeq = 0,667

Para la reaccion en serie: A—>B—C k; = k, Calcule cuando R alcanza la concentracién
maxima y el valor de esta concentracion.

Se lleva un ensayo empleando enzimas la cal describe la cinética de una reaccién en serie

representado por: Aenzima primaria B enzima secundaria C . La primera
reacciéon es de orden cero y la segunda corresponde a una reaccién de primer orden
respecto a B.

determine la conducto de la concertacién respecto al tiempo de la especia B sino hay B
en el inicio de la reaccion. En cuanto tiempo alcanza el 98 % en el estado estacionario? si
el valor de k1 = 0.833 mol/m3 kseg y k2=0.767 sec-1?. Cual es su valor en estado
estacionario?

Reacciones en Paralelo\

El dimetil éter se descompone a 4972C mediante2 reacciones consecutivas de primer
orden ¢Cudl es la concentracion maxima de CH20 y en qué tiempo se obtiene si la

m(y ,

concentracion inicial de dimetil éter es de 10-4 dm
CH30OCH3 — CHs4 + CH20  k, =85x10°Hz
CH20 — H2+ CO k, =45x107Hz

Suponga que la descomposicién en fase liquida de A, se lleva a cabo mediante el siguiente
esquema cinético.

4G, =r, =k,C,
A->B+E dt
_dCD =, =k,C,

A>D+E dt
Se lleva a cabo exotérmicamente en un reactor batch.

_ 2mol
C, =4 /i
—1 2mol - mol

Calcular k1, k2, CD y CE para t=1200s
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24, A 700K la expresién de velocidad de reaccion para la descomposicion de:

2HI > H2 + 12

r=116x10"°C2, [kmo%s .SJ

Compare esta expresion de velocidad de reaccidn con lo predicho por la ecuacion analoga:
(rAB), la cual corresponde a la teoria de colisiones del tipo A-A.

_ g _ Kg
M., _127,9/nole_o,1279 /nole
oy =2x107°m

_ KJ

E, =186,1KJ/

_ 3 KJ
R=8314x10° K/~

25. Se cree que la descomposicion térmica del etano a etileno, metano, butano e hidrogeno,
procede de la siguiente manera.
Iniciacién
C,H,—%—>2CH,o —N.,. = K.Cc, i,
Propagacion
CH,o+C,H,—%»C,H, +C,H, o o = KoCe,n,Conye
K I
CH ol —5C,H,+Ho G, = KsCoc.hi,-
Ho+C,H,—*>C,H, o+H, — N, =KiCc,n,Ch.
Terminacion
_ 2
2C,H, o —%5C,H,, r502H50 = k5(:(:2H50

Mediante la hipdtesis del estado pseudo estacionario, deduzca una ecuacion de velocidad
para la formacién de etileno.

26. Para la descomposicién del ozono se ha propuesto el siguiente mecanismo de reaccién.
Cl, +O,—4 >ClO . +CIO, o —n, =kC¢,Co,
ClO, o +O, —2CIO, - +0, — 1, =KyCoyo,.Co,
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CIO, o +0, L)ClO2 0420, —h, = k3CC|030C03

ClO, o +CIO, o —%Cl, 0 +30, Vo, = K,Céio,

ClO o +ClO o —kf’—)C|2 °o+0, - rSCIOo = k5C§|oo

27.

¢Cual es la velocidad de descomposicion del ozono?

La reaccion global de la descomposicion del pentéxido de nitrégeno puede escribirse
como:
2N,05—>4NO0O, + 0,

El mecanismo de reaccién propuesta es:

N,0;—NO; + NO,
2NO, + NO3—>N,0¢
2N,05—>4NO0, + 0,
NO, + NO;—NO, + 0, + NO
NO + NO;—2NO,
Empleo el método de aproximacién en estado estacionario y pruebe que la descomposicién
del pentodxido de nitrégeno es de primero orden.
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Mapa Curricular, Trayectoria Ideal (9 Semestres)
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