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El objetivo de este libro es que los alumnos puedan comprender claramente los fundamentos de
la Cinética Quimica y algunas de su aplicaciones mas comunes a través de los conceptos, ejemplos
y ejercicios escritos con un lenguaje formal, pero accesible para su compresion. Este texto permite
que los alumnos desarrollen habilidades en la solucidén de problemas con una vision analitica y,
cualitativa.

La aplicacién de la Cinética Quimica es importante en dreas como Quimica, Ingenierfa Quimica,
Ingenieria Biomédica, Ingenieria Hidrol6gica e Ingenieria en Alimentos, disciplinas, todas, que se
cultivan en la UAM-I.

La génesis de este libro surgié mientras impartia la Unidad de Ensefianza Aprendizaje (UEA
Cinética Quimica en el Trimestre 13-I a los alumnos de la Licenciatura en Ingenieria Quimica de
la Divisién de Ciencias Bésicas e Ingenieria de la Universidad Auténoma Metropolitana Unidad
Iztapalapa (UAM-I). Mientras transcurria el trimestre consultaba con el Doctor en Ciencias (Mate;
maticas) Luis Franco Pérez, Profesor de la Unidad Cuajimalpa de la misma Universidad, aspectos
técnicos sobre ecuaciones diferenciales, métodos analiticos y numéricos propios de esta UEA. Es
asi como surgi6 la idea de elaborar un texto que incluyera tanto los conceptos bésicos de Quimical
como de Matematicas necesarios para que el alumnado comprenda los principios de la Cinétical
Quimica. Ademds, es un material que puede utilizarse también en la UEA Fisicoquimica II de 1a
Licenciatura en Quimica, asi como en otras licenciaturas de la UAM-I. Posteriormente, invité a
participar a la I.Q. Dulce Analaura Galicia Garcia y a la M. en C. Brenda Anahi Segura Bail6n
ambas también realizaron el disefio y la escritura del libro en I£TEX bajo la supervisién del Dr
Franco, quien sugirio la escritura del documento en este editor de textos. Mds adelante, extendi la
invitacion a colaborar a la Doctora en Ciencias (Quimica) Margarita Viniegra Ramirez, Profesora
Titular de la UAM-I, experta en Catdlisis. La experiencia de la Dra. Viniegra ha sido esencial para
la escritura de este libro. Cabe mencionar, que hay un capitulo enfocado a reacciones cataliticas en
superficies, este tema es muy importante para los alumnos interesados en el drea de Catélisis de las
Licenciaturas en Quimica e Ingenieria Quimica.

También invité al Dr. Sergio Antonio Gémez Torres dada su experiencia en la UEA Ingenieria
de Reactores Quimicos (I y II), cursos donde la Cinética Quimica estd involucrada. El Dr. Gémez
cuenta con un abdnico de ejercicios de Cinética Quimica aplicados a la Ingenieria Quimica, algunos
de ellos fueron incluidos en este libro con la finalidad de que los alumnos comprendan las bases y
puedan emplear estos conceptos en el estudio de los reactores quimicos.

La Cinética Quimica también se puede aplicar en el campo de la Ingenieria Biomédica, en
esta obra tanto el Dr. Rafael Godinez Fernandez como la Dra. Norma Pilar Castellanos Abrego
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describen que el estudio de la Cinética se puede aplicar a los canales i6nicos, para explicar la
respuesta de la célula ante estimulos electroquimicos internos y externos, los cuales son fendmenos
importantes en el estudio de la transmisién de informacion a través de las células. Este tema de
Cinética lo imparten con alumnos de Licenciatura como de Posgrado en Ingenieria Biomédica.
Finalmente, recibi el apoyo entusiasta de la I.Q. Tania Tapia Esquivel y el 1.Q. Ermilo Gilberto
Haas Dzib en el disefio de imdgenes y graficos y que sin duda, su aportacién imprimi6 un estilo
particular de este libro.

Un agradecimiento especial a la Dra. Norma Castaiieda Villa, Mtro. Eladio Prieto Zamudio y al
Mtro. Jonathan Osiris Vicente Escobar por el apoyo brindado en todo momento.
Iris Natzielly Serratos Alvarez
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0.1 Introduccién

La Cinética Quimica es una disciplina que actualmente juega un papel importante en la vida
diaria porque nos ayuda a explicar cémo se desarrollan las reacciones quimicas. Estas suceden en
todo momento, por todas partes como en los organismos vivos, en los alimentos, en los aparatos
electrodomésticos, en los automdviles, en la contaminacién del aire, etc., por lo que la cinética tiene
multiples aplicaciones. Particularmente, esta disciplina incursiona en la Ingenierfa de Reactores, en
reacciones cataliticas en superficies, en reacciones enziméticas, etc., con una gran ingerencia en la
industria petrolera, farmacéutica, de alimentos e incluso en la electrofisiologia y la bioingenieria
entre otras. Por ejemplo, algunos procesos de refinacién que se utilizan en la industria petrolera
como el hidrotratamiento, logran un control indirecto de los contaminantes potenciales presentes
en combustibles y lubricantes utilizando catalizadores. En la industria farmacéutica, via la catélisis
enzimatica, se estudian los procesos que se relacionan con un farmaco, desde su ingesta hasta sul
eliminacién total del cuerpo. Otra aplicacion de gran impacto es la determinacién de la fecha de
vencimiento de un producto quimico industrial. El disefio de catalizadores para hacer la combustién
mas eficiente en los automoviles es otra forma de aplicar la Cinética.

Pero, las aplicaciones no se limitan solamente al 4mbito industrial, también las hay en otras
areas del conocimiento, por ejemplo la Cinética se utiliza para el estudio de la composicién quimical
de las aguas naturales considerando el tiempo, la temperatura y el contenido de CO,. En el &mbito
de la Biologia, el estudio de las vitaminas que actdan como catalizadores al disminuir la energia
necesaria para que se den las reacciones en el organismo vivo. En dreas como la Biomédica
Electrofisiologia y Bioingenieria la Cinética Quimica es fundamental para construir los modelos
que permiten describir los procesos fisioldgicos y explicar las respuestas de las células ante ciertos
estimulos. Ademds, la Cinética Quimica se aplica en la vida cotidiana como en la coccién de
alimentos o en la maduracion de las frutas, etc. Lo importante es observar que todos estos eventos
dependen del tiempo y de las condiciones fisicoquimicas del sistema que reacciona.
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0.2 Estructura

El contenido de este libro consta de siete capitulos, con ejemplos que ilustran alguna aplicacion
o cémo realizar los cdlculos que se requieren, ejercicios que te motivardn y ademds podras comparar]
tus resultados con las respuestas que se presentan al final de este libro. También, se cuenta con
apéndices para que consultes algin desarrollo algebraico, tablas con férmulas que serdn de utilidad
un glosario para consultar los conceptos o definiciones necesarias que se ocupan en el texto y un
indice de abreviaturas que serdn utilizadas para facilitar la lectura.

Los capitulos estan organizados de la siguiente manera:

El Capitulo I tiene como objetivo analizar los conceptos bdsicos de la Cinética Quimica
como: reaccion, velocidad de reaccidn, orden de reaccién y constante cinética. Es muy importante
comprender estas definiciones para que puedas tener una lectura facil del resto del libro y logres
aplicarlas a la Ingenieria de Reactores, a la Catélisis, a la Bioquimica, entre otras disciplinas.

En el Capitulo II se describen los principales métodos para poder determinar pardmetros
cinéticos (orden de reaccidn, la constante cinética, etc.) que te ayudardn a generar, integrar y|
combinar conceptos para resolver problemas asociados a esta disciplina.

En el Capitulo III conocerds como influye el efecto de la temperatura en la constante cinética y|
su relacion con la energia de activacién dada por la ecuacién de Arrhenius. Comprenderds la cinética)
a nivel molecular a través de la teoria de colisiones y complejo activado. El dltimo tema de este
capitulo ilustra como puedes generar superficies de energia potencial, que permiten identificar el
estado de transicion en una reaccién quimica y cdmo es que puedes obtener la energia de activacion
computacionalmente.

En el Capitulo IV se muestra cémo una serie de pasos o reacciones elementales pueden describir]
un mecanismo de reaccién. En este capitulo se presentan ejemplos y ejercicios de mecanismos de
reaccion resolviéndolos con la aproximacion de estado estacionario.

El Capitulo V se plasman los conceptos principales de las reacciones cataliticas en superficies
a través del modelo ampliamente usado de Langmuir-Hinshelwood. También, podras analizar y|
comparar las constantes de velocidad que se obtienen de una reaccién catalizada con una que no
tiene presencia de un catalizador.

En el Capitulo VI se presenta el modelo de Michaelis-Menten para reacciones enzimaticas con
el que podras determinar parametros que describen que tan eficiente es la catélisis de la enzima por
su sustrato, es decir, qué tanto sustrato se convierte a producto a través del tiempo y qué tan afin es
IAdemads es la forma de determinar la actividad de una enzima y realizar experimentos enfocados a
la bioquimica, a los alimentos, etc. Hay una secuencia gradual del Capitulo I al Capitulo IV, desde
los conceptos basicos hasta proponer mecanismos de reaccion. Posteriormente, podrds comprender
o estudiar reacciones cataliticas en superficies y reacciones enzimdticas.

Finalmente, en el Capitulo VII se muestra una aplicaciéon mds de la Cinética Quimica en dreas
como Bioingenieria y Electrofisiologia. En este apartado, podras comprender que existen proteinas
que actdan como canales que permiten el transporte de iones en la membrana celular, que son de
vital importancia para las funciones de un organismo vivo. También, los canales i6nicos son la base
para comprender los principios electrofisioldgicos en el cuerpo humano.

Este libro esta escrito en I&TEX, las gréaficas de los ajustes lineales se realizaron en Origin 9.0
por medio de minimos cuadrados, las figuras en Corel Draw, Power Point y Mathematica 9.0. Para
la realizacién de este libro se presentan ejemplos relacionados con la Cinética Quimica en aras de
una mejor lectura para el estudiante.
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0.3 Nomenclatura

velocidad de deformacion

enzima

energia de activacion

concentracién total de la enzima
enzima-sustrato

constante de Planck

atomos de hidrégeno

constante de velocidad cinética
constante de equilibrio de adsorcién
constante de velocidad cinética definida por la ecuacion de Eyring
constante de velocidad cinética promedio
factor de frecuencia, factor de Arrhenius o factor pre-exponencial
constante de adsorcién

constante de Boltzmann

constante de equilibrio

nimero de recambio

constante de desorcién

constante de Michaelis-Menten

masa molar

molaridad

picoémetro

presion

velocidad de reaccién

constante de los gases ideales

velocidad de desorcién

velocidad de reaccién por unidad de drea
sustrato

tiempo de vida media

temperatura

velocidad inicial

volumen adsorbido

velocidad méaxima

conversion de la especie i

velocidad de colision
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en el Capitulo IV denota a un intermediario y el Capitulo V a un sitio activo

0.4 Letras griegas y simbolos

Letras griegas

orden de reaccién supuesto

constante de velocidad del estado no permisivo al permisivo
constante de velocidad del estado permisivo al no permisivo
entalpia de reaccion estdndar

entalpia de reaccion del complejo activado

energia de Gibbs del complejo activado

entropia de reaccién del complejo activado

intervalo de tiempo

fraccion de sitios disponibles

fraccién de sitios ocupados

masa reducida

coeficiente estequiométrico

didmetro medio de la colisién

Simbolos

concentracion

ordenes de reaccion parcial
concentracién de sitios libres
concentracion de sitios ocupados
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0.5 Factores de conversion y constantes

Masa

1 kg=1000 g=2.20462 1b,,=0.001 tonelada métrica=35.2739 oz
1 1b,,=0.453593 kg=453.593 g=16.04 0z=5x 10~* toneladas

1 tonelada métrica=1000 kg

1 tonelada inglesa=907 kg

Longitud

1 m=100 cm=10'" angstrom(A)=39.37 pulgadas=3.2808 pies=1.0936 yardas=0.0006214 millas
1 pie=12 pulgadas=1/3 yardas=0.3048 m=30.48 cm

Energia

1 J=1 kgm?s~2=1 Nm=1 m*Pa=10"> m>atm=10" dinacm=10" ergs=0.23901 cal
=9.486x 10~* Btu=0.7376 piesIb;=2.778x10~7 kwh

Temperatura

T(K)=T(°C)+273.15
T(°R)=T(°F)+459.67
T(°R)=108*T(K)
T(°F)=1.8*T(°C)+32

Constante de los gases

8.314 m® Pa/mol K
0.08314 L bar/mol K
0.08206 L atm/mol K
62.36 L mmHg/mol K
0.7302 pies® atm/Ib-mol °R
10.73 pies® psia/lb-mol °R
8.314 J/mol K

1.987 cal/mol K

1.987 Btu/lb-mol °R

Nimero de Avogadro

6.023 x 10?* particulas/mol
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La iinica razon para que el tiempo exista es para que no ocurra todo a la vez
Albert Einsten (1879-1955), cientifico aleman nacionalizado estadounidense

1.1 Cinética quimica

En este capitulo se abordan los fundamentos de la Cinética Quimica con el objetivo de compren;
der conceptos bdsicos como: reaccién quimica, orden de reaccion, velocidad de reaccién, constante
de velocidad, entre otros. También se presenta la notacion que se utilizara a lo largo de este libro y|
encontraras ejercicios que te ayudaran a reforzar cada uno de los temas.

La Cinética Quimica se puede definir como el estudio de la rapidez a la que se lleva a cabo
una reaccién quimica y los factores que influyen en ella como concentracién, temperatura, presién
etc., tal como lo describe Smith (1975). La Cinética Quimica ayuda a proponer e interpretar los
mecanismos de reaccién mediante los cuales un proceso quimico se lleva a cabo en el tiempo
es decir, te indica qué tan rapida o lenta es una reaccion y qué factores influyen para esto. Es
complementaria con la Termodindmica porque esta tltima te permite conocer los estados inicial
y final del proceso quimico (el estado de equilibrio) prescindiendo del mecanismo por el cual
transcurre.

Con base en lo anterior, los temas a tratar en este libro se enfocardn en el andlisis de las
reacciones quimicas, por lo que es de suma importancia comprender su definicion.
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1.2 Reaccién quimica

Una reacciéon quimica es el proceso que resulta en la conversion de una especie quimica en
otra segun el Libro Dorado de la Unién Internacional de Quimica Pura y Aplicada (IUPAC por sus
siglas en inglés) (IUPAC, 2014). Se representa mediante una ecuacion quimica

aA — bB (1.1)

donde A representa al reactivo y B al producto; a y b son los coeficientes estequiométricos!, los
cuales se escriben a la izquierda de cada especie. Los reactivos (A) son aquellos que disminuyen sul
concentracién conforme transcurre el tiempo (se consumen) y los productos (B) son aquellos que
aumentan su concentracion (se forman), esto lo puedes observar en la Figura (1.1).

Producto:

Concentracio

Reactivo!

~
~

—

—
— e —

Tiempo

Figura 1.1: Variacién de la concentracién de los reactivos y productos respecto al tiempo para la
reaccidén aA — bB. La linea punteada indica la disminucidén de la concentracién del reactivo. La
linea continua indica el incremento de la concentracién en el producto respecto al tiempo.

Las reacciones pueden clasificarse de varias maneras, por ejemplo por niimero de fases, por]
tipo de reaccion y por la complejidad de las mismas.

1. Por nimero de fases:

a) Homogéneas: son aquellas que se llevan a cabo en una sola fase, es decir, todas las
sustancias se encuentran en el mismo estado de agregacién molecular. En ocasiones
convenientes, las reacciones homogéneas pueden llevarse a cabo en presencia de un
catalizador que se encuentra en la misma fase que los reactivos y productos, esto con el
fin de alterar la rapidez de una reaccién especifica. En este caso se habla de catélisis
homogénea.

b) Heterogéneas: son aquellas que involucran varias fases, como sélido-liquido, gas
liquido, etc. En algunos casos el sélido corresponde a un catalizador, por lo que en
estos casos refieren como reacciones cataliticas heterogéneas.

I'son nmimeros que representan a las proporciones, ya sea el nimero de particulas (dtomos, moléculas o iones) o el

nimero de moles de cada especie
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2. Por tipo de reaccién:
a) Simples o sencillas: consisten en un tinico proceso quimico o etapa.

aA — bB

b) Complejas: son aquellas que se componen de dos 0 méas reacciones simples, es decir.
ocurren en dos o més etapas. Estas se dividen en:

1) Serie o consecutivas: se forma un producto de la primera reaccién y éste a su vez

reacciona para formar otro producto.

aA — bB — cC

2) Paralelas o competitivas: se forman productos diferentes a partir de dos reacciones
independientes, pero partiendo del mismo reactivo.

bB

s
aA

N\
cC

c) Irreversibles: son aquellas que proceden en una sola direccién (monodireccionales
hasta que los reactivos se consumen.

aA — bB

d) Reversibles: son aquellas que pueden llevarse a cabo en ambas direcciones hasta que se
establezca el equilibrio quimico. Es decir, en el equilibrio quimico ambas reacciones
coexisten para la transformacién de reactivos a productos y de estos tltimos a reactivos

aA = bB

Ya que conoces qué es una reaccion quimica y algunas formas de clasificarlas, a continuacion
trataremos con las expresiones que relacionan cambios en la concentracion de los reactivos o
productos a través del tiempo.

1.3 Velocidad de reaccién

Como establece Fogler (2001), la velocidad de reaccién es el niimero de moles que reaccionan
o desaparecen por unidad de volumen y unidad de tiempo, las unidades son mol /dm?s (y recuerda
que 1dm® = 1L). Por otro lado, Brown y col. (2014) y Atkins (2007), definen la velocidad de
reaccion () como el cambio de la concentracion de un reactivo o producto respecto al tiempo Y
por ende las unidades son concentracion por tiempo, es decir, M /s, donde M es la molaridad. Es
importante que tengas presente que en la Ingenieria de Reactores este término se define como tasa
de reaccion.
En la vida diaria suceden muchas reacciones quimicas y seguramente has presenciado varias
de ellas, éstas pueden durar solo fracciones de segundo o afios. Por ejemplo, una reaccién que
dura fracciones de segundo es la de azida sédica (NaN3) en una bolsa de aire de un automévil
para producir una gran cantidad de gas, principalmente el nitrégeno (N,), que es el responsable
de que la bolsa se infle en el momento del impacto; esta reaccidén quimica tarda alrededor de 30 o
40 milésimas de segundo (Kotz y col., 2005). En el caso de reacciones que duran més tiempo, un
ejemplo de gran importancia es la produccion de biodiesel en un reactor de tanque agitado, en la
cual la reaccién va de 20 minutos a una hora (Castells y Bordas, 2012); otro ejemplo muy cotidiano
es la putrefaccion de los alimentos que puede llevarse a cabo en horas o varios dias. También, hay

2Estrictamente hablando la velocidad es un vector, el término debe ser tasa de reaccion, aunque utilizaremos el
término velocidad, tasa o rapidez como sinénimos
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reacciones que duran afios, por ejemplo en los procesos de corrosién en las estructuras metélicas de
las construcciones (Gémez y Alcardz, 2004).

La velocidad de las reacciones puede ser muy variada y para determinarla partiremos de 1a
definicién matematica, la derivada de la concentracién con respecto al tiempo:

p—1dl] (1.2)
v dt
donde Vv es el coeficiente estequiométrico, el cual, por convencién se toma negativo para los
reactivos y positivo para los productos, y [ -] es la concentracidn de la especie que reacciona o que se
produce. Esta expresion corresponde a la velocidad o tasa de reaccién en la Ingenieria de Reactores
cuando el volumen es constante, por ejemplo en un reactor por lotes con mezclado perfecto. En
este libro no se aborda la situacion de volumen variable, pero puedes revisar este aspecto en el
Apéndice A, pues serd de utilidad para tu curso de Ingenieria de Reactores Quimicos.
Es muy importante que notes que cada especie tiene asociada una velocidad, por ejemplo, para
la reaccién (1.1) se tiene que la velocidad de la especie reactiva es

d[A]
A= ——
4 dt
y, a su vez, la velocidad para el producto es
d(B]
BT

Estas velocidades no son necesariamente iguales.

La velocidad de una reaccién expresa el cambio en la concentracién de un reactivo que va
disminuyendo (cantidad negativa) y al mismo tiempo representa el cambio de la concentracién del
producto que va aumentando (cantidad positiva) en funcion de los coeficientes estequiométricos. La
reaccion (1.1) indica que por cada a moles de A se producen b moles de B. Si dividimos la reaccién
(1.1) por el coeficiente estequiométrico a se obtiene

b
A— -B
a
que muestra que por cada mol de A se producen b/a moles de B. Entonces, la velocidad con la que

se consumen los moles de A debe ser proporcional a la velocidad con la que se forman los moles de
B, esto es

rpa = —

QIS =
S
o)

que es igual a la ecuacién

rA IB
a b

e (1.3)
que determina la velocidad (r) de toda la reaccién. En Fogler (2001) el término de la izquierda
de la ecuacion (1.3) se le llama velocidad o tasa de reaccién y a los términos de la derecha, los
cuales estan divididos por los coeficientes estequiométricos, se les llama velocidades de reaccion|
relativas.

m Ejemplo 1.1 De acuerdo a la siguiente reaccién quimica escribe para cada especie la expresion
de velocidad y velocidad relativa.
A—=B+C
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Solucion:
Las velocidades de cada especie son:
d[A]
=
d|[B]
ST
dC]
e =
“Tar

Las velocidades relativas se pueden escribir como en la expresion (1.3)
_d[A] _d[B] _d[C]
dt — dt  dt

en donde r es la velocidad de la reaccién. m

Es muy importante que observes que en la ecuacién (1.3) hay un signo negativo en la expresion
de la velocidad relativa correspondiente al reactivo, lo que la hace una cantidad positiva e igual a la
velocidad relativa del producto. En el siguiente ejemplo te dards cuenta por qué se escribe de esta
manera.

m Ejemplo 1.2 Una especie gaseosa X3 se reordena para formar tres moléculas de X»:

2X3 — 3X2

En la siguiente tabla se reportan las velocidades de reaccidn en funcién de la presion de la especie
X.

Presion X3 (atm) d[X’ (M/s)

1.4 -5.0
2.6 —-1.2
0.85 -3.69

Calcula la velocidad de reaccién para X, a las diferentes presiones.
Solucién:

A partir de la tabla anterior puedes conocer la velocidad de reaccién para X, a diferentes presiones
de X3; tomando en cuenta la ecuacién (1.3), se tiene la siguiente expresion

1 1d[Xs]  1d[Xp] 1
=—=rx, = = == 1.4
TR T A T3Tar 3™ (4
A partir de (1.4) se puede calcular la velocidad de la especie reactiva mediante
3
er == - E rX3
y se obtiene
Presion X5 (atm) ‘ d[X ‘ XZ] (M/s)
1.4 -5.0 7.50
2.6 —-1.2 1.80
0.85 —3.69 5.53

Observa que las Veloc1dades del reactivo son negativas y las del producto son positivas, porque
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También se puede establecer la velocidad de reaccidn relativa en reacciones que involucran dos
0 mads reactivos y productos. Por ejemplo, para la reaccion:

aA+bB — cC+dD (1.5)

las velocidades de reaccion relativas para las especies A, B, C 'y D se relacionan de la siguiente
manera:

1 1 1 1 (1.6)
F=——Fy=——Igp=—Fc=—F .
aA bB cC dD

La ecuacion (1.6) respeta la convencién de signos establecida para reactivos y productos.

m Ejemplo 1.3 En la siguiente reaccion
R>, +3G, — 2RG3

el reactivo G, reacciona a una velocidad de 0.01 M /s. Determina:
a) La velocidad a la que esté reaccionando el reactivo R5.

b) La velocidad con que se estd formando el producto RG3.

¢) La velocidad de la reaccion.

Solucion:

La tasa de desaparicion de G es 0.01 M /s. Recuerda que la ecuacion (1.6) relaciona las velocidades
relativas de cada especie, por lo que se tiene

dR))  1d[G)] 1d[RGj]

dt 3 dt 2 dt (1.7

Para dar solucion al inciso @) considera solo la primera parte de la dltima expresion, o sea,

dR)  1d[G)]

dt 3 di
entonces,
d[Ry] _ 1d[G,]
dt 3 dt
v sustituye el valor de la velocidad que se conoce
dR,] 1
= —(—0.01) = —0.003
dt 3( )

Por lo tanto, la velocidad a la que R desaparece es —0.003 M /s.
Ahora para responder el inciso b) enfécate en la segunda parte de la expresion (1.7)

1d[Gy] _ 1d[RGy
3 dt 2 dt
Para calcular la velocidad de aparicion o produccion de RG3 realiza el despeje

d[RG5] 1 d[Gs]
dt3 =) <_3 dt2>




1.4 Orden de reaccién 25

y sustituye el valor de la velocidad de G,

d[ljfz] —(2) <_;(_0_01)) =0.006

Por lo tanto, la velocidad del producto RG3 es 0.006 M /s. Observa que también se puede calcular
la velocidad de RG3 apartir de la velocidad del reactivo R», es decir

dt 2 dt dt dt
d[RG
[dt ) _ (2) (—(—0.003)) = 0.006

Hasta el momento has calculado las velocidades relativas para R, y RG3 a partir de la velocidad
relativa del reactivo G», esto te permitird determinar la velocidad de reaccién utilizando la ecuacién

(1.7)

1 1
r=—(-0.003) = —3(~0.01) = 50006 = r=0.003M/s

La velocidad de reaccion es una propiedad intensiva, porque depende de la concentracion y de
la temperatura. Esto, para el reactivo de la reaccién irreversible (1.1), se representa mediante laj
expresion:

r = k[A]* (1.8)

llamada ley de velocidad de reaccion, donde k es una constante conocida como constante de
velocidad cinética, que depende de la temperatura (este tema se abordard en el Capitulo III)
También, se puede escribir la expresion de la ley de velocidad de reaccién para més especies
involucradas, por ejemplo para la reaccién irreversible (1.5) la ley es

r=k[A]*[B]P (1.9)

Como puedes notar, en las dltimas dos expresiones algebraicas aparecen los simbolos o y 3, que
son las potencias a las que se elevan las concentraciones de cada reactivo. Estos se definen como
el orden parcial de reaccion, término que se explicard en la seccién 1.4. Es importante mencionar
que la ley de velocidad es una funcién que depende de todas las especies presentes en la ecuacion
quimica global de la reaccién y no puede derivarse de la ecuacién quimica correspondiente.

1.4 Orden de reaccion

Como se acaba de mencionar, o y 3 son los exponentes en las expresiones (1.8) y (1.9) que
son llamados érdenes parciales de reaccion y son cantidades adimensionales que pueden ser
nimeros positivos, negativos, fraccionarios o enteros, que pueden cambiar con las condiciones
experimentales.

Si sumas todos los érdenes parciales en la expresion de la ley de velocidad obtendrds el orden
global de reaccion.

El orden de reaccién no depende de la estequiometria. Sin embargo, para reacciones quimicas
que transcurren en una sola etapa, & y 3 coinciden con el coeficiente estequiométrico. Es importante
resaltar que, el orden de reaccion se determina experimentalmente, tema que verds en el Capitulo II

En los siguientes ejemplos observa que a las reacciones dadas les corresponde una ley de
velocidad de reaccién y, un orden parcial de reaccién a cada especie, asi como un orden global de
reaccion.
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m Ejemplo 1.4 Con base en la siguiente reaccién de B'y M para la produccién de un compuesto N
B+3M — N

escribe la ley de velocidad y calcula el orden global de reaccion considerando que el orden parcial
de reaccion para B es igual a dos y para M uno.

Solucion:

Se escribe la ley de velocidad de reaccién conforme a la ecuacién (1.9) con o =2y f =1
r = k[B]?[M]" el orden global de la reaccién es 3, porque es la suma del orden parcial de cada
especie (2+1=3). u

m Ejemplo 1.5 Para la reaccion:
D+LZ=DL

la ley de velocidad es
rp= k[D]l'S [L]0'66

Calcula el orden global de reaccién .

Solucion:
El orden global de la reaccién es la suma de los 6rdenes parciales por lo tanto es: 1.540.66 = 2.16
En este ejemplo puedes observar que el orden parcial de reaccion puede tomar valores fraccionarios
iy que los productos también pueden formar parte de la ley de la velocidad. "

Toma en cuenta que en los ejemplos anteriores los 6rdenes parciales no estdn relacionados con
los coeficientes estequiométricos. A continuacion, se presenta un ejemplo que corresponde a unaj
reaccién quimica sencilla, en donde notards que los 6rdenes parciales de reaccién coinciden con los
coeficientes estequiométricos.

m Ejemplo 1.6 Para la reaccién quimica:
A+C—E

se determind experimentalmente el orden parcial de reaccion para A y C, ambos resultaron tener un
valor de 1. Escribe la ley de velocidad de reaccién y calcula el orden global de reaccién.

Solucion:
Se escribe la ley de velocidad de reaccién conforme a la ecuacién (1.9) conox =1y =1
r = k[A][C] el orden global de reaccién es 2. .

A continuacidn se presenta un ejemplo, en el cual, el orden parcial de reaccion del reactivo es
cero, podrds notar el efecto de la concentracidn en la ley de velocidad.

m Ejemplo 1.7 La descomposicién del reactivo H se lleva a cabo por medio de la siguiente reaccion
quimica:
H—-C+P

Experimentalmente se determind el orden parcial de reaccidn, el cual tuvo un valor de cero. Escribe
la ley de velocidad de reaccion.
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Solucion:
Con base en la ecuacidn (1.9) se expresa la ley de velocidad como:

r =k[H]

Como el problema lo indica, si el orden de reaccién es 0, la expresion anterior resulta: r = k, la
cual solo estd en términos de k. Como puedes notar, en este caso, la velocidad de reaccién no es
funcién de la concentracién de H, es decir, cuando una reaccién tiene orden cero significa que la
velocidad de reaccién no cambia al existir variaciones en la concentracién de un reactivo. n

En el siguiente ejemplo, se muestra una reaccién en la cual uno de los reactivos tiene orden
cero, verds como esto repercute en la ley de velocidad.
m Ejemplo 1.8 Considera la siguiente reaccién quimica:
A+B—D

cuyos 6rdenes parciales de reaccion corresponden a 0 para el reactivo A y 2 para B. Expresa la ley
de velocidad de esta reaccion.

Solucion:
La ley de velocidad se expresa como:

r=k[A]’[B]”
asi la expresion estd solo en funcién de la concentracion de B:
r = k[B]?
lo cual indica que la concentracién de A no influye en la velocidad de reaccidn, tal como se mostrd

en el ejemplo anterior. "

Finalmente, se muestra un ejemplo que ilustra como la velocidad de reaccién cambia con el
aumento o disminucion en la concentracion de una especie, y ademds el orden parcial de reaccién
de los reactivos es diferente de cero.

m Ejemplo 1.9 Para la siguiente reaccioén

A+3B—2C

el orden parcial de reaccion con respecto de A es 0.5 y 2, respecto de B. Estima la velocidad de
reaccion en caso de que:

1. la concentracién de A se duplique

2. la concentracion de B se triplique

Solucién:
Para el inciso a), comienza por escribir la ley de velocidad de reaccion para cualquier reactivo, por
ejemplo A,

ra = k[A]>?[B]?
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Si duplicamos la concentracion de A la ley de velocidad correspondiente serfa

rh = k(2[A)"[B)?

Reescribiendo la nueva velocidad haciendo las operaciones indicadas se tiene

rh = k(2)°7[A]"[B]* ~ 1.4k[A]**[B]* = 1.4,
—_—
rA
Por lo tanto, cuando la concentracién de A se duplica, la velocidad aumenta 1.4 veces.
Para el inciso b), considera nuevamente la ley de velocidad r4 y escribe la ley de velocidad
correspondiente cuando se triplica la concentracion de B,

ri = k[A]> (3[B])*
Rearreglando esta ecuacidn se consigue

v = k[A]%(3)[B]* = 9k[A]"°[B]* = 9ra
———

rA

Se concluye que si se triplica la concentracién de B, la velocidad aumenta nueve veces. u

Estas expresiones de ley de velocidad se abordardn en el Capitulo IV. con mayor detalle, aqui
se presentd a manera de introduccién para que te familiarices con estos temas. Por otro lado, las
reacciones de orden cero estdn en funcidn de la constante cinética, es decir, no dependen de la
concentracion de los reactivos.
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1.5 Constante cinética

Como habras leido en la seccidn 1.3, la constante de velocidad cinética es una constante de
proporcionalidad entre la velocidad de reaccion y la concentracion de los reactivos involucrados en
la reaccién quimica. Es independiente de la concentracién y el tiempo, pero depende fuertemente de
la temperatura (lo que se estudiard en el Capitulo III). Ademas, la constante cinética estd relacionadal
con el orden de reaccidn, por que de acuerdo a éste se encuentran definidas sus unidades, como se
muestra en la siguiente Tabla.

Tabla 1.1: Unidades de la constante de velocidad de acuerdo al orden de reaccidén, con base en el
Sistema Internacional de Unidades.

Orden global de reaccion | Unidades de la constante cinética

0 Ms!
1 571

2 M—l -1
3 M*Z -1

Hasta aqui has aprendido los conceptos basicos que te ayudardn a comprender algunos principios
fundamentales en los que se apoya la Cinética Quimica. Estos conceptos serdn ttiles para determinar
el orden de reaccion y la constante cinética. En el siguiente capitulo se detallardn los principales
métodos para la obtencién experimental de estos pardmetros.
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1.6 Ejercicios propuestos

Ejercicio 1.1 Responde las siguientes preguntas:
1. (Qué factores afectan la velocidad de reaccién?
2. (Cudl es la diferencia entre Cinética Quimica y Termodindmica?
3. Si una reaccién quimica involucra tres especies, /el orden global de reaccién es tres?
4. Escribe la expresion de velocidad de reaccion para cada una de las especies involucradas
en lareaccion W +2J — C+2H
5. Escribe la velocidad de reaccion para F

2E4+B—F
6. Escribe la relacion establecida para las velocidades relativas de las especies en la reaccion
6C+ 12H — A+ 6P

7. (Por qué el signo para la velocidad de reaccion de reactivos es negativo?

8. Se tiene la reaccién N + 3M = 2NM cuyos 6rdenes parciales de reaccion son 1 para N 'y
1.5 para NM y el orden global es 2.5. Escribe la ley de velocidad relativa respecto a N

9. Considera la siguiente reacciéon A == B donde el orden parcial de A es 2 y el orden parcial
de B es 1.6. Si se duplica la concentracion de A, ;cémo se modifica la velocidad r4?

10. Se tiene la reaccion 2A + %B = 4C y se sabe que el orden de A y C es 1/3 y el orden
global de la reaccién es 5. Si se disminuye la concentraciéon de B a la mitad ;cémo se
modifica la velocidad de la reaccién?

11. Los 6rdenes parciales para reactivos de la reacciéon 24 +B — C son 2 y 1, respectivamente.

a) Escribe la ley de velocidad de la reaccion.

b) Indica el orden global de la reaccion.

¢) (Qué relacion existe entre la disminucién de A y la formacién de C?
d) Escribe las unidades para la constante cinética.

12. Si una reaccion es de orden cero, ;qué pasa si se aumenta la concentracién del reactivo?

13. Contesta cierto (C) o falso (F) y justifica tu respuesta:

a) () La Cinética Quimica nos ayuda a conocer la constante de equilibrio de un
reaccion.

b) () El orden parcial de reaccién es igual al coefiente estequiométrico de la especie en
la reaccidn quimica.

¢) () En una reaccién de orden cero, la velocidad de reaccién aumenta proporcional-
mente al aumentar la concentracién de reactivos.

d) () Si la ecuacion de velocidad de cierta reaccidn es de orden uno, el reactivo A se
consume mas rapido que si la reaccion es de orden dos.
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ra = k[A]a

pardmetros, tales como:

1. Método diferencial.

Método integral.

Método de tiempo de vida media.
Meétodo de velocidades iniciales.
Meétodo algebraico.

A

cuya ley de velocidad de reaccion seria

ras = k[A][B]P

Como se menciond en el capitulo anterior, la Cinética Quimica estudia el cambio de la con;
centracion de una especie A respecto al tiempo en una reaccién, y también se abord6 la relacién
algebraica que expresa este cambio. En el caso de una reaccién del tipo

sabes que la ley de velocidad de reaccién se escribe como

Para poder establecer esta ley necesitas determinar la constante cinética k y el orden de reaccién
a. Este capitulo tiene como objetivo presentar los métodos mds comunes para determinar estos

Para utilizar estos métodos es necesario conocer la concentracién de la especie de interés a
diferentes tiempos durante la reaccién. Sin embargo, como ya sabes, existen reacciones en las que
participan més de un reactivo, por ejemplo

que consta de dos reactivos. En estos casos resulta ttil modificar la concentracién de uno de ellos
por ejemplo del reactivo A, y mantener la concentracién de B constante.

Con niimeros se puede demostrar cualquier cosa
Thomas Carlyle (1795-1881), historiador, pensador y ensayista inglés

aA — bB

2.1)

aA+bB — cC

(2.2)
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Lo anterior se puede realizar si suponemos que la concentracion de B es tan grande respecto
a la concentracion de A ([A] < [B]) que practicamente no variard en el tiempo en el cual se lleva)
a cabo la reaccién. De esta manera se dice que la concentracién de B estd en exceso y asi puedes
determinar los pardmetros respecto de la especie A. Es decir, a partir de la ecuacidn (2.2) tienes

ras = K[BIP[A]% = kqplA] (2.3)
k,

en donde k,, y @ son los pardmetros que puedes determinar por alguno de los métodos mencionados
A la constante k., se le conoce como la constante cin€tica aparente. De manera andloga puedes
obtener el orden de reaccién 3, correspondiente a B. Hasta este punto ya conoces el valor de los
ordenes parciales y la constante k,,. Finalmente, a partir de (2.3) puedes conocer k, ya que

kap = k[B]P (2.4)

Observa que la expresion (2.4) es andloga a (2.1) y si le aplicas logaritmo base 10 o logaritmo
natural obtienes

log(k,p) = log (k[B]a)

y por las propiedades de los logaritmos (ver Apéndice B) tienes que

log(k,p) = alog[B] +logk (2.5)

que es una ecuacion lineal, donde la pendiente ¢ corresponde al orden de reaccién y la ordenada al
origen, que es logk, es el logaritmo de la constante de velocidad.

Esta técnica es conocida en la literatura como Método de Aislamiento de Ostwald. Este método
lo puedes utilizar para reacciones en las que intervienen dos o mds reactivos, pero para la obtencion
de los ordenes parciales y la constante k,, necesitas aplicar cualquiera de los métodos que 4
continuacién se describen.

2.1 Método diferencial

Este método se utiliza principalmente en reacciones monodireccionales y en esta seccion se
aplicard cuando la ley de velocidad de reaccién dependa de una sola especie, en otras palabras
se consideraran reacciones del tipo aA — bB con ley de velocidad (2.1). Sin embargo, ya vimos
que se puede utilizar este método en reacciones con mds de un reactivo haciendo la suposicién
sobre la concentracion en exceso en uno de ellos. En este apartado, se muestran los pasos del
método diferencial para calcular ¢ y k. Si consideras la expresion (2.1) y aplicas logaritmo base 10
o logaritmo natural obtendras la ecuacién de una recta, tal como se demostrd anteriormente (ver|
ecuacion 2.5).

Pasos del método diferencial

Asume que cuentas con los datos de concentracion [A]g, [A]1, ..., [A], a los tiempos fg, 11, ..., 1,
respectivamente.
1. Se calcula la velocidad de reaccion para cada intervalo de tiempo, Af, mediante la siguiente
expresion:
4, = _Ai['] _ _ ([A]i - [A]i1> (2.6)
! At ti—tiq

dondei=1,2,3,...,n.
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2. Se crea una Tabla calculando el logaritmo de las concentraciones y el logaritmo de las
velocidades de reaccion obtenidas en el inciso anterior.

Tabla 2.1: Datos para llevar a cabo el método diferencial

ti | [Ai | I, | log[Al; | log(ra,)
fo | [Alo

ool [AL | = (=2R) | loglA] | log(ra,)
n| [Al | ra,=— % log[A]> | log(ra,)

In—Ip—1

| (Al | ra, == (A=) | toglal, | log(ra,)

3. Este paso es determinante para poder obtener o y logk haciendo uso de la ecuacién de la
recta (2.5), y para esto se tienen dos alternativas:

a) Representacion grdfica: con los datos de la Tabla 2.1 se grafica log(r4) contra log[A]
Observa que los puntos en la grafica se distribuyen cercanos a una recta por lo que
se puede realizar un ajuste lineal; la pendiente obtenida permite conocer el orden de
reaccién a y de la ordenada al origen se obtiene logk, como se muestra en la Figura
2.1.

log(r,)

log [A]

Figura 2.1: Representacion grafica de log(ry) contra log[A].

Es muy importante que para la representacion gréfica se utilicen todos los valores de la
Tabla 2.1, de otra forma el ajuste lineal puede variar.
b) Sistema de ecuaciones: el orden global de reaccién y la constante cinética de velocidad
de reaccién se pueden obtener a partir de un sistema de ecuaciones con dos incdgnitas
como se verd en los ejemplos de esta seccion. Este método se basa en dos valores, por]
lo que los resultados dependen de la eleccidn de estos.
Recuerda que si cuentas con mas de dos datos el ajuste lineal te darfa una mejor aproximacién
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m Ejemplo 2.1 El compuesto D se produce mediante la siguiente reaccién A — D a una temperatura
de 35°C. Del anélisis cinético para la reaccion se obtuvieron los siguientes datos:

t 0 2 5 8 11 14 17 20 23 26
(min)
[A] | 05 035 0.225 0.155 0.1 0.05 0.027 0.0124 0.0063 0.0032
(M)

Determinar el orden de reaccién y la constante cinética de velocidad.

Solucién por representacion grafica:
Con los datos proporcionados genera la Tabla 2.1 correspondiente.

t [A] ra log[A] | log(ra)
(min) | (M) | (M/min)
0 0.5

2 0.35 0.075 | -0.456 | -1.125
5 0.225 0.042 | -0.648 | -1.380
8 0.155 0.023 | -0.810 | -1.632
11 0.10 0.018 | -1.000 | -1.737
14 0.05 0.017 | -1.301 | -1.778
17 0.027 0.008 | -1.569 | -2.115
20 | 0.0124 | 0.005 | -1.907 | -2.313
23 | 0.0063 | 0.002 | -2.201 | -2.692
26 | 0.0032 | 0.001 | -2.495 | -2.986

Grafica los resultados de la columna log(r4 ) contra los de la columna log[A] obtenidos de esta
tabla y realiza el ajuste lineal de los datos como se muestra en la siguiente Figura:

y=0.840x-0.816

-2.0 1

Iog(rA)

-3.0 1 o

-2.5 -2.0 —1I.5 —1I40 -0.5
log [A]
De la ecuacién de la recta obtenida, el orden de reaccién corresponde a la pendiente, es decir,
o=0.8
y la ordenada al origen corresponde al logaritmo de la constante cinética de velocidad
logk =—0.816

Despejando k, de acuerdo con las propiedades de los logaritmos, se tiene que

k=10"0816 k=0.15 min~"
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Solucion por sistemas de ecuaciones:

De la Tabla generada toma cualquier par de valores, por ejemplo log(r4,) y log(ra,); y los respectis
vos para log[A]. Estos valores sustitdyelos en la ecuacion linealizada (ver 2.5) y asi obtendréds un
sistema de ecuaciones con dos incégnitas, para determinar & y k, es decir,

—2.115 = logk + at(—1.569) 2.7)

—2.692 = logk + at(—2.201) (2.8)

Despeja a de la ecuacion (2.7)

_ —2.115—logk

—1.569 9

El valor de & obtenido sustitiyelo en la ecuacién (2.8)

—2.115—logk
—2.692 =logk + (—1569) (—2.201)

y realizando las operaciones indicadas se tiene
—2.692 =logk —2.966 —1.40logk

luego factoriza logk
(1.402 — 1)(logk) = 2.692 — 2.966

y despejando logk
logk = —0.681

Para obtener el valor de k basta con aplicar la exponencial de base 10,
k=101 = k=0.20 min"

Para que obtengas « sustituye el valor de logk en la ecuacidn (2.9)

_ —2.115+0.681 — 09

T T 56 - e=n
En la siguiente Tabla se muestran los resultados obtenidos por medio del ajuste lineal de la
grafica y por sistema de ecuaciones. Observa que para este Gltimo se utilizaron los valores seis Y
ocho de la tabla anterior. Se obtendrian resultados ligeramente diferentes si se hubieran tomado
otros puntos, por lo que es conveniente tomar el par de puntos mas cercanos al ajuste lineal en la
gréfica (ver el Apéndice C).

Método | Resultados obtenidos
Grifico o0=0.8 | k=0.15min™!
Sistema de ecuaciones | o« = 0.9 | k = 0.20 min!

Conclusion: se observa que el orden de reaccién en ambos casos es cercano a uno; y la constante
cinética es de 0.15 min~! debido a que el método grafico es mds preciso por que considera todos
los datos proporcionados.
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Si los datos de la Tabla (2.1) estdn dados a intervalos de tiempo iguales, entonces los datos de
la tercera columna (r4) se pueden calcular por medio de las siguientes expresiones para obtener
una mejor aproximacion.
Punto inicial r4,

Punto final 7,

Fa = <d[A]> _ [A]n72_4[A]n71+3[A}n
M \ar ), 21

La ventaja de aplicar este método conocido como diferenciacion numérica es que se obtiene
una mejor aproximacién de los datos, porque se consideran tres valores para calcular cada ry,
Como observaste en el ejemplo anterior, los intervalos de tiempo fueron homégeneos, es decir.
tuvieron una variacién de 3 unidades, pero no necesariamente esto debe cumplirse.

En el siguiente ejemplo verds una comparacion de las diferentes formas de obtener & y k dentro
del método diferencial.

m Ejemplo 2.2 La reaccion quimica P — B se llev6 a cabo a 1 atm de presién y a una temperatura
de 60 °C. De acuerdo a los siguientes datos cinéticos determina el orden de reaccién y la constante
de velocidad cinética.

t 0 2 4 6 8 10 12
(s)
[P] | 1.000 0.940 0.900 0.833 0.756 0.652 0.324
(M)

Solucién por representacion grafica:
Genera la Tabla correspondiente.

ti(s) | [P](M) | rp(M/s) | loglP| | log(rp)

0 1.000

2 0.940 0.030 | -0.027 | -1.523
4 0.900 0.020 | -0.046 | -1.699
6

8

0.833 0.034 | -0.079 | -1.475
0.756 0.039 | -0.121 | -1.415
0 0.652 0.052 | -0.186 | -1.284
2 0.324 0.164 | -0.489 | -0.785

—_—

—

Grafica los datos log(rp) contra log[P] de la Tabla y realiza el ajuste lineal; tu resultado debe
verse como en la siguiente figura:
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y=-1.80x-1.64

Iog(rp)

0.6 04 0.2 0.0
log [P]

La constante cinética se obtiene de la ordenada al origen de la ecuacion que resulta del ajuste
lineal, es decir,

logk=—-1.64 = k=10""" = k=0.022s"

Y el orden de reaccién lo obtienes de la pendiente &« = —1.8

Solucidon por sistema de ecuaciones:
En la ecuacion (2.5)sustituye dos valores para log (rp) y log [P] de acuerdo a la Tabla anterior para
asi tener dos ecuaciones con dos incdgnitas, por ejemplo

—1.475 = logk + at(—0.079)
—1.284 = logk + ot(—0.186)

Resolviendo el sistema de ecuaciones obtienes:
a=-18 k=0.024s5"!

Solucién por diferenciaciéon numérica:

Punto inicial

. :<d[P]) _ =3[Plo+4[P — [Pl
’ dt fo 2At
~ —3(1.000) +4(0.940) — 0.900
- 2(2)

= —0.035

[Puntos interiores

0.900 — 1.000
2(2)
= —0.025

rpz_(d[”]) _ Ph-lPh

20
0.833 —0.940
2(2)

= —0.027
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Punto final

[Pla —[P]2
2At
0.756 —0.900
2(2)
—0.036

[P]s — [Pl3
2A1
0.652 —0.833
2(2)
—0.045

[Pls —4[P]s +3[P]s
2At
0.756 — 4(0.652) +3(0.324)
2(2)

—0.220

Con los valores obtenidos para rp debes obtener los siguientes datos

log[P]

-0.027

-0.046 -0.079 -0.121 -0.186

-0.489

log(rp)

1.456 -1.602 -1.573 -1.444 -1.344

-0.658

y grafica log(rp) contra log[P]:

Iog(rF)

y=-1.9x-1.65

T T T
-0.4 -0.2 0.0

log [P]

Los resultados obtenidos por los diferentes métodos son:
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Método Resultados obtenidos
Grifico o=—-18|k=0.022s5"!
Sistema de ecuaciones o=—-1.81| k=0.024 5"
Diferenciacién numérica | oo = —1.9 | k=0.022 57!

Conclusién: como puedes observar en la tabla anterior el orden de reaccién tiene valores negativos
y la constante cinética es aproximadamente k = 0.02 s~ .

m Ejemplo 2.3 Para la reaccién D + C — E se obtuvieron los siguientes datos cinéticos:

t 0 10 20 30 40 50 60
(min)
[D] |60 42 325 26 21.8 18.7 163
(M)

Determina el orden de reaccion respecto a D. Considerando que la concentracién de C se mantiene
constante (aislamiento del reactivo C).

Solucién por representacion grafica:
Se genera la siguiente Tabla correspondiente

t D] rp log[D] | log(rp)
(min) | (M) | (M/min)
0 60

10 42 1.800 1.623 | 0.255
20 | 325 0.950 1.511 | -0.022
30 26 0.650 1.415 | -0.187
40 | 21.8 0.420 1.338 | -0.377
50 18.7 0.310 1.272 | -0.509
60 16.3 0.240 1.212 | -0.620

De la Tabla anterior grafica los datos de las columnas log(rp) contra log[D]
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0.4

y=2.118x-3.198

0.24

0.0

log(r,)

-0.2

-0.4

0.6

T T T T T
1.2 1.3 1.4 1.5 1.6 1.7
log [D]

De la Figura se puede observar que la pendiente obtenida es igual a 2.118; por lo que el orden de
reaccion se aproxima a segundo orden. Y la ordenada al origen es -3.198 y aplicando la exponencial
base 10 para poder obtener la constante cinética de velocidad, tienes

k=107 = k=633 x10"*(Mmin)~!

Solucion por sistema de ecuaciones:
De la ecuacion (2.5) se sustituyen dos valores de la tabla para log(rp) y log[D] para asi tener un|
sistema de dos ecuaciones con dos incdgnitas.

—0.187 = logk + at(1.415)
—0.620 = logk + t(1.212)

Resolviendo el sistema de ecuaciones obtienes

k=12x10"(Mmin)™"  a=19

Solucién por diferenciaciéon numérica:

Punto inicial

rD:(d[D]> _ —3[Dlo+4[D}, — D)2
’ dt 1 2At
_ —3(60) +4(42) - 325
- 2(10)
= =-2.225
Puntos interiores
d|D] [D]> — [Dlo
rD‘:(dt>, - o
_325-60
210
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Punto final

Con los datos log[D] y log rp puedes realizar un ajuste lineal como sigue:

[D]s—[D]
2A1
21.8-32.5
2(10)

—0.535

DJs — [Dls
2At
16.3—-21.8
2(10)

—0.275

[D]s —4[P]s +3[Ds
2At
21.8—4(18.7) +3(16.3)
2(10)
—0.205

log[D] | 1.778

1.623 1512 1415 1338 1.272

1.212

log(rp) | 0347 0.138 -0.097 -0272 -0.438 -0.561 -0.688
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0.4+

02 y=1.864x-2.928

0.04

-0.2

log(r,)

0.4

-0.6 4

-0.8

‘ ‘ ‘ ‘ ‘ ‘ ‘
12 13 14 15 16 17 1.8
log [D]

A partir de esta Figura se observa que la pendiente es 1.864, lo que implica que el orden de
reaccion y la ordenada al origen son

logh=-2928 = k=108 = k=1.18x10"%(Mmin)~!

Método Resultados obtenidos

Grifico a=2.1|k=6.3x10"*(Mmin)~!
Sistema de ecuaciones | « =1.9 | k= 1.1 x> (Mmin)~!
Diferenciacién nimerica | a = 1.8 | k= 1.1 x 1073 (M min)~!

Conclusion: el orden de la reaccion es de dos. Observa que la constante cinética por los tres
métodos es muy pequeiia, lo que indica que la reaccion es muy lenta.

2.2 Método integral

Este método consiste en obtener la constante cinética k para cada tiempo suponiendo un orden
de reaccién ¢, después de haber integrado la expresion de velocidad que le corresponde. La
ecuacién que se integra es la que resulta de combinar (1.3) y (2.1) con el orden supuesto ¢ (a
esta ecuacion se le llamard ecuacidén de velocidad combinada para facilitarte la comprensién de los
temas de este libro). Por ejemplo, si la reaccién es aA — bB, se tiene

_ra_ LdA] g
r="— -8 kAl (2.10)

y la ecuacién a integrar es

1 d[A]
———— = k[A]%
a dt [A]
El método integral se aplica a cualquiera de las especies involucradas en una reaccion, segun

sea el interés.
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Pasos del método integral

repectivamente.

,[A], a los tiempos fo,11,...t,

Asume que cuentas con los datos de concentracién [A]o, [A]1, . ..

1. Se supone un orden de reaccién. Generalmente, se comienza con un nimero entero positivo
pero recuerda que el orden no necesariamente es un entero.
2. Se integra la ecuacién de velocidad combinada para el orden supuesto. En la Tabla 2.2 se
muestran las integraciones respectivas para diferentes érdenes de reaccién con nimeros
enteros. En el Apéndice D puedes consultar el proceso de integracion para cualquier orden
de reaccién supuesto.

Tabla 2.2: Ecuaciones de velocidad combinadas integradas respecto al orden de reaccion.

Orden de Ecuacion de Ecuacion integrada*
reaccion | velocidad combinada
0 _1diA] g kt — Alo—[A]
] 0 (o
1
1 — LA _ pia) ke = () (~n )
2 L =HAP kr=(3) (1~ e
1 diA (i)
2 ~a‘ar = KA]B] k= - Bha
1d[A] 3 _ (1 1 1
3 adr = kAl k= (3) ([A]oz—wz>
1 diA 2l 4 W oo (1) Ay ) P
3 —adar = kAI[B] 6 ke = (Alob-Bloa)
- % &?] =k [A] [3]2 *donde a y b son los coeficientes estequiométricos.

la2.3.

3. La ecuacion integrada que resultd, es lineal, donde ¢ es la variable independiente, k es la
pendiente y la ordenada al origen es cero. De esta ecuacion se despeja k. Si la constante
cinética oscila alrededor de un valor respecto de las concentraciones a cada tiempo, entonces
el orden de reaccidn supuesto es correcto, si no, se propone otro orden.

4. Se calcula k a cada tiempo a partir de los datos de concentracién, y se genera una Tabla como

Tabla 2.3: Constantes cinéticas a cada tiempo.

tiempo ‘ concentraciones ‘ k

fo
1451
15}

In

lo
I

l2

ENEE

Al,

5. Si los valores de £ aumentan monétonamente (crecen constantemente) o disminuyen
monotonamente (decrecen constantemente), el orden supuesto no es correcto. Entonces
se supone otro orden de reaccion mediante las siguientes reglas:

= Si los valores de k decrecen con la disminucién de la concentracién [A], se debe
incrementar el orden de reaccion.

= Si los valores de k aumentan con la disminucién de la concentracion [A], se debe de
disminuir el orden de reaccién.

Si los valores de k son similares entre si y sin tendencia creciente o decreciente (oscilan)
el valor promedio de los valores de £ a cada tiempo es el valor aproximado de la
constante cinética. Este valor (k) promedio es:
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orden de reaccion

k=

ko+ki+hky+...+ky

n

6. Para confirmar que la suposicion de orden de reaccion es correcta, se utiliza la repre-
sentacion grafica (ajuste lineal). En la Tabla 2.4 estdn las expresiones que permiten graficar
de acuerdo al orden de reaccién, y del ajuste lineal que resulte, la pendiente corresponde a k
En el ajuste lineal, la ordenada al origen debe ser practicamente cero por lo explicado en el
paso tres. El valor de la pendiente se compara con el promedio de las constantes cinéticas k y|
si la suposicién de orden es correcta, entonces estos valores deberian de ser similares.

Tabla 2.4: Deben graficarse los puntos (x,y), los cuales deben alinearse a una linea recta.

Orden de Ley de X y
reaccion velocidad variable variable
independiente dependiente
0 r==k t [A}Oa— [A]
1 r = K[A] t (5 (~m i)
2 r=k[A]? t () (f— e
2 r = k[A][B] t (2) (g — g
. r=kAP ! () (e~ )
by ()
P [Alg—[Blo ( ¢ 0 0
3 r = k[A]*[B] 6 r = k[A][B]* 1 =T

También, la ley de velocidad puede ser expresada en términos de conversién como se muestra
en el Apéndice E.

m Ejemplo 2.4 Durante un experimento se monitored la concentracién de uno de los reactivos
(especie F) en el tiempo, y se obtuvieron los siguientes resultados:

t 0 2 4 6 8 10 12 14 16
(min)
[F] | 0.096 0.084 0.074 0.067 0.058 0.051 0.043 0.038 0.034
(™)

Determina el orden de reaccién y la constante cinética de velocidad.
Solucién:
Puedes suponer orden de reaccién uno (dado que solamente se tiene un reactivo). De la Tabla 2.2
utiliza la ecuacidn cinética integrada para orden uno y despeja &,

[F]
—lnm

k=
t

donde [F]p = 0.096 M. Luego, genera la Tabla como sigue:
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t(min) | [F)(M) | k

0.096
0.084
0.074
0.067
0.058
0.051
0.043
0.038
0.034

0.062
0.064
0.057
0.061
0.062
0.066
0.065
0.063

Observa que los valores de la constante cinética obtenidos oscilan, por lo que el orden supuesto
es correcto. Por esta razén puedes realizar el cdlculo siguiente para determinar k:

0.062 +0.064 +0.057 +0.061 +0.062 + 0.066 + 0.065 + 0.063

k=

t(min) | —In %

0 0

2 0.124
4 0.256
6 0.346
8 0.493
10 0.618
12 0.793
14 0.913
16 1.020

aproximada a cero.

8

-In [FY/In[F],

Por ultimo puedes corroborar mediante el método grifico, es decir, en el eje x los datos del
tiempo y en el eje y los datos dados por —1In ([F]/[F]o) como sigue:

= 0.062 min~!

1.2

s © e o =
N E -2 (-] o
T || M| P

e
S)
1 n

y =0.064x - 0.012

Del ajuste lineal obtienes que la pendiente es 0.064, observa que la ordenada al origen es muy)

Conclusién: como puedes notar k y la pendiente que se obtiene del ajuste lineal son similares. Esto
corrobora que el orden de reaccién supuesto es correcto, por lo que no es necesario suponer otro
orden de reaccion, el orden de reaccién resulta uno y la constante cinética es 0.06 min~".

m Ejemplo 2.5 Calcula la constante cinética y el orden de reaccién para la siguiente reaccién

t(min)

1

G+B—M
t(min) 0 3.57 8.8 149 245 369
[G](M) | 0.376 0.338 0.254 0.223 0.198 0.184

0.200 0.162 0.078 0.047 0.022 0.008
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Solucion:

Como se tienen dos reactivos, a partir de la Tabla 2.2 puedes suponer orden dos en el caso en el que
se involucran dos reactivos diferentes, y despeja k de la ecuacion integrada correspondiente

In ( 1BlClo
k= < G][B}o)
1([Glo — [Blo)

Calcula las constantes cinéticas a cada tiempo

t(min) | [G](M) | B]M) | k

0 0.376 0.200
3.57 0.338 0.162 | 0.166
8.8 0.254 0.078 | 0.355
14.9 0.223 0.047 | 0.350
24.5 0.198 0.022 | 0.363
36.9 0.184 0.008 | 0.385

Como puedes observar, los valores obtenidos para cada k oscilan (en 8.8 y 14.9 min respectiva;
mente) por lo tanto el orden supuesto es correcto. Ahora calcula £,

T 0.166 +0.355 —1—0.153 +0.363 +0.385 — 0.32 (Mmin)”!

y para corroborar el valor obtenido de k aplica el método grafico.

B[G] —~ 14
t(min) IEIG(]E) 1[][31]33]2 E? ) y = 0.390x - 0.425

0 0 g 104

3.57 0.592 é? ::

8.8 3.121 9

14.9 5.260 = 4

245 | 8.897 = 7

369 | 14.228 g :

t (min)

A partir del ajuste lineal obtienes una pendiente de 0.390 la cual es similar con la constante
cinética promedio.

Conclusién: la constante cinética de velocidad es de: k = 0.39 (M min)~!

m Ejemplo 2.6 La reaccén quimica de A y C se llevé a cabo en un reactor quimico y se obtuvieron
los siguientes datos:

t(s) 0 3 6 9 12 15 18
[A] 0450 0.376 0302 0242 0.201 0.166 0.150
(gmol /L)

[C] 0.650 0.576 0502 0442 0401 0366 0.350
(M)

K 0.098 0.117 0.130 0.135 0.141 0.133
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Solucién:
Puedes suponer orden de reaccién dos debido a que tenemos dos reactivos diferentes. De la Tabla
2.2 obtienes la ecuacion integrada, y se despeja k

o ()
1([Alo—[Clo)

De la Tabla puedes observar que el valor de la constante cinética va aumentando conforme disminuye
la concentracion, y considerando el paso cinco inciso b) del método integral debes disminuir el
orden de reaccién. Ahora asume que el orden de reaccion es uno. Para este orden se requieren los
datos de un solo reactivo, puede ser A o C (recordando que el otro reactivo estd aislado) y en este
ejemplo lo haremos tanto para el reactivo A como para el reactivo C.

k= (1) (-m%) k= (1) <_1n%)

t | A | k t | [C] | k
() | (M) (s) | (M)
0 | 0.450 0 | 0.650

3 10.376 | 0.060 3 10.576 | 0.040
6 | 0.302 | 0.066 6 | 0.502 | 0.043
9 | 0.242 | 0.069 9 | 0.442 | 0.042
12 | 0.201 | 0.067 12 | 0.401 | 0.040
15 | 0.166 | 0.066 15 | 0.366 | 0.038
18 | 0.150 | 0.061 18 | 0.350 | 0.034

Los valores de la constante cinética no crecen ni decrecen, por lo que el orden de reaccién
supuesto es correcto. Ahora, calcula la constante cinética promedio para cada uno de los reactivos
involucrados en la reaccion

k=0.04 | k=0.03s"!

Y corrobora graficando con la expresion para orden uno como se indica en la Tabla 2.4 .

t(s) ‘ —ln% t(s) ‘ —ln%
0 0 0 0

3 0.180 3 0.121
6 0.399 6 0.258
9 0.620 9 0.386
12 0.806 12 0.483
15 0.997 15 0.574
18 1.099 18 0.619
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-In [C}In [C],

o
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e
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L

=4
o
L

y =0.035x + 0.028

T T T T T
10 12 14 16 18 20
t(s)

Conclusién: como puedes observar los valores de k oscilaron tanto para el reactivo A como para el
reactivo C, por lo cual el dltimo orden de reaccién considerado es correcto, es decir, uno. Estos
valores se corroboraron utilizando la expresion de la Tabla 2.4 para una reaccién de orden uno. Y
los valores de k obtenidos en ambos casos fueron similares a k.

2.3 Tiempo de vida media

El tiempo de vida media (, /2) de una cantidad x que decrece se define como el tiempo necesario
para que ésta se reduzca a la mitad. Tiene mdltiples aplicaciones como en el decaimiento radioactivo
extincién de poblaciones, concentraciones de reactivos, cultivos celulares, etc. En esta seccion se
aplicard el concepto de tiempo de vida media al consumo de reactivos involucrados en una reaccion
quimica. Es importante saber que la concentracion esté reducida a la mitad cuando [A] = [A]o/2 (si
se trabaja con fracciones molares, x4 = 0.5) y en ese instante 7 = 71 ,. Se determinara 7y, como
una funcién de la concentracién inicial para una reacciéon de orden ¢ de un solo reactivo, entonces
a partir de la ecuacién (2.10) (donde se considera el coeficiente estequiométrico a = 1).

d[A]
dt
se integra la igualdad de la derecha por separacion de variables, es decir,

[A] t
/ ds:/ kdr
[Alo $¢ 0

Aqui se divide en dos casos, segin el valor de a:

ra =

= kja)*

diA] _
A =k

1. Paraa #1:

(A] ! [A]l—oc [A]Ol—oc

- =kt
o—1 o—1

=
[Alo 0

Aqui se introducen los valores de vida media, t =, , y [A] = [A]o/2, y entonces

<[A2]0> o [AJo' ¢

Despejando 1/, se tiene el tiempo de vida media para una reaccion de orden a (excepto
a=1)

(a—1)kty )
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(2% —1)[A]'
(a—1)k

fyy = @2.11)

2. Parao=1:

[A] t

=kr

[A] t
/ d;:/ kdr = —lIns
[Alo S 0 Al

0

y evaluando se tiene

—In[A]+1n[Alp =kt = ln<[€4]}0>:kt

En la tltima expresion se introducen los valores de vida media, t =1, /, [A] = [A]o/2 y se

obtiene
i (G4 ) =4

Finalmente, despejando se consigue la expresion del tiempo de vida media para una reaccion
de orden uno

In2
tp = - (2.12)

Observacion: en este caso el tiempo de vida media no depende de la concentracién inicial.
De esta manera se puede obtener el tiempo de vida media para cualquier orden de reaccién. En
la Tabla 2.5 se muestran las dos expresiones generales que se acaban de obtener para los tiempos

de vida media en términos de la constante de velocidad cinética, la concentracién inicial y el orden
de reaccion.

Tabla 2.5: Tiempos de vida media segtin el valor de o.

a=1 ‘ = %
20T 1) [Al" @

m Ejemplo 2.7 ;Cuadl es el tiempo de vida media para la descomposicién de un compuesto M si se
sabe que tiene una constante de velocidad de 6.52 x 1072 min~1?

Solucién:
La descomposicién de M es de primer orden por las unidades de la constante cinética de velocidad
por lo cual se ocupa la ecuacion (2.12)

In2 ]
L= 650103 106.31min = t;,=17h
||

= Ejemplo 2.8 Se sabe que la constante cinética de un isGtopo x es 2.33 x 10~* afios~!. Calcula el
tiempo de vida media de este is6topo.
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Solucion:
Dado que se conoce la constante cinética k = 2.33 x 10~* afios~! basta con sustituir este valor en
la ecuacion (2.12)

In2
1 7 = 2,975 afios

Np==——"
127 233 % 10~

= Ejemplo 2.9 Para la reaccién D — 2B+ E la constante cinética es de k = 4.58 h~!. Calcula el
tiempo que debe transcurrir para que la concentracién se reduzca a un cuarto de la concentracion
inicial.

Solucién:
La reaccion es de primer orden, por lo cual se utiliza la ecuacion (2.12). A diferencia de los ejemplos
anteriores no se pide el tiempo de vida media, si no el tiempo para que se consuma un cuarto de la
concentracion inicial, es decir, [D] = %[D]o.
Para obtener 71 /4 se puede deducir la expresion como en el inciso 2 (caso & = 1), con los valores
t =t1,4y [D] = 1/4]D]o como sigue:
P In4 L In4

VAT Tk VAT 458 T
y finalmente
114=0.30h

La Tabla 2.5 es muy importante por que a partir de ella se pueden determinar los 6rdenes de
reaccion si se conoce el tiempo de vida media. Para ello se aplica el logaritmo de ambos lados de la
ecuacién de tiempo de vida media (2.11) y se obtiene la linealizacion de ésta:

o—1 __
s = () ()

= (1—a)In([Alo)+1In (?:c_—l_)llc)

- - .z . a—1__
Asi se tiene la ecuacién de una recta con pendiente 1 — & y ordenada In (%ail) ]1) .

Pasos del método de tiempo de vida media

Se asume que se cuenta con los datos de concentracion inicial [A]o,,[A]o,,---,[A], y los tiem;
pos de vida media respectivos (¢1/2)1, (t1/2)2,- - (t1/2)n-
1. Con los datos de concentraciones y tiempos se construye la Tabla 2.6

Tabla 2.6: Tabla

In [A] ‘ In t1/2

ln[A]ol In (tl/z)l
ln[A]oz In (t1/2)2

(AL, | 1n (1)
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2. Se realiza la grafica correspondiente de In(#; ) contra In[A].
Se realiza el ajuste lineal de los datos de la Tabla 2.6.

R

4. De la ecuacién de la recta resultante se identifica la pendiente que corresponde a 1 — o y la

ordenada al origen que corresponde a In[(2%~! — 1) /(o — 1)k].
5. Del punto anterior se despeja & y k.

m Ejemplo 2.10 A partir de los datos experimentales siguientes determina el orden de la velocidad
de reaccion y el valor de la constante cinética, para la reaccion L — I que se llevo a cabo a 25°C en

un reactor quimico.

[Llo(M) | 043 037 0212 0.193 0.163

ti)2 (min) ‘ 24 35 10.5 12.4 18.9
Solucion:
Crea una Tabla similar a la 2.6,
In[L]p | -0.843 -0.994 -1.551 -1.645 -1.814
Inty ), ‘ 0.875 1.252 2351 2517 2.939

Realiza la gréfica y el ajuste lineal correspondiente

304 o
S y = -2.065x - 0.841
2.5 .
LN
2.0
o
E N
1.5
-9
1.0 S
)
0.51— . . . . .
48 16 14 12 40 08
In [L],

La pendiente del ajuste lineal es —2.065 por lo que el orden de reaccién lo obtienes como

l-a=-2.065 = «a=3.065

y la ordenada al origen es —0.841 a partir de la cual puedes obtener k, o sea

oa—1_
In fa—l)llc = —0.841
Como ya conoces el valor de ¢ sustitdyelo en la ecuacién anterior, asi
7(3.065-1)-1
lnm = —0.841
v aplicando la funcién exponencial de ambos lados y despejando k, tienes
m = 08 ok =3184

Conclusion: se obtuvo que el orden de reaccion es practicamente tres y la constante cinética es

3.18 (Mmin)~!
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2.4 Velocidades iniciales

Si se trabaja con reacciones muy lentas los métodos anteriores podrian tener ciertas limitaciones
El método que se introduce en esta seccién permite estudiar la cinética de este tipo de reacciones
porque solamente requiere los datos que se obtienen al inicio de ésta, es decir, no es necesario correr
el experimento a tiempos grandes. Sin embargo, esta metodologia requiere la realizacion de varios
experimentos a diferentes concentraciones iniciales. Otra ventaja estd en el estudio de reacciones
en paralelo o en serie, ya que al haber reacciones simultdneas, éstas pueden interferir en los datos
experimentales, pero en la fase inicial la reaccion se ajusta a un modelo de velocidad conocido.

Pasos del método de velocidades iniciales

Se asume que se cuenta con los siguientes datos:

Corrida 1 | Corrida 2 | | Corrida n
I, [A] 1o | f2 [A] 20 Ing [A]no
I, [A]ll I, [A]Zl In, [A]nl

1. Se calcula la velocidad inicial r; de cada corrida experimental utilizando dos puntos, el
obtenido a tiempo #;, y el inicial a tiempo ¢, es decir,

[Ali, — [Ali

ri =
ti, — L,

*

donde i indica el ndmero de corrida experimental.
2. Se construye la Tabla que incluya los datos obtenidos como sigue:

Tabla 2.7: Tabla

Corrida ‘ log ([Al;,) ‘ log (1)

1 log ([A;) | log(r1)
2 log ([Al;,) | log(r2)

n | log((Aly) | log(r)

3. Se grafican los datos de la Tabla 2.7 y se realiza el ajuste lineal.
4. De acuerdo a la ecuacién (2.5) la pendiente del ajuste lineal es el orden de reaccién y la
ordenada al origen en logk.

A continuacion se presenta un ejemplo de aplicacién en el drea de Ingenieria Quimica, donde
es posible observar la utilidad de este método en una reaccién que involucra dos especies. En este
caso, se fija la concentracion de una de ellas y se utilizan unidades de 4rea en lugar de unidades de
volumen, porque se supone una reaccidn sdlido-liquido, como las implicadas en el mejoramiento
del flujo de petréleo en depdsitos de carbonato.
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m Ejemplo 2.11 Ejemplo adaptado de Fogler (2001). La reaccion O+ H — A +J 4 K se lleva
a cabo en un reactor batch de volumen constante. El reactivo O tiene una concentracion inicial
de 2.35 M y el reactivo H 5 M. Determina el orden de reaccién para O suponiendo que la ley de
velocidad es de la forma

ra = k[A]*

y la ley de velocidad para este reactivo se puede describir con la ecuacién

dt
54
244 5
22 y=-0.282x + 2.415 504 o y= -0.087x + 5.019
2.0 ?
49 °
18
= 16 A = 4%
£ g °
= 14 et
5) ; 6 4.7 4
1.2 ° = ?
104 Sy 4 ‘
0.8 . J
S 45 Y
0.6
. 44
0 1 2 3 4 5 6 0 1 2 3 4 5 6
t (min) t (min)
ez
Solucién:

Observa que las graficas del problema muestran los datos de concentracién respecto al tiempo para
O, por lo que se construye la siguiente Tabla.

235M) | 5M)

0 | 2350 | 0 |5.151
1.5 | 2.000 | 1.5 | 4.901
3 11624 | 3 | 4.761
45| 1.189 | 4.5 | 4.634
6 | 0653 | 6 | 4482

Con los datos de la Tabla anterior puedes calcular la velocidad inicial (r;) utilizando dos puntos
por ejemplo: -Corrida 1 (2.35 M).

2.000—2.350
roo = T 1s-0 = —0.233 Mmin™!
-Corrida 2 (5 M).
4.901 —5.151
ro,0 = *% = —0.166 Mmin~!

Para este ejemplo se calcula la velocidad por unidad de rea (12c¢m?) como sigue
Corrida 1 (2.35 M).

L 1min mol
=—-0233( —— ) (— ) =-3.240%x10"*
700 <12€m2> < 60s ) % cm?s

Corrida 2 (5 M).

L 1min mol
=—0.166( —— | [ — ) = —2.305x 107*
700 <126m2> ( 60s ) 8 cm?s
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A continuacion se proporcionan las velocidades para ofras tres corridas diferentes, cOmo se
muestra en la siguiente Tabla

[O]g(mol /cm?) | 50 48 37 235 112
roo(mol/em’s) x 104 | 2305 2420 3.114 3240 5523

A los datos de la Tabla anterior se les aplica logaritmo base 10, para linealizar de acuerdo a la
ecuacioén (2.5). Estos datos se grafican y se realiza el ajuste lineal como sigue

-3.254 °
Corrida | log([O]y) | log (rlo, 0) zzz y=-0.543x-3.243
5M 0.699 —3.637 ~ a0
4.8M 0.681 —3.616 5 o
3. 1M 0.568 —3.507 " 380
2.35M 0.371 —3.489 355
1.12M 0.049 —3.258 .

T T T T T T T T
0.0 0.1 0.2 0.3 04 0.5 0.6 0.7 0.8
log [O],

del ajuste lineal se obtiene una pendiente de —0.543, y una ordenada para obtener k la cual
tiene un valor de -3.243, es decir,

logk=-3243 = k=107 = k=57x10""*

Conclusién: el orden de reaccién es de -0.5 y la constante cinética es de k = 5.7 x 10~* mol /Ls

2.5 Método algebraico

Hasta este momento se ha trabajado con métodos que requieren conocer la concentracion de una
especie en una reaccién a varios tiempos o el tiempo de vida media para diferentes concentraciones
iniciales. Cabe sefialar que para cada uno de estos métodos, entre mas datos se consideren, mejor es
la aproximacion del orden de reaccién y la constante cinética.

El método algebraico requiere conocer la velocidad de reaccidon para dos concentraciones
iniciales diferentes, para cada una de las especies involucrada en la reaccién. La ventaja de este
método es que requieres muy pocos datos, la desventaja es que se necesita calcular la velocidad de
reaccion, lo cual se hace generalmente de forma experimental.

Pasos del método algebraico

Se asume que se conocen los datos de velocidades iniciales para las diferentes concentraciones
iniciales de los reactivos, para esto se realizan diferentes corridas variando la velocidad de una
especie y manteniendo constante la concentracién de las otras especies involucradas (Método de
aislamiento de Ostwald).
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1. Se genera una Tabla que incluya los datos conocidos, por ejemplo para la reacciéon A +B — C|

Corrida‘ [A] ‘ [B] ‘ r
1 i
2 i
3 |2

—

o & &

11 | n
L2 |
1| 3

ENESES

—

2. Se escribe la ley de velocidad para cada corrida de la tabla anterior, es decir,

no= KA¥B (2.13)
o= KA[BS @14
rs = KAJ$B)P (2.15)

de esta manera se obtienen tres ecuaciones con tres incdgnitas. Es muy importante observar
que la constante cinética k es la misma para cada una de las expresiones escritas.
3. Serealiza el cociente entre dos leyes de velocidad distintas, pero que contengan concentracion
inicial distinta para una sola especie. Asi, para este caso tendriamos dos cocientes:

= Cociente entre (2.13) y (2.14):

kAl
= Cociente entre (2.13) y (2.15):

r _ kA (B

o KABY

4. Se simplifican los cocientes resultantes y quedan ecuaciones con una sola incégnita (un orden
parcial de reaccidn). Se resuelven las ecuaciones resultantes para obtener cada uno de los
ordenes parciales.

5. Para determinar k, se sustituyen los datos de un experimento de la Tabla del inciso 1 y los
ordenes parciales obtenidos en la ley de velocidad correspondiente. Queda una ecuacién con
una incdgnita, k.

m Ejemplo 2.12 Determina el orden de la reaccién A + B — C de acuerdo a los datos siguientes
los cuales fueron generados por tres experimemtos a 42°C

Experimento | [A](M) | [B (Ms™1)
1 0.60 0.70 321
2 0.12 0.70 45.23
3 0.60 0.97 13.87

Solucién:
Comienza por establecer la ley de velocidad correspondiente como sigue:

r= kA8

Como los tres experimentos se realizaron a la misma temperatura, la constante k es la misma|
para todos los experimentos. Asi, sustituyendo los valores de la Tabla en la ley de velocidad
obtenemos las siguientes tres expresiones:
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321 = k(0.6)%(0.7)P (2.16)
4523 = k(0.12)%(0.7)P (2.17)
13.87 = k(0.6)%(0.97)° (2.18)

Aprovechando que k es la misma para las tres expresiones anteriores, si se hace el cociente de
(2.16) con (2.17) se tiene

321 k(0.6)%(0.7)
4523 k(0.12)%(0.7)P

v simplificando se llega a

0.6 \*
0.071 = —
(032)
Basta con aplicar el logaritmo en la dltima expresion y sus propiedades para obtener el valor de o
es decir,

In(0.071) =In(5.0%) = In(0.071) = aln(5.0) = o=-1.6
De igual manera, ahora se puede realizar el cociente de (2.16) con (2.18) resultando

321 k(0.6)%(0.7)
13.87  k(0.6)%(0.97)B

y efectuando el dlgebra necesaria para despejar 3 se obtiene

3.21 0.7 \*

—— == In(0.231) = B1In(0.721 =44

13.87 (0.97> = (0231 =pm(O.72) = p
Conclusién: el orden total de la reacciénes o+ = —1.6 +4.4=2.8

m Ejemplo 2.13 Determina el orden de la reacciéon C + S — Z de acuerdo a los datos presentados a
continuacién

Experimento | [C](M) | [S Ms 1)
1 0.02 0.01 1.87
2 0.90 0.01 32.78
3 0.02 0.41 4.96

Determina la ley de velocidad de reaccion.

Solucién:
La ley de velocidad correspondiente a la reaccion seria

- k[C]a[S]ﬁ (2.19)

y habré que determinar el valor de o, 8 y k. Como la constante cinética es la misma para cada
uno de los experimentos, podemos escribir la ley para cada uno de estos de la siguiente manera:

1.87 = k(0.02)%(0.01)P (2.20)
32.78 = k(0.90)%(0.01)P (2.21)
496 = k(0.02)%(0.41)P (2.22)
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Al igual que en el ejemplo anterior, puedes hacer el cociente entre dos de las tres expresiones
anteriores para determinar @, es decir, se hace el cociente de (2.20) con (2.21)

1.87  k(0.02)%(0.01)P
32.78  k(0.90)%(0.01)8

v luego, simplificando y despejando ¢ se obtiene

0.02\ %
0.057 = 0.90 = In(0.057) = «In(0.022) = «=0.75

De igual forma se hace el cociente entre (2.20) con (2.22) para obtener f3, asi

1.87  k(0.02)*(0.01)

_ ~0.26
496~ k0.02)@04p P

Hasta aqui ya se tienen los 6rdenes parciales oo = 0.75 y 8 = 0.26, falta determinar la constante
cinética. Para esto basta sustituir los datos que se proporcionaron en la Tabla sobre los experimentos
v los 6rdenes parciales. Como la ley de velocidad es tinica para la reaccién, no importa el ntimero
de experimento que se tome en cuenta para determinar k. De esta forma, usando los datos del
experimento 1 y sustituyéndolos en (2.19) se obtiene

1.87 = k(0.02)%75(0.01)%-26

y solo resta despejar k para saber que su valor es 1.16 x 10> M 2571,
Conclusién: los 6rdenes parciales son o« = 0.75 y B = 0.26 (el orden total es 1.01) y la constante

cinéticaes k= 1.16 x 10> M—257!

2.6 Ejercicios propuestos

Ejercicio 2.1 Una reaccién para la formacion de M
P+C—M

se llevo a cabo en un reactor quimico a una temperatura de 35 °C y se obtuvieron los siguientes
resultados del estudio cinético

t(s) | 0 58 10 110 201 345 498
[C](M) 02 0.098 0.086 0.076 0.064 0.054 0.043

Determinar el orden de reaccién y la constante de velocidad de reaccién. "

Ejercicio 2.2 Para la siguiente reacciéon F' — H -+ I. Determina el orden de reaccion y el valor
de la constante cinética de acuerdo a los siguientes datos.

(s) | 0 4 8 12
[FI(M) | 467 336 228 1.65
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s« ordendereaccion

Ejercicio 2.3 Calcule el tiempo necesario para que la concentraciéon de G disminuya:

1. A la mitad

2. un quinto de su valor inicial

en una reaccion quimica de primer orden con una constante de velocidad de reaccién de
0.230s ' a298K

Ejercicio 2.4 Para la reaccion X — B. Determina el valor de la constante cinética y el orden
de reaccion utilizando el método diferencial y compara tus resultados utilizando el método de
diferenciacion numérica.

tmin) | 0 5 10 15 20 25 30
[X](M) | 1.6 1.18 0.88 0.71 0.58 0.48 0.40

Ejercicio 2.5 De acuerdo al método integral resuelva el ejercicio anterior, suponiendo primer
orden y determine si el orden propuesto es correcto. "

Ejercicio 2.6 Determine el orden de reacciéon A — D. Mediante los siguientes datos

t(s) | 0 10 30 50 80 120 160
[A]x10*(M) |45 38 35 31 27 23 19

Ejercicio 2.7 La siguiente reaccién 2A — B se realizé en funcion del tiempo por medio de un
método espectroscopico con los siguientes resultados

t(min) | 0 2 4 6 8 10
[B](M) | 0.1 0.09 0.082 0.078 0.069 0.055

Utilizando el método diferencial calcula el valor de la constante cinética y el orden de
reaccion. ]
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Si no conozco una cosa, la investigaré
Louis Pasteur (1822-1895), quimico y microbi6logo francés

En este capitulo se abordaran temas relacionados con el andlisis de la reaccién quimica a nivel
molecular, con la finalidad de estudiar las interacciones moleculares de las especies participantes en
la reaccidn. A diferencia del capitulo anterior, en donde se asumié que la temperatura se mantenia
constante durante las reacciones, ahora se considerard la temperatura como un factor importante
que influye tanto en la velocidad de reaccién como en la constante de velocidad cinética.

El objetivo de este capitulo es predecir y calcular los pardmetros cinéticos (velocidad de reaccion
iy constante de velocidad cinética) en funcién de la temperatura, asi como entender las teorias
que explican esta dependencia, por ejemplo las propuestas por Arrhenius y van’t Hoff. De forma
complementaria, la teoria de colisiones y la del complejo activado tratan acerca del progreso de una
reaccidn quimica, esto a partir de los factores de colisién y cambios de energia en las moléculas
También, se ilustra el procedimiento de superficies de energia potencial para una reaccién entre
un dtomo de hidrégeno y una molécula de hidrégeno, que es el caso mds sencillo para analizar la
interaccién entre dos particulas que reaccionan.

Todo lo antes mencionado, permite determinar la energia de activacién, que es la necesaria para
que una reaccion se lleve a cabo.

3.1 Energia de activacion

La energia de activacion se define como la cantidad de energia necesaria para que se lleve a
cabo una reaccion quimica, es decir, es la energia minima para que los reactivos formen productos
Se denota por E, y las unidades correspondientes son J/mol.

Como lo menciona Avery (1982), la energia de activacion provoca que las moléculas de los
reactivos, que se encuentran inicialmente en un estado estable, sufran una serie de cambios (excitas
cién), para que su nivel de energfa potencial' aumente y se formen los productos. Posteriormente
las moléculas regresan a la estabilidad disminuyendo gradualmente la energia.

En la Figura 3.1 se muestra un diagrama de energia potencial en funcién del tiempo para la
reaccion A + B — C. Como observas, al inicio de la reaccidn los reactivos A y B presentan un nivel

Recuerda que la energfa potencial, es la energfa almacenada en las moléculas y esté relacionada con las posiciones

relativas de los niicleos y con el comportamiento de los electrones
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de energia potencial bajo. Cuando se les proporciona energia suficiente para que las moléculas se
exciten, el nivel aumenta generando una especie intermedia AB, para luego tender a la estabilidad
bajando su nivel de energia y formar el producto final C de la reaccion.

Reactivos

Energia potencial

Productos

Progreso de la reaccién

Figura 3.1: Etapa inicial, intermedia y final de la reaccion A+ B — C.

A lo largo de este capitulo se hard énfasis en el papel que juega la energia de activacion, ya
que es parte fundamental para comprender el efecto que tiene la temperatura sobre la velocidad de
reaccion y la constante de velocidad cinética.

3.2 Ecuacioén de Arrhenius

En 1884 el quimico holandés Jacobus Henricus van’t Hoff fue el primero en proponer unal
relacion entre la temperatura y la constante de velocidad de reaccién (constante cinética), que
incluia la energia de activacién (Logan, 1982). Sin embargo, fue en 1889 que el cientifico sueco
Svante August Arrhenius dio una interpretacién matematica a la relacién propuesta por van’t Hoff
en una reaccién quimica, la constante de velocidad de reaccidn k varia respecto a la temperatura y
lo hace como indica la ecuacién

din(k)  E,
dT  RT?

3.1

donde k es la constante de velocidad cinética, T es la temperatura, E, es la energia de activacion
y R es la constante de los gases ideales (cuyo valor utilizado frecuentemente es 8.314 J /molK)
Esta expresion es conocida como Ecuacién de Arrhenius.

Por el método de separacion de variables la ecuacién (3.1) se puede integrar, es decir,

E,
/dln(k) = /RTsz (3.2)
obteniendo
—E,
In(k) = .
n(k) RT +C (3.3)

y asumiendo In(kg) = C en la ecuacién (3.3) se obtiene
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In(k) = ;f; +In(ko) (3.4)

Otra forma de escribir la ecuacién (3.4), aplicando propiedades de los logaritmos (ver Apéndice B)
es

k = koe Ea/RT (3.5)

El coeficiente ky que aparece en la ecuacion (3.5) se denomina factor de frecuencia, factor de
Arrhenius o factor pre-exponencial, el cual indica el nimero de colisiones de las moléculas de
los reactivos por unidad de tiempo. Este factor suele determinarse de forma experimental o teérica
y posee las mismas unidades que la constante de velocidad cinética.
Nota que en este modelo E, no depende de la temperatura y cuando toma valores grandes, se
habla de una reaccién quimica cuya k es muy sensible a la temperatura. Caso contrario, cuando la
E, toma valores pequefios (correspondiente a temperaturas bajas) se dice que la reaccién es poco
sensible a la temperatura. Este comportamiento cualitativo lo refleja la ecuacion (3.5).
Para determinar E, a partir de datos de la constante de velocidad a diferentes temperaturas se
puede hacer de dos maneras, dependiendo del nimero de datos recopilados a partir del experimento

= Si se trabaja con mds de dos datos puedes recurrir a un ajuste lineal considerando la ecuacién
linealizada (3.4), donde la variable independiente es 1/7 y la variable dependiente es In(k)
De esta manera, la pendiente de la ecuacién de la recta resultante es —E, /R y de aqui puedes
despejar el valor aproximado de la energia de activacion, ver la Figura (3.2).

In (k)

1T

Figura 3.2: Linealizacién de la ecuacién empirica de Arrhenius.

= Si se trabaja con dos datos: k; para 77 y k, para T», puedes resolver el siguiente sistema de
ecuaciones:

In(ki) =In(ko) — Ze -
{ In(ky) =1 1 -0
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Si restas a la primera la segunda ecuacion y aplicas las propiedades de los logaritmos se

obtiene
_E (1 1
~R\T\ D

ko
1 _=
" <k1>

Es importante que recuerdes que un ajuste lineal de datos (mds de dos) da una mejor aproxima;
cién de E, y de kg que utilizar solo dos datos.

3.7)

A continuacidn, se muestra un par de ejemplos para determinar la energia de activacion a partir]
de diferentes datos sobre la constante cinética a diferentes temperaturas.

m Ejemplo 3.1 Para la siguiente reaccion D — F + H, calcula la energia de activacion de acuerdo a
los datos de la Tabla.

T(K) | 313 315 316 319 320
k(s~") [ 0.00056 0.00105 0.00142 0.0060 0.0089

Solucién:
Como puedes observar los datos que se proporcionan los puedes asociar con la ecuacion (3.4). Si
calculas 1/7T y In(k) puedes realizar el ajuste lineal como en la Figura 3.2. Entonces los datos y la
gréfica con el ajuste lineal son

T(K) | 1/T(K~") | k In(k)
313 0.00319 | 0.00056 | -7.48
315 0.00317 | 0.00105 | -6.85
316 0.00316 | 0.00142 | -6.55
319 0.00313 | 0.00600 | -5.11
320 0.00312 | 0.00890 | -4.72
4.5
| ° y = -4,068x + 122.170
-5.0 4 \\
] &
\\
-5.5 4 \\
] N
.
< -6.0- .
[= ] AN
— .
6.5 -] ,\\
] Y
7.0 \\
i N
7.5 e

T T T T T T T T v
0.00310 0.00312 0.00314 0.00316 0.00318 0.00320
1T (K")

Con relacién al ajuste lineal obtenido, sabes que E, /R corresponde a la pendiente y entonces puedes
realizar el siguiente despeje:
=

E, = (4068)(8.314) E, =33.821 x 10*J /mol
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m Ejemplo 3.2 La reaccién del ejercicio anterior, es una reacciéon quimica de primer orden. Se
sabe que la constante de velocidad de reaccién es 3.4 x 10~%s~! a una temperatura de 200K y
2.3 x 1073571 2 27°C. Calcula la energfa de activacién y el factor de Arrhenius.

Solucién:

En este caso, conoces solo dos datos de la constante de velocidad cinética a diferentes temperaturas
por lo que utiliza la ecuacién (3.7). De acuerdo a la nomenclatura de esta ecuacion tienes que
ki =3.4x 1074571 ky =23 x 107357, T =200K y T» = 300K.

'Ya que identificaste los datos respectivos realiza la sustitucion en la ecuacion mencionada, asi

23x1073 E, 1 1
1 _ - 3.8
n(3.4>< 10—4> 8.314 (200 300> (3:8)
y de aqui puedes despejar E,, obteniendo E, = 9.57 x 10> J /mol.
Para calcular ky puedes sustituir los valores de temperatura, constante de velocidad cinética y

energia de activacion en cualquiera de las dos ecuaciones en (3.6). En este caso estd para la primeral
ecuacion, es decir,

9.57x10° 1
In(3.4x107") =1In(ky) - ———— ——
n(3:4>1077) =Inko) = —g =17 300
realizando el despeje correspondiente de ko:

ko=e 2?51 = k=0.1085"

Recuerda que el factor de frecuencia y la constante de velocidad de reaccién tienen las mismas
unidades.

Hasta este momento has trabajado con la ecuacién de Arrhenius, que relaciona la constante de
velocidad cinética con la temperatura y la energia de activacion. En el siguiente apartado aprenderds
a analizar esta dependencia a través de la entalpia de reaccién (AH), la cual es conocida como
Teoria de van’t Hoff (Logan, 1982).

3.3 Ecuacion de van't Hoff

Como se establecio en el Capitulo I, 1a Termodindmica y la Cinética Quimica son complementa;
rias, es por ello que ahora se recurre a ttiles herramientas de la Termodindmica para continuar con
el anélisis de las reacciones quimicas. En otras palabras, ahora se podran relacionar los pardmetros
de temperatura, entalpia y equilibrio quimico.

Considera la siguiente reaccién reversible:

k
4A+bB = ¢C+dD (3.9)
k_

Se dice que una reaccion es endotérmica si requiere del suministro de energia y es exotérmical
si la libera. El calor que se intercambia durante la reaccién es conocido como entalpia de reaccion
estandar (AH?), si el proceso es isobdrico (Climent, 2004).

Por otro lado, la reaccién (3.9) es reversible y en el equilibrio la velocidad de reaccion directa)
(hacia la derecha) es igual a la velocidad de reaccién inversa, por lo que la velocidad de reaccién neta
es cero. Este equilibrio, se expresa mediante una constante, denominada constante de equilibrio
y se denota como k., la cual se expresa como el cociente de las concentraciones de productos y|
reactivos, o también, como el cociente de la constante cinética del reactivo y la del producto:
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ko= <L — (3.10)

Con base en lo anterior, en 1884 (Logan, 1982), van’t Hoff desarroll6 una teoria con la que
explicé el cambio que sufre la constante de equilibrio al variar la temperatura, mediante la siguiente
expresion:

din(k.)  AH°
dT  RT?

(3.11)

Si se sustituye k. en (3.11) y se integra por separacién de variables se tiene

ki AH® ki AH? (1
din| — ) = dT = Inl— )= = C 3.12
/ n<k_1> /RT2 n(k_1> R (T)+ (3.12)
Por otra parte, Arrhenius logré establecer experimentalmente que AH? es igual al cambio en

la energia de activacion, es decir, AH° = E,;, — E,, (ver Figura 3.3), expresion en la cual E,, es I
energia de activacion de productos y E,, es la correspondiente a reactivos (Avery, 1982).

Complejo Activado \
"""" S o R N

L
o
Ea

& 2 Ea,
-
o
o
g
o1
e
o Productos
c
w Y e

Reactivos |

AH°=Ea,-Ea,

Progreso de |la Reaccidn

Figura 3.3: Representacion de la entalpia de reaccion estdndar.

Observa que la expresion (3.12) es muy similar a la (3.3), por lo que para calcular la entalpia de
reaccion puedes usar los mismos métodos de la seccidn anterior.

m Ejemplo 3.3 Se proporcionan los siguientes datos para la siguiente reaccion reversible:

k
R=S+B (3.13)
k1

T(K) | 250 100 60 44
ke(s™') [ 0.002 0.013 0.196 1.45

Calcula la entalpia de reaccion estandar de la descomposicion.
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Solucion:

De acuerdo a los datos de la Tabla anterior, puedes recurrir a la ecuacién (3.12), la cual es una recta
y al igual que en los ejemplos de la seccidén anterior, se puede realizar el ajuste lineal con los datos
necesarios para encontrar la entalpia. De esta manera se tiene:

T(K) | /T(K™") | ke | In(k)
250 0.004 0.002 | -6.214
100 0.010 0.013 | -4.342
60 0.016 0.196 | -1.629
44 0.022 1.450 | 0.371
1
] »
04 Vs
4] ¥ 374.530x - 7.822 ) 7
] e
-2 o
— ) ///
xU -3 //’/
B
] A -
-5 ///
-6 — ‘/’///
-7 T ¥ T < T T T
0.005 0.010 0.015 0.020
1T

La pendiente del ajuste lineal es AH® /R = 374.530 por lo que despejando obtienes

AH = 3.114 x 1037 /mol.

3.4 Teoria de colisiones

El transcurso de una reaccién quimica se analiza también por medio de las colisiones que
sufren las moléculas; generadas por la energia que poseen los reactivos, considerando su estructura
composicién y temperatura de acuerdo a la distribucién de velocidad de Maxwell y Boltzmann
(para revisar esta distribucién se recomienda consultar Avery (1982)). Las moléculas deben de tener
una orientacién adecuada para que los choques provoquen la formacién de los productos, en este
caso se dice que la colision es efectiva; sino es asi, la colision es no efectiva. De este andlisis se
encarga la Teorfa de Colisiones.

Esta teoria establece que para que una colision sea efectiva tiene que cumplir las siguientes
condiciones:
1. Las moléculas de los reactivos deben poseer energia suficiente para que ocurra el rompimiento
de los enlaces quimicos.
2. Las moléculas de los reactivos deben colisionar entre si.
3. Los 4tomos se reordenan para formar los productos.
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En la Figura 3.4 se ejemplifica el efecto de las colisiones para una reaccion en particular

Ha ) + 12, = 2HI )

Antes de la colisién Colision Después de la colision

|  cousionerecTiva |

Antes de la colision Colisién Después de la colision

o

|  couisioNNO EFECTIVA |

Figura 3.4: Representacion de una colision efectiva y no efectiva.

Como puedes observar en la Figura 3.4 se presenta un esquema de una colisién efectiva y no
efectiva para la reaccion de hidrégeno y yodo. En el primer caso, las colisiones se llevan a cabo ya
que las moléculas adquirieron energia suficiente y tienen la orientacién adecuada para la formacién
del producto. En el segundo caso, las moléculas no adquirieron la energia necesaria para producir
colisiones efectivas, es decir, la colisién no logré que las moléculas tuvieran un intercambio de sus
atomos y terminaron por alejarse sin modificar su estructura y composicion.

Nuevamente analizaremos la velocidad de reaccién y la constante de velocidad, pero ahora
a través de la velocidad de colisién (es la que determina el nimero de colisiones por unidad de
volumen y tiempo). Por ello se consideran dos casos de estudio, tal como lo propone Avery (1982)

a) Colisiones bimoleculares en fase gas de una especie A. Los reactivos pertenecen a una sola
especie y la reaccion que describe este caso es 2A — B, donde van a reaccionar dos moléculas
de A para producir una de B. Es decir, las moléculas sufrirdn un rompimiento y luego un
reordenamiento de los dtomos para producir la especie B.

b) Colisiones bimoleculares en fase gas de una especie A y otra B. Se considera la reaccién
A+ B — C, donde los reactivos son A y B. Al igual que el caso anterior, se necesita que las
moléculas de ambos reactivos colisionen de manera efectiva, para que se pueda producir la
especie C.

Como se menciond al inicio de este apartado, ademds de analizar los pardmetros velocidad
de reaccidn y constante cinética, también se abordara la velocidad de colision. Para el caso de
colisiones bimoleculares en fase gas de una especie A, la Teoria Cinética de los gases define 1a
velocidad de colision (Z) entre dos moléculas de A como la siguiente expresion:

1/2
Zaa = 2[A 034 <”RT) : (3.14)
M

donde [A] es la concentracion de A (expresada en moléculas/volumen), o4 es el didmetro
medio de colisién, R es la constante de los gases, T la temperatura y M el peso molecular. El
didmetro de colisidn estd definido como el promedio de los radios de las moléculas que intervienen
y estd dado por la expresion 6as = (04 + 04)/2 en la cual, o4 es el didmetro de la molécula del
eactivo A
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La ley de Distribucién de Maxwell-Boltzmann establece que la expresiéon matemadtica que
determina la velocidad de reaccién (r) es

r=2Zpse " (3.15)

expresion que relaciona la velocidad de colision, la energia de activacion y el nimero 2 que indica
el nimero de moléculas en cada choque.

Como recordards del Capitulo II, la ley de velocidad de reaccién se escribe en funcién de las
concentraciones segtn la ecuacion (2.1). En este caso, para el reactivo A la velocidad de reaccién
es la siguiente:

r = k[A]? (3.16)

despejando la constante de velocidad y sustituyendo el valor de r de la ecuacion (3.15) se
obtiene
2Zppe wt
r AAe RT
k= — 3.17
AP P 47
Finalmente, si se sustituye Z44, de la ecuacién (3.14), en la ecuacién (3.17) se consigue la
expresion para la constante de velocidad de reaccion en términos del didmetro promedio de colisién
la energia de activacién y la temperatura:

1/2
TRT —Eq
k=402, | — =" 3.18
donde el término 4G§A (%) 172 corresponde al factor de frecuencia.

Ahora para el caso de colisiones bimoleculares en fase gas de dos especies diferentes 1a
velocidad de colisidn, a partir de la Teorfa Cinética de los gases es

8TRT\ /2
ZAB=[AHB]6§B< ”u > (3.19)

donde [A] y [B] son las concentraciones de cada reactivo, oap es el didmetro promedio de
colisién (64 = (04 + 0p)/2) y U es la masa reducida que se calcula como mymg/ms + mp, con
ma y mp los pesos moleculares de A y B.

Nuevamente, a partir de la Ley de Distibucién de Maxwell-Boltzmann se sabe que la velocidad
de reaccién es

r=2Zge " (3.20)
La velocidad de reaccién, similar a la ecuacion (3.16), corresponde a
r = k[A][B] (3.21)

Sustituyendo la velocidad de reaccion de la ecuacidn (3.21) en la ecuacidn (3.20) y despejando
k, se obtiene la constante de velocidad de reaccion

—E,
r ZZAgeRiTa

ST TIRTITE

(3.22)

y sustituyendo Z4p en la expresion (3.22), conseguimos la constante cinética en términos del
didmetro de la colision, o sea,
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87RT\'/* &,
k:c§B< 7;4 > ot (3.23)

. . . 1/2
de forma andloga a la ecuacién (3.18), el término GXB (S’Ef;T) / corresponde al factor de

frecuencia.

Nota que las ecuaciones (3.18) y (3.23) estdn en términos del didmetro promedio de colisién
e indican que k es directamente proporcional a 044 y OGap respectivamente. En otras palabras, entre
mads grande es el didmetro promedio de colisién, mds grande es el valor de k.

m Ejemplo 3.4 Ejemplo adapatado de Avery (1982). Calcular la velocidad de reaccién y la constante
de velocidad para la descomposicion de I que se lleva a cabo por la siguiente reaccion quimica
21 — A+J a800K y latm(101.3Nm~2) de presién, suponiendo que su didmetro de colisién es
0.42 pm y la energia de activacion es igual a 160kJ /mol.

Solucion:
Para este tipo de problema, se sugiere que comiences por identificar los datos y hacer las conversio;
nes adecuadas de unidades,

T = 800K P=101.3Nm 2 =1.01325 x 10° Pa
c=042pm=35x10"Bm R = 8.314m>Pa/molK
Ny = 6.023 x 10%* mol ™! E, = 184KJ/mol = 184,000J /mol

M; =127.9g/gmol = 0.1279Kg/mol
De acuerdo a los términos utilizados en esta seccidn, es importante que como primer paso
calcules la concentracién de [ :
= PNy (1.013257)(6.023 x 10%)
~ RT (8.314)(800)

A continuacion se utiliza la ecuacién (3.14) para calcular la velocidad de colisién, ya que se trata
de una colisién bimolecular.

=9.175x 10%*m™3

3.1416)(8.314)(800) \ /?
0.1279

Zir=2(9.175 x 10%4)2(4.2 x 10'3)? <(
= Z;;=2.021x10"m 357!

La velocidad de reaccion la calculas mediante la ecuacion (3.15), asi

0,0

—160,000
r=12(2.021 x 10%0)e ®314)50) = r=1443%x10"m3s""

Para que la velocidad de reaccidn se encuentre en términos molares, basta con que dividas laj
cantidad anterior entre el nimero de Avogadro y asi obtienes

r=2.39x 10®molm3s~!

Finalmente, puedes calcular la constante de velocidad de reaccién con la ecuacidn (3.18),

3.1416)(8.314)(800)>1/2 (160000)

k=4(4.3 x 10‘3)2 <( (0.1279) e (8314)50)

= k=1.067 x 107 2m 357!

Nuevamente, para tener la constante en términos molares multiplica por el nimero de Avogadro
obteniendo el siguiente resultado:

k=6.42x 10" molm3s~!
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3.5 Teoria del Complejo Activado o Estado de Transicion

En la seccidén 3.4 se analizé que las colisiones entre las moléculas de los reactivos son in-
dispensables para que los productos se generen. Por otro lado, es importante saber que antes de
que se formen los productos finales en una reaccion, se crea una especie intermedia denominada
complejo activado, tal como se muestra en la Figura 3.1. Esta especie es analizada por la Teoria
del Complejo Activado o Teoria del Estado de Transicion, la cual establece que al colisionar
las moléculas existe la probabilidad de que dos de ellas queden unidas por un intervalo de tiempo
corto, creando una especie poco estable en la que los enlaces se rompen para dar origen a nuevas
especies (productos). Esta teoria ayuda a estimar de manera tedrica la velocidad de reaccion, la
constante de velocidad de reaccién y ademds cambios en la entalpia (A7 H) y la entropia (A7S).

La teoria establece que la velocidad de reaccidn estd involucrada directamente con el complejo
activado. Desde el punto de vista termodindmico existe un equilibrio entre los reactivos y el
complejo activado, considerando la siguiente reaccion:

ke X
A+B=AB” 5D (3.24)

donde A y B son los reactivos que producen AB7, el cual es el complejo activado y éste a su vez
continda reaccionando para dar origen a D, que es el producto final de la reaccién. Como puedes
observar existen dos constantes, una de ellas es la constante de equilibro k., que se defini6 en la
seccion 3.3 mediante la expresion (3.10) para reacciones reversibles. Por otro lado, k corresponde a
la constante de velocidad de reaccién de AB” a D.

De acuerdo a la definicion de k., se obtiene la siguiente expresion:

[AB7]

k, = A8 (3.25)

Por otro lado, la velocidad de reaccién para el producto D es

dp]

_ #
- — k[AB7] (3.26)

como no es medible la concentracién del complejo activado, entonces usando la expresion
(3.25) se puede determinar la velocidad del producto en términos de las concentraciones de los
reactivos, es decir,

d|D
L = kk.[A][B] (3.27)
dt
Para conocer el valor de la constante de velocidad de reaccién k, se ha determinado una
expresion basada en la ley de Max Planck y en la Mecénica Estadistica, y es la siguiente:

_ T

k
h

(3.28)
donde k;, es la constante de Boltzmann con un valor de 1.38 x 102 J/K, T es la temperatura y / es
la constante de Planck cuyo valor es 6.627 x 10734 Js.
El valor de la constante de velocidad de reaccién de la ecuacién (3.28) se sustituye en la
ecuacion (3.26) dando como resultado
dib] _ kT

CO = A B] = KA] B (3.29)

definiendo k' = k, Tk, /h.
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De acuerdo a la Termodindmica, la constante de equilibrio k. estd relacionada con la energia
libre de Gibbs mediante la ecuacién

A”G = —RT In(k.) (3.30)

Al despejar la constante de equilibrio de la ecuacién (3.30) y sustituirla en kK’ para expresar 1a
constante de velocidad del producto en términos de la energia libre de Gibbs resulta

kpyT _s#c
= —e RT

k/
h

(3.31)
Por otra parte, cuando se establece temperatura constante, la energia libre de Gibbs estd definida
como

A*G = A*"H — TA*S (3.32)

y entonces la constante de velocidad de reaccién kK’ se puede expresar en términos de la entalpia
y la entropia,
K= kl’—Te%e_A;;TH (3.33)
h
La ecuacién (3.33) relaciona los cambios de entalpia y entropia, la temperatura y las constantes
de Boltzmann y Planck. Esta expresion es conocida como la ecuacién de Eyring y explica el
comportamiento de &’ respecto de A7 Sy A7 H. Si el cambio en la entalpia es grande, la constante de
velocidad del producto es pequefia, pero si el cambio en la entropia es grande, la constante también
es grande. De hecho, si la entalpia crece, la constante decrece en forma exponencial. Al contrario, si
la entropia crece, la constante aumenta y de forma exponencial. Mds atin, de la ecuacion de Eyring
es fécil ver que si la temperatura aumenta, entonces k' aumenta y lo hace de forma lineal (no crece
tanto como de forma exponencial).

m Ejemplo 3.5 Mediante un estudio cinético se obtuvieron los siguientes datos que corresponden a
la formacién del compuesto P.

T(K) | 60 65 100 110 120
k(min T) | 0.005 0012 035 0.65 0.86

Determina los valores de A?éG, APH, A7S.

Solucién:

Como en los ejercicios de este capitulo, para este problema hards uso nuevamente del ajuste lineal
entonces comenzards por identificar los datos que se proporcionan y luego linealizards la ecuacién
(3.33). De esta manera obtendras los pardmetros termodindmicos. Multiplicando la ecuacién (3.33
por (1/T) y utilizando las propiedades de los logaritmos, ésta se transforma en la ecuacién de la

recta
K ky\ ATH (1Y)  A7S
(= )=m(2) 22 (2)+22
T h R T R
siendo In(k'/T') 1a variable dependiente, (1/7') la variable independiente, (A7 H /R) la pendiente
de la recta y (In(k/h) 4+ A7 S/R) la ordenada al origen.




3.6 Superficies de energia potencial: determinacién de la energia de activacion 75

A partir de los datos de la Tabla, puedes generar la siguiente gréfica y el ajuste lineal:

54 % y = -543.660x - 0.275

In (K'IT)

T T s T T
0.008 0.010 0.012 0.014 0.016  0.018
1T (K")

de donde se obtiene que —A7H /R = —543.660. Es decir, A” H = —4.52 x 103J /mol.
Con el valor que se obtuvo de la ordenada al origen, podrés calcular el cambio de entropia (A7 S
como sigue:

A7S ”
—0.275 :23.76—1—7 = A7S = (—0.275—-23.76)(8.314) = —199.82 J /Kmol
Finalmente, para obtener el valor correspondiente al cambio en la energia libre de Gibbs, se recurre
a la ecuaci6n (3.32) y basta con sustituir los valores de A7 H, A7 S y la temperatura a la cual se lleva
a cabo la reaccién quimica (es importante que la utilices en grados Kelvin),

A7G = (—4.52 x 10%) — (313)(—199.82) =  AG=58.02x10°J/mol

3.6 Superficies de energia potencial: determinacién de la energia de activacién

El objetivo de este apartado es ilustrar otra forma de obtener la energia de activacién mediante
la construccién de una superficie de energia potencial, la cual permite conocer la trayectoria
de una reaccidn desde reactivos hasta productos en términos energéticos. Este método ha sido
estudiado por el Dr. Francisco Méndez Ruiz del Departamento de Quimica en la UAM-I quien ha
impartido este tema en el curso de Cinética Quimica y Dindmica en el Posgrado de Quimica. En
el aflo 2003, Galindo F. y Méndez F. publicaron el articulo titulado "Determinacién de la energia
de activacién para la reaccion H + H, mediante el célculo de superficie de energia potencial”
donde se estudid la trayectoria de reaccion del sistema triatémico del hidrégeno a través de las
ecuaciones de Heitler, London y Sato; y asi obtener los valores de energia potencial en funcién de
las distancias interatémicas para la construccion de dicha superficie. Con la ayuda de una secuencia
de instrucciones en Mathematica que se muestran en el Apéndice F, se determind el valor de 1a
energia de activacion a través de la superficie de energia potencial para el sistema H + H, donde el
valor es cercano a lo obtenido experimentalmente (Boato y col., 1956; Galindo y Méndez, 2003).

Este sistema, constituido por un dtomo de hidrégeno y una molécula de hidrégeno, se representa
como:

H*+H"—H®— H*—H"+H* (3.34)
donde, posiblemente H* se acerca cada vez més a la molécula H” — H¢ con energfa suficiente

para formar el complejo activado. Después de formado el complejo, disminuird gradualmente con
energia suficiente a medida que se forme la molécula H* — H” y se separe el dtomo H¢. La energi
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de activacién para H? + H” — H¢ se puede conocer mediante la trayectoria que sigue la reaccién
con base en la superficie de energia potencial.

Las energias tienen usualmente valores numéricos negativos, el minimo de energia corresponde
al estado mds estable. La trayectoria de reaccion quedard descrita por una superficie tridimensional
de energia potencial (ry,r, EP), la cual se muestra de forma grafica en la Figura 3.5; la trayectoria
de reaccidn desde reactivos hasta productos, pasando por el estado de transicién. Dentro de
la superficie de energia potencial, es importante tener presente lo siguiente: los reactivos son
H®+ H" — H®, los productos son H* — H? 4+ H¢ y el estado de transicién es H* + H? + H°.

Camino de

- Estado de
reaccion

. transicién

EP

T
Estado final ; Estado inicial
Ha—Hb-l'HC r2 v ¢ q Ha_I_Hb_Hr:
Atomos disociados -
H® + H + H*

Camino de .
Estado final - reaccién - Estado inicial

- e

H2 _Hb + HE r2 g r1 H® + Hb — H¢

Figura 3.5: Representacion de una superficie de la energia potencial de una reaccién quimica.

La Figura 3.6 muestra que al pasar de reactivos a productos existen valles, que se comunican
a través de un puerto. El procedimiento para ir del estado inicial al estado final empleando el
minimo de energia consiste en que el sistema parta de un valle, pase por otro puerto y después por
un segundo valle. La finalidad de esto es que la energia desprendida al formarse un enlace entre
IH* — H” contribuye continuamente a la energfa necesaria para romper el enlace H” — H¢.

Estado final

TR
i A
il A

Estado inicial

200 300 400 500

HH i
Figura 3.6: Diagramas de curvas de nivel en un complejo triatémico lineal.
A partir del cdlculo de la superficie de energia potencial se puede conocer la energia de

activaciéon mediante las ecuaciones descritas para la reacciéon H + H; en el trabajo de Galindo y|
éndez (2003)
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3.7 Ejercicios propuestos

Ejercicio 3.1 Una reaccién de primer orden tiene una velocidad de 1.2 x 1073s~! y se lleva a
cabo a una temperatura de 250 K. Calcula el factor de frecuencia. "

Ejercicio 3.2 Para la reaccion de segundo orden Q — G se varid la temperatura:

T(°C) [35 45 55 65 170
k(Lmol~'s™1) | 2.0 34 53 78 9.0

Determina la energia de activacion y el factor de frecuencia. n

Ejercicio 3.3 Calcula el valor de la enregia de activacion para la formacién de Y en la reaccién:

H+1-Y
si ka200 K es 3.4 x 1074(L/mols) y a 300 K es 2.3 x 1073(L/mols) .
Ejercicio 3.4 Explica la importancia de las superficies de energia potencial. "

Ejercicio 3.5 Calcular la velocidad y la constante de velocidad de reaccion para:
2R—U

considerando los siguientes pardmetros: didmetro promedio de la colisién es igual a 1.5, la
energia de activacion es 52,000 cal /gmolL, la temperatura es 256 °C y la presién corresponde a
1atm. n
Ejercicio 3.6 La constante de equilibrio de la reaccion

2AZ=B

es 4.0 x 10? a 250K , 0.5 x 1072 a 500K y 3.0 x 10* a 600 K. Estima la entalpia de reaccién a
400K. n
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Si tu intencion es describir la verdad, hazlo con sencillez y la elegancia déjasela al sastre
Albert Einstein (1879-1955), cientifico aleman naconalizado estadounidense

En los capitulos anteriores se describié como determinar la constante cinética, orden de reaccion
entre otros parametros, por diversos métodos. De igual manera, se describi6 la cinética a nivel
molecular a través de la energia de activacion, teoria de colisiones y teoria del complejo activado
IAhora, el objetivo de este capitulo es conocer y comprender cémo se llevan a cabo las etapas de
una reaccion involucrando intermediarios (recuerda que los intermediarios son especies que poseen
mucho menor energia que el complejo activado y que ademads aparecen en las diferentes etapas del
mecanismo, pero no en la reaccién estequiométrica ni en la ley de velocidad final).

Para una reaccién quimica existen tres factores importantes para tener un conocimiento sufi
ciente sobre ciertos datos, que son: la estequiometria, la cinética y el mecanismo. Con base en lo
anterior, primero se estudia la estequiometria para tener conocimiento de los datos suficientes que
estan involucrados en dicha reaccion, luego se investiga la cinética (Io que has visto en el Capitulo
I, Il y IIT) y finalmente se puede suponer un comportamiento viable (Levenspiel, 2012). Cuando ya
se dispone de lo anterior es posible postular un mecanismo de reaccion.

En una reaccién quimica, para que los reactivos involucrados puedan generar los productos, se

pueden postular ciertas etapas o series de reacciones para describir a la reaccién en su totalidad. A
este conjunto de reacciones se le conoce como mecanismo de reaccion.
Como se vi6 en el Capitulo I una reaccién elemental consiste en un tinico proceso quimico
en el que existe un estado de transicidon que implica un incremento en la energia potencial y es
un estado previo a la formacién del producto. Existen tres tipos de reacciones elementales y sus
respectivas leyes de velocidad, las cuales son:

= Unimolecular o de primer orden
A—B

ra = kl[A]
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= Bimolecular o de segundo orden

e Caso 1
A+B—C
r = k[A][B]
e Caso 2
2A — B
rpa = k[A]Z
= Trimolecular o tercer orden
e Caso 1
A+B+C—D
r = k[A][B][C]
e Caso 2
2A+B—C
r = k[AP[B]
e Caso 3
3A — B
ra = k[AP

Observa que se introduce el término molecular porque en una reaccién elemental, el orden
corresponde a la molecularidad de la reaccidn, es decir, nimero de particulas que colisionan (Kotz
v col., 2005). Las reacciones simples pueden ser unimoleculares, bimoleculares y en muy pocos
casos trimoleculares, debido a la pequefia probabilidad que se produzcan encuentros trimoleculares
o de orden superior.

Hemos mencionado anteriormente que si una reaccion es simple, entonces los coeficientes
estequiométricos coinciden con los érdenes parciales en la ley de velocidad. De igual manera
existen reacciones no simples, es decir, aquellas en las cuales no existe correspondencia directa
entre los 6rdenes de reaccidn y la estequiometria.

Pasos para obtener un mecanismo de reaccion via reacciones simples

1. Se describen las etapas del mecanismo de reaccién suponiendo un intermediario activo o
mas.

2. Se modela cada reaccién del mecanismo como una reaccidon simple.

3. Se escribe la velocidad de reaccién de formacion del producto deseado y para cada uno de
los intermediarios activos involucrados en las diferentes etapas del mecanismo.

4. De la velocidad de reaccion de los intermediarios se despeja la especie intermediaria y se
sustituye en la velocidad de reaccion del producto deseado, con la finalidad de dejar 14
expresion en términos de las concentraciones de los reactivos y productos que se puedan
determinar experimentalmente.

5. En caso factible, se simplifica la expresion de la ley de velocidad realizando suposiciones
sobre las constantes cinéticas o sobre las concentraciones para lograr obtener una ley de
velocidad global de primero o segundo orden, que tome en cuenta el mecanismo.

6. Si la velocidad de reaccion no concuerda con las observaciones experimentales, se supone un
nuevo mecanismo o intermediarios.

En resumen, una reaccién quimica se puede representar como un conjunto de reacciones simples
con el fin de describir el mecanismo posible.

La descripcién de un mecanismo de reaccién puede lograrse mediante dos técnicas o métodos
que se describen a continuacién: paso controlante y la aproximacién de estado estacionario. Los
ejemplos que se muestran a lo largo de este capitulo son adapatados de Levenspiel (2012) y Avery
(1982)
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4.1 Paso controlante

Se asume que se conocen las etapas elementales del mecanismo de reaccion y se distinguen dos
casos:

1. Se conoce que alguna de las etapas elementales es mds lenta respecto a las demds y no hay|
reversibilidad en ninguna de las etapas. La ley de velocidad estard determinada por esta etapa
2. Se considera que el resto de las reacciones son rapidas. Si alguna de las reacciones rapidas es
reversible entonces llega rdpidamente al equilibrio, es decir, su velocidad es practicamente
cero (se iguala a cero la velocidad de esta reaccién). De la ley de velocidad igualada a cero
se despeja la concentracién del intermediario quedando en funcién de las concentraciones de
los reactivos y se sustituye en la ley de velocidad de la etapa de interés.

Observa que la etapa lenta es la que controla el mecanismo de reaccién, por lo que a éste 1o
denominamos paso controlante.
A continuacidn, se presenta un ejemplo de paso controlante sin y con reversibilidad.

m Ejemplo 4.1 La reaccién quimica que describe la formacién de H es la siguiente:
2E+P—H+2F
Se conoce el mecanismo de reaccién

DE+PS HYL  (lenta)

L+PRoF

Si la primera reaccion es la controlante, es decir, la reaccién mds lenta, comprueba que la ley|
de velocidad es:
ri = k[E*[P]
Solucién:
Observa que hay una etapa lenta en el mecanismo de reaccién y ninguna de las etapas es reversible
por lo tanto, segtin el caso 1 del paso controlante, la ley de velocidad de reaccién corresponde a la
etapa lenta, es decir,

ri =k [E]*[P]P
Como las etapas son reacciones elementales, los 6rdenes parciales corresponden a la estequios
metria de la etapa de interés. Asi se obtiene que x =2y ff =1

m Ejemplo 4.2 Para cierta reaccion quimica se propone el siguiente mecanismo de reacciéon

2E iﬂ—l R* (rdpida)
k>
R+PBH+L  (lenta)
L+P82F  (ripida)
Comprueba que la ley de velocidad para H es
ri = k[EJ*[P]

Solucién:
Observa que, de las tres etapas intermedias dadas por el mecanismo de reaccidn, la primera es
reversible y no es la etapa lenta, por lo que se consideraré el caso dos descrito en el método del
paso controlante. Se escribe la ley de velocidad para H a partir del paso controlante y recordando
que los 6rdenes parciales corresponden a los coeficientes estequiométricos, tienes que

ry = k3[R*][P] (4.1)
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De esta manera la velocidad de reaccién reversible (simple) se asume cero, en otras palabras

dr’]

o=k [E]> —ka[R*] =0

Despejando la concentracién del intermediario se tiene

R]=

[E]? (4.2)

y sustituyendo (4.2) en (4.1) resulta:

=" P
2
y se puede reescribir como

ri = K[E]*[P]

donde reagrupando las constantes cinéticas se define k' = %

Nota que en los dos ejemplos anteriores, aunque se propusieron dos mecanismos diferentes
para la misma reaccidn, se obtuvo la misma ley de velocidad. En general se pueden proponer varios
mecanismos que produzcan la misma ley de velocidad.

4.2 Aproximacion de estado estacionario

Se asume que se conocen las etapas elementales del mecanismo de reaccién. Este método se basal
en el hecho de que las especies intermediarias tienen un tiempo de vida muy corto (desaparecen
répidamente) pues son, generalmente, muy reactivas. De este modo, se puede asumir que la
velocidad con que se producen es practicamente la misma con la que desaparecen y esto ocurre
en lapsos de tiempo muy cortos. Ademds, los intermediarios estdn presentes en cantidades muy,
pequefias. Asi se puede decir que la velocidad neta es aproximada a cero en todo momento (Avery
1982). Se llama estado estacionario de la especie intermediaria a la suposicién de la velocidad
igual a cero en todo momento. Una vez que se tiene igualada a cero la velocidad de la concentracion
de la especie intermediaria, se despeja y se sustituye en la velocidad de interés.

Si la velocidad de la especie intermediaria es practicamente cero en todo momento, implica que
la constante cinética de la ley de velocidad se aproxima a cero o que la concentracion de la especie
intermediaria es aproximadamente constante en el transcurso de la reaccion.

m Ejemplo 4.3 En una reaccién bimolecular para la descomposicion de A se conoce el siguiente
mecanismo:

ki

24 = A4 A* (4.3)
ka
Y/ (4.4)

Comprueba que el mecanismo es correcto si se considera que la reaccién es de primer orden.

Solucién:
La velocidad de formacién del reactivo A se da como una reaccién simple:

_dlA] %
=== = k(AP +klAlA"] (&)
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y la velocidad de formacién del intermediario estd dada por:

oo — d[j:] — Ki[A]? — I [A][AT] — ks [A"]

Suponiendo una aproximacion de estado estacionario en el intermediario se tiene:

d[A"]

=0
dt

por lo tanto
ki[A]? — ko [A][AT] —k3[A"] = 0

Se despeja [A*] para obtener:

ki[A]?

= R 49

Sustituyendo (4.6) en la ecuacién (4.5) se consigue:

ki[A]?

ra = —kj [A]Z +ky [A] m

y realizando la suma de fracciones indicadas se tiene

_ krksfAT — kiks[A] + kikofAT

ka[A] + k3

rA

 kiks[A]?
kAl +ks
Aqui, para lograr la velocidad de orden 1 puedes considerar que k3 << k»[A], es decir, se puede
asumir que la reaccién (4.4) es muy lenta, as{

ra ~ —K'[A]
donde
K = @
ko

m Ejemplo 4.4 Comprueba que el siguiente mecanismo de reaccion da origen a una ley de velocidad
de primer orden.

k

0= D+A* (4.7)
ko

ARe i (4.8)

A 45 Mop (4.9)
Solucion:

Las velocidades de reaccion para el reactivo de interés O y para los intermediarios son
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ro = —ki[O] + k2[D][A*] (4.10)
ra- = ki[0] — ka[D][A*] — k3[A*] — kg [S¥][A¥] 4.11)
rse = k3[A"] — k4 [S7][A7] (4.12)

Con la aproximacién de estado estacionario, se iguala a cero la ecuacion (4.12),
rs« = k3[A*] —k4[S*][A*] =0

y se despeja [S*] como sigue:

kalAT] = ka[S7)[A7] = [57] = %

y asi

w_ks
[5*] = . (4.13)

Ahora con la aproximacién de estado estacionario la reaccién (4.11)

rar = ki[0] = ka[D][A"] = k3[A"] = ka[S"][A"] = O
y sustituyendo en la ecuacion (4.13) se tiene:
k
ra» = k1[O] — k2[D][A™] — k3[A*] — k4k—i[A*] =0= ki[0O] — k2[D][A"] — k3]A*] — k3[A*] =0

simplificando y despejando [A*] de la ecuacion anterior se
obtiene

ki[O]

A= LDk (4.14)

Sustituyendo la ecuacion (4.14) en (4.10)

ki[0]
ka[D] + 2k3
iy después de realizar el dlgebra indicada, se simplifica

_ =k [OsD] — 2k k3[0)] + kuko{DHO]
k2[D] + 2k3

—2kik3[0]

ka[D] + 2k3

Se puede asumir que k; es muy pequefia o que ky << k3, es decir, en la reaccién (4.7) la reversibili;
dad es mds lenta que la reaccién (4.8), asi

ro = —ki[0] + ko )1D]

ro

=ro=

_ —2kik3[0]  ~Zkik—3[0]
" k[D]+2k T 2k

ro=ro

y por lo tanto

ro~ —kl [0]
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m Ejemplo 4.5 La descomposicién de C se lleva a cabo en un reactor batch a 1.3 atm de presion y,
200K de temperatura, mediante la siguiente reaccién quimica:

C—D+M
y la expresion para la ley de velocidad es
ki[C]?
rc =
1+ k[C]

Indica cudl de los mecanismos siguientes es el correcto para que la reaccién quimica se lleve a cabo
a las condiciones de operacién establecidas.
= Mecanismo |

ki
CZ2E*
ko
EEBpim
= Mecanismo II
Ce
ky

C+E*Bpym

Solucion:

Mecanismo I: La velocidad de descomposicién de [C] se expresa como:
rc = —ki[C]+ ka[E7] (4.15)
La velocidad de formacién de [E*] estd dada por:
rg- = k1 [C] — ko[E*] — k3[E”] (4.16)
Haciendo la aproximacién de estado estacionario para (4.16) se tiene
ki[C] — ko [E*] — k3[E*] =0
Despejando [E*] se obtiene

_ k[C]
ky + k3

[E7] 4.17)

y sustituyendo (4.17) en (4.15) se puede escribir

kik> [C]
ko + k3

 —kths{C — k1 k3 [C] + koA €T

=rc=
¢ ko + k3

rc = —kl [C] +

y por lo tanto

_ —kik3[C]

rce=—-—
ky + k3

Esta expresion no va de acuerdo con la ley de velocidad dada, por lo tanto se analiza el segundo
mecanismo.
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Mecanismo II: la velocidad de descomposicion [C] estd dada por

rc = —ki[C] + ko [E"] — k3[C][E”] (4.18)
y la velocidad de formacién de [E*] es
e =k [C] — kalE*] — ks [C[E"] (4.19)
Con la aproximacion de estado estacionario, se iguala cero la ecuacion (4.19) y de esta manera
ki [C] = ko [E™] — k3[C][E"] = 0
despejando [E*] se obtiene

k1[C]

El=——+ 4.20
Se sustituye (4.20) en (4.18) y se consigue
kika[C] kiks[C)?
rc=—-klCl+| ——= | - | ————
¢ 1l <k2+k3[C] ks + k3 [C]
Realizando el dlgebra indicada y simplificando la expresion se tiene
- —hkt€T— ks [CP + kiof€] — ks [
¢ ka + k3 [C]
L o= Z2hkslCP 4.21)
rc= :
T k+ksC]

La ecuacién (4.21) tiene la forma de la ley de la velocidad dada, s6lo falta redefinir las constantes
Para esto, multiplicamos la expresion anterior por el factor uno escrito de la siguiente manera:

para no afectar la expresion (4.21) y obtener una expresién mds sencilla, es decir,

rc = </€2> _2k1k3[C]2 = _ZIQIQ [C]2
ko) ka+ks[Cl (2)+(R[C))
entonces,
ky[C)?
rc = 7
1+K[C]

donde se ha redefinido a las constantes como k'1 =—2kiks/ky y k’2 = k3 /ky.

Por tanto se concluye que el Mecanismo II es congruente con la ley de velocidad experimental

m Ejemplo 4.6 La siguiente reaccién quimica para la formacién de B
2P—B

tiene la expresion de velocidad:




4.2 Aproximacion de estado estacionario 89

rp = k[P]*[B] !
Comprueba que el mecanismo presentado es correcto para la formacion de B
k1
P=B+T"
k
T*+P5 2B

Solucién:
Si comienzas escribiendo la velocidad para B

rg = k1[P] — ko[B][T*| + k3 [T*][P] (4.22)

te podras dar cuenta que estd involucrada la concentracion del intermediario 7%, por eso es
adecuado escribir la velocidad de éste

rr = ki[P] = ka[B[T"] + ks [T"][P] (4.23)

para apoyarte de su expresion y sustituirla en (4.22). Como la primer reaccién del mecanismo
es reversible, entonces puedes asumir el equilibrio (pensando que la segunda reaccion es lenta), es
decir,

ki[P] — k2 [B][T*] + k3[T*][P] =0 (4.24)
y si despejas [T*] de (4.24) entonces

ki[P]

[T*] = m 4.25)

Asti, utiliza (4.25) en la ecuacién (4.22) para tener

_ 2ksk[P)?
"B B + ks [P

De esta manera, considerando k3 << k[B] y definiendo k = 2k3k; /k;, se obtiene:

rp = k[P[B] !
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4.3 Ejercicios propuestos

Ejercicio 4.1 De acuerdo al siguiente mecanismo de reaccion determina la expresion de la ley
de velocidad del reactivo B:

k
2)B= B*+B
ko

Btz

Ejercicio 4.2 Para la reaccion 2F +2H — N + 2C se ha propuesto el siguiente mecanismo:
F B
r'+H® x 4+c
X*+HBN+C

La expresion de velocidad es ry = k[F]?. Comprueba si el mecanismo anterior es correcto.

Ejercicio 4.3 Para la siguiente reaccién quimica

Q+B+A—P+S

la ley de velocidad se expresa como:

kQ][B][A]

[P]

De acuerdo a los dos mecanismos de reacccion que se muestran a continuacién, determina
cudl de ellos es el correcto para obtener la expresion anterior de la ley de velocidad del reactivo

Q.

» Mecanismo I

r =

k
Q+B= B +E
ka

A+p B s
= Mecanismo II

k
O+A= 0" +P
ko

B1o* 8 g
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Un cientifico debe tomarse la libertad de plantear cualquier pregunta, de dudar de cualquier
informacion, de corregir errores
Julius Robert Oppenheimer(1904-1967), fisico estadounidense

Berzelius, Faraday, Davy, Débereiner, Dulong, Ostwald, Sabatier. .. grandes personalidades de
la ciencia que sentaron las bases de la Catalisis.

Para comenzar se tomaré la definicién de Ostwald acerca de este fendmeno quimico: proceso
que es provocado o acelerado por la presencia de ciertas sustancias sin la participacion demostrada
de éstas en los compuestos. Ostwald describié a los catalizadores como sustancias que cambian la
velocidad de una reaccién sin modificar los factores energéticos de la misma y sin formar parte de
los productos formados (Ostwald, 1902).

Desde el punto de vista mercantil, el mercado de los catalizadores, no de los productos que
con ellos se forman, es de alrededor de 3 x 103 millones de délares y cerca del 90 % de todos los
productos de industria quimica se sintetizan con procesos cataliticos. Esto nos brinda una idea de
la importancia de la Catélisis en nuestra vida cotidiana. También hay que tener presente que la
Catélisis es la herramienta mas poderosa de la Quimica Verde.

En el Capitulo III trabajaste el concepto de energia de activacion (E,) de una reaccién quimica
Para romper los enlaces de los reactivos es necesario que estos adquieran primero una ciertal
cantidad de energia que es la E,. En reacciones no cataliticas esta energia la provee la energia
térmica del sistema dada por k3T, en donde kg es la constante de Boltzmann, y no todos los choques
entre particulas tendrdn esa energia necesaria sino sélo la fraccion e EalksT S puede lograr un
incremento en la probabilidad de la reaccion al lograr un incremento en la velocidad de reaccién
y aumentando la temperatura o bien, disminuyendo la E,; esta dltima es la ruta que provee un
catalizador que, a través de la formacién de compuestos intermediarios, brinda un camino de
reaccion alterno (Figura 5.1) que estd asociado con una barrera de activacién menor y, por tanto
con una tasa de reaccién mayor.

Los productos que se forman se liberan del catalizador y el ciclo puede continuar. Si los
reactivos y el catalizador se encuentran en una misma fase, liquida o gaseosa, hablamos de catalisis
homogénea; si los reactivos son fluidos y el catalizador es un sélido interviene entonces la catalisis
heterogénea.

El objetivo de este capitulo es estudiar y comprender cémo en la catdlisis heterogénea las
moléculas sufren una serie de procesos antes y después de la reaccién catalitica misma. Las
especies reactivas deben acercarse a la superficie del catalizador y lo hacen por difusién. Un.
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vez en la superficie las moléculas se adsorben (adsorcién) y en este proceso los enlaces de las
moléculas se modifican fuertemente, inclusive pueden romperse (quimisorcién disociativa). Las
especies superficiales que se forman pueden saltar de un sitio a otro y reaccionar con otras especies
adsorbidas y los productos formados eventualmente dejan la superficie (desorcién) y se difunden
hacia el medio de reaccion. Si el proceso opera en reactor de flujo el catalizador puede funcionar
continuamente repitiendo el ciclo sin consumirse durante la reacciéon. Un proceso industrial que
funciona de esta manera y que es de vital importancia para la humanidad es el proceso Haber-Bosch
(sintesis de amoniaco). La definicién de Ostwald dice algo muy importante acerca de la catélisis
no altera la termodinamica de la reaccidon quimica. La presencia de un catalizador no modifica los
valores de la energia de Gibbs y, por tanto, el valor de la constante de equilibrio; la catélisis es un|
fendmeno cinético. La belleza del proceso Haber-Bosch reside, en parte, en cémo los cientificos e
ingenieros le “han dado la vuelta” al equilibrio quimico.

‘ energia

sin catalizador

Reactivos

con catalizador

Productos

Figura 5.1: Diagrama de energias el cual ilustra el progreso de una reaccién quimica con y sin
catalizador.

La catélisis heterogénea es un fendémeno complejo tanto por las varias etapas de un proceso
catalitico como por la composicién y estructura del catalizador. Langmuir coment6, en 1922, lo
siguiente: “Los catalizadores s6lidos deben tener estructuras de gran complejidad. Para simplifi-
car nuestras consideraciones tedricas de reacciones en superficies limitemos nuestra atencién a
reacciones sobre superficies planas. Si logramos entender los principios en este caso serd posible
extender la teoria al asunto de cuerpos porosos. En general debemos ver a una superficie como si
fuera un tablero de ajedrez...” (Langmuir, 1922). Varios de los modelos que explican la catalisis
heterogénea han surgido de estrategias como las que propuso Langmuir. En la siguiente seccion se
comenzard a estudiar estos modelos.

5.1 Adsorcion

Distingamos primero entre absorcion y adsorciéon. Una toalla de papel absorbe agua, el liquido
penetra a todas las partes del material absorbente. La adsorcién ocurre exclusivamente en laj
superficie del material adsorbente. La sustancia que se adsorbe se llama adsorbato. Muchas
sustancias adsorben grandes cantidades de gases, por ejemplo el carbon activado que se encuentra
en los “desodorantes” para refrigeradores. Este material es capaz de adsorber en su superficie a las
moléculas culpables de los malos olores.

El entendimiento que se tiene ahora sobre el proceso de adsorcién es debido a Irving Langmuir]
Propuso un modelo en que la superficie del adsorbente consiste de sitios que pueden adsorber
cada uno, a una particula de gas (4tomo o molécula). Unas suposiciones importantes hechas por
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Langmuir son que todos los sitios son idénticos e independientes (recuerda la definicion de un gas
ideal y la independencia entre las particulas del mismo).
El caso general de la adsorcion de la especie A es

kq
A+F = A
kg

En donde * representa a los sitios de adsorcién y, por tanto A* representa a la especie A adsorbida
Si definimos a 64 como la fraccién de sitios ocupados, la velocidad a la que las moléculas se
adsorben en la superficie, r,, serd proporcional al niimero de moléculas en la fase gaseosa (esto es
la presién), y al nimero de sitios disponibles:

ra=hkap(1—64) (5.1)
donde 1 =0, + 6,

La velocidad de desorcién, r;, dependera exclusivamente del nimero de sitios ocupados:
rqg = kd 9A (52)

Y en el estado de equilibrio estas dos tasas son iguales, es decir,

kap(l —GA) :kdBA (53)
La constante de equilibrio de la adsorcion estd dada por
K = ko /ka (5.4)

El valor de esta constante de equilibrio depende de la fuerza de la interaccién gas-superficie
Resolviendo la ecuacién (5.3) para 84 obtenemos:

6r=Kp/(1+Kp) (5.5)

A bajas presiones de A (bajas concentraciones), la fraccion de superficie cubierta es directamente
proporcional a la presion de A, mientras que a presiones elevadas el grado de recubrimiento tiende
a 1 y es independiente de la presion (Figura 5.2)

0
1.0¢

0.8}
06
0.4

0.2t

0 200 400 600 800 1000 1200 1400 P (torr)
Figura 5.2: Grado de recubrimiento de A como una funcion de la presién de A (K=0.05).
Experimentalmente se puede relacionar al grado de recubrimiento 64 con la razén entre el

volumen adsorbido de un gas a cierta presion, V,4,, y el maximo volumen que la superficie puede
adsorber, V.., conocido como el volumen de la monocapa (ver Figura 5.3) como sigue

Vads

04 =
Vmax

(5.6)
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6“‘8“‘10p/ua

Figura 5.3: Isoterma de adsorcién de un gas, estequiométrico.

La ecuacion (5.5) es cualitativamente similar a la funcidn graficada en la Figura 5.3, sin embargo
veamos si podemos hacer de esta similitud cualitativa un acuerdo cuantitativo. Si tomamos el
reciproco de la ecuacion (5.5), sustituimos a 64 como en la ecuacién (5.6) y multiplicamos por el
inverso de V,,,, obtenemos:

Lo L ( 1 > (5.7)
Vads Vinax ~ KVimax \ P '
Multiplicando la ecuacién (5.7) por la presién se obtiene

p p 1
= + (5.8)
Vads Vmax K Vmax

Si el modelo de Langmuir es correcto la grafica de 1/V,4, contra 1/p o de p/V,4s contra p
deben generar lineas rectas. La Figura 5.4 muestra estas graficas.
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(a) Isoterma de Langmuir con K = 0.05

p/ Vads
1/ NVags 3500L
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(b) Transformada de Langmuir 1/V,, (c) Transformada de p/V,

Figura 5.4: Modelo de Langmuir.

Esta teoria se puede extender facilmente a mezclas de gases si, considerando las suposiciones
originales de Langmuir, suponemos que el tnico efecto de un gas sobre la adsorcién de otro es
hacer que un cierto ndmero de sitios no esté disponible para la adsorcién del segundo gas, esto es

kg 61 =kaq p1(1—6; —6r) (5.9)

kdzez :kazpz(l —91 —92) (5.10)
Estas ecuaciones pueden resolverse para los grados de recubrimiento de cada gas:

_ Kip
1+Kip1+Kop>

6 (5.11)

K>p»

6, =
I +Kip+Kap>

(5.12)

y la generalizacién para una mezcla de n gases que compiten por los mismos sitios, es:

__ Kipi
1+Y,Kupn

i

(5.13)

Algunas moléculas se adsorben disociativamente como Hy y O3, de acuerdo a la ecuacién
general!:

kq
Ay 4+ 2% 2 2AF
kq
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Asi, la velocidad neta de la adsorcion disociativa es:

r=ky[A2]02 — 2k,63

el equilibrio para esta adsorcién disociativa estard dado por:

ka[A2)0? = 2k,03

y el grado de recubrimiento de la especie adsorbida sera:

_ (kp)'~?
14 (Kp)'/2

A bajas presiones o concentraciones, el grado de recubrimiento es proporcional a p'/2, distinto
de la adsorcidn sin disociacién de la especie.

La teorfa de Langmuir hace, sin duda, suposiciones fuertes. Como la ley de los gases ideales
que nunca estd completamente correcta, pero raramente estd totalmente equivocada y proporciona
una base sélida para entender un fenémeno muy complejo. Los catalizadores tienen generalmente
superficies mds complicadas que las superficies que Langmuir supuso: los sitios de adsorcion
difieren en su energia y en su accesibilidad y frecuentemente estan presentes interacciones laterales
fuertes, especialmente a recubrimientos elevados. Sin embargo, la isoterma de Langmuir es un
modelo que brinda explicaciones coherentes para resultados experimentales de catalizadores reales
(Ertl, 1997).

‘A

5.2 Reaccion en supefficie

Un ciclo catalitico generalmente se construye de varios pasos, cada uno de los cuales tiene
reactivos y productos. Los reactivos pueden ser los productos de un paso anterior o pueden entrar|
al ciclo desde fuera. De forma similar, los productos de cada paso pueden permanecer en el ciclo
como reactivos para el paso subsecuente o pueden dejar el ciclo. A los reactivos y productos que
logran permanecer en el ciclo catalitico los llamamos intermediarios de reaccion.

Para medir los pardmetros cinéticos (concentraciones en el tiempo) usamos generalmente a la
cromatografia de gases o de liquidos, pero pueden usarse también diversas espectroscopias como
FTIR, UV-VIS, Raman o NMR. Independientemente del método usado, se obtiene el perfil de la
reaccién, como el mostrado en la Figura 5.5.

Un perfil como el mostrado en la Figura 5.5 se obtiene de un reactor en batch. Para reactores
en flujo continuo la grafica de concentraciones contra tiempo mostrard, en primera instancia, la
estabilidad del catalizador, como se muestra en la Figura 5.6, en donde la recta de pendiente cero
representa una tasa constante de reaccidn (caso (a)) y, por tanto, un catalizador estable con el tiempo
Mientras que las curvas (b) y (¢) muestran catalizadores cuyo comportamiento depende del tiempo
de reaccion.
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Figura 5.5: Perfil de concentracién respecto al tiempo para una reaccién consecutiva de primer
orden A — B — C. La linea sélida en color gris corresponde al perfil de concentracién de A, la linea
punteada al perfil de concentracion de B y la linea sélida en color negro al perfil de concentracion
de C.

[v]

(b)

t

Figura 5.6: Perfil de concentracion contra el tiempo par tres diferentes casos: (a) catalizador
estable; (b) catalizador que se desactiva; (c) catalizador que tiene un periodo de induccién.

Como cualquier otra reaccidén quimica, la reaccion catalizada puede ser de orden cero, pri-
mer orden o segundo orden y se aplican las mismas leyes de velocidad que ya estudiaste. Aqui
simplemente va una llamada de atencién: comparar las constantes de velocidad de una reaccién
catalizada con una que no tiene presencia de un catalizador es un sinsentido, las unidades de ambas
constantes generalmente serdn diferentes, pues si afiadimos un catalizador la tasa de reaccion
cambiard, pero seguramente también cambiard la ley de velocidad asociada y la nueva ecuacién de
velocidad dependera de la concentracion del catalizador. Existen otras formas de comparar las tasas
de reaccidn como el tiempo de vida media, el grado de conversién a cierto tiempo o el tiempo para
alcanzar el estado de equilibrio.
El caso mas simple de una reaccion en superficie es la transformacién unimolecular de una
especie en otra, como una isomerizacion.

5.3 Mecanismo de Langmuir-Hinshelwood

El modelo de Langmuir-Hinshelwood describe la situacién mds comtun en catdlisis heterogénea
asume que el reactivo debe adsorberse primero en la superficie del catalizador para después
reaccionar sobre el sitio activo y entonces el producto se desorbe de la superficie para regresar a la

ase fluida
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Reaccion
A—B

Supongamos que tanto A como B son gases, 84 y 0p serdn el grado de recubrimiento de la superficie
con cada una de esas especies, * serd el sitio activo para llevar a cabo la reaccion en superficie y 0,
es la fraccién de sitios disponibles:

ki
M (5.14)

ri :kl[A]G* *k,IGA

k>
A* 2 B
‘o (5.15)

1y =koOy —k_260p

k3
B* = B+*
;‘% (5.16)

r3 = k30 — k_3[B| 0,

Las ecuaciones (5.14-5.16) representan los tres pasos de este ciclo catalitico y sus corres:
pondientes leyes de velocidad para la tasa de reaccion. Normalmente, este sistema se resuelve
numéricamente, pero podemos simplificarlo y obtener mds informacién sobre la reaccion catalitical
Por ejemplo, supongamos que la etapa de reaccion superficial (5.15) es la etapa determinante del
mecanismo, y que la adsorcién y desorcidn (5.14 y 5.16) se encuentran en equilibrio con K4 y Kp
como las respectivas constantes.

Despejando 6,4 y 05 de las ecuaciones (5.14 y 5.16):

ﬁzgmm:mw@ (5.17)
-1

k3
65 = -’ B]6. = Ks[BJ6. (5.18)

Sustituyendo estos valores en la etapa determinante, ecuacion (5.15):

r= ]QKA [A] 9* — k,QKB [B] 9* (519)

Veamos lo que significa la ecuacion (5.19). Si la concentracién, o presion parcial, de A aumenta
la velocidad aumentard, también si la disponibilidad de sitios es grande. Sin embargo, medir la
fraccién de sitios disponibles, 8%, no es tarea facil pero podemos suponer que el niimero de sitios
totales durante la reaccién permanece constante?, esto es:

0s+60p+6, =1 (5.20)

Sustituyendo (5.17) y (5.18) en (5.20):

K4[A]6. + K3[B]6, + 6, = 1 (5.21)

2En la préctica el nimero de sitios activos puede cambiar durante la operacién del catalizador debido a sinterizacién
desactivacién o envenenamiento
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y resolviendo para la fraccién de sitios libres:

1
6= ———— 5.22
K4[A] + Kp|B] ©:22)

Sustituyendo (5.22) en (5.19) se obtiene la ecuacidn de velocidad de la reaccion:

_ kaKy [A] — k_>kp[B] _ koKapa—k 2Kppp
1+ K4[A] + Kp[B] 1+ Kapa+Kpps

(5.23)

Con las condiciones adecuadas de presion y temperatura se puede lograr que k, >> k_5; si
ademds suponemos que Kp y K4 son pequeiias (A y B se adsorben moderadamente) y las presiones
de A y B también ;qué ecuacién de velocidad resulta? Ahora, supongamos que la presién de A es
elevada y que, por tanto, K4[A] es mucho mayor que 1+ Kp[B], ;cudl es la ecuacidn resultante?
Estas ecuaciones representan a varios tipos de reacciones, como la isomerizacién de n-hexano a
2-metilpentano y, dependiendo de las condiciones de presion, el orden observado de la reaccion
puede modificarse.

El mecanismo propuesto en las ecuaciones (5.14-5.16) puede modificarse para varias situaciones
como que el producto B no se adsorbe:

ki
M (5.24)

ri :kl[A]G* *k,IGA

* k *
A* 3 B+ (5.25)
r2 = k26
Como (5.25) es irreversible y la adsorcion de A estd en equilibrio, la ecuacién de velocidad para
este mecanismo es

r=ry=ky6y (5.26)

y se puede usar la isoterma de Langmuir para sustituir a 64

 kaKalA]

T 1+K4[A] (5.27)

Si A se adsorbe moderadamente la ecuacion (5.27) puede simplificarse y resulta en r = kp K4 [A]
asi el orden experimental de la reaccidon debe ser uno. A presiones elevadas y una fuerte adsorcion
de A, el orden resultante de la reaccidn es cero.

Apliquemos el estado estacionario al mecanismo propuesto en (5.24-5.25) y analicemos los
resultados. La ecuacién de velocidad es (5.26) y el intermediario al que aplicamos el estado
estacionario es 0y4:

d6
dTA = 0=k[A]6, —k_164 — k264 (5.28)

y sabemos que 64 + 0. = 1. Resolviendo este sistema de ecuaciones obtenemos:

k1[A]

Op=— 0
AT A+ ko ko

(5.29)
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Multipliquemos la ecuacién por k_; /k_y:

= (mﬁﬂm) (iﬁl) 430

Rearreglando la ecuacién (5.30) obtenemos:

(Al

= WAk ko
k1

04 (5.31)

donde k; /k_; es simplemente la constante de equilibrio para la adsorcién de A, y entonces:

64 = K[A]/(K[A]+ 1+ Ky /k_1) (5.32)

Comparando la ecuacién (5.27) con la ecuacion (5.32) que resulta de aplicar el estado estacios
nario, notamos que difieren en el término kp/k_; que representa la posibilidad de que la especie
adsorbida A* reaccione (k) o simplemente se desorba de la superficie (k_;). La ecuacién (5.27) 1a
obtuvimos suponiendo que la adsorcion de A se encuentra en equilibrio y que la etapa limitante del
mecanismo es la reaccién superficial; lo que esto implica es que k_1 es mayor que k; por lo que el
término kp/k_; puede despreciarse en el denominador de la ecuacién (5.32). Dada la importancia
del concepto "grado de recubrimiento"se analizard el mecanismo propuesto en (5.24-5.25) de una
forma un poco diferente.

k1
A+* = A
k| (5.33)

ri = ki[A][*] — k1 [A7]

AR gy (534)
rp = k2 [A*]

Fijate como en vez de considerar el grado de recubrimiento, 84, estamos considerando la
concentracion de sitios libres, [*], y la concentracién de sitios ocupados por A, [A*]. Resolviendo
para la velocidad de reaccién r' = ry = ky[A*] y recordando que 64 = [A*]/[*]sorates S€ Obtiene:

I _ kZKA [*]tomles [A]

I+ Ka[A] (5.35)

La ecuacién (5.35) permite ver como la velocidad de una reaccidn catalitica incluye a la
‘concentracion” del catalizador.

La velocidad intrinseca a la que el ciclo catalitico se completa en un sitio de la superficie
se conoce como la frecuencia de cambio, mejor conocida por su nombre en inglés: Turnover|
Frequency (TOF); dividiendo la velocidad de reaccién que corresponde a la ecuacion (5.35) entre
la concentracidn de sitios totales del catalizador se tiene:

/

TOF = = ko K4 [A]1 4 KA[A] (5.36)

[*]lutales
Como se puede observar la ecuacion (5.36) para TOF es igual a la ecuacién (5.27) que se obtuvo

al considerar el grado de recubrimiento (6y).
Los atomos superficiales en los catalizadores reales existen con una variedad de coordinaciones
dependiendo de los planos cristalograficos expuestos, impurezas o defectos, y pueden presentar
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diferentes actividades cataliticas para reacciones distintas. E1 TOF basado en [*];oq/s Serd un valon
promedio de la actividad catalitica; el TOF calculado serd un limite inferior de la actividad verdadera
pues sélo una fraccién del nimero total de 4&tomos en la superficie contribuird a la velocidad de
reaccion. Sin embargo, el concepto de TOF es muy importante pues ha resultado sumamente qtil al
relacionar velocidades de reaccion sobre metales en la forma de monocristales, ldminas o particulas
soportadas. La medida del niimero de dtomos en la superficie de un metal u 6xido metdlico es un
reto siempre, pero queda fuera de los temas tratados en este libro. Para profundizar sobre el tema se
recomienda consultar: van Santen (2017), Prins y col. (2016) y Norskov y col. (2014).

5.4 Mecanismo de Eley-Rideal

Una reaccién elemental, relativamente rara, entre A y B ocurre cuando A se encuentra en estado
adsorbido y reacciona con B (gas):

ki
A+F 2 A*
k-

A*+B ]3 Productos

Debido a la baja probabilidad de que una particula gaseosa colisione y reaccione con la especie
adsorbida, generalmente en estos mecanismos la reaccion A* + B es la etapa determinante de 1a
velocidad.

En las Figuras 5.7 y 5.8 se representan esquemadticamente las reacciones en superficie segtin
Langmuir-Hinshelwood y Eley-Rideal.

| MECANISMO LANGMUIR-HINSHELWOOD l

Figura 5.7: Mecanismo de Langmuir-Hinshelwood.

[mecamsmo eLev-riDeaL |

-9

Figura 5.8: Mecanismo de Eley-Rideal.
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Ademds, y a modo de comparacion, la Figura 5.11 muestra, también de forma esquematica
la relacién funcional entre la tasa de reaccion y la presion de los reactivos en la reaccién general
A 4+ B — Productos. En este libro no tratamos analiticamente esta situacion, pero la figura nos
proporciona una idea general de como cambia la tasa de reaccidén al variar la presion de cada
reactivo.

Pg constante P constante

Pa Ps

Figura 5.9: A y B compiten por el mismo sitio.
r r

Pg constante P constante

Pa Pg

Figura 5.10: A y B adsorbidos en difentes tipos de sitios vecinos.
r r

Pg constante
P, constante

Pa Ps

Figura 5.11: A adsorbido, B reacciona por colisién (Mecanismo de Eley-Rideal).

5.5 Ejercicios propuestos

Ejercicio 5.1 La dimerizacién de una olefina (por ejemplo isobutileno) se lleva a cabo sobre
un catalizador 4cido sélido (zeolita) A +A — A,. Los datos cinéticos muestran que a altas
concentraciones de la olefina la reaccion es de primer orden ya que la gréfica logaritmica de [A]
contra el tiempo, es lineal. A bajas concentraciones la reaccion cambia a segundo orden pues la
gréfica del inverso de la concentracién contra el tiempo es lineal. La expresion de velocidad que
explica este comportamiento es:

_ oy[AP
T It

en donde o y ap son constantes. Encuentra el mecanismo del cual puede derivarse esta
expresion de velocidad.
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Ejercicio 5.2 En la sintesis de amoniaco catalizada por Ru se encontré que la reaccion es de
primer orden con respecto a N, y de orden -1 con respecto a H,. Para explicar estos resultados
se propuso el siguiente mecanismo:

N, +2* = 2N*
Hy, +2* = 2H"
N*+3H* 2 NH; +4*

Encuentra la ecuacién de velocidad correspondiente (ayuda: supén que la especie mds
abundante en la superficie, por mucho, es hidrégeno atémico adsorbido H*).

Ejercicio 5.3 La oxidacidn catalitica de CO es una reaccién de gran interés académico y am-
biental. En algunos catalizadores el paso determinate de la reaccion es la adsorcion disociativa
de oxigeno molecular, entre otros, la adsorcién molecular de O,. La cinética de la reaccion, en
ambos casos, muestra que la especie adsorbida mas abundante es CO* y que esta adsorcion se en-
cuentra en equilibrio. Desarrolla un mecanismo para cada una de las posibilidades mencionadas
y encuentra la expresion de velocidad de la reaccion

2C0+ 0y — 2C0O,
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Usa el método cientifico: probando varias veces llegards a la verdad,
Marco Tulio Cicerén (106 a.C.-43 a.C.), jurista, politico, filésofo, escritor y orador romano

En el capitulo anterior adquiriste los fundamentos de la catélisis heterogénea donde la mayoria

de estos catalizadores son s6lidos que actian sobre sustratos en una mezcla de reaccién liquida o
gaseosa. Este capitulo tiene como objetivo explicar el modelo de Michaelis-Menten que involucra
los conceptos bdsicos de velocidad maxima, afinidad o constante de Michaelis, nimero de recambio
eficiencia catalitica que son, entre otras, nociones importantes en la catélisis enzimatica.
Como sabes, existen reacciones quimicas que también ocurren en sistemas bioldgicos y son
muy complejas. Estas reacciones son catalizadas por enzimas que en su mayoria son proteinas. La|
enzima cataliza la conversion de reactivos a productos (a los reactivos se les conoce como sustratos)
Esta conversion se lleva a cabo en una zona especifica en la estructura de la proteina denominado
sitio activo o catalitico.

La aplicacion de la catdlisis enzimatica es muy amplia, por ejemplo, en el disefio de farmacos
porque las enzimas pueden interactuar con sustratos o inhibidores (andlogos de sustrato) en el sitio
activo. Otra aplicacion puede ser en la tecnologia enzimdtica moderna o en industrias tradicionales
de alimentos (fermentacidn, fabricacién de queso, elaboracién de pan, etc.), en el biotratamiento
de aguas residuales, asi como los progresos que se estdn realizando actualmente en la Ingenieria
Genética y la Biotecnologia permitiendo asi un mayor desarrollo en el uso de enzimas.
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6.1 Modelo de Michaelis-Menten

A continuacién se muestra el modelo mds comun de la reaccion entre enzima y el sustrato
que involucra la formacién de un complejo enzima-sustrato (como la especie intermediaria que
se vié en el Capitulo IV) y este dltimo puede disociarse irreversiblemente en una enzima libre
(regenerada) y un producto. Véase la Figura 6.1

ky

ka
E+S ©@ES-E+P
k_q
Sitio Activo SMIEHAD Productos
‘ — ;
—
IR Complejo Enzima -sustrato Enzima
CINETICA ENZIMATICA

Figura 6.1: Representacion esquematica de la reaccion entre enzima (E) y sustrato (S) para la
formacién del complejo (ES), donde el sustrato es procesado para la formacion de producto (P) y|
enzima libre (regenerada).

Recuerda que la ley de velocidad de una reaccién se escribe como la ecuacion (1.9) del Capitulo
I y observa como estos conceptos los puedes aplicar a una reaccion entre una enzima y un sustrato
La velocidad de formacion (f) o asociacién del complejo enzima-sustrato es:

FESs), = ki [E] [S]

donde [E] es la concentracién de la enzima y [S] es la concentracion de sustrato. Nota que
primero se toma en cuenta la velocidad de formacién del complejo y no la de los reactivos como se
utilizé en los capitulos anteriores.

Por su parte, la velocidad de deformacién (d) o disociacion irreversible del complejo hacia el
producto y enzima libre (regenerada) también considera la reaccion reversible del complejo hacia
los reactivos, por lo que se tiene:

ries), = —k-1[ES] — ka[ES] 6.1)

donde [ES] es la concentracién del complejo formado y el signo en la velocidad es negativo
porque el complejo actiia como reactivo.

Igualando la velocidad de formacién y la velocidad de deformacién obtienes la siguiente
expresion

ki [E][S] = k_1 [ES] + ko [ES] (6.2)




6.1 Modelo de Michaelis-Menten 111

Esta expresion también se puede resolver por aproximacion al estado estacionario, como lo
viste en el Capitulo IV, es decir,

d[ES]
dt
por lo que nuevamente se obtiene (6.2).

=ki[E][S] —k_1[ES] — k2 [ES] =0

Si se factoriza y despeja la concentracion del complejo enzima-sustrato [ES] se tiene

5= (- ) 2l 63)

k_1+ko

Puedes agrupar las constantes cinéticas para tener una constante de equilibrio general para toda
la reaccidn y al inverso se le llama constante de Michaelis-Menten (Kj,),

1

. k_1+ky B
= X

ki

Ky

= s ()l - KES— S 6

Es razonable pensar que la concentracion de la enzima después de la reaccion es igual a la suma
de la concentracion de la enzima total ([E]7) menos la del complejo ([ES])

[E] = [E]r — [ES] (6.5)
Se sustituye la ecuacidn (6.5) en la ecuacién (6.4) y se obtiene

Ku[ES] = ([Elr — [ES])[S]

Organizando términos para calcular la concentracién del complejo en funcién de la concentra
cion de la enzima total y de la concentracién del sustrato, que se pueden obtener experimentalmente
a través de métodos espectofotométricos como el UV-VIS, se tiene

KulES]+[ES][S] = [E]r[S] = [ES|(Kn+][S]) = [E]r[S]

entonces,

[E]r[S]

B = R+ 1)

(6.6)

Abhora, al inicio de la reaccién de disociaciéon del complejo enzima-sustrato que da lugar al
producto y a la enzima libre regenerada, la velocidad es

rigs), = —ka[ES] 6.7)

Sin embargo, a altas concentraciones de sustrato [S], la enzima se satura formando el complejo
bajo esta condicidn la reaccién llega a su velocidad méaxima (V,,,4x). Por lo tanto, la concentracién
total de enzima [E|7 es igual a la concentracion del complejo ES, asi la ecuacion (6.7) se convierte
en

FIES) e = —K2[E]r (6.8)
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En la literatura, estas velocidades se definen como la velocidad inicial Vo = rigg),. y la velocidad
méxima Viyax = r(gg),,.» POr lo que a partir de ahora utilizarés estos términos. De las ecuaciones
(6.7) y (6.8) se despejan [ES| y [E|r respectivamente y se sustituyen en la ecuacién (6.6) para
obtener la ecuacién de Michaelis-Menten:

‘/I)‘I(ZX
o mlSh Vinax 9]

ke Ku+I[S] - o= Ky +[S] ©9

Ahora se analizard un poco esta expresion:
1. Suponiendo que [S] << Ky la ecuacién se reduce a

y sustituyendo V,,,, de la ecuacién (6.8) se tiene

Vo — <k2[E]T> s

Ky

Los términos entre paréntesis son constantes, pueden agruparse en una nueva constante, k’
por lo que se obtiene una reaccién cinética de primer orden: Vy = k'[S].

Una interpretaciéon molecular de K), significa qué tan afin es la enzima por el sustrato. Si
el valor de Ky es grande se requiere mayor cantidad de sustrato para saturar a la enzima
(baja afindad). Caso contrario, si el valor de Ky, es pequefio significa que con poco sustrato
se satura la enzima (alta afinidad). La interpretacién matematica de la ecuacidn (6.9), implica
que si Ky, es grande, Vj es pequeila y por el contrario si Ky, es pequeiia, entonces Vj es
grande, lo que corrobora la interpretaciéon molecular.

2. Ahora suponiendo que [S] = Kj la ecuacion se reduce a

lo que quiere decir que K, constituye un valor numéricamente igual a la concentracién del
sustrato [S], donde la velocidad de la reaccién es la mitad de la velocidad méxima, es decir, 1a
velocidad no depende de la concentracion, por lo tanto es una reaccién de orden cero. Véase
la Figura 6.2
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Figura 6.2: Representacion de la ecuacién de Michaelis-Menten. Donde K = K),, constante de
Michaelis.

3. Finalmente, considerando que [S] >> K), la ecuacién se reduce a

y sustituyendo V., de la ecuacion (6.8), se tiene

Vo =k |E]r

Recuerda que k;[E]7 es constante, como en el caso uno, por lo que
Vo =K

entonces se obtiene una reaccién de orden cero, donde la velocidad no depende de la
concentracion.

Recuerda que la ecuacién (6.8) indica la relacién de V,,,: y k2, que se interpreta como la
velocidad que se alcanzaria cuando toda la enzima disponible se encuentra unida al sustrato y da
lugar a la formacién del producto, liberando a la enzima libre (regenerada) y al producto,

ES®ELP

A k; se le conoce como k.., nimero de recambio, que se define como el nimero de moléculas
de sustrato que son procesadas por el sitio activo de la enzima por unidad de tiempo, es decir, la
tasa a la que se procesa el sustrato a producto por unidad de tiempo y sus unidades son s~ .
La eficiencia catalitica de una reaccién enzimética se define como k4 /K. Cuanto mayor
sea este valor, mds répida y eficiente se convierte el sustrato en producto. Nota que si Ky es
grande, la eficiencia es baja, pero si Kj; es pequeiia, la eficiencia es grande, lo cual corresponde a la
interpretacién molecular.
Resumiendo, a partir de un ajuste de los datos experimentales a la ecuacién de Michaelis+
Menten, puedes determinar Ky y V. Con esto puedes conocer k., y por ende la eficiencia
catalitica a través de la relacion k., /Ky. Estos términos se les conoce como parametros cinéticos
o cataliticos
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A continuacién se mostrard un caso de estudio para la obtencién de los pardmetros cinéticos de
una enzima y su sustrato y comprenderds la importancia del modelo de Michaelis-Menten.

La enzima Triosafosfato Isomerasa de levadura de Saccharomyces cerevisiae (TIM), es una
enzima ampliamente estudiada, ya que es considerada un blanco atractivo en el disefio de formacos
contra enfermedades parasitarias como la malaria y la tripanosomiasis (Téllez y col., 2002). En el
sitio catalitico de la TIM participan los residuos de Lisina 12 (Lys12), Histidina 95 (His95) y Acido
glutdmico 165 (Glu165) (ver Figura 6.3)(Knowles, 1991).

SUSTRATO

Figura 6.3: Estructura tridimensional de la Triosafosfato isomerasa (TIM) interactuando con el
sustrato dihidroxioacetona fosfato (DHAP) (ID PDB INEY). En el inserto se muestra el sitio activo
indicando los residos que participan en la catalisis. Se utilizé el programa YASARA para visualizar
la estructura tridimensional.

Esta enzima actiia como catalizador en la reaccidén de isomerizacidn reversible de las triosas
Dihidroxioacetona fosfato (DHAP) y D-gliceraldehido-3-fosfato (DGAP) a través de un interme;
diario enodiol en la via de la glucélisis (ver Figura 6.4).

CH,

Glu16s

SRy \N/\\N

\‘=< Hisss \:& His9s

mhtdmlo;:::u fosfato D-gliceraldehido-3-fosfato
(DHAP) (DGAP)

Figura 6.4: La TIM cataliza la interconversiéon DHAP a DGAP. Esta es la dltima reaccién de la
primera etapa de la ruta glucolitica (Serratos y col., 2012).

De ambas triosas, sélo el DGAP puede continuar la ruta de transformacién de la glucosa hasta
piruvato
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6.2 Parametros cinéticos de la enzima Triosafosfato Isomerasa (TIM)

Es importante mencionar que la reaccidn reversible de la transformacién de D-gliceraldehido+
3-fosfato (DGAP) a dihidroxioacetona fosfato (DHPA) no se puede seguir espectroscopicamente
porque la actividad catalica debe determinarse en forma acoplada a una segunda enzima (@ —
glicerofosfato deshidrogenasa, & — GDH), la cual, en presencia del cofactor dinucledtido de
nicotinamida y adenina (NADH) produce o — glicerofosfato (¢ — GP) y NAD" (en su forma
oxidada) como se muestra en la siguiente reaccion:

TIM a—GDH
DGAP = DHAP+NADH = o—GP+NAD"
Para el experimento de la actividad catalica de la TIM se determiné espectrofotométricamente
siguiendo la oxidacién de NADH en NAD™, la cual se midi6 por la disminucién de la absorbancia
a 340 nm (exapy = 6.22 x 10°M~em™") (Rozacky y col., 1971), se debié a que solo el NADH
absorbe a esta longitud de onda (Pérez, 2015).
Para determinar Kj; y el nimero de recambio (k.. ), la concentracion de sustrato (DGAP) se
vari6 en un intervalo de 0.05 a 4.0 mM y las mediciones se hicieron por duplicado. La actividad
enzimdtica se expreso en U moles de sustrato transformado por minuto por miligramo de enzima|
(umoles/mg min). La celda de reaccion contiene 0.20 mM de NADH y 10 ug de & — GDH en un
amortiguador Trietanolamina 100 mM, EDTA 10 mM (TE 100/10) a pH 7.4 alcanzando un volumen
final de 1.0 mL. La reaccion inicia cuando se adiciona 3.0 ng de TIM en la celda de reaccion para
seguir la oxidacion del NADH por medio de un espectrofotémetro ultravioleta-visible (UV-VIS
(Serratos y col., 2012).
Los valores de actividad especifica obtenidos a diferentes concentraciones de DGAP, fueron
ajustados empleando la ecuacidon de Michaelis-Menten (ecuacién (6.9)). La representacion grafica)
de esta ecuacion es una hipérbola. Véase la Figura 6.5.
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Figura 6.5: Variaciéon de velocidad en funcién de la concentracién del sustrato. El ajuste permitid
determinar los valores de Kj; y Vi, a partir de la ecuacion (6.9).

En el Apéndice G podrés revisar los cdlculos para obtener k. (sfl) a partir del ajuste de
Michaelis-Menten.

En la Tabla 6.1 se presentan los valores de los pardmetros cinéticos obtenidos por Serratos y col
(2012).
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Tabla 6.1: Pardmetros cataliticos de la TIM con DGAP como sustrato, medidos por duplicado, a
25°C y en un amortiguador de Trietanolamina 100 mM, EDTA 10 mM (TE 100 /10), apH 7.4

| Knu(mM) | kea(s™!) | fM s
Serratos y col. (2012) | 0.81(0.09) | 5.4(0.2) x 10° | 6.70 x 10°

Los nimeros en paréntesis indican la desviacion estdndar. Estos pardmetros cataliticos concuer;
dan con los reportados por Gonzélez y col. (2004). Como puedes observar el valor de la eficiencia
catalitica es grande (10°M~'s~1), porque se trata de un sistema biolégico en solucién contralado
por el fendmeno de difusién. Lo que significa que la velocidad con que se transforma el sustrato en
producto es muy rapida (como es de esperarse), pero el sustrato tarda en llegar al sitio catalitico de
la proteina y liberarse como producto (Serratos y col., 2012).

La obtencién de los pardmetros cinéticos es de gran importancia porque se determina la
actividad de la enzima bajo estudio. Si no obtienes una buena actividad no puedes realizar ningtin
experimento bioquimico confiable.

6.3 Ejercicios propuestos

Ejercicio 6.1 Define Ky, k.4 y la eficiencia catalitica. n

Ejercicio 6.2 Si Kj; es igual a la concentracién de sustrato ;Cémo aumentarias la velocidad
inicial? "

Ejercicio 6.3 Explica qué implica que el nimero de recambio sea grande. "

Ejercicio 6.4 Contesta Verdadero (V) o Falso (F) y justifica tu respuesta
1. Si Ky, disminuye hay menor afinidad
2. Larelacion de la eficiencia catalitica es Ky /kear
3. Las unidades de k.4 son min~!

Ejercicio 6.5 A partir de la ecuacién de Michaelis-Menten interpreta molecularmente lo que
ocurre si experimentalmente obtienes un valor de V,,,, y Vo muy similares. n

Ejercicio 6.6 ;Qué significa que una enzima sea limitada por difusién? "

Ejercicio 6.7 Determinar la eficiencia catalitica y [E]7, donde k.q; = 5000 min~—' y Ky =2 mM
mediante los siguientes datos

[S](mM) ‘ Vo (umol /min)

1 167

2 250
4 334
6 376
100 498
1000 499
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Visto a la luz de la evolucion, la Biologia es, quizds, la ciencia mds satisfactoria e inspiradora
Sin esa luz, se convierte en un monton de hechos varios, algunos de ellos interesantes o curiosos

pero sin formar ninguna vision conjunta
Theodosuis Dobzhansky (1900-1975), genetista ruso

En este capitulo el objetivo principal es describir una aplicaciéon més de la Cinética Quimica
Comprenderds que esta rama es una herramienta en areas como la Fisicoquimica, la Biomédica, la
Electrofisiologia y la Bioingenieria. A continuacién, se presenta el estudio de la Cinética en los
canales i6nicos, que describen la respuesta de la célula ante estimulos electroquimicos internos y
externos, los cuales son fendmenos importantes en el estudio de la transmisién de informacién aj
través de células.

7.1 Canales iénicos

La bicapa lipidica de las membranas celulares impide el paso de iones a través de ella; sin
embargo, las células intercambian iones con su entorno. Para resolver este problema, las células
cuentan con canales i6nicos que son proteinas transmembranales que permiten el paso selectivo de
iones. Existen en la membrana celular canales altamente selectivos que permiten el paso inicamente
de los iones de Na*, K™, Ca**, CI~, etc. Un grupo importante de canales iénicos ha sido estudiado
ampliamente por su participacién en el disparo y modulacién de la actividad eléctrica de las
células excitables como las neuronas y células musculares; nos referimos a los canales i6nicos
que dependen del tiempo y del voltaje para su apertura. Este grupo de canales normalmente s¢
encuentran cerrados impidiendo el paso de iones, pero cuando cambia el potencial de membrana
(Vin) en el sentido apropiado (la mayoria por la disminucion del potencial de membrana) se abren
permitiendo el paso de iones generando corrientes idnicas transmembranales.
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La técnica de Fijacién del Voltaje (Figura 7.1) ha sido fundamental para el estudio de los canales
i6nicos. Consiste en mantener el potencial de membrana a un valor inicial fijo (V,, = V},) donde los
canales i6nicos se encuentran cerrados. Posteriormente, se aplican pulsos rectangulares de voltaje
para cambiar el potencial de membrana V,, a un valor V,,,, (V,;, = V,;,) para inducir la apertura de
los canales i6nicos, produciendo corrientes i6nicas no lineales con una cinética caracteristica para
cada poblacion de canales i6nicos.

Me ‘

sol int

SF

Figura 7.1: Técnica de fijacion del Voltaje. La célula (C) se mantiene en una solucién fisioldgical
la cual se conecta a la tierra. Mediante un microelectrodo (Me) con solucidn electrolitica (sol int
se tiene acceso eléctrico al interior celular al romperse la membrana celular que estd en contacto
con la punta del microelectrodo. El microelectrodo se conecta a su vez al amplificador (A) el cual
permite fijar el voltaje de la membrana celular (V,,,) al valor (V,,,) por el tiempo deseado del usuario
Al aplicar pulsos reactangulares que hacen V,,,=V,,, se induce la apertura de los canales voltaje
dependientes como los iones de K+ generando corrientes amplificadas por el amplificador A.

En este capitulo se presenta un ejemplo tipico del andlisis que se realiza a los canales idnicos a
partir de los datos experimentales, destacando el estudio de la cinética de las corrientes idnicas (0
de la apertura en el tiempo de los canales i6nicos). Se ha seleccionado como ejemplo a la corriente
de K+ (IK™) obtenida con la técnica de Fijacion del Voltaje. La IK™ se adquiri6 de la linea celular
NG108 — 15 la cual es considerada modelo biolégico de las neuronas motoras.

En la Figura 7.2a en la parte superior, se ilustra el potencial de membrana V,, igual al potencial
de mantenimiento Vj, de -70 mV y los 8 pulsos rectangulares de fijacion del voltaje que cambian al
V. a diferentes valores de V,,, iniciando en -60 mV y terminando en 10 mV. Los trazos de la /K|
que se producen con cada pulso de fijacion del voltaje se muestran en la parte inferior de la Figura
7.2a. Podemos apreciar que de los 8 pulsos de fijacidn del voltaje aplicados, inicamente indujeron
una /Kt de magnitud significativa los tltimos 5 (7.2b) en el intervalo de V,, de -30 hasta 10 mV|
/Ademds, la magnitud de la IK+ aumenta a medida que V,, se hace menos negativo alcanzando el
valor maximo en V,, =10 mV. El incremento no lineal de la /K™ con respecto a V,, es producido
por los canales i6nicos que dependen del tiempo y del voltaje para su apertura. La observacién
cuidadosa de los trazos de la IK ™" en la 7.2a permite apreciar la dependencia del tiempo y del voltaje
de la IK*: primero, no todos los cambios del V,, inducen la IK™"; segundo, cuando se induce la IK|
su magnitud depende del valor del V,,; tercero, la IK* no se establece inmediatamente que cambia
el V,,, sino que cambia en el tiempo hasta que alcanza un valor maximo estacionario como se indical
con los asteriscos en la Figura 7.2a. En resumen, la K" se produce para un cierto valor umbral
de V,,, aumenta de manera no lineal con V,, y para cada valor de V,, alcanza su valor méximo (ver|
asteriscos) no de manera instantdnea sino de manera dependiente del tiempo.




7.1 Canales idnicos 121

vm

Vh=-70 |

24004 Vm (mV)

2000+

g 1600 301
:_; 1200 //_
800 A
400 gk (nS)
i
7 T )
0 50 100 150 200
t (ms) !
60 40 20 0 20
d Vm (mV)

Figura 7.2: Corriente de potasio (IK™"). a. Los trazos rectangulares en la parte superior ilustran el
potencial inicial (V;, = —70 mV) al cual se somete la célula NG108 — 15, posteriormente, se aplican
pulsos rectangulares que cambian el potencial de membrana (V},,) al valor indicado a la derecha de
cada trazo. Cada pulso de voltaje rectangular aplicado a la célula tiene como finalidad inducir la
apertura de los canales de K. En la parte inferior de a, se muestra la corriente ocasionada por el
cambio en V,, correspondiente a cada pulso rectangular aplicado, la corriente es de K™ (IK1) y es
ocasionada por la apertura de los canales de K*. En b, se muestra una grafica tipica de la IK™, la
cual se obtiene al graficar el valor maximo de la IK™ (se indica con los asteriscos) vs V,, (valor
la derecha de los pulsos rectangulares). En ¢, es posible obtener la conductancia al K™ (gK™) y
graficar la conductancia (gK ) vs V.

Abhora tienes problema de c6mo obtener un modelo matematico para la IK™" en términos del
tiempo y del V,,, o sea, obtener la funcién IK™ (V). La funcién propuesta que describe a 1K
(Viu,t), estd en funcién del tiempo y del voltaje V,,,. Para este propésito puedes iniciar con la ley de
Ohm, la cual relaciona la corriente en funcién de la resistencia y cambios del voltaje:

. AV
i=—
R
donde R es la resistencia y AV la diferencia de potencial, o bien

i=gxAV

con g= % la conductancia. Aplicando la ley de Ohm a la IK™ (V,,,1) se tiene

Ix+ = g+ x AV (7.1)

donde el subindice K™ indica que se trata de la corriente de K™ y conductancia al K. Por otro
lado, cada especie i6nica en la célula presenta un potencial al cual su movimiento neto a través de
la membrana celular es de cero (I=0), a pesar de la presencia de canales abiertos que permitirian su
paso. Este potencial al que se denomina de equilibrio, es obtenido con la ecuacién de Nernst (Hille
2001), para el caso del K™ el potencial de equilibrio lo representaremos como Vi-. Por lo anterior
cuando V,, = Vi+ la IK"=0 y cualquier valor de V,, diferente de Vg+ producird movimiento de
K" a través de la membrana o corriente de potasio /K" cuando los canales de K se encuentren
abiertos, podemos expresar esta diferencia de potencial como:
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AV = (Vim—Vg+)

Sustituyendo AV en la ecuacién 7.1

Ix+(Vm,t) = g+ (Vm,t) x (Vi — Vi+) (7.2)

donde se destaca explicitamente la IK™ y la gK™ son funciones del tiempo y de V,,. De 14
ecuacién 7.2 puedes observar que el problema de encontrar la funcién que describa IK ™ (V,,,1) se
reduce al problema de encontrar una funcién de la gg+(V;, 7).

De la Figura 7.2a se puede observar que la IK" y de V,, y posteriormente se torna independiente
del tiempo cuando alcanza su valor maximo estacionario (indicado por los asteriscos); osea
IK* — IK*(V,,) cuando  — co. Por lo anterior, si tomanos el limite cuando ¢ — oo en la ecuacién
7.2 se tiene

Hm I+ (Vi t) = tlg? 8k+(Vinyt) % (Vi — Vi)

t—t,

Ix+(Vm) = gg+(Vm) x« (Vm — Vi+) (7.3)

La ecuacién 7.3 indica que es posible tener la gg-+ (V,,) de la medicién de la IK™ (V,,) maxima
estacionaria para cada V,, en la zona de asteriscos de la Figura 7.2a y cuya grafica se muestra en la
Figura 7.2b. Empleando la ecuacién 7.3 se puede obtener la gg+ (Vy)

g () = A 7.4)

donde I+ (Vm) representa la IK™ maxima estacionaria dependiente del V,, pero independiente
del tiempo. La grifica de la g+ (V,,) independiente del tiempo se muestra en la Figura 7.2¢
Para la obtencion de la funcién gg+(Vm) es comun ajustar la funcién de Boltzmann a los datos|
experimentales como se indica con la curva suave en la Figura 7.2c.(Hille, 2001). La funcién
obtenida es

8K+
g (Vi) = —S5 g (7.5)

(I4+e75)

donde gx+max=25.53 nS es la conductancia maxima de los canales de K, Vsp=-14.58 mV|
(potencial de membrana V,, al cual se tiene la mitad de la conductancia maxima y §=8.299 mV|
(determina la pendiente de la curva sigmoide). Una vez obtenida la funcién de la gg+ (V,,) con
la ecuacién 7.5 se puede obtener IK™* (V,,) como lo indica la ecuacién 7.4, en otras palabras, has
obtenido la funcién que describe la IK™ estacionaria en funcién de V,,,. Sin embargo, atin queda por
determinar la dependencia del tiempo de IK ™, o sea, la cinética de la corriente.

La cinética de las corrientes i6nicas transmembranales se modela empleando la teoria cinétical
de las reacciones quimicas. El lenguaje que se empleard es el del nimero de canales abiertos por el
V,» mas bien que el de conductancia.

Ls canales i6nicos pueden encontrarse en los estados cerrado o abierto. El paso en el tiempo del
estado cerrado al abierto o del estado abierto al cerrado se describe como un proceso que sigue una
cinética de primer orden. Imagina que en una célula el nimero de canales de K™ en estado cerrado
y abierto son C y A respectivamente, entonces podemos expresar lo siguiente

k
CViort) = AV, 1)
k-

esto es, suponemos que los canales i6nicos sufren una transicién de estados siguiendo una
cinética de primer orden, en donde k; es la constante de velocidad de la transicién del estado
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cerrado al abierto y k_; de la transicion del estado abierto al estado cerrado. Puedes ahora expresar
el cambio en el tiempo del ndmero de canales en estado abierto como

dA(Vipo,1)

2 = CVanont) %k — A(Vino, 1) ki (7.6)

Nota que A y C en la ecuacion 7.6 son funcién unicamente del tiempo ya que V,, es constante
(Vin=Vimo) con la técnica de fijacién del voltaje. Por otro lado, se sabe que la suma de los canales
en estado abierto més el nimero de canales en estado cerrado es igual al nimero total de canales
totales en la célula, o sea

C(Vm07t)+A(Vr1107t) =N (7.7)

Donde N; representa el nimero total de canales. La ecuacién 7.7 se puede normalizar con
respecto al ndimero total de canales

Cmet Amet
(Vinos 1) A(Vino:1)

=1 7.8
N, N, (7.8)
Se puede definir
C(Vino,t
(Vo) = <1'3) (7.9)
t
A(Vipo,t
n(Vino,t) = AVno:1) (7.10)
N

donde m(Vino,t) y n(Vimo,t) representan las fracciones de canales en estado cerrado y en estado
abierto respectivamente. Sustituyendo las expresiones 7.9 y 7.10 en la ecuacién 7.8 resulta

M(Viort) +1(Viport) = 1 (7.11)

Es conveniente expresar como cambia la fraccién de canales en estado abierto (o cerrado) con
respecto al tiempo en lugar del cambio en el nimero de canales abiertos A(V,u,,1); por lo cual
modificamos la ecuacién 7.6 dividiendo en ambos lados por el término constante N;

A% C(Vost)

't _ ( A(Vmoat)
dt N N,

N

Yt — ( Y1 (7.12)

dado que N, es un término constante fue posible introducirlo en la diferencial de A(V,,,,?)
Ahora se puede sustituir en la ecuacién 7.12 de acuerdo a las definiciones de m(V,y,1) y n(Vipo,1)
(expresiones 7.9 y 7.10)

dn(Vipe,t)

dr :m(meI)kl _n(vmmt)kfl (713)

Es costumbre designar a k; como o y a k; como f3, ademads, de la ecuacién 7.11 se tiene
mM(Vino,t) = 1 —n(Vino,t), sustituyendo todo esto en la ecuacioén 7.13 quedando finalmente
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dn(Vipe,t)

7 = (1 =n(Viuo,t))0t —n(Vipo, 1) B (7.14)

La solucién de la ecuacion diferencial 7.14 darfa n(V,,,,¢) 0 como cambia la fraccién de canales
abiertos con respecto al tiempo y al potencial de membrana V,,. La dependencia de n del V,,, no es
clara en este momento, se detallarda mas adelante. Ademas de obtener la solucidn de la ecuacién
7.14, es indispensable modificarla para que quede en términos de datos experimentales como los
mostrados en la Figura 7.2a; observando los trazos de la K notaréds que para cada valor de V,, las
corrientes alcanzan un valor constante (indicado por los asteriscos) al final de los pulsos de fijacion
del voltaje, lo que indicaria que la fraccion de canales abiertos n(V,,,,t) por el cambio de V,, al
valor de V;,, tiende a un valor costante (al que se denominara n..) con respecto al tiempo, por lo
cual, cuando t — oo, n(Viyp,t) — Neo(Vino,t) y la ecuacion 7.14 se transforma cuando r — oo en

AdneVie
dt

la igualdad a cero se cumple ya que en 71e(V,0,7) €s un término constante, despejando 7o (Vo)
se tiene

= (1 - n°°<VWI0))a _noo(vm())ﬁ =0

o

Noo(Vino) = m

(7.15)
donde 7. (V) representa la fraccion de canales abiertos en el estado estable para un potencial
de membrana V,,=V,,, determinado; esto es, cuando la /K alcanza su valor estacionario para un
cierto valor de V,,,,.
La ecuacion 7.15 se reescribe como

Noo(VioV) 1 _
o = aiB - T (7.16)

donde se define 7 con unidades de s ya que 1/(o+f3) tiene unidades de s~!, y de la ecuacién|
7.16 se tiene

(V]

o = PeolVimo) (7.17)
T

Observa que de la ecuacidén 7.15 se puede despejar B y sustituir o de acuerdo a la ecuacion

[7.17 obteniendo

B — 1 — 1o (Vino)

p (7.18)

Dado que 7.(V,;,) depende dnicamente del potencial de membrana V,,,, entonces las ecuaciones
7.17 y 7.18 indican que las constantes de velocidad o y B dependen del voltaje; o sea, para cada
potencial de membrana V), se tendrdn valores diferentes de las constantes de velocidad de apertura
y cierre de los canales idnicos. Asimismo, la constante T depende de V,,, como indica la ecuacién
7.16. Por lo anterior es correcta la siguiente notacion: &(Viuo, ), B(Vino,t) ¥ T(Vino,1).

Sustituyendo & y B como indican las ecuaciones 7.17 y 7.18 respectivamente en la ecuacién
7.14 se tiene

di’l(Vmo,t) noo(Vm ) *n(‘/moyt)
= 7.1
- . (7.19)

Acomodando términos en la ecuacion 7.19 se obtiene la ecuacién 7.20 que es una ecuacion
diferencial lineal de primer orden no homogénea
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dn(Vie,t) N N(Vinost)  Neo(Vino)

= 7.20
dt T T ( )
La solucién de la ecuacién diferencial 7.20 es sencilla y se describe a continuacion
n(ef%dt) = /nfef gy +k,
L Nooy L
n(ew) = (/7)efdt—i—k
n(et) = "2 (t)et +k,
T
n=ne—+k(et) (7.21)

Abhora, si supones que n(Vyy,,t) = 0 para r = 0, lo cual es razonable ya que durante los expe;
rimentos de Fijacién del Voltaje se parte de un potencial inicial (potencial de mantenimiento Vj,
ver Figura 7.2a parte superior) en el cual no se encuentran activos o abiertos los canales, o sea|
n(Vy,0) = n(V,,,0) = 0 para t = 0 donde inicia el pulso de fijacion del voltaje. Con las condiciones
iniciales la ecuacién 7.21 queda

I’l(Vmo, 0) = noo(Vmo) + ka
k= —nwVino)

Sustituyendo el valor de k en la ecuacién 7.21 finalmente se tiene la solucién

n(Vm07t) = Noo — nw(Vmo)(efo(Vmo))

N(Viost) = Moo (Vo) (1 — &~ 7 (V) (7.22)

La ecuacion 7.22 proporciona la fraccion de canales abiertos n(V,,,t) en funcién de V,, y del
tiempo, el término dependiente del tiempo estd indicado por la funcién exponencial y la dependencia
de V,,, por el factor n.(V,,) . Observa que para r = 0 el término exponencial vale 1 y n(V,,,1) = 0;y|
cuando 7 tiende a infinito, n(V,,,) tiende a n.(V;,). Es necesario recalcar que n..(V,,) es funcién del
voltaje o potencial de membrana e indica la fraccién de canales abiertos en el estado estacionario y|
su valor fluctda entre 0 < n., < 1, correspondiendo el valor de 0 cuando no se ha cambiado el V,, lo
suficiente (estimulo subumbral) para iniciar la apertura de los canales y el valor de 1 cuando se ha
cambiado el V), lo suficiente para abrir todos los canales (estimulo supraumbral).

En la practica, en lugar de emplear la soluciéon dada en la ecuacién 7.22 se utiliza la ecuacion
7.23, en donde la funcién exponencial se ha elevado a la potencia x. El valor de x se determina
experimentalmente como se comenta mds adelante.

N(Vins 1) = Neoo (Vi) (1 — ¢ 7 V) (7.23)

(Cbémo interpretas la solucién de la ecuacion 7.23? En el modelo cinético implicitamente se
estaba suponiendo la transicion de una region del canal tal que pasara del estado cerrado al estado
abierto y por eso se obtuvo la solucién de la ecuacién 7.22; sin embargo, en el canal iénico pueden
existir otras regiones que simultineamente tengan que sufrir tal transicién para que el canal cambie
al estado abierto. Por otro lado, la variable n representa la fraccion de canales abiertos, o sea, 1a
relacion (ndmero de canales abiertos)/(ntimero total de canales) por lo que n también se puede
interpretar como la probabilidad en el tiempo de encontrar al canal en el estado abierto. Si supones
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que x regiones de un canal iénico tienen que sufrir una transicion para que el canal pase al estado
abierto y que cada regién tiene la misma probabilidad independiente, entonces para obtener 1a
probabilidad de apertura del canal en el tiempo tendrias que elevar a la potencia x la solucién de la
ecuacion 7.22 tal como se expresa en la ecuacioén 7.23, ya que el término exponencial proporcional
la probabilidad en el tiempo de la transicién de una regién y se tendria que multiplicar x veces para
la probabilidad total de x regiones con igual probabilidad independiente.

Ahora se tiene el problema de como determinar el valor de n..(V,,) a partir de datos experimen;
tales. Como n,(V,,) representa la fraccion de canales de K™ abiertos cuando la IK ™ alcanza su valor
estacionario, entonces se puede emplear los datos de la Figura 7.2c¢, los cuales fueron obtenidos
cuando la corriente /K™ alcanzaba su valor estacionario independiente del tiempo. Suponiendo
que un canal i6nico cuando se abre presenta una conductancia unitaria g; cuya magnitud es la
misma para todos los canales de una poblacién de canales idnicos, suposicién correcta como se ha
observado en experimentos donde se mide la corriente de un solo canal i6nico con la técnica de
Fijacién del Voltaje Patch — Clamp (Sakmann y Neher, 2009), entonces en el estado estacionario
de IK™ se tiene

(ngES

gx+ (Vi) = )_(gk+i) = A(gk+i) (7.24)

1

I
—_

donde A representa el niimero de canales abiertos por el voltaje de la membrana V,,, que produce
la corriente /K™ estacionaria y gg+; la conductancia unitaria constante de la poblacién de canales
de K. La igualdad de la ecuacién 7.24 se cumple ya que la sumatoria es igual

gk+1+8k+2+ .+ 8ka =A(gk+:)
con
8k+1 = 8k+2 = .-« = 8K+A — 8K+i

De la ecuacién 7.24 se puede obtener la conductancia maxima (gg+,.) cuando todos los
canales de KT se encuentran abiertos, o sea

8K+ max :Nt(gKﬂ') (7.25)

dividiendo las expresiones 7.24 y 7.25

8k+(v,) A

8K+ max N, ( ) ( )

Con ne(Vy,) la fraccion de canales abiertos al potencial de membrana V,, cuando /K™ alcanza

) . L 8t L
su valor estacionario como ya se ha comentado. La relacién g’(i(v’") la puedes obtener de la ecuaciéon
7.5

KT max

y= Sk ]

(Vs0—Vim)

Noo(Vin
8K+ max 1+ (ef)

(7.27)

la ecuacién anterior proporciona la funcién n.(V,,). La grifica de la funcién n.(V;,) con
respecto al voltaje V,,, se muestra en la Figura 7.3 cuyo valor fluctda entre 0 < ne.(V,,) < 1.
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Figura 7.3: Curva sigmoide de 7., vs V,,. Se obtuvo empleando la ecuacién 7.27. Nota que como
n. cambia con el potencial de membrana V,,, con valores extremos n = 0 cuando todos los canales
de K estdn cerrados y n = 1 cuando todos los canales de K™ estén abiertos.

Finalmente, se necesita obtener la dependencia de T con respecto al V,, para una solucién
completa de la ecuacidn 7.23. Los trazos de corriente mostrados en la Figura 7.2a no presentan la
misma constante de tiempo 7, cambia con el V,, (Hille, 2001) como lo expresa la ecuacién 7.16. La
obtencidn de 7(V,,) se logra ajustando la funcioén exponencial de la ecuacién 7.23 al curso temporal
de la corriente IK ™, la justificacion es la siguiente:

La conductancia dependiente del tiempo y del V), seria igual a la fraccién de canales abiertos
n(Vm,t) por la conductancia méxima al K * (Johnston y Miao-Sin Wu, 1995), o sea

8K+ (Vmat) :gK+max(n(Vm7t)) (728)

por lo que (ver ecuacién 7.2)

IKJr (vlﬂ?t) = 8K+ (vat)(vm - VK) = gK*max(n(vat»(vm - VK) (729)

En la ecuacién 7.29 observa que las dnicas variables dindmicas son /K y n, por lo cual ambas
deben seguir el mismo curso temporal de tipo exponencial (ecuacién 7.23), al ajustar la funcién
exponencial a los trazos de las corrientes de K (Figura 7.2a) se obtiene a su vez las constantes
de tiempo con respecto al V,, para el curso temporal exponencial de n(V,,,t). En la Figura 7.4 se
grafica los valores de las constantes de tiempo obtenidas de cada trazo de corriente /K" (Figura
7.2a) contra el potencial de membrana V,,. A los puntos de la grifica se les ajustd una funcién
exponencial para obtener una funcién empirica para 7(V,,) como sigue

T(Vyy) = (12.4 —9.824)e~ 15540, 824 ms (7.30)
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Figura 7.4: Gréfica de la constante de tiempo contra V,,,. Las constantes de tiempo se obtuvieron al
ajustar la funcién exponencial de la ecuacion 7.23 a los trazos de IK+ mostradas en la Figura 7.2a
El valor de la potencia x fue 1.

Finalmente, se obtiene la ecuacion que describe la /K" de manera dependiente del tiempo y del
potencial de membrana V,, al sustituir la ecuacién 7.23 en la ecuacién 7.29, o sea

I+ (Vs ) = 2k max (e (Vin)) (1 = ¢~ 2V Y5 (V,, — V) (7.31)

En la Figura 7.5 se muestran los trazos de la corriente IK™ obtenidos con la ecuacién 7.31
cuando se aplica el mismo protocolo de estimulacion que el mostrado en la Figura 7.2a, como
se puede apreciar, reproduce los datos experimentales. Esto es, se obtiene una corriente /K" que
depende del voltaje y del tiempo, con una cinética y magnitud maxima estacionaria similar a los
trazos de corriente /K" mostrados en la Figura 7.2a.

2400-
*
2000-
*
< 1600+
o
T 1200- *
X
800+
*
400-
*
0-
0 50 100 150

t (ms)

Figura 7.5: Corriente de K+ simuladas con la ecuacién 7.31. El protocolo de estimulacién fue
igual al mostrado en la Figura 7.2a n..(V,,) se obtuvo de la ecuacion 7.27, ©(V,,) se obtuvo de la
ecuacion 7.30. Nota la similitud del curso temporal y magnitud con los registros de la Figura 7.2a.

Por otro lado, como se comento, las constantes de velocidad para la transicién de los canales
del estado cerrado al estado abierto y del estado abierto al cerrado, dependen del potencial V,,
ahora estamos en condiciones de obtener las constantes de velocidad como funciones del V,,. De
las ecuaciones 7.17, 7.18, 7.27 y 7.30 cambiando V,,, por V,, (ya que V,,, es cualquier valor que
toma V,, durante los experimentos de fijacién del voltaje) se tiene
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1
o Vv (VSO;Vm)
o= Moo (Vin) _ lfe "5 — (7.32)
(Vi) (12.4—9.824)¢ 155 4-9.824

1+ %
,3 — (1) _noo(Vm) — 1+e<v507s Yin) (733)
T(Vin) (12.4—9.824)e~ 1% +9.824

con Vsp=-14.58 mV y s=8.299 mV como ya se indicé.

La teoria cinética de los canales i6nicos es ampliamente utilizada para modelar las corrientes
i6nicas transmembranales y el comportamiento de los canales i6nicos. El modelado de las corrien;
tes i0nicas es indispensable cuando se trata de reconstruir la actividad eléctrica de las células o
potenciales de accidn; por ejemplo, si trataras de reconstruir la actividad eléctrica de las células
autoexcitables del nodo sinoauricular (nodo SA) del corazén, tendrias que partir de datos experi;
mentales de fijacién del voltaje de cada una de las corrientes i6nicas mediadas por las diferentes
poblaciones de canales i6nicos que se encuentran en las células del nodo SA. Posteriormente
obtener los modelos matemdticos de cada una de las corrientes empleando la técnica que se acaba
de describir para la corriente /K", y finalmente reconstruir los potenciales de accién de las células
del nodo SA mediante técnicas de computo. Para este propdsito es indispensable obtener la ecuacion
que relacione la corriente i6nica con el cambio del potencial de membrana V,, en una célula; y se
puede partir de lo siguiente:

Cuando una célula excitable dispara un potencial de accidn existen corrientes idnicas transmem
branales a través de los canales idnicos; pero ademas, debido al comportamiento de la membrana
celular como un capacitor, también se produce la corriente capacitiva (Hille, 2001).

(7.34)

C,, indica la capacitancia de la membrana celular. Durante el desarrollo de un potencial de
accion la corriente total de la membrana (corriente capacitiva y corriente idnica) es de cero, o sea

J
e+ Y 1=0 (735)
i=0

La suma indica todas las corrientes idnicas /; que participa en el desarrollo de un potencial de
accion, sustituyendo la ecuacién 7.34 en 7.35 y acomodando términos, se tiene

dv,, 1 ¢

En = _a(;) 1) (7.36)

con la solucién de la ecuacién 7.36 se obtiene V,,(t) el cambio del potencial de membrana
V,, en el tiempo. La ecuacién 7.36 también indica que sé6lo se necesita conocer las funciones que
describen las diferentes corrientes i6nicas que producen el potencial de accién.
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En el caso de las células cardiacas del nodo SA, a la fecha se han encontrado las siguientes
corrientes /; mediadas por sus respectivas poblaciones de canales i6nicos

8
Zli = Igr + Ik +If +lear +lear + Lo + Ina + INak (737)
i=1

Es posible resolver la ecuacién diferencial 7.36 obteniendo V,,() ya que se cuenta con los
modelos matemdticos de cada una de las corriente i6nicas /; dependiente del voltaje V,,, y del
tiempo, en donde la Cinética Quimica ha sido fundamental para la construccién de tales modelos
A continuacidn se describe la simulacién de los potenciales de accion de las células del nodo SA
empleando las ecuaciones 7.36 y 7.37.

7.2 Modelo computacional de células del nodo sinoauricular (SA) del corazén

El modelado computacional de los canales idénicos se ha desarrollado extensamente en diferentes
tipos de células excitables, como son las células beta del pancreas, neuronas, células del muisculo
cardiaco, etc. Esta seccion se enfoca en las no menos importantes células del nodo sinoauricular
conocidas como el marcapasos natural del corazén. El nodo sinoauricular del corazén tiene la
importante funcidon de marcar el paso o la frecuencia del latido del corazén. Esta frecuencia es
indispensable para la correcta perfusiéon de sangre a todos los érganos. Pero, aunque al nodo se
le conoce como el marcapasos, si tiene influencia regulatoria del sistema nervioso auténomo, el
endocrino y el hemodindmico, obligdndolo a subir o bajar la frecuencia cardiaca segin sean las
necesidades.

El comportamiento marcapasos de la célula SA proviene de la capacidad de la membrana
celular de dejar pasar iones hacia adentro y fuera de la célula, generando cambios bruscos en su
potencial membrana celular conocido como potencial de accion (PA). El PA se transmite a todo el
tejido cardiaco y es el causante de la contraccién ordenada de cada una de sus células permitiendo el
bombeo del volumen sanguineo. El entendimiento cada vez mayor de los fendmenos bioeléctricos
a nivel celular y la obtencién de datos experimentales permiten la simulacion cada vez més precisa
del potencial de accion de las células del nodo SA.

Los modelos computacionales del comportamiento electroquimico en la membrana de la célula
marcapasos requieren del conocimiento de la existencia de diversos canales destinados al paso de
iones (Ca®>", Na* y K™), asi como de los intercambiadores iénicos (Na™ — K+ y K+ —Ca**) y
por tltimo, de los depésitos intracelulares de Ca>t (Castellanos y col., 1997; Maltsev y Lakatta
2009). Todos actuan en forma sincronizada para generar un desbalance de cargas entre el interior
y el exterior celular, y por consiguiente desarrollan un potencial a través de la membrana celular
dependiente del tiempo conocido como el potencial de accién de una célula del nodo sinoauricular]
(Figura 7.6).
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Vm (mV)

t(s)

Figura 7.6: Potencial de accién de una célula del nodo senoauricular del corazén. Simulacién
seglin el modelo computacional de Severi y col. (2012).

En el caso de la célula marcapasos del nodo SA, se sabe de la existencia de distintos neuro+
transmisores que modifican las propiedades electroquimicas de algunos de sus canales i6nicos y
que finalmente modulan la frecuencia cardiaca (Castellanos y col., 1997). Estos neurotransmisores
modifican ya sea la conductancia del canal, o su dependencia del voltaje V,,, o modifican las
constantes de tiempo de la cinética de apertura y cierre del canal i6nico. Este tltimo efecto es el
que ejerce el neurotransmisor acetilcolina sobre un canal i6nico particular de la célula del nodo
SA, canal que deja pasar K™, conocido como el canal de K dependiente de acetilcolina (ACh). En
condiciones in vivo la acetilcolina es un neurotransmisor liberado por la terminal nerviosa con el
objetivo de disminuir la frecuencia cardiaca.

Los canales de K™ generan corrientes salientes que facilitan la hiperpolarizacién de la célula
(se hace mds negativo el interior celular con respecto al exterior), que para el caso de la células del
nodo SA aletargan la despolarizacion. Dicho de otra forma, retrasan la aparicién del PA teniendo
como consecuencia la disminucién de la frecuencia cardiaca. Existen reportes experimentales que
en casos severos de muy alta concentracion de acetilcolina (100 nM), se provoca el cese temporal
del latido cardiaco (Castellanos y col., 1997; Maltsev y Lakatta, 2009).

El modelo computacional completo del comportamiento eléctrico de la célula marcapasos es
complejo, fuera de los objetivos de este capitulo. Sin embargo, para el lector interesado en abundar
mads sobre el tema pueden revisar tres de los modelos desarrollados mds completos: Maltsev y
Lakatta (2009), Scepanovic (2011) y Severi y col. (2012).

A manera de ejemplo de las aplicaciones de la Cinética Quimica a modelos computacionales
que permiten reconstruir los potenciales de acciéon de una célula marcapasos del nodo SA, se
describe tinicamente el modelo matemético de una corriente muy importante en la regulacién que
ejerce el sistema nervioso auténomo al corazon, la corriente IKACh, descrita por Danilo Scepanovic
para células marcapasos (Scepanovic, 2011).

La IKACh es una corriente de K™ cuya conductancia es regulada por la concentracién de ACh
El modelo matemético propuesto emplea la Ley de Ohm y se escribe de la siguiente forma:

Ixach = agategKACh,max(Vm - VK)

donde gxach,max €8 la conductancia mdxima del canal idnico, V,, es el potencial de membrana y|
Vi es el potencial de equilibrio del K.
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Capitulo 7. Cinética de los canales idnicos de las membranas celulares

Asi, el comportamiento temporal del canal i6nico sigue una cinética de primer orden:

dagate _a—gate, o —dgge

dt Ta,gate
1
Ta,gate = (X—i-ﬁ
Aogt = 713
gate,co —
o+

En el caso de este modelo, @ depende del voltaje y B se comporta a su vez siguiendo una
cinética de primer orden. 3 depende de la concentracion de ACh, pero no directamente, lo hace
a través de los conocidos segundos mensajeros: las proteinas G. Las proteinas G se encuentran
ubicadas en la region interna de la célula del nodo SA inmersas en la membrana celular cercanas a
los receptores de ACh. Asi, el comportamiento de & y 3 se definen por las siguientes ecuaciones:

o = 17¢°.0133(V,, +40)
dp _ B-—P

dt B
B
Pe= 16,

Bo = (12.32)a _le"

el . IKACh [Gl]n + Ks

donde By, el escalamiento de la constante de tiempo de en ms mM?>, n es el coeficeinte de Hill

[G/] es la concentracién de proteina G inhibidora, a;xacy, s una factor de escala para la maxima

K, es la constante de disociacién de la proteina G en mM y V), es el potencial de membrana.
Hasta aqui sélo se ha tratado el comportamiento temporal de Ixscy, (Figura 7.7).

IKACh

Figura 7.7: Corriente Ixac;, durante el disparo de potenciales de accién de una célula del nodo

sinoauricular del corazén. Simulacion segin modelo combinado de Scepanovic (2011) y Severi
v col. (2012). La concentracion de ACh fue 85.6 nM.

Para definir el potencial de accién es necesario proponer otra ecuacién como la ecuacién 7.36
Tal como se expuso anteriormente la suma de las corrientes en la membrana celular debe ser cero

(ecuacién 7.35); cabe hacer notar que como es una célula marcapasos no es necesario un pulso
externo de estimulacidn.
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Segin el modelo empleado (Scepanovic, 2011), adicionalmente a Ixscy, existen entre 6 'y 9
corrientes i6nicas mas. Cabe hacer notar que como es una célula marcapasos no es necesario un
pulso externo de estimulacién. Por lo tanto, de la ecuacién 7.36, se puede resolver para el potencial
de membrana segtn la siguiente ecuacion,

dvm

Cn =2 = (1
i (KACh—F;)

i

donde }; son todas las demads corrientes que atraviesan la membrana celular, C —m es la
capacitancia de la membrana y V,, es el potencial de membrana.

dvVm 1

o om” (Ikacn ‘|‘Z[i)

donde /; son todas las demads corrientes que atraviesan a la membrana celular (Ecuacién 7.37)
C,, es la capacitancia de la membrana y V), es el potencial de membrana.

Estas ecuaciones diferenciales ordinarias se resolvieron numéricamente con un Runge Kutta de
cuarto orden. Hay un paso que no estd incluido que es la conversién de concentracién de ACh a
concentracién de proteinas G inhibidoras, el modelo matemadtico puede revisarse en Scepanovic
(2011).

El estudio de las corrientes i6nicas con la técnica de Fijacién del Voltaje ha sido fundamental
para la comprensién de la actividad eléctrica que desarrollan las células excitables, actividad
eléctrica que induce y modula las respuestas celulares. Con la técnica de Fijacion del Voltaje
podemos disecar cada corriente i6nica y hacer un estudio detallado de ellas; sin embargo, pagamos
un alto precio, no podemos saber su grado de participacion o peso especifico durante el desarrollo
de un potencial de accidn de una célula excitable. En otras palabras, desconocemos su magnitud y|
cinética cuando las células desarrollan su actividad eléctrica. Las técnicas de simulacion resuelven
este problema y no es de extrafiar que con el surgimiento de la técnica de Fijacion del Voltaje
simultdneamente se desarrollara el modelado de las corrientes idnicas y reconstruccidn del potencial
de accién. La Cinética Quimica ha sido una piedra angular en la construcciéon de los modelos
matematicos que describen las corrientes idnicas.
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Capitulo I

Ejercicio 1.1:

1.

b

13.

mea W

Temperatura, presion y la constante de velocidad cinética.
No, el orden de reaccién depende del coeficiente al que se encuentra elevada la concentracion
de cada especie.

r'r = 35—~

Porquze idI;dica que el reactivo desaparece, es decir, se consume con el trascurso del tiempo.

ry =4ry

a) r = k[A]?[B] , b) el orden global de reaccién es 3 , c) la disminucién de A es mayor respecto
a la formacién de B , d) (L/mol)?s™!

F. La que establece los pardametros de equilibrio en una reaccidon quimica es la Termodinamica
F. El orden de reacciéon no depende del coeficiente estequiométrico, aunque en algunos casos
puede coincidir. F. La velocidad de reaccion sélo depende de la constante de velocidad

cinética. F. Se consume mads lento porque la velocidad es menor.

Capitulo 11

Ejercicio 2.1: orden de reaccién: 1 k = 0.0047 s~

Ejercicio 2.3: a) k = 3.0 sTD)k=9.0s""!

Ejercicio 2.5: k = 1.08 min~" el orden supuesto no es correcto, éste se debe aumentar.

Ejercicio 2.7: orden de reaccién: 0.05 , k = 0.97 M~ 'min~!
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Capitulo ITI

Ejercicio 3.1: 5.48 x 10° Lmol /s
Ejercicio 3.3: 9.57 x 103 /mol

Ejercicio 3.5: 9.57 x 103 cm? /mol s

Capitulo IV

Ejercicio 4.1:

La ley de velocidad para B es

rg = —ki[B]* + ka[B*][B]
La velocidad del intermediario se expresa como

d|B*]

= B —kalB B — K[

* ki [3]2
[B ] o kg[B] + k3

Sustituyendo (IV.2) en (IV.1) se obtiene

2
sk () 8

| —kokerfBI® — kik3 [B]? + ko tBT
- ky[B] + k3

si k3 << kp, entonces la ley de velocidad de B es

!

rp = k [B]z
Ejercicio 4.3: Mecanismo 11
El desarrollo es el siguiente:

La velocidad del intermediario estd dada por

d[6°]
dt

= ki[Q[A] — ka[67][P] — k3[B][67] = 0

La velocidad de Q se expresa como

‘% = —ki[Q][A] + ko [67][P]

Con la aproximacion de estado estacioario y despejando [B*], se obtiene:

Iv.y)

(IV.2)

(IV.3)
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Con la aproximacion de estado estacionario y despejando [6*], se obtiene:

ki [Q][A] — [67](k2[P] + k3[B]) = O

ki [Q][A]

0= ———— V4
[ } kz[P] + k3 [B] ( )
Sustituyendo (IV.4) en (IV.3):
ki [Q][A] ) ( ki[Q][A] )
—k Al+k | ————— | [P] - &[B] | ————
HollA]+ e (kz[P] +k3([B] Fl=kslB] k2 [P] + k3 (B]
_ —kiko{AJOITP] — kik3[A][B][Q] + k1 ko [AHOTPT
ko[ P ]+k3 [B]
_ —kiks A][BI[Q]
k[P + k3[B]
si k3 << kp, entonces,
_ —kiks[A]IB]IQ]
ka[P]
con k = M , por lo tanto, la ley de velocidad para el reactivo Q es
LI
[P]
Capitulo V
Ejercicio 5.1:
En equilibrio:
kads
A+x = A* (V.1)
kdex
Paso determinante:
AT A 4A2 + * (V.2)
r=k04[A] (V.3)
de V.1:
0 — Kads [A]6, = K4 [A]6, (V.4)
kdes

04+06.=1 (V.5)
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Sustituyendo V.4 en V.5:
Ks[A]6.+6, =1
0. (Ka[A]+1)=1
0, = ! (V.6)
14+ Ky[4] ‘
Sustituyendo V.6 en V.4
1 KalA]
0y = K4[A = V.7
4 A]Q+mmﬂ 1+ K4 [A] V-7
Finalmente se sustituye V.7 en V.3
KalA ko Ka[A]?
r=ko (AH) [A] = LH
1+ K4 [A] 1+ K4 [A]
Ejercicio 5.3:
La clave para resolver el ejercicio es que notes que CO* (CO adsorbido) es la especie mas
abundante
CO+x = CO* (V.8)
kco
)Adsorcién molecular de O, Paso determinante:
02+ 3 0y (V.9)
r =ky[0,]6, (V.10)
Oco+6.+6p, =1
pero Bp, << Oco
Oco+ 6.~ 1 (V.11)
de V.8
Kco|CO]
Oco=———"== V.12
€0 14 Kco[CO] (V.12)
sustituimos V.12 en V.11 Ko lCO
ﬁ +6,=1
1+ Kco[CO]
KcolCO
0, = colCO] (V.13)

1+ Kco[CO]
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sustituimos V.13 en V.10

Kcol|CO]
r=kO| —————=—1
2[02] ( 1+ Kco[CO]
kyKco|O2]|CO
_ kaKco[0,][CO] ~k[03)
1+ Kco|CO]
Kcol0:][CO
b < col0:][CO] [02]>
1+ Kco[CO]
Lk [07]
1 +KcolCO]
El mecanismo completo puede establecerse como:
equilibrio:
CO+x=CO*
determinante:
02 +* — O
rapida:
05 % +% — 20*
rapida:
CO*"+0" = CO,+2"
rapida:

CO(g) + 0" = COy +2°

IAhora resuelve considerando la posibilidad de que la adsorcién disociativa de O, sea el paso
determinante de la velocidad de reaccidn.

Capitulo VI

Ejercicio 6.1:
Constante de Michaelis-Menten (K,): constante que determina la afinidad del sustrato y la enzima

Constante catalitica(k.,): constante que determina el nimero de moléculas de sustrato que son
procesadas por el sitio activo de una enzima en una unidad de tiempo.

Eficiencia catalitica: cociente de la constante catalitica y la constante de Michaelis-Menten.

Ejercicio 6.3: a) Verdadero, b) Falso, ¢) Verdadero.

Ejercicio 6.5: Significa que, cuando el sustrato sale de la enzima como producto el tiempo es
mayor que cuando entra al sitio activo de ésta.
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Para la reaccion aA — bB en el caso de volumen variable la velocidad de reaccion se define
como

11 dl’lA
=—=— Al
"MTAV dr @A
donde V es el volumen del sistema y n4 el nimero de moles que es el producto de la concentray

cion por el volumen: ng = V[A]. Sustituyendo el nimero de moles en la expresion (A.1) se obtiene

1 1d(V[A])
- A2
TV dr (A-2)
y desarrollando la derivada del producto
AldV 1d|A
e Wav rau) s

aV dt a dt
N——

variacion de V

Puedes notar que la expresion (A.3) incluye el término para volumen variable. Este término se
utiliza para reactores de tipo tanque agitado.







El logaritmo de un nimero A en una base dada r, es el exponente b al cual se debe elevar la
base para obtener A, es decir

log, A=b < =4

Los logaritmos tienen ciertas propiedades, que se presentan a continuacion, considerando
A, B,r > 0y m cualquier nimero real, entonces:

e log,1=0 e loggB=1
e log,(AB) =log,A+log, B e log,(A/B) =log,A —log, B
o log, 4" = (m)(log, 4 o logyx= ity

Cuando la base de los logaritmos es e (e =~ 2.7182...) se dice que el logaritmo es natural (In)
es decir, log, B=1nB

La funcién exponencial es la funcién inversa del logaritmo, y se denota como a*, asi
a5 = loga(x) _
log,(a*) =x y a =X

donde a es la base de la exponencial. En particular si la base es e se tiene la exponencial natural ¢*
Las propiedades bésicas de la exponencial se enlistan a continuacién, con a > 0y A, B cualesquiera
ndmeros reales:

o’ =1 o "B =g
ed' B =gat eat=1

Ademds es importante que tengas presente el siguiente comportamiento de las funciones
exponencial y logaritmo natural

e lime* =0 e lim ¢ = +o
x—0 X—o0
e lim Inx = —oo e lim Inx=+oo

x—0t X—r—+oo







La ecuacion de una recta puede ser representada de diversas maneras, a continuacién se presenta
la forma mas util para representar datos experimentales, conocida comoforma pendiente-ordenada
al origen.

donde x es la variable independiente, y es la variable dependiente, m la pendiente y b la ordenada
al origen, como se muestra en la Figura C.1.
La pendiente indica qué tan inclinada estd la recta; si m es positiva entonces la recta crece de
izquierda a derecha, si m es negativa entonces decrece de izquierda a derecha y si m es cero la recta
es horizontal.

La ordenada al origen indica el punto donde la recta atraviesa el eje de las ordenadas (x=0).

Figura C.1: Representacion grafica de la ecuacion pendiente-ordenada al origen.

Recuerda que cuando tienes un conjunto de datos representados como puntos en una grafica
estos pueden estar relacionados en forma lineal, es decir, los puntos bosquejan una recta. En estos
casos un ajuste lineal proporciona "la mejor recta"que pasa por todos los puntos. Es muy importante
que tengas en cuenta que entre mayor sea el nimero de puntos, el ajuste lineal da una mejor
aproximacion de la recta que pasa por éstos.







Orden de reaccion n = 1

Se parte de la ecuacién combinada

d[A]

= k[A] (D.1)

A =
Se integra la parte derecha de la ecuacién (D.1) por separacion de variables
dA
—/%:k/dt = —In[A] =kt +C (D.2)

Se asume la condicién inicial que al tiempo ¢ = 0, se tiene la concentracion [A] = [A]o; entonces
en (D.2) queda

—ln[A]():W-l(-)C =  C=-In[4]o

Finalmente si se sustituye C en la ecuacién (D.2) se tiene

—In[A] = kr —1n[A]o = In[A] — In[A]o = k¢
v aplicando las propiedades de los logaritmos

[l _
—lnm =kt

Orden de reaccion n # 1

Se parte de la ecuacién de velocidad combinada

= kdt (D.3)
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Se integra la parte derecha de la ecuacion (D.3) por separacion de variables

dlA] Al
_/ bt _k/dt N —kt+C (D.4)

Para determinar el valor de C, se consideran las condiciones iniciales que en t = (, la concen
tracion es [A]o y se utiliza en la ecuacién (D.4)

A

n—1

[A]Ol_n
n—1

0
koy+C = C=

Se sustituye C en la ecuacion (D.4) para obtener

1-n 1—n
A" _ e o
n—1 n—1

y ordenando los términos de la expresion anterior

(A" A" =kt = (A" —[Al " =kt(n—1)




En algunas ocasiones los datos de concentracion se expresan en términos de la conversion (x;)
Definida como

En estos casos puedes aplicar el método integral, suponiendo un orden de reaccion e integrando
la ecuacion de velocidad combinada para obtener la constante cinética. A continuacion se describe
el método integral del Capitulo II utilizando la conversién.

X =

Pasos del método integral

Se asume que se cuenta con los datos de conversion xa,,X4,,. . .,%a, a los tiempos #g,11,...1,

repectivamente.

1. Se supone un orden de reaccién. Generalmente se comienza con un nimero entero positivo
pero recuerda que el orden no necesariamente es un entero.

2. Se integra la ecuacién de velocidad combinada para el orden supuesto. En la Tabla E.1 se
muestran las integraciones respectivas para diferentes ordenes de reaccién con nimeros

enteros.

Tabla E.1: Ecuaciones de velocidad combinadas integradas respecto al orden de reaccién.

Ciy—,

Ci

Orden de Ecuacion de Ecuacion integrada
reaccion | velocidad combinada para la conversion
d
1 —gﬁ :k[A]2 In(1—xy4)
1 X,
2 —aar = kAl Al — —akt
djA _
2 —1 % =KA)B] | (—iifB = ([Alob — [Bloa)kt

3. La ecuacioén integrada que resultd, es lineal, donde ¢ es la variable independiente, k es la
pendiente y la ordenada al origen es cero. De esta ecuacién se despeja k.
4. Se calcula k a cada tiempo a partir de los datos de concentracién, y se genera una tabla como

laE.2.
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Tabla E.2: Constantes cinéticas a cada tiempo.

tiempo | conversion | k
fo XA —
) XA, ki
[5) XA, ka
In XA, kn

5. Si los valores de kK aumentan monétonamente (crecen constantemente) o disminuyen

monotonamente (decrecen constantemente), el orden supuesto no es correcto. Entonces
se supone otro orden de reaccion mediante las siguientes reglas.
= Si los valores de k decrecen con la disminucidn de x4, se debe incrementar el orden de
reaccion.
= Si los valores de k aumentan con la disminucién de x4, se debe de disminuir el orden|
de reaccion.
Si los valores de k son similares entre si y sin tendencia creciente o decreciente (oscilan)
el valor promedio de los valores de k£ a cada tiempo es el valor aproximado de la
constante cinética. Este valor (k) promedio es:

F— ko+ki+ky+...+k,

n

. Para confirmar que la suposicién de orden de reaccidn es correcta, se utiliza la representacion

gréfica (ajuste lineal). En la Tabla E.3 estdn las expresiones que permiten graficar de acuerdo
al orden de reaccion, y del ajuste lineal que resulte, la pendiente corresponde a k. En el ajuste
lineal la ordenada al origen debe ser practicamente cero por lo explicado en el paso tres
El valor de la pendiente se compara con el promedio de las constantes cinéticas k y, si la
suposicién de orden es correcta, estos valores deberian de ser similares.

Tabla E.3: Deben graficarse los puntos (x,y), los cuales deben ser semejantes a una linea recta.

Orden de Ley de X y
reaccion | velocidad variable variable
independiente | dependiente
1 r=k[A] t —hll=x)
2 r=kaJ? ! Tloator—T)
In 1—xp
2 | r=KAlB] ! LI




Clear[B,d,r,,7]

B =0.01954;

d =458.9;

ro=174;

p=0.14;

EP[r_]:=d*(Exp[=2B(r —1,)] = 2% Exp[~B(r = 1,)])
EP[74]

—458.9
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Figura F.1: Curvas de Energia: a)Potencial, b)Coulombica y ¢) de Intercambio, para una molécula
diatémica H-H.

gl = Plot|[EP]r],{r, 0, 400},AxesOrigin — {0.0}, PlotLabel — “Energia de Potencial”,
AxesLabel — {"r(pm)”,”EM(KJ/mol)”},PlotStyle — {RGBColor[0.0, 1.0, 0.0]}]

EC[r_]:=p*dx(Exp[=2B(r—r,)] —2*xExp[—B(r—r,)])

g2 = Plot[EC[r],{r, 0, 400},AxesOrigin — {0.0}, PlotLabel — ”Energia Coulombica”,
AxesLabel — {"r(pm)”,”EC(KJ/mol)”}, PlotStyle — {RGBColor[1.0, 0.0, 0.0]}]

Ellr) = (1= p) xd* (Exp[~2B(r — r,] = 2% Exp[~B(r — r,))

g3 = Plot|[EI[r],{r, 0, 400}, AxesOrigin — {0, 0}, PlotLabel — ”Energia de Intercambio”,
AxesLabel — {"r(pm)”,”Ec(KJ/mol)” PlotStyle — {RGBColor[0.0, 1.0, 1.0]}]

Una vez que los comandos anteriores son ejecutados obtendras las curvas de la Fig. F.1. Donde
g1 corresponde al inciso a), g2 ab) y g3 ac).

Con el siguiente comando obtendrds el traslape de las tres curvas anteriores

Showl(gl, g2, g3]
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Energia de Potencial
EM(KJ/mol)

400 -

r(pm)

—400 -

Figura F.2: Traslape de las tres curvas de Energia.

EL[r1_,r2_|:=px*xdx*((Exp[—2B(rl —ro)| —=2xExp|—B(rl —ro)])+ (Exp[—2B(r2—ro)] —
2xExp|— (r2—r0)]) (Exp[—2B((r1+r2)—ro)]—2%Exp[—B((r1+r2)—ro)]))—((1/2)~(0.5
(((1—p)xd=*(Exp[—2B(rl —ro)] —2xExp[—B(rl —ro)]) — (1 —p) xd x (Exp[—2B(r2 —ro)] —
2xExp[—B(r2—r0)]))~(2)+ ((1 —p) *d x (Exp[—2B(r2 — ro)] — 2« Exp[—B(r2 — ro)]) — (1 —
p)xdx(Exp[—2B(r1+r2—ro)—2xExp[—B(r1+r2—7r0)]))~(2)+ ((1—p)*d*(Exp[—2B(r1 4
2 — ro)] 2xExp|—B(rl+r2—ro)]) — (1 —p) xd x (Exp[—2B(r1 — ro)] — 2 x Exp[—PB(rl —
ro)]))" (2))~(0.5)

Plot3D[EL[r1, r2],{rl, 50, 500}, {r2, 50, 500}, PlotPoints — 40,
Mesh — False, FaceGrids — All,AxesLabel — {"’r1”, "r2”, "EP"}]
Plot3D[EL[r1, r2],{rl, 10, 90},{r2, 10, 90}, PlotPoints — 40,

Mesh — False, FaceGrids — All, AxesLabel — {"r1”, "r2”, "EP"}]

(@ (b)

Figura F.3: Valores de la Energia Potencial en una molécula triatémica H-H-H.
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——————
120 140

©

Figura F.4: Diagramas de curvas de nivel mostrando las variaciones de Energia Potencial en un
complejo triatémico lineal como la H-H-H.

Con los comandos siguientes se obtienen los diagramas que se muestran en la Fig. F.4:
a).cp = ContourPlot[EL[r1, r2],{r1, 50, 500},

{r2, 50, 500}, Contours — 30,ContourShading — False]

b).cp = ContourPlot[EL[r1, r2],{r1, 45, 150},

{r2, 45, 150},Contours — 40,ContourShading — False]

c¢).cp = ContourPlot|[EL[rl, r2],{rl1, 85, 86},

{r2, 85, 86},Contours — 40,ContourShading — False]
FindMinimum|EL[r1,r2],{r1,85},{r2,85}] (—410.123,{r1 — 85.5368,r2 — 85.5368} }
—410.1234+-458.9

48.777 KJ /mol




Del ajuste de Origin se obtuvo la velocidad médxima a través de la ecuacién de Michaelis-Menten
(6.9)

umol
minmg

Vimar = 12198
[Elr = [TIM7]) =3ng=3x107 ug =3 x 10" % mg

La masa molar de TIM es 26700 g/mol = 26700 ug/umol

Para determinar umoles de TIM se tiene

B 1 umol _
3x10%ug <—> =1.124 x 107 umol de enzima
26700 ug
umol
Koot = e — 121 niung pmol

[Elr  1.124x 1077

ke = 1.085 x 10" min_lmg_1

1 1 min
ke = [ 1.085 x 10! 3x107° —
cat ( x minmg)( % mg) 60 s

ket =5.43 %103 57!







Glosario






Adsorcién: incremento en la concentracion, sobre la superficie de una sustancia, de gases, vapores
liquidos o cuerpos disueltos, materiales dispersos o coloides.

Afinidad: es la capacidad que tienen las sustancias para unirse con otras.

Ajuste lineal: método utilizado para estimar los pardmetros de una funcién, basados en el modelo
de una linea recta.

C

Camino de reaccion: una secuencia de pasos de sintesis.

Carbén activado: material de estructura monocristalina laminar, con capas paralelas de dtomos de
carbono ordenados en hexdgonos regulares.

Catalisis: proceso en el cual un catalizador modica la velocidad de reaccion para que los reactivos
formen productos.

Catalisis enzimatica: se lleva a cabo cuando las enzimas participan como catalizadores acelerando
a velocidad de la reaccién
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Catalisis heterogénea: ocurre cuando un catalizador actda sobre otra sustancia, y los dos se
encuentran en fases distintas como gas-sélido, gas-liquido, liquido-sélido, etc.

Catalisis homogénea: ocurre cuando un catalizador se pone en contacto con otra sustancia y
ambos estdn en la misma fase.

Catalizador: sustancia que se adiciona a una reaccién quimica con la finalidad de modificar la
reaccion.

Cinética molecular: encargada de explicar el comportamiento y propiedades de los gases.

Cinética quimica: rama de la fisicoquimica que se encarga del estudio de las reacciones quimicas
considerdo los factores que afectan como temperatura, presion, concentracién y volumen, ademads
de ser vital la rapidez con la que se llevan a cabo en el tiempo.

Coeficiente estequiométrico: es el nimero que se localiza antes de cada una de las especies que
conforman a la ecuacion quimica.

Colision: choques entre particulas dentro de un sistema.

Colision efectiva: choque entre dos moléculas con la orientacion y energia adecuadas para formar
un nuevo producto en una reaccion quimica.

Colision no efectiva: choque de dos moléculas, en una reaccion quimica cuya orientacion es
inadecuada sin producir ningiin cambio en la composicién (no hay formacién de productos).

Complejo activado: estructura de un conjunto de dtomos que corresponde a una region
infinitesimal en o cerca de un punto de silla de una superficie de energia potencial.

Complejo enzima-sustrato: unién de una enzima y un sustrato mediante enlaces no covalentes.

Concentracion: cantidad de soluto que posee una disolucién. Regularmente se denota por
corchetes cuadrados |-] o por la letra C.
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Constante de Boltzmann (K): relaciona la constante de los gases y el nimero de Avogadro, es
igual a 1.380x10"23J /K.

Constante de equilibrio: en una reaccién quimica es el parametro que caracteriza al equilibrio
quimico y esta definida por una expresion del tipo K, si estd en funcion de las concentraciones y K,
si estd en funcion de las presiones.

Constante de los gases (R): parametro universal que no depende de la naturaleza del gas, sino que
tiene el mismo valor para todos y puede expresarse en diferentes unidades del sistema internacional
e inglés.

Constante de Michaelis-Menten: contiene informacion sobre la afinidad enzima-sustrato.

Constante de Planck: estd asociada al intercambio de energia entre materia y radiacion, su valor
es 6.626x10734 Js.

Constante de union: determina la estabilidad de un complejo enzima-sustrato y esta relacionada
con la energia libre estdndar de la formacién de dicho complejo.

Constante de velocidad cinética: es una constante de proporcionalidad entre la velocidad de
reaccién y la concentracién de los reactivos participantes, es independiente de la composicion y el
tiempo, pero dependiente de la temperatura.

D

Derivada: rapidez con la que cambia uma variable dependiente, en funcién a la variacién que tiene
la variable independiente.

Desorcion: proceso quimico en el cual un gas que se encuentra adsorbido en una superficie se
desprende de la misma.

Difusiéon: movimiento de las moléculas de una zona de mayor concentracién a otra de menor
concentracion.
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E

Ecuacion de Arrhenius: expresion para determinar la energia de activacion (E,) mediante las
constantes de velocidad obtenidas a distintas temperaturas.

Ecuacion de Eyring: modelo que describe los procesos bésicos de la cinética de las reacciones
quimicas basdndose en la energia de activacién y los cambios de la energia de Gibbs de la reaccion

Ecuacion de Michaelis-Menten: es un modelo que describe la cinética de reacciones enzimaticas

Ecuacion de van't Hoff: expresion que establece la dependencia entre la constante de equilibrio y
la temperatura para una reaccion reversible.

Ecuacion lineal: expresion matemadtica que se forma por variables o incdgnitas, coeficientes y
términos independientes.

Ecuacion quimica: ecuacién que expresa las proporciones molares en las que reaccionan las
sustancias quimicas.

Eficiencia catalitica: se define como el cociente de la constante catalitica (k. ) y la constante de
Michaeli-Menten (K,); entre mayor sea su valor més rapido y eficientemente se convierte el
sustrato en producto.

Energia cinética: energia que presenta la materia en razén del movimiento traslacional de las
particulas que la conforman.

Energia de activacion: es la energia minima que deben poseer los reactivos para transformarse en
productos.

Energia de Gibbs (G): sirve para indicar de cuanta energia se dispone en un sistema para realizar
trabajo.

Energia potencial: energia almacenada en un cuerpo o sistema como consecuencia de su posicién
forma o estado.
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Entalpia (incremento): calor liberado o absorbido en una reaccién quimica a presion constante.

Entropia (S): cantidad cuyo cambio es igual al calor transferido, en un proceso reversible, dividido
por la temperatura absoluta.

Enzima: son moléculas de naturaleza proteica que producen un cambio quimico en los sistemas
bioldgicos.

Equilibrio termodinamico: estado de equilibrio de un sistema caracterizado por temperatura,
presién y composicion constantes.

Estado de transicion: estado de energia de Gibbs mas positiva entre reactivos y productos.

Estado estacionario: modelo que supone cambio nulo en la concentracién de intermediarios de
reaccion.

Etapa limitante: es la etapa mds lenta en un mecanismo de reaccion.

Estequiometria: es la relacion entre las cantidades de sustancias que reaccionan juntas y las
cantidades de productos que se forman.

F

Factor de frecuencia, factor de Arrhenius o factor preexponencial: pardmetro relacionado con
el ndmero de colisiones que tienen las moléculas por unidad de tiempo.

Fase: cantidad de materia caracterizada por tener las mismas propiedades y composicion.

Fraccion molar: es el nimero de moles de soluto dividido entre el nimero total de moles de soluto
y disolvente.

Frecuencia de vibracion: es dependiente de las masa de los d&tomos y la rigidez de los enlaces
quimicos.
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FTIR: Espectroscopia Infrarroja por Transformada de Fourier. Técnica que permite determinar
compuestos quimicos organicos e inorganicos.

G

Grado de recubrimiento o grado de adsorcion superficial: se expresa mediante la fraccién de
recubrimiento 6, es el nimero de sitios de adsorcién ocupados entre el nimero de sitios de
adsorcion.

H

Hipérbola: seccion conica que es generada cuando un plano corta a dos secciones de un cono recto

I

Impulso energético: suministro de energia a las especies reactivas en una reaccién quimica.

Inhibidor: agente que posee la capacidad de disminuir la actividad de una enzima.

I6n: 4tomo o conjunto de dtomos cargados eléctricamente, pueden ser positivos o negativos.

Isoterma de Langmuir: primer modelo que trat6 de interpretar el proceso de adsorcién en los
estudios de catdlisis.

K

Kcat: constante que determina el nimero de moléculas de sustrato que son procesadas por el sitio
activo de una enzima por unidad de tiempo.

Kwm: constante que determina la afinidad entre la enzima y el sustrato.

L

Ley de distribuciéon de Maxwell-Boltzmann: modelo que permite explicar las velocidades
moleculares y su dependencia con la temperatura.
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Ley de velocidad de reaccion: expresion matemética que establece la relacion que existe entre 1a
velocidad de una reaccién y la concentracion de los reactivos que participan en ella.

M

Membrana semipermeable: tipo de membrana que permite el paso de algunas sustancias a través
de ella.

Mecanismo de Eley-Rideal: establece la reaccion de una especie gaseosa con una especie
adsorbida sobre la superficie del catalizador.

Mecanismo de Langmuir-Hinshelwood: establece la reaccion entre dos especies adsorbidas sobre
la superficie del catalizador.

Mecanismo de reaccion: serie de reacciones elementales, que inician con los reactivos y terminan
con la formacién de productos, que brindan una explicacién molecular a la ley de velocidad.

Método de tiempo de vida media: consiste en determinar el tiempo necesario para que la
concentracion de reactivo se reduzca a la mitad.

Método de velocidades iniciales: procedimiento que permite calcular la constante cinética y el
orden de reaccion mediante la variacion de la concentracion inicial de los reactivos.

Método diferencial: procedimiento que permite calcular el orden de reaccién y la constante
cinética mediante el seguimiento de la concentracién como funcién del tiempo de reaccion.

Método integral: procedimiento que permite calcular la constante cinética mediante la suposicion
de un orden de reaccidn.

Michaelis-Menten: proponen un mecanismo para explicar la accién enzimatica mediante un
complejo enzima-sustrato.

Modelo de Langmuir: permite describir la adsorcion de gases sobre superficies homogéneas.
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Mol: es la unidad del Sistema Internacional para la Cantidad de Materia. Corresponde a un niimero
de Avogadro de particulas.

Monocapa: es una capa de un d&tomo o molécula de espesor delgado que se forma en la superficie
de un sélido o un liquido.

N

Numero de Avogadro: parametro que establece el niimero de particulas en un mol de sustancia. Es|
igual a 6.022 x 10?* particulas/mol.

O

Orden de reaccion: es el exponente al cual se encuentra elevada la concentracion de cada
sustancia en la ley de velocidad.

Orden de reaccion global: es la suma de todos los exponentes a los cuales se encuentran elevadas|
las concentraciones de las especies en la ecuacién de velocidad de reaccion.

Orden de reaccion parcial: es el exponente al que se encuentra elevada cada una de las
concentraciones de las especies involucradas en la ley de velocidad de la reaccion.

P

pH: mide la actividad del i6n hidronio en una solucién y se expresa mediante pH = —log[H30™]

Presion: es la cantidad de fuerza ejercida sobre cierta area.

Presién parcial: es la presion de un gas, en una mezcla de gases, y esta definida por la ecuacién de
Dalton.

Proceso quimico: conjunto de operaciones quimicas o fisicas que transforman a la materia inicial
en productos.

Proteinas: son moléculas orgdnicas muy grandes, o macromoléculas, conformadas por una o varias
cadenas de aminodcidos necesarias para la vida en funciones estructurales, enzimaéticas,
inmunoldgicas, etc
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Q

Quimisorcion: adsorcién de un adsorbato sobre un adsorbente mediante la formacién de nuevos
enlaces quimicos.

R

Reacciones bimoleculares: reaccién quimica entre dos moléculas que pueden ser o no de la misma|
especie.

Reaccion endotérmica: reaccién quimica que consume energia para generarse.

Reaccion quimica: proceso mediante el cual se involucran diversas sustancias que se combinan y|
dan origen a otras sustancias diferentes.

Reaccion exotérmica: reaccién quimica que al llevarse a cabo libera energia.
Reactivo: sustancia que aparece en el lado izquierdo de una ecuacién quimica.

Reactor: dispositivo en el cual se lleva a cabo una reaccidon quimica; existen de diferentes tipos:
por lotes, de flujo, flujo pistén, lecho empacado, etc.

Reactor por lotes: tipo de reactor que opera mediente cargas (lotes) de reactivos por un tiempo
determinado.

Reactor de flujo continuo: opera con un flujo estable, la concentracion varia respecto a la
posicion.

Reactor de tanque agitado: es aquel que opera con temperatura y composicién uniformes, debido
a la agitacién constante.

S

Sitio activo o catalitico: estructura quimica del catalizador inorgdnico o enzima que tiene la
capacidad de reaccionar con el sustrato
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Sitios libres: zona en la que el ligando no se encuentra unido a la proteina.

Sitios ocupados: zonas en donde existe una interaccion entre el ligando y la proteina.

Soluciéon: mezcla homogénea formada de dos 0 mds componentes.

Sustrato: especie afin a una enzima que se une al sitio activo de ésta.

Superficies de Energia Potencial: espacio geométrico que describe la trayectoria de una reaccion
quimica.

T

Tasa o rapidez de reaccion : cambio en la concentraciéon quimica de una especie respecto al
tiempo.

Técnicas espectroscopicas: son métodos que que utilizan la interaccion entre la materia y la
energia (radiacion) para caracterizar a la primera.

Temperatura: es una medida de la energia cinética traslacional promedio asociada con el
movimiento desordenado de 4&tomos y moléculas.

Teoria cinética de los gases: permite explicar algunas propiedades macroscépicas, como la
presion, a partir de propiedades intrinsecas de la materia como masa y velocidad.

Termodinamica: rama de la fisica que estudia al calor y la temperatura y sus relaciones con la
energia y el trabajo.

\Y%

Velocidad de reaccion relativa: es la velocidad obtenida a partir de los coeficientes
estequiométricos de las especies que participan en la reaccién quimica.
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