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Y en efecto; pregunta ahora a las
bestias, y ellas te ensefiaran;

A las aves de los c¢ielos, y ellas te 1lo
mostrayan;

O habla a la tierra, y ella te
ensehara;

Los peces del mar te lo declararin
también

¢Qué cosa de todas éstas no entiende,

que la mano de Jehovd la hizo?

Job 12:7-9
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RESUMEN

Se estudif la cinética de la reaccifn entre 2-metil-
5-vinilpiridina y el clorxruro de bencilo en solucibn con-
centrada, para cuatro diferentes composiciones molares
iniciales de reactivos, en metanocl como solvente. Esta
reaccibn pertenece al tipo genéricamente llamada "Reac-
cibén de Menschutkin". La reaccidn estudiada produce ex-
clusivamente el cloruro de 1l-bencil-2-metil-5~vinilpiri-
donio, el cual se identific6é por Espectrometria de Reso-
nancia Magnética Nuclear y mediante an&lisis elemental.
Tambi&n se comprobd de que no existe metanblisis del clo-
ruro de bencilo. La cinética de la reaccidn es de se-
gundo orden, siendo de primer orden con respecto de cada
uno de los reactivos. Sin embargo, también se encontrd
que, la velocidad de reaccién varifa proporcionalmente con
la concentracidn de metanol, &ste filtimo no siendo consu-
mido en la reaccibn, por lo que ésta es de un orden supe-
rior a dos, debido al efecto de solvatacibn anilnica
("push~pull”)}. Se determiné cuantitativamente el efecto
de la fuerza ibnica del medio de reaccibn producide por
el producto y se realiz6 un estudio detallado de las cur-
vas obtenidas al graficar 1ln k contra la fuerza ifSnica
del medio. Se determinaron los limites de concentracién
de metanol a los cuales el monbSmero ibénico esti parcial-
mente ionizado. Por otra parte se encontrd una relacidn

lineal entre 1ln k de la reaccidén y la concentraci6n de




metanol, lo anterior para una concentracifn de mondmexro
iénico de cero y de uno molar. Por iltimo se determiné
la energia de activaci®n (a cero fuerza ifénica) para la
reaccién, resultando ser de 17.2 Kcal/mole a 60°C, median-

te la extrapolacifn a dilucién infinita en metanol.,




INTRODUCCION

Reacciones en Solucibn

A pesar de que las reacciones en la fase gaseosa son
mds simples de tratar desde el punto de vista tebrico, el
hecho es de que en la mayoriIa de las reacciones encontra-
das en la prictica se llevan a cabo en soclucién. El proc-
blema surge eh cuanto a que si existe alguna diferencia
esencial en la cinética de reaccidn que se lleva a cabo
en solucibn comparada con la que se desarrolla en estado
gaseoso. La respuesta es la siguiente: c¢uando una reac-
cibn sigue el mismo mecanismo en solucién y en el estado
gaseoso, la cinética es esencialmente la misma. Sin em-
bargo, debido a las interacciones mds frecﬁéntes en el
medio liquido, el mecanismo de reaccidn, con frecuencia
es cambiado completamente y por consiguiente su cinética.
En realidad, existe una amplia gama de reacciones las
cuales no se efectfian en fase gaseosa, pero si se llevan
a cabo en solucibn con ripidez variable dependiendo del
solvente. Los mecanismos de reaccifn favorecidos en so-
lucién son los ibnicos, los cuales envuelven la formaciln
e interaccién de moléculas cargadas. Tales mecanismos
son virtualmente imposibles en el estado vapor, excluyen-
do las reacciones en paredes o superficies. Los solventes
polares en general, son los mejores medios para las reac-
ciones ibnicas,

Serd instructivo considerar algunos procesos gue ocu-




rran en la fase gaseosa y también en solucifn para obser-
var cudles serdn las diferencias en velocidades en el
equilibrio. Por simplicidad asumiremos que la solucibn
es ideal, esto es, que los cambios en volumen y en ental-
pia serén cero cuando los componentes puros lfiquidos son
mezclados y que ademds se obedece la ley de Raoult para
todos los componentes y, suponiendo que tenemos el equi-

librio quimico:

Ak B O\ . C+D. .. (1)

establecido en un sistema que consiste en una solucidn
ideal, donde el solvente no necesita ser especificado y
gue los vapores correspondientes est&n-en equilibrio con
los diferentes componentes de la solucibén. Entonces las
concentraciones de A, B, C, D correspondientes al equili-
brio en la ecuacién (1) necesitardn ser establecidas en
ambas fases. La constante de equilibrio no es la misma en
las dos fases, ain a pesar de gque la solucidn es ideal y
que los vapores pueden ser tratados también como ideales.

Tenemos que la energia libre por mole para la substancia

A es:
(-2
F, = F, + RT In Py (en el vapor) (2)
-]
F (en solucibn) (3)

=FA' + RT 1ln N

Af A



a ]
Puesto que P, = PA NA de la ley de Raoult (PA es la pre-
sién de vapor del liquido puro A a la temperatura del sis-
tema) y, puesto que FA = Fp, en el equilibrio entre ambas
fases, entonces:

F

(] o
at =Fp +RT In P (3a)

A

]
Puesto que Kp en la fase gaseosa es igual a exp(-AF /RT)

-]
Y KN en solucién es exp(-AF’ /RT) tenemos que:

] -]
{solucién P. P suwa
:N (gas) R E {3b)
p P PD L B B A )

donde las constantes de equilibrio est&n en términos de
las fracciones molares y presiones parciales respectiva-
mente. Si es conveniente ambas constantes pueden cambiar

sus unidades a concentraciones en moles por litro:

K, (gas) Kp (1/RT) puesto que C, (gas) = PA/RT (4)

I

KN (1/V°)An puesto que

N

{solucién) Vé (5)

Kc {soluci6n)

CA
en donde An es el incremento en el nimero de moles para
la reacciftn y V, es el volumen por mole de solucibn,

aproximadamente igual al volumen molar del solvente puro



para soluciones dilufdas. La ecuacifn (3b) se convierte

en:

o e

K_ (solucibn) P_ P

C

K. (gas) P

(RTAV,) AP (6]

0 oy o

(=

La deduccidén inmediata a partir de la ecuacién (6) es que
las reacciones en solucibn son favorecidas en donde los
produyctos son menos voldtiles que los reactantes. En la
fase gaseosa, lo opuesto sucede: productos voldtiles son
favorecidos en su formacién si se parte de reactantes me-
nos vol&tiles. Dichas deducciones son confirmadas por la
experiencia. La diferencia en las dos fases surge a par-
tir de su diferencia en los calores de vapo;izacién de

los diferentes componentes, como puede ser visto cuando:
(-] L
PA = exp (AsA/R) . exp(-AHA/RT) (7)

en donde AsA y AHA son la entropia y el calor de vapori-
zacibén de la substancia A, siendo 1 atm. de presibén el
estado estandar del vapor.

El término exp (4s,/R) puede escribirse también como
RT/Vf en donde Vf es el "volumen libre" por mole de A,
eiendo presumiblemente menor al volumen molar respecto del
volumen ocupado por las moléculas por si mismas. (Kincaid,

1

et al.™).



EmpiTicamente V. es aproximadamente 0.5 cc y no es di-
ferente por mis de un factor de 2 o 3 para lfiquidos dife-
rentes y, si se trata Vf como una constante, la razdn de

constantes de equilibrio puede ser escrita como:

K, (solucién)  exp(-AH,/RT) . exp(-AHy/RT). . (V)"

Kc (gas) = exp(—AHc/RT) » exp(-AHD/RT) (8)

si An es cero, las constantes de equilibrio difieren so-
lamente por los calores de vaporizacién. Se puede ver que
el calor de reaccifn en solucifn est& relacionado con el

calor de reaccibn en el gas por:

AH(solucibn) = AH{gas) - AH(vaporizacidn) (9)

en donde la sumatoria, como es usual, es: productos me-
nos reactantes. Puesto que (vf/vo) es aproximadamente
0.01, existe un cambio apreciable en la constante de equi-
librio cuando An no es igual a cero. Una disminucidn en
el nGmero de moles es favorecida en solucidn y un aumento
en el nGmero de moles es favorecido en fase gaseosa. Este
hecho es confirmado con la experiencia a pesar de que in-
tervienen otros factores. Puesto que las reacciones en
fase gaseosa son usualmente realizadas a temperaturas més

altas que las reacciones en solucibn, existe un factor



entrSpico que favorece un aumento de moles. Este factor
también aparecerla para las reacciones en solucién si
fueran llevadas a cabo a las mismas altas temperaturas.

Para soluciones no~ideales la ecuacifbn (6) se convierte

en:

Ty Fpe = pm An Yo Yg ¢ - -

(V:)

> o

K (solucifn) _
K (gas) ¥

(10)

2 ol@ e

T ¢ 'p *» * -

O o

(-]
en donde 1, = PA/NA es la constante apropiada de la ley

a
de Henry para la substancia A, siendo obedecida esta ley

a medida que la solucifn se diluya. El coeficiente de
actividad es una medida de la desviacifn de la anterior
ley y se aproximé a la unidad a dilucién infinita. La

ecuacidn (10) puede ser también escrita como sigue:

K(solucisn) _ =P Ay, /RT) exp(-Atp,/RT) exp(AS,/R) e@(ASB/R)..(m'/V,)““

K(gas) ~ exp (-8, /RT) e:cp(-AHD.iﬁ) exp(ES7i2) exp (55 /R) (11)

en donde AHA Yy ASA son la entropia y el calor de vapo-
rizaci6n de A no para el lfquido puro sino para la solu-

cién.

Cinética en Solucibn

Consideremos las velocidades de las reacciones quimi-

cas en solucidn comparadas con las velocidades en fase



gaseosa. Se pueden hacer dos enfoques, uno basado en la
teoria de colisién y el otro enfoque basado en la teoria
del estado de transicifn. Veamos en primer lugar el
enfoque basado en el estado de transicifn.

Si tenemos la reaccibn:

A+B... —— uwt—— ... (12)

en donde A y B son los reactantes y MI es el complejo ac-
tivado, entonces la constante especifica de velocidad para
esta reaccidn en la fase gaseosa es: kg = (RT/Nh)KgI, en
donde K 1 es la constante de equilibrio entre el complejo
y los reactantes, suponiendo gue los vapores son ideales.
En solucifn, la ecuacibén andloga debe de se; corregida
para tomar en cuenta las desviaciones de la idealidad.

La constante de equilibrio termodin&micamente deberd ser

definida como una razbn de actividades:

4
ai - Ci = Yt (13)

K =2&_ =

s aAaB.. CACB YAYB"'

Consecuentemente si la velocidad de una reaccifn es pro-
porcional a la concentracidén del complejo activo, la
constante de velocidad es dependiente del cociente de los

coeficientes de actividad:

+

Velocidad = (RT/Nh)ct = (RT/Nh)K_+ C,C, .. YAYB  (14)
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+ YAYB. -9 0
k_ = (RT/Nh)K + —— (15)
s 8 Yi

Los coeficientes de actividad pueden ser referidos a
cualquier estado estandar conveniente, siendo el més
usual, la dilucién infinita. La constante de velocidad
en el estado estandar serd entonces igual a: (RT/Nh)Ksi.

Para una reaccidn bimolecular en una solucidn ideal,

el cociente de constantes de velocidad resulta:

o o
EE = Py Py V, = V, exp(-AHA/RT) " exp(-AHB/RT) (16}
G Ongdll||OFFT Ve exp(-ART/RT)

en donde aut es el calor de vaporizacifn del complejo ac-
tivado. Por lo tanto se esperaria que la velocidad au-
mentara en solucidn en un factor de V,/Vf aproximadamente
igual a 100. Este aumento estd relacionado con el factor
de probabilidad © con la entropia de activacién. Ademis
el calor de activacifén en solucifn estd relacionado con

el calor de activacifn en fase gaseosa mediante:
AHsi = Aﬂgi - IAH(vaporizaci®bn) (17)
Si el complejo activado tiene un calor grande de vapo-

rizacibn, lo cual es verdad si es un agregado muy polar,

la reaccibn en solucién es favorecida sobre la fase ga-
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seosa. De offo modo, si los reactantes son muy polares
y el complejo activado es menos polar de tal forma que
se reduzca su calor de vaporizacién, se favorece la reac-
cibn en fase gaseosa. Es verdad que las reacciones que
conducen a productos muy polares © a iones, rara vez ocu-
rren en fase gaseosa, mientras que son muy comunes en
solucibn.

Para una reaccifén unimolecular, la ecuacibn (10) se
convierte en:

] Y
ky/ky = “a'a (18)

ni Yi

Si el cambio quimico estudiado no conduce a un gran cambio
en polaridad, se esperard que las propiedades del complejo
activado se asenmejard@n a las propiedades de los reactantes
Yy, €l cociente ks/kg serd aproximadamente igual a 1. Los
hechos experimentales est&n de acuerdo con estas expecta-
tivas; la descomposicibn del pentbxido de nitrbgenc y la
descomposicidén del peréxido de di-t-butil, tienen las mis-
mas constantes de velocidad y energias de activacidn en
- fase gaseosa y en ciertos solventes, (Eyring y Danielsz),
(Raley, et a1.3).

A pesar de que parece que las reacciones que se desa-
rrollan en fase gaseosa y en soluci6tn tienen la misma ve-
locidad, se debe recordar que para la mayoria de las reac-

ciones, las velocidades deben ser muy diferentes en las
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dos fases. Esto es debido en parte, a la no-ocurrencia
de las reacciones con lones en fase gaseosa debido a con-
sideraciones energéticas y también en parte debido a que
los reactivos presentan diferente mecanismo de reaccidn
dependiendo de en cuil fase estén.

Consideraremos ahora las velocidades de reaccién en
solucibn desde el punto de vista de la teoria de colisién.
Se ha encontrado preliminarmente que el nimero de coli-
siones gue una determinada molécula experimenta, es cal-
culado mediante el volumen desalojado por la molécula
por segundo y multiplicado por el nGmero de molé&culas en
el volumen unitario. Se deberd hacer una correccifn para
el volumen efectivo ocupado por las molé&culas por si mis-
mas. Esta correccidtn no afecta el volumen desplegado por
la molécula central pero cambia la concentracién de las
otras moléculas de N/V a N/(V-Nb), en donde b es similar
a la constante de Van der Waals pero no idéntica, y
(V-Nb) es lo mismo que el volumen libre Vf. Consecuente-
mente, el nfimero de colisiones bimoleculares en solucibn
es aumentado por un factor de V/Vf. Este es el mismo
factor que fue deducido de la teorfa del estado de éran-
sicibn como fue dado en la ecuacibn (16) . La diferencia
en la energia de activacifn, por la teoria de colisibn,
también es dada por la ecuacibn (17).

Existe una diferencia entre las colisiones en solucidn

y las colisiones en fase gaseosa. En solucifn las coli-
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siones tienden a repetirse, de manera que hay mGltiples
colisiones de las mismas dos mol&culas. Esto es debido
a que el solvente tiende a rodear las moléculas gque cho-
can, en una "jaula" que los atrapa por un ciertoc tiempo.
Durante este tiempo, la probabilidad de que las dos par-
ticulas choguen es muy alta. Tales mltiples colisiones
son influidas en gran manera por la viscosidad del sol-
vente. En consecuencia tenemos la situacién de que el
nGmero total de colisiones en solucibén se compara con
aguel nGmero de colisiones en fase gaseosa, pero dichas
repetidas colisiones son favorecidas sobre una Gnica co-
lisién. Para reacciones quimicas ordinarias en donde la
mayoria de las colisiones son ineficientes, este hecho
anterior no tiene efecto sobre la velocidad. Para otras
reacciones las cuales ocurren en cada colisibn, tales co-
mo la coagulacibn de coloides, el efecto es sumamente
importante. En dichas reacciones se debe trabajar con
ecuaciones especiales. En estos casos se dice que las
velocidades de reaccibén son cqntroladas por difusibn.
Para la mayoria de las reacciones en solucibn, parece
‘que la teoria de colisién elemental, sin hacer ninguna
correccifn para el volumen libre, es tan adecuada como
para la fase gaseosa, puesto que proporcionan un valor
"normal"” del factor de frecuencia A de la ecuacidn de
Arrhenius. Aquellas reacciones las cuales tienen valo-

res mds grandes o m&s pequefios de A, representan de al-
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guna forma reacciones anormales, las cuales se deben ex-
plicar en términos de mecanismos complejos, efectos de
cargas eléctricas, etcétera. La justificacibén descansa
en la consideracibén de la evidencia experimental de las
reacciones bimoleculares en solucifn. El valor mds pro-
bable o valor promedio del factor de frecuencia es de
1011 1/mole-seg predicho por la teorfa de colisi6n. Este
valor, entonces puede ser considerado como la norma ge-
neral.

Sin embargo, puesto que las reacciones frecuentemente
envuelven moléculas complicadas, el factor de probabili-
dad de la unidad implicado en lo anterior, no puede ser
reconciliado fécilmente con las teorias cinéticas. Parte
de la respuesta descansa en el hecho obvio ée que fuerzas
intermoleculares deben de existir en cualquier sistema
condensado a temperatura ambiente o arriba de ella, pues
cualquier molécula, soluto o solvente, en tal sistema es
una parte de un agregado mayor el cual en algunos aspectos
puede ser considerado como una molécula gigante. Esta
agregacifn reduce en gran manera la entropfa de la molé-
cula individual. Cuando ocurre el rearreglo para formar
el complejo activado, representa simplemente un agregado
nuevo el cual quizds no tiene mucha diferencia en labi-
lidad. En consecuencia la pérdida de entropia transla-
cional de la fase gaseosa no ocurre en la misma propor-

cién que en solucibn.
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Influencia del Solvente

Para la gran mayoria de reacciones gue ocurren en sO-
lucitn, las propiedades especificas del solvente son
importantes para determinar no solamente la velocidad
sino también el equilibrio.

Scatchard4 Y Hildebrand5 han desarrollado expresiones
para los coeficientes de actividad de los no-electrolitos
como solutos en varios solventes liquidos. Sobre la su-
posicibn de que el calor de mezclado es responsable para
todas las desviaciones del comportamiento ideal y de que
la energfa de interaccifn de una meolécula de soluto y una
molécula de solvente es la media geométrica de las inte=-
racciones soluto-soluto e interacciones so;vente—soluto,

es posible derivar la siguiente ecuacidn:
- 2 1/2 _ 1/2,2
RT 1In £, =V, ¢,“{(AE,/V,) (AE,/V,) } (19)

en donde V2 es el volumen molar de soluto, AE2 es la
energia molar de vaporizacién del soluto (como un lfquido
puro) y V1 Yy AE1 son lo mismo para el solvente. ¢1 es la
fraccib6n de volumen del solvente, igual a la unidad para
una solucidn diluida, y £, es el coeficiente de actividad
del soluto referido a un estado estandar de un soluto 1li-
quido puro (no dilucidn infinita). Para soluciones dilu-

fdas la ecuacidn (19), puede ser escrita como:
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_ 2
RT 1ln f2 = V2 (62 - 61) (20)

en donde 622 Ez/V2 es un par&metro el cual puede ser

llamado la presifn interna o la densidad de energia cohe-
siva. La ecuacifn (20) ha sido Gtil en la prediccif6n de
solubilidades de no-electrolitos como una funcién de la
diferencia en presiones internas.

Podemos aplicarla ahora a un problema cinético escri-

biendo la ecuacién (15) de la siguiente forma:
k =k, £,£/£F (21)

para una reaccibén bimolecular donde k, es la constante de
una reaccidn dada en una soluci6n ideal. Por lo tanto k,
es independiente del solvente cuyas propiedades son toma-
das en cuenta solamente a medida gque afecten 1los coefi-
cientes de actividad. De las ecuaciones (20) y (21) te-

nemos gue:

- Y _ 2
In k = 1n k, + VA/BT(G1 GA) + VB/RT(Gl GB)

- Vi/RT(dl-Gilz (22)

La velocidad de reaccib6n en un solvente dado depende
por lo tanto de las diferencias de las presiones internas
de los solventes y de los reactantes y de la diferencia

entre el solvente y el complejo activado. Si el complejo
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activado es similar, al solvente, peroc no es el caso de
los reactantes, la velocidad serd grande comparada con la
velocidad en solucién ideal. Si los reactantes se aseme-
jan al solvente, pero no para el estado de transicifn, la
velocidad seri pequefia comparada con la solucién ideal.
Resumiendo, reacciones que producen compuestos mds polares
que los reactantes se obtendrin mejor en solventes pola-
res; reacciones gque producen compuestos menos polares que
los reactantes se desarrollardn mejor en solventes no-po-
lares, Esta deduccibn estd de acuerdo con la experiencia.
El concepto de presibn interna es {itil para reaccio-
nes que envuelven molé&culas neutrales solamente; otras
propiedades del solvente tales como el poder sclvatante
y constante dieléctrica se convierten importantes cuando

se producen iones.

Ionizacién de Moléculas Neutrales

Puesto que la diferencia principal entre las reaccio-
nes en solucién y en la fase gaseosa es la formacién o
participacién de iones, es deseable considerar el proceso
de formar iones a partir de moléculas neutrales y el efec-
to del solvente en tal proceso., Considere la ionizacibn

de un 8cido simple tal como HCl en fase gaseosa:

+ -

HCl( H(g) + C1(g)

g)

i ° 7
El cambio en contenido calorifico, AH , para esta
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reaccidn puede calcularse. Escencialmente es igual al
calor de disociacién del enlace H-Cl, m&s la energia de
ionizacién del Stomo de hidr6geno, mas la afinidad elec-
trénica del &tomo de cloro.

AH = 103 + 312 - 88 = 327 Kcal.

El cambio de entropia, ASQ, puede ser calculado
también a 5" C y a una concentracién de 1 mole/lt de las
entropias absolutas de: HCl, el &tomo de hidr6geno y el
dtomo de cloro, siendo los dos filtimos, virtualmente los
mismos valores que para los iones de hidrfgeno y de cloro.

°

AS = 19.6 + 30.2 - 38.3 = 11.6 E.U.

La reaccibn es tan desfavorable, desde un punto de
vista energético gue el aumento de entropia, a pesar de
ser favorable, no es suficiente para que la reaccidn se
lleve a cabo a temperaturas ordinarias.

La misma reaccién llevada a cabo en solucidn acuosa:

+ -
HCLl (1) = Bigo1) ¥ (son)

o
tiene un valor de AH el cual puede ser encontrado de
aquel valor en donde los calores de disclucibén de las

substancias son relacionados y del valor correspondiente
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en la fase gaseosa. E1l calor de disolucién de la molécu-
la de HCl en agua no es conocido, pero debe de ser del
mismo orden del calor de vaporizacién de HCl, alrededor

de 6 Kcal/mole. Los calores de disolucifn de los dos
iones pueden ser encontrados en tablas de calores i6ni-
cos de hidratacién. Son -89 Kcal. para Cl y aproxima-
damente -270 Kcal para ', Asi, el valor de AH° para

la reaccifn en solucifn, es:
(-]
AH (sol) = 327 = 89 - 270 + 6 = =25 Rcal

El cambio de entropia para la reaccibn en solucién
puede ser calculado a partir del conocimiento de las en-
tropfias individuales en solucifén. A pesar ae que la en-
tropia de hidratacién de la molé&écula de HCl no es cono-
cido, probablemente no es muy diferente de aquel valor
para el ién cloruro; puesto que para un idn grande el
efecto de la carga tiene poca influencia en la entropia
de hidratacidn (Frank y Evansﬁ). En consecuencia, el
cambio de entropia Aso, respecto de la fase gaseosa serid
determinado por la entropia de hidratacibén del ién hidrd-
geno la cual es de -30.6 E,U. Esto hace que ASo en so-
lucibn sea de ~19 E.U. A pesar de que los c&lculos an-
teriores son demasiado crudos para permitir el cilculo
del grado de ionizacién, se ha demostrado que la reaccién

puede ocurrir ridpidamente en solucidn. El cambio mis
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importante fue la disminucibn del AHO, en el gas, desde
un valor relativamente grande y positivo a un valor nega-
tivo en la solucidén. Por lo tanto el calor de disolucidn
de los iones compensa la energia requerida para separar
los iones, Esta es una propiedad muy definida del sol-
vente y esti relacionada c¢on la orientacibn de las mo-
léculas polares del solvente que se colocan alrededor

de los iones de tal forma gue existe una atraccién elec-
trostética., La disminucifén en entropia observada en so-
lucién, también esti asociada con la orientacidn del
sclvente con una pérdida concomitante de movimiento.

Una (til analogfa ha sido obtenida entre las molécu-
las de agua, fuertemente ligadas y orientadas y las molé-
culas de agua "congeladas" (Magee, et a1.7): De acuerdo
con este enfoque, la pérdida en entropia en una ioniza-
cién, incluye no solamente el cambio en entropia de las
moléculas de solvente, sino tambifn incluye a las mole-
culas que ioniza. Puesto que la entropfa de agua congela-
da es de -5.5 E.U., se puede interpretar gue los iones
estln solvatados por el equivalente de cuatro moléculas
de agua mds que la molé&cula de &cido neutral. La pé&rdida
real en entropia, por supuesto, puede ser compartida por
un n@mero mis grande de moléculas de solvente, cada una
de las cuales s6lo estd parcialmente congelada. También
hay una disminucifn en el calor especifico, ACP, para la

ionizacién en el agua de todas las moléculas "neutrales"
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de &dcido, igual a -40 E.U. Puesto gque el hielo tiene
una capacidad calorifica m8s baja gue el agua liquida,
ACp = 9 E.U., observamos que la ionizacifén es acompanada
por el congelamiento de las ﬁoléculas de solvente alre-
dedor de los iones.

Una prediccibn exacta del efecto de solventes dife-
rentes sobre el equilibrio ifnico no es posible. Sin
embargo, ciertas generalizaciones pueden hacerse a partir
de un enfoque electroestitico, como la separacibén de dos
cargas opuestas puntuales en un medio continuo. Si se-
paramos dos cargas desde una distancia de equilibrio r,
hasta una distancia infinita en un medio de constante
dieléctrica D, entonces el trabajo eléctrico es dado por

la ley de Cculomb:

- 2 - -
W, = Zp25e /Dr = AF 4 (23)

A partir de la ecuacidn termodinémica:
(GAF/GT)p = ~AS (24)

el cambio de entropia puede ser también calculado como:

9ln D

2
e”/Dr (aT

AS = -2

- AzB ) (25)

P

Si AF y AS son conocidos, entonces AH puede ser encon-
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trado de:
AH = AF + TAS - (26}

El cambio de energia libre disminuye estacionaria-
mente con un aumento en la polaridad del solvente. E1
cambio de entropia siempre es negativo en un solvente,
pero cambia a un mfnimo aparente para solventes de pola-
ridad moderada. Es pequeno para solventes altamente po-
lares, muy grande para solventes de polaridad moderada,
no tan grande péra solventes no polares.

Estos cdlculos no son exactos puesto gue la interac-
cién de un i6én con un medio molecular no es gobernado com-
pletamente por una constante macrosclpica como es la di-
eléctrica. §Sin embargo, dan una idea del efecto del sol-
vente sobre la estabilidad de iones independientes en so-
lucién, La disminucibén de entropla se ve otra vez como
una propiedad del solvente, puesto que, cuando se elimina
el solvente, la entropia de ionizacibn es cero. El cam-
bio de Asel con la polaridad es comprensible si se inter-
preta como una pérdida de libertad de las mol&culas de
solvente cuando son congeladas alrededor de los iones.
Liqﬁidos muy polares tales como el agua existen parcial-
mente oongelados debido a las fuerzas intermoleculares,
puentes de hidrbégeno, etcétera. Por lo tanto, como estén
fuertemente ligadas a los iones, tales moléculas sufrxen

una disminucién relativamente pequefia en entropfa. Los
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solventes no polares son muy libres en estado liquido y
cuando se congelan experimentan una gran disminucién en
entropia.

El cambio en contenido calorifico calculado sobre la
base de interacciones electroestiticas no es muy preciso,
debido a que no toma en cuenta el hecho de que una o més
moléculas de solvente pueden formar una ligadura al menos
parcialmente covalente. Por ejemplo, el ién hidrdgeno
casi en cualquier medio forma una ligadura covalente con
una molécula de solvente surgiendo: H3O+, C2H50H;, etcé-
tera. La energfa de tal interaccibn no es totalmente
coulémbica y debe de ser calculada por m&todos mecdnico-
culnticos. También las reacciones que producen iones en
solucifn frecuentemente son el resultado de la ionizacibén
de dos moléculas de soluto con el rompimiento de los en-
laces covalentes y con la formacifén de otros, comoc sucede

en la reaccibn:

(CyH) 4N+ + Br_

cszBr + (02H5)3N
El cambio total en contenido calorfifico incluirid las di-

ferencias en energias de enlace.

La Cin&tica de Ionizacién
Respecto, a este tema, dos generalizaciones pueden
hacerse: a) la energfa de activacibn depende del tipo de

reaccidn y no cambia r8pidamente de solvente a solvente
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y b) la entropia de activacibén siempre es negativa y cam-
bia con el solvente, siendo mds negativa a medida que
disminuye la polaridad del solvente. De lo anterior se
deduce gue las velocidades de reacciones que producen
iones en solucifn aumentan con la polaridad del solvente
y este aumento esti gobernado en gran parte por el cambio
en entropia de activacién.

Parece razonable relacionar la disminucifn en entro-
pia de los reactantes al complejo activado, al congela-
miento de las moléculas de solvente alrededor de los io-
nes incipientes (Wynne-Jones y EyringB). El complejo
activado es un "ion-pair" o al menos un complejo polar
gue se aproxima mucho a un "ion=-pair". Cada extremo del
complejo polar acumula una capa de meolé&culas de solvente,
cuya presencia es necesaria para que continfie el proceso
de separacibén en iones. A medida que ocurre la separa-
cidn, la capa de molé&culas de solvente es completada de
tal forma gue ocurre una disminucifn adicional en entro-
pia de los productos respecto del estado de transicién.

A partir de los mismos argumentos anteriores, los solven-
tes menos polares tienen una pérdida mayor respecto de
los solventes polares, debido al congelamiento scbre los
iones. Por lo tante se obtienen velocidades mds bajas de

reaccifn en solventes menos polares. Debe mencionarse

que hay una dificultad considerable para estudiar las ve-

locidades de reacciones de ionizacién en solventes no-



25

polares (benceno o hexanoc). Cantidades muy pequenas de
materiales polares, pueden causar cambios grandes en la
velocidad de reaccibn (Swain y Peguasg). También las
reacciones pueden ser reversibles y no se desarrollarén
significativamente a menos de que el producto precipite

0 se anada alguna substancia que se combine con el pro-
ducto irreversiblemente. La velocidad puede entonces de-
pender de las impurezas presentes, de las substancias
anadidas o aGn de la superxficie de la sal cristalizada

y no ser dependiente de las propiedades de solvatacién
del medio. También hay la evidencia de que un reactivo
polar en un sclvente no-polar tenderd a trabajar como un
agente solvatante (Swainlo). Por esta razdén las reaccio-
nes gue se lleven a cabo en solventes no-polares deben

de ser cuantificadas a concentraciones bajas de reactan-
tes si se estd estudiando el efecto del solvente.

Para un determinado medio la disminucién en entropia
es mds grande para un ién pequefio gque para uno grande,
puesto que los iones pequeiics son mejor y mds solvatados.
El ién H+ en particular se forma con una considerable
disminucifn en entropia. Existen algunos casos en medio
polar, en donde se forman iones grandes con una entropia
de activacidn positiva.

La relativa insensibilidad de la energia de activa-
cibén respecto de las propiedades dieléctricas del medio

no es .esperada. De mucha mayor importancia para determi-
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nar la energfa de activacifén para una reaccién productora
de iones, al igual que para otro tipo de reaccifn, son
las energias repulsoras entre los reactivos a medida de
que son acercados. Las fuerzas responsables de lo ante-
rios son las del tipo Van der Waals y resultan de la in-
teraccidn de los niveles electrénicos llenos en moléculas
diferentes; tales interacciones son atractivas para dis-
tancias moderadas de separacibfn pero siempre se convier-
ten en repulsoras a distancias mis cortas necesarias para
el rompimiento y formaci®n de enlaces. La fortaleza de
tales enlaces son también importantes para determinar la
energia de activacifn. Por lo tanto, la mayoria de los
factores que determinan la barrera de energia en la for-
macibén del complejo activado son propiedades de los reac-
tivos y, el solvente s6lo juega un papel secundario.
Puesto que el solvente disminuye la energia de los reac-
tivos y del estado activado mediante solvatacidén, atn
este efecto tiende a cancelarse, Puesto que se esperaria
que la solvatacibén fuese mis grande para el complejo ac-
tivado polar, la evidencia experimental parece ser que

la energfa de activacidén es mis grande en 10s solventes
m&s polares. La explicacién de la lentitud de las reac-
ciones productoras de iones fué uno de los obstdculos pri-
meros mds grandes en la aplicacién de la teoria de coli-
8i6bn a las velocidades de reacciones en solucibn. Las

grandes entropias negativas de activacifn corresponden a
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factores de probabilidad muy bajos en la ecuacién
k = p2 exp(—Ea/RT).

Valores de p por debajo de 10—9 son encontrados expe-
rimentalmente para tales reacciones. Una explicacidn
cualitativa de dichos valores puede ser proporcionada en
términos del solvatado complejo polar activado. La teo-
ria de colisibén est& basada sobre un valor de p = 1, si
la reaccifn ocurre cuando dos moléculas de reactantes
refinen la energfa de colisidn requerida. Si se postula
también, de que la colisifén ocurra simulténeamente con la
presencia de varias molé&culas de solvente orientadas o,
de que la colisifn sea en realidad una de n-molé&culas en
lugar de una colisién de dos especies, entonces un fac-
tor de probabilidad muy bajo es posible encontrarlo. ILa
variacién del factor p con el solvente puede ser explica-
do, de nuevo cualitativamente, por la suposicifn de que
una molécula polar estard mis frecuentemente coordinada
con el reactante en la posicibn necesaria para participar
en la reacci6én al igual que una mol&cula no-polar.

Una teoria para la influencia de la constante dielé&c-
trica del medio, basada en la energia libre de una molé-
cula polar ha sido proporcionada por Kirkwoodll. Consi-
derando Gnicamente fuerzas electroestdticas, la diferen-
cia en energia libre de un dipolo en un medio de cons-
tante dieléctrica D y con constante diel&ctrica igual a

1, es dada por:
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AF = -u2/r> . (D-1)/(2D+1) (27)

en donde u es el momento dipolar y r el radio de la mo-
lécula., Aplicando esto a la teoria del estado de tran-
sicidn para la reaccién: A + B — Mi, en donde A, B

Yy prus son especies polares y recordando que:
k = (RT/Nh) exp(-AFi/RT) (28)

obtenemos que:

2 - R -
u U
Ink = In k- (N/RT) * (D-1)/(2D+1) {13‘ +u§ — i’} (29)
I'A rB I'i

en donde k es la constante de velocidad en el medio de.
constante dieléctrica D, v k., es la constante de veloci-
dad en un medio de constante dielé&ctrica igual a 1, en
donde las fuerzas no electroest&@ticas son las mismas para
el complejo activado y para los reactantes, La ecuacifn
(29) predice que, si el complejo activado es mis polar gue
los reactantes, lo cual serd verdad si los productos fue-
sen iones, la velocidad de reaccidn aumenta con la cons-
tante dieléctrica del medioc. Para muchas de tales reac-

ciones en mezclas de dos solventes de tal composicidn, que
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la constante dieléctrica sea variada, una linea recta
puede ser obtenida graficando 1ln k contra (D-1)/(2D+1),
(Laidler y Eyringlz). La ecuacifn anterior no siempre
se obedece, pues no es vilida en general si se comparan
velocidades de reaccifn en diferentes solventes de dis-
tintas constantes dieléctricas.

Una molé&cula polar puede ser tomada como un modelo
razonable para el estado de transicidn, para muchas reac-
ciones productoras de iones a partir de moléculas neu-

trales. Utilizando la ecuacién (24), es posible calcu-

lar la contribucibén electroestitica a la entropia de ac-

tivaci6n:
2 2 2
M H H
bop - -+ -ty D (Blar,
Iy rn ri (2D+1) P

Se debe enfatizar de que el uso de un modelo clisico
electroestitico y de la constante dieléctrica es sola-
mente una medida burda para la prediccifn de la eficiencia
de un solvente para promover velocidades de reacciones
iénicas. Existen muchos ejemplos de efectos especificos,
particularmente para solventes hidroxilados, en donde la
habilidad de un solvente para atraer un hidrfgeno es un
factor importante. Otros solventes, tales comc nitrome-
tano, que a pesar de tener una alta constante dieléctri-
ca, son solventes pobres de especies idnicas debido a que

no pueden coordinar eficientemente aniones. También es
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sencillo imaginar que ciertos &tomos, o grupos de &tomos,
por ejemplo &tomos de nitrbgeno bdsicos o &tomos de oxi-
geno, influirfian apreciablemente la interaccibn del sol-
vente con ciertos solutos. Una clasificacién de solven-
tes en grupos tales como aromiticos, alifdticos e hi-

droxilicos, o donadores y no-donadores ha sido sugerida

por Caldinl3.
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ANTECEDENTES

Originalmente Menschutkin estudid la cinética de la
reaccidn entre trietilamina y yoduro de etilo a 100" C en
distintos solventes (Menschutkin14). Este tipo de reac-
ciones fue después denominado genéricamente reaccitn de
Menschutkin. La cinética de la reaccifn de Menschutkin
entre piridina y bromuro de etilo fue determinada como
de segundo orden para diferentes solventes tales como:
alcohol n-propilico (constante dieléctrica £ =.32.6),
benceno (§ = 2.2), metanol (£ = 32.6), acetona (£ = 21),

15

nitrobenceno (£ = 35), (Norris y Prentiss "), Existe

amplia evidencia adicional en la literatura de que la

reaccidn de Menschutkin es de segundo orden- (S,..,). En-

N2
tre las reacciones reportadas estén las de: haluros de

metilo con piridina (Swain y Eddyls), trietilamina o pi-

ridina con yoduro de metilo o de isopropilo (Laidler y

17), (Bender vy Hoegla) para mencionar s8lo

algunas de ellas. En el trabajo de Norris y Prentiss15 no

Hinshelwood

se encontrS una correlacidn directa entre el valor de

la constante de segundo orden y la constante dieléctrica
del solvente, De hecho, estudios mids modernos para la
reaccifn de Menschutskin y de otras reacciones que en-
vuelven la formacién de iones (y por lo tanto de un esta-
do de transicifn fuertemente dipolar) a partir de molé-
culas neutras, han mostrado que hay una relativa insensi-

bilidad de la energia de activacién de la reaccibén hacia
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las propiedades dieléctricas del medio e inclusive se ha
encontrado que la energia de activacién es frecuentemente
algo mayor en solventes polares (Frost y Pearsonlg).

Sin embargo debe mencionarse gque la presencia de iones
disueltos (fuerza idnica) ya sean anadidos a propdsito

u obtenidos como producto de reaccibén, aumentan conside-
rablemente la velocidad de este tipo de reacciones. Esto
se debe a que el estado de transicifn para éstas reac-
ciones es un fuerte dipolo cuyo coeficiente de actividad
es afectado considerablemente por la fuerza ibnica del
medio de reaccién. Para soluciones de sales ibnicas en
solventes de alta constante dieléctrica, la ecuacibn de
Debye~-Huckel, modificada por Kirkwood es aplicable para
predecir el efecto de ld fuerza i6nica del medio en la
velocidad de las reacciones mencionadas (Bateman, et
al?o), (Frost y Pearsonlg). Esta ecuacidn predice una
dependencia lineal del logaritmo de la constante de reac-
cién, k , con la fuerza ibnica del medio, u. Dicha ecua-
¢ién es la siguiente para una.temperatura Yy solvente de-
seados:

In k = In k_ + Kz2ay (31)

en la que k = constante de la reaccidn, ko = constante
de la reaccién a cero fuerza ibnica, K = constante carac-

teristica del solvente, Z = carga fraccional de cada polo
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en el dipolo del estado de transicifn, aproximadamente
igual a 0.5, d = distancia entre los polos del dipolo en
el estado de transicifn, y = furza ibnica de la solu-
cibn,

Es importante mencionar que, aungue se ha observado
autocatédlisis debido a la presencia de la sal ifnica,
parcialmente disuelta, obtenida con trietilamina y yodu-
ro de isopropilo en benceno (Laidler y Hinshelwood17),
no s¢ ha llevado a cabo un estudio de la cinética del
efecto de autocat&lisis en este tipo de reacciones.

Otro efecto importante encontrado en la reaccién de
Menschutkin, es el grado de solvatacidn que el solvente
puede ejercer sobre el anidn incipiente en el estado de
transicibén, llamado efecto de "push=-pull", al tiempo que
el agente nucleofilico ataca al haluro orgdnico por de-
trds. Cada molécula de solvente estd orientada en tal
forma que el lado positivo de su dipolo estd cerca del
anién incipiente. Este efecto causa un aumento de la ve-
locidad de reaccibén, afin m&s marcado cuandoc el solvente
es hidroxilicos tales como metanol o fenoles son anadi-
das al medio de reaccifn, (Swain y Eddyls).

En general, todos estos estudios mencionados se lle-
varon a cabo en soluciones diluidas, menores que 0.1
molar, de reactivos y siempre tratando de evitar que el

producto ibnico se disolviera en el medio de reaccidn.

En el presente trabajo se reportan los resultados de la
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de la cinética de la reaccién de Menschutkin en solucio-
nes concentradas (5 a 20 moles/lL) de 2-metil=-5-vinil-
piridina (I) y cloruro de bencilo, en metanol (Figura 1)
en la cual, el producto ibnico: cloruro de l-bencil-2-
metil-5-vinilpiridonio (II), es soluble en el medio de
reaccién. Este mon8mero ibnico (II) es de interé&s para
injertarlo en sistemas poliméricos celulésicos y asft

aumentar las pfOpiedades hidrofiflicas de estos filtimos.
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PARTE EXPERIMENTAL

Reactivos

El 2-metil=5-vinilpiridina (I), (inhibido con tert-
butilcatecol) y el cloruro de bencilo fueron reactivos de
grado analitico, (Aldrich Chemical Co., Inc., Milwaukee,
Wis., USA). El metanol fue de grado analitico (ACS), de

la misma marca comercial anterior.

Procedimiento

Toda la vidrieria fue secada en la estufa por varias
horas a 150°C; Las cantidades apropiadas de monSmero
(I), cloruro de bencilo y metanol, fueron puestas en un
matraz bola de tres bocas provisto con refrigerante y
torre de Drierite, agitador mecinico y bafo de tempera-
tura constante (60.0°C). Alicuotas de la mezcla de
reaccidn fueron tomadas a cada determinado intervalo de
tiempo. .El monfmero (I) presente en la mezcla de reac-
cidén fue titulado con &cido clorhidrico acuoso (0.2000 N)
y después un exceso medido de &cido fue afiadido. El
exceso de dcido fue entonces titulado con hidréxido de
sodio acuoso (0.1000 N), El1 indicador utilizado consis-
ti6 en una mezcla de volumenes iguales de 0,1% de naranja
de metilo acuoso y 0.02% de azul de metileno acuoso. Es-
te indicador fue antes usado para titular piridina en

otras reacciones de Menschutkin (Laidler y Hinshelwood17

)
La titulacidn directa e inversa detectaria y determinaria

SN
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cuantitativamente cualquier producci®n de &cido clorhi-
drico, resultante de una metanélisis del cloruro de ben-
cilo, la c¢ual conduciria a la produccifn del &ter
CGHSCH20CH3 Yy por lo tanto a la formacién del clorhidra-
to del monfmero piridinico (I). Como se veri después,
esta metanflisis no ocurrif en escala detectable en nin-

guna de las reacciones estudiadas en el trabajo presente.

Andlisis del Producto

En cualquier alicuota, el producto idnico (II) puede
precipitarse cuantitativamente con un exceso de éter eti-
lico. El producto crude puede recristalizarse disolvién-
dolo en cloruro de metileno y anadiendo &ter etilico a
esta solucibén. En cada caso, el producto és filtrado,
secado en estufa de vacio a 60°C en la presencia de pen-
t6xido de f6sforo, ya gue el producto es higroscbpico, y
llevado a peso constante. La cantidad de cloruro pre-
sente se analizd con soluciones est@ndares de nitrato de

21).

Los resultados del andlisis de cloruro fueron: producto

plata y de dicromato de potasio (Kolthoff y Sandell

crudo 15.26%, recristalizado una vez 14.57%, reclistali-
zado dos veces 14.52%, (tefrico 14.47%). El andlisis de
Resonancia Magnética Nuclear (RMN) fue cristalizado en
un espectrfmetro Varian EM-360 con 0.5% de tetrametilsi-
lano como referencia interna y CDCl3 como solvente. EI1
andlisis de los espectros de RMN para los monfSmeros I,

II y el cloruro de bencilo (BzCl), se muestran en las
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RESULTADOS Y DISCUSION

La reaccifn de Menschutkin bajo estudio estd mostra-
da en la Figura 1. La identificaci6n del producto de
reaccién (II) se llev6 a cabo por espectrometrfa de RMN
y andlisis elemental, para este Giltimo los resultados ya
fueron dados en la parte experimental. La asignacibn de
bandas de RMN para el mondmero iénico, y como compara-
cibn las del compuesto (I) y las del cloruroc de bencilo
(BzCl), son mostradas en las Figuras 2, 3 y 4.

Como es de esperarse, debido a la carga positiva del
nitrégeno en el monémero ibnico (II), hay un desplaza-
miento general a més bajo campo de todos 1os substituyen-
tes del anillo plrldinlco, asfi como del metlleno benci-
lico.

Por otra parte, como correlaciétn adicional de estruc-
tura guimica, la relacién de &reas de bandas de RMN para
substituyentes del anillo piridinico también fue obteni-
da. lLa Tabla I muestra estas correlaciones y comprueba
que la estructura asignada al-monémero idnico (II) es co-
rrecta.

El siguiente punto fue mostrar que la reaccién de
Menschutkin sé6lo procede como se muestra en la Figura 1
Yy que no hay reacciones secundarias, como por ejemplo,
metanblisis del cloruro de bencilo que darfan &cido clor-
hidrico mds el éter CgHLCH OCH3 _ El dcido clorhidrico

5772
neutralizarfa la cantidad equivalente de monSmero (I) y
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TABLA I

RELACION DE AREAS DE BANDAS DE RMN PARA PROTONES
DE GRUPOS SELECTOS DEL MONOMERO IONICO (II)

Mon8mero Ib6nico (II)

P —— A CED Y N S S S — e — Sy S D S T T T — - - - w— e — -

Tedbrico Crudo Recristalizado
CGHS/CH3 1.67 1.61 1.63
(C-3 + C—4)/C6H5 0.40 0.41 0,41
C—G/CGH5 0,20 0.18 0.18
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por lo tanto complicaria el estudio. Para esto, seglin se
describe en la parte experimental el monfmero (I) fue ti-
tulado directamente con solucidn acuosa estandar de &cido
clorhidrico, agregando un excego medido de &ste. Luego
el exceso es tituladeo (titulacién inversa) con soclucibn
estandar de hidr6xido de sodio acuosa.

Si la reaccién de Menschutkin procede como se muestra
en la Figura 1, la titulacifn directa e inversa deben de
dar el mismo valor para la concentracién de mon&mero (I)
presente en la alicuota (o0 lo que es lo mismo, la canti-
dad de monémerco consumido) pero si hay metanblisis del
cloruro de bencilo, la titulacidn inversa debe de dar
consistentemente un valor mayor para la concentracidn de
(I) en la alicuota, (es decir, menor cantidad de mondmero
I consumido) que el obtenido por la titulacibn directa.
La diferencia de ambas titulaciones serfa la cantidad de
dcido clorhidrico proveniente de la metan6lisis. Esta
diferencia se esperaria gue aumentara con el tiempo de
reaccibén debido a la creciente proporcitn de metanblisis
del cloruro de kencilo. La Tabla II muestra gue no hay
tal metanblisis.

Los valores de la titulacifn directa e inversa son
précticamente iguales para todas las proporciones de
reactivos estudiadas, s8lo con la dispersién propia del
error experimental el cual es relativamente bajo y cier-

tamente aceptable, puesto que un * 5% se ha considerado
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TABLA II

TITULACION DIRECTA E INVERSA DEL MONOMERO (I)
EN LA REACCION DE MENSCHUTKIN

Tiempo de
Reaccibn Pitulacién Titulacién Diferencia
(horas) Directa?® Inversa® %
Cloruro de bencilo/monémero (I)/metanolb = 1:0.53:6.3
5 0,0158 0.0160 +1.26
6 0.0181 0.0177 -2.24
0.0191 0.0188 -1.58
8 0.0194 0.0191 -1.56
12.5 0.0209 0.0219 +4.90
Cloruro de bencilo/mon&mero (I)/metanolb =1:1.50:3.3
1 0.0026 0.0028 +7.41
2 .0083 0.0079 -4.94
3 g.0128 0.0119 -7.32
4 0.0130 0.0130 0.00
] 0.0137 0.0144 - 4+4.98
6 0.0146 0.0157 +7.31
7 0.0171 0.0169 -1.18
8 0.0170 0.0177 +4.03
1255 0.0196 0.0186 -5.24
Cloruro de bencilo/monémero (I)/metanolb = 1:1.75:2.6
1 0.0010 0.0009 -10.50
3 0.0045 0.0046 +2.20
4 0.0048 y 0.0048 0.00
5 0.0067 0.0061 -2,38
6 0.0078 0.0074 -5.26
7 0.0086 0.0082 -4.76
8 0.0095 0.0093 -2.13
12

.5 0.0109 0.0101 ~7.62

aMoles de monémero (I) consumido en 10 ml de mezcla reac-
cionante.

bRelacién molar inicial. El metanol no es consumido en la
reaccion.
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15). Por

satisfactorio para estas reacciones (Swain y Eddy
lo tanto, para esta reaccifn en estudio, el producto es,
dentro del error experimental, el monbmero ifnico (II).

La Tabla III muestra el progreso de la reaccidn para
las diferentes composiciones. Como puede verse, la reac-
cién puede llevarse a rendimientos cuantitativos del mo-
némero iénico (II). |

En la Figura 5 se muestran los resultados de la in-
tegracitn de la ecuacidén de segundo orden, la cual es de
primer orden con respecto a cada uno de los reactivos,
cloruro de bencilo y monémero (I) con ecuacibn estequioc-
métrica indicada en la Figura 1. La pendiente de cada
recta en dicha figura nos da el valor de la constante de
segundo orden, k. Para las composiciones molares ini-
ciales de 1:1.75:2.6 y para 1:1.5:3.3 de Bz Cl/mondmero
(I) /metanocl (solvente), se obtiene una linea recta a lo
largo de toda la reaccién.

Para la composicifn molar inicial 1:0.88:5.2 se ob-
tiene una linea recta hasta aproximadamente 7 horas de
reaccibn y luego ocurrxe una aceleracidn de la velocidad
de reaccidn (autocatdlisis). Para la composicidn molar
inicial 1:0.53:6.3 practicamente hay autocaceleracifn a
lo largo de toda la reaccidn y la curva obtenida es ti-

19).

La Figura 6 muestra con mds detalle la regibn encerrada

pica de reacciones autocatalizadas (Frost y Pearson

en el recté&ngulo punteado de la Figura 5.
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TABLA TIII

RENDIMIENTO (%) DE MONOMERO IONICO (II) wvs TIEMPO
DE REACCION PARA DIFERENTES PROPORCIONES DE
LA COMPOSICION BzCl/MONOMERO I/METANOL

* Relacidén Molar BzCl/Monémero (I)/Metanol

—— g —— —— . T S S o e S D D S D e e e T e e e D, D Wy e

Tiempo de

Reaccién  1:0.53:6.3% 1:0.88:5.22 1:1.5:3.3° 1:1.75:2.6°
(horas) )

0 0 0 0
1 9 13 11 19
2 25 23 25 37
3 38 33 52 46
4 47 43 57 76
5 55 49 €3 69
6 64 52 69 . 79
7 72 . 57 74 83
8 79 61 78 85
12 91 no det. no det. 91
12.6 no det. 82 82 no det.
24 no det. a7 89 96

ap rendimiento fue calculado con relacié§n al mondmero

(I) inicial (0.53 moles) puesto que el BzCl est& en exce-
50.

bEl rendimiente fue calculado con relacién al BzCl ini-

cial (1.0 mol) puesto gque el monSmero (I) estd en exceso.
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Para las tres li{neas rectas inferiores en la Figura 6
el coeficiente de correlacién es de 0.99+, lo que signi-
fica que el valor de la constante de segundo orden k, no
tiene variacifn aparente para las composiciones molares
de reactivos representadas por las lineas rectas mencio-
nadas. Antes de entrar a la cinética de autocatdlisis,
nétese que la pendiente de cada una de las tres lineas
rectas mencionadas (Figura 6) es directamente proporcio-
nal a la concentracién molar de metanol presente en las
composiciones respectivas. Esto es un claro ejemplo del
fenbmeno mencionado anteriormente llamado "push-pull"

o solvatacién del anién incipiente en el estado de tran-

6

sicién por el metanol (Swain y Eddyl ). (Figura 7).

Esta solvatacifn se espera, como es observado expe-
rimentalmente, que sea mayor conforme aumenta la propor-
cién molar de metanol. Para todas las lineas rectas de

las Fiquras 5 ¥ & la expresidm de la velocidad de reac-

cidn es:

Qi%%gll.: k (BzCl) (monbmero I)(MeOH)g (32)
En esta expresibn la velocidad de reaccién varia di-
rectamente con la concentracidén inicial de metanol. El
metanol no es consumido en la reaccibn, por lo que &sta
parece como de segundo orden, aunque debido al fenbdmeno

de autocatdlisis, las expresiones de velocidad de reac-
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cibén son m&s complejas que la expresibn bajo considera-
cibén, como veremos después. Es importante mencionar que
a lo largo de la reaccifin representada por cada una de
las tres lineas rectas de la Figura 6, y de hecho afin
para la curva de caracteristicas autocataliticas, la
constante dieléctrica del medio de reaccién aumenta con-
forme progresa la reaccién (Figura 8). Esto se debe a
que conforme se consume el cloruro de bencilo (£=7) y el
monémero (I) (£=12.3), el medio de reaccidn se hace mis
rico en metanol (£=32.6). La insensibilidad de este ti-
po de reacciones al cambio de constante dielé&ctrica ya
fue mencionado en la seccidn de antecedentes (Swain y

16 20)

Eddy "), (Frost y Pearson
Volviendo al fenémeﬁo de autocatdlisis, se hizo un
andlisis completo de todas las curvas mostradas en la
Figura 5 de acuerdo con la ecuacién (1). La Figura 9
muestra los resultados obtenidos al graficar 1n k con-
tra (fuerza ibnica). Para la composicifin molar inicial
1:0.53:6.3 se obtiene una linea recta de coeficiente de
correlacidn 0.995. Para las otras tres composiciones
se obtienen correlaciones no lineales pero bastante inte-
resantes. En general, las curvas empiezan con una pen-
diente inferior a la de la composici6bn 1:0.53:6.3, lle-
gan a un punto de inflexibn y de este punto, para la

composicidn 1:0.88:5.2 se obtiene una r&pida aceleracién

de la reaccibn.
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Para las otras dos composiciones, 1:1.5:3.3 y 1:1.75:
2.6, se obtiene un descenso en el valor de Iln k con rela-
cién a la concentracifn de monbmero ifnico (II). Para
todos los casos estudiados, la concentracifn molar de mo-
némero iénico (II) (fuerza ifnica, puesto que es una sal
formada por iones univalentes), fue determinada conside-
rando como solvente el volumen total de metanol, combi=-
nado con el volumen de cloruro de bencilo y de mondmero
piridinico (I) que no han reaccionado, para cada punto
a lo largo de la reaccidn (Figura 9).

Comparando las Figuras 5 y 9, puede verse que el
efecto de la fuerza ifnica se encuentra enmascarado en
la Figura 5, particularmente para las lineas rectas (co-
eficiente de correlaciéﬂ cerca de 0.96) que en realidad
son cuasi-rectas. Esto se debe al uso de la expresién
integrada (algo insensible) para determinar el valor de
k. En la Figura 9 se corrige este problema, pues k fue
determinada punto por punto. En la Figura 6 (expresién
integrada para k) las lineas rectas tienen un coeficien-
te de correlacidn de 0.99+ y corresponden a la regibn
inicial de las respectivas composiciones, de pendiente
baja, de la.Figura 9.

Para interpretar los resultados graficados en la
Figura 9 consideremos otras correlaciones importantes.
La Figura 10 muestra el por ciento de fraccif6n mole de

metaneol, conforme avanza la reaccibn para cada una de
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las cuatro composiciones en estudio. La diferencia para
completar el 100% es el cloruro de bencilo y monfmerao I
sin reaccionar.

La Figura 11 muestra la variacifén de la concentra-
¢ién de mondmero ibnico (II) a lo largo de la reaccibn
paré cada una de las cuatro composiciones en estudio.
Esencialmente los mismos resultados son obtenidos si se
considera comec solvente el metanol junto con el cloruro
de bencilo y el monémero (I) no reaccionados.

En.la Figura 11 puede verse que la concéntracién de
monémero ibdnico (II) en el metanol es menor para la com-
posicibn molar 1:0.53:6.3 a lo largo de toda la reac-
cibn que para todas las demds composiciones, y sin em-
bargo, el efecto de la fuerza iSnica causado por el mo-
nbmero ifnico (II) es mayor que para esta composicibn
(mayor pendiente coeficiente de correlacidn para la 1li-
nea recta 0.99+) (Figura 9) gque para la primera parte
de la reaccién de las otras tres composiciones (menor
pendiente). . 5

Lo anterior se interpreta como gue el monémero id-
nico (II) estd totalmente ionizado a lo largo de la
reaccién para la composicifén 1:0.53:6.3 debido a su re-
lativamente m&s baja concentracién en metanol (Figura 11)
y a la alta proporcién de metanol presente en la reac-
cién (Figura 10), esto iltimo impidiendo que actfien el

cloruro de bencilo y el monSmero piridinicco (I) no reac-
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cionados, que son realmente solventes de baja constan-

te dieléctrica y de bajo poder de solvatacién del anibn
del monbmero (II) y por lo tanto inhibidores de la ioni-
zacibn. Esto explica también la rdpida aceleracién de la
reaccién para la composicién 1:0.88:5.2, aceleracién que
empieza aproximadamente a 2 moles/L y que presenta una
pendiente casi igual que la reaccib6n de composicibn 1:
0.53:6.3 (Figura 9). En este punto (cinco horas de reac-
Eién, 50% de avance basado en el monSmero I, Tabla III)
la composicién tiene 82% de fraccifn mole de metanol
(Figura 10), exactamente igual que la composicién 1:0.53:
6.3 en su punto inicial. Asf como hay una concentracién
de metanol (82% de fraccién mole) en la cual el mondmero
(II) se comporta como si no estuviera ionizado. En la
Figura 9; el descensco en el valor de k para las composi-
ciones 1:1.5:3.3 y 1:1.75:2.6 se interpreta como debido

a la alta concentracién de monémero iénico (II), hasta
9.5 moles/L, al final de la reaccién (Figura 11) lo cual,
aunado a la relativamente baja concentracibén molar de me-
tanol (Figura 10), trae como.resultado la carencia de sol-
vatacién para estabilizar el estado de transicién con el
consecuente aumento de la energia de activacifén. Quizés
otro efecto operante en este caso es el efecto negativo
gue puede traer la alta concentracifn de compuesto idnico
(II) sobre el coeficiente de actividad de los reactivos

(mol&culas neutras), (Frost y Pearson7). Efectos de dis-
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minucibn de velocidad de reaccién fueron reportados, sin
explicacibén, para la reaccibn de trietilamina y yoduro
de isopropilco en nitrobenceno (Laidler y Hinshelwood17).
Cuando se grafica ln k° {constante de la velocidad de
reaccibén obtenida por extrapolacién de las curvas de la
Figura 9 a 4 = 0) contra el % fraccitn mole de metanol
(F) para cada una de las cuatro composiciones en estudio
se obtiene una linea recta con un coeficiente de correla-

cibén de 0.999, (Figura 12).

in k15 -6.301 + 0.036F
(33)
50 < F < 100 : T = 60°C
Esta ecuacién (33) éomprueba el efecto ya discutido
antes que el metanol tiene en la velocidad de reaccibn
debido a la solvataci6n anifnica (Figura 7). La anterior
ecuacién puede relacionarse con la ecuacién de Arrhenius:

E_O

In k, = ln PZ - —%T . (34)

para obtener la ecuacidén (35), T = 60°C.
E0 = (ln PZ + 6.301 — 0.036F)RT (35)

Para reacciones tipo Menschutkin, 1ln PZ es alrededor

1

de 22.9 (PZ en unidades de hr 1), (Laidler y Hinshel~
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wood17) por lo que la ecuacifn (35) se reduce a:

an = (29.2 - 0.036F)RT
{36)
50 < F < 100; T = 60°C

La ecuacibfn (36) relaciona el % fraccidn mol de me-
tanol con la energia de activacidn del estado de transi-
cibn. Para F = 100%, an = 17.2 Kcal/mole a 60°C. Nb6te-
se que la ecuacibn (36) es s6lo vilida a 60°C y que las
constantes dentro del paréntesis son funcibn de la tem-
peratura.

Es interesante también encontrar la correlacibn entre
el In k y el % fraccifn mol de metanol (F) para una con-
centracién de monbmerc ibénico (II) constante en el medio -
de reaccidn.

En la Figura 12 se muestra la correlacién cuando la
concentracién de monfémero (II) es igual a una mole por
litro de solvente, este filtimo siendo metanol, cloruro de
bencilo y ademds monSmero piridinico (I), estos dos Glti-
mos sin reaccionar, para cada una de las cuatro composi-
ciones en estudio. La linea recta obtenida tiene un coe-
ficiente de correlacidn de 0.986 y corresponde a la ecua-

cibén:

= 0.051F - 7.210
— (37)

T = 60°C

1n k
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La pendiente de esta ecuacifn es superior a la pen-
diente de la ecuacién (33) debido al efecto de la fuerza
i6nica, como es de esperarse. Para determinar los limi-
tes de la ecuacibn (37), recordemos gque a F = 82% (60°C)
se obtiene completa ionizacifn del mondmero (II), por lo
que entonces se escogif este valor de F comeo el limite
superior. El limite inferior se obtiene cuando 1ln ko =
In kl.Om’ es decir, a F = 60% (intersecci6n de las dos
lineas rectas en la Figura 12). En este limite inferior,
la presencia de monbmero (II) a la concentracidn 1.0M no
tiene efecto en el valor de kl.OM y esta es igual a ko,
es decir, el monSmero (II) se comporta como si no estu-

viera ionizado. Entonces aplicando la ecuacidn de

Arrhenius:

Ea
= - —_.L._O-M—

Yy combinando la Gltima ecuacibén con la ecuacifn {37)
asumiendo que la k de equilibrio de ionizacifn del mond-

mero II debe estar parcialmente ionizado, se obtiene:

Ea; gy = (30.11 - 0.051F)RT -
60 < F < 82; T = 60°C

SegGn la Figura 10, la regidn entre los limites F =

60% y F = 82% esti cubierta totalmente por las composi-
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ciones 1:1.75:2.6, 1:1.5:3.3 y en parte por la composi-
cién 1:0.88:5.2. Por lo tanto, las bajas pendientes
iniciales de estas curvas con relacién a la composicién
1:0.53:6.3, se deben a la ionizacién parcial del mon&-

mero (II) (Figura 9) para toda la regién cubierta por

los limites F = 60% y F = 82%.
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APLICACIONES

A fines de este siglo el crecimiento industrial y
agricola har&n de la desalacién del agua de mar una ne-
cesidad. Hasta el presente, existen tres métodos genera-
les para realizar tal purificacifn, a saber: por desti-
lacitn, mediante congelacifn y, con ayuda de membranas,
ya sea por electrodidlisis o por &smosis inversa. De
un modo muy general, la utilizacifén de membranas es un
proceso més barato que los otros dos procesos, pues las
cantidades tan grandes de energia requerida para operar
los equipos tradicionales harifian el uso del agué prohibi-
tivo en la mayoria de los casos en que se utilizaran di-
chas técnicas. '

En los procesos de membrana, la composicibtn y la for-
macién son por supuesto vitales, por lo que este esfuer-
zo de investigacidn estd@ siendo dirigido hacia la obten-
cién de una membrana que optimize la cantidad de agua pu-
rificada, puesto que es conocido que si se fijan cargas
positivas 0 negativas permanentemente al acetato de celu-
losa, el flujo de agua es triplicado manteniéndose cons-
tante el rechazo de sal. En este trabajo se realizé la
sintesis del monSmero cargado cloruro de l-bencil-2-
metil-5-vinilpiridonio. El siguiente paso es injertar
este monSmero al acetato de celulosa y determinar su

efecto sobre el flujo de agua y el rechazo de sal.
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