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Sec. l RESUMEN DE LOS DATOS OBTENIDOS EN ESTE TRABAJO.

En este trabajo se ha estudiado la reacción en fase ¿aseo­

sa entre carbonil borina (BHCO) y trimetilamina (Me N)
3

BHCO+MeNS MeNRH + CO
3 3 3 3

en el rango de temperatura 207g3°K - 273,2°K.

La expresión de velocidad correspondiente a esta reacción

para temperaturas menores que 273,2°K cs:

v g d (CO)/dt ; k(BH CO)(Me N)
3 3

Los parámetros cinéticos asociados a esta reacción de Sus­

titución Nucleofílica de 2° orden (SN ) son:
2

E : 8,6 Í 0,3 kcal/mol
a

9,82 t 0,27
lO cc./mol seg

A 273,2°K se observan indicios de gue la ruptura unimole­

cular de 1a unión boro-carhono en el RHC0 comgite con la reac­

ción bimolecular comoraso determinante de la velocidad total.

Ia descomposición térmica del BHCOen fase gaseosa fue

estudiada, adem5-, en presencia de trietilamina (Et N) en el

rango de temperatura 266,7°K - 30h,5°K :

BH CO-+ Et N : Et NBH + CO
3 3 3 3

Se observa ¿ue esta amina es un adecuado "Captor" de es­

pecies BH .
3



En este sistema, la reacción bimolecular no compite con la

ruptura unimolecular de la unión boro-carbono en el BHCOcomo

paso determinante de 1a velocidad. 3

La dependencia de la velocidad de descomposición térmica

del BHC0 con la presión total fue estudiada a 273,2°K encon­

tréndoíe que k es igual a 1/2 ka, a 90 torr.unimolecular
A partir de] valor de la constante específica de velocidad

o o u I n ,a preSIÓn "infinita" kan , y suponiendo un valor de lO seg

para el factor A, la energia de activación de esta reacción re­
sulta:

E
a ; 21,h É 1,2 keel/mol

Si se supone due l; ener¿ia de activación de la reacción

BH + C0 : BH CO
3 3

es nula, entonces la energía de disociación de la unión boro­

carbono en el RHCOresulta ser:

— 21,¿+ i 1,2 kcal/molD

(B - C)

Combinandoeste valor con los datos existentes del equili­
brio:

B H +— 2 CO ; 2 BH CO
2 ó 3

se puede estimar la energía de disociación del puente Boro-Boro

en el diborano (B H6) que resulta ser2

D(B- B): 33.5 t 2,h kcal/mol



Sec. 2.0. RESUMEN DE TRABAJOS PREVIOS.

2.1.- Burg y Schlesinger1 realizaron los primeros estudios de des­

composición tórmica de 1a carbonil borina (BHCO) en 1937 Y dieron

evidencias indirectas de la existencia transitoria del hidruro
"normal" de boro BH . Si bien este estudio no fue realizado con

un enfoque cinético? proveyó las bases para futuras investigacio­

nes relacionadas con la medición de energías de unión en compues­

tos de boro.

2.2.- El primer trabajo sobre el mecanismode descomposición tér­

mica del BHCOfue realizado en 1951 por Burgz, quien efectuó la

pirólisis de dicho compuestoen fase gaseosa en el intervalo

0° - 30°C y midió la velocidad global de reacción iddiendo el cam­

bio de nresión producido en función del tiempo.
Él mecanismo Droouesto por este autor fue:

k
1

BH co RH + co (1)
3 ‘k' ' 3

2

k

BH+ BHco’J“ B H + co (2)
3 3 k 2 6

L.

donde la reacción de abstracción cuya constante de velocidad está

indicada comok sería determinante de la velocidad global.
3

La expresión cinética correspondiente a este mecanismo, si la

conversión es baja y se desprecia k resulta:
1+

2
dx/dt z 2 k k (a - x) / k x

3 l 2
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donde a es la presión inicial y 5 la presión parcial de CO(que

es igual al doble del aumento observado de presión, e igual a la

disminución de presión de BHCO).

El autor determinó la energía de activación mediante un grá­

fico de Arrhenius obteniendo un valor de 27,5 kcal/molt Este

valor representa la sumadel A ¡{para la disociación inicial (l)
y el A H de activación del paso determinante (reacción repre­

sentada por k ). Entonces, si se pudiera encontrar algún método

para determinar separadamente algunas de estas dos magnitudes se­

ria posible estimar el ¿5 H de disociación del diborano (B2Hó)

conociendo el valor de A H3 de la descomposición total:

ZBHco = BH +2co (3)
3 2 6

cue se obtiene a partir de los datos de equilibrio obtenidos en

este mismotrabajo. Así, Burg obtuvo un valor de 9,1h kcal pa­

ra A H3. Este dato es de gran importancia como veremos poste­
riormente.

Es preciso señalar que este trabajo presentaba algunas di­

ficultades experimentales comoson la imposibilidad de juzgar

la naturaleza de la descomposición inicial (l) ya que la evolu­

ción de COes tan rápida en los instantes iniciales de la reac­

ción aún a 0°C, que la presión inicial a correspondiente a tiem­
po cero no puede ser medida satisfactoriamente en forma directa

teniénd0se que recurrir entonces a un proceso de extrapolación.

Además, el autor encuentra que las velocidades dependen en al­

guna medida de la presión total en el sistema y por otra parte

la descomposición no es estrictamente homogénea ya que un aumen­



to de la relación superficie/volumen de la celda de reacción cau­
sa un aumento en la velocidad.

Estas dificultades provienen, en alguna medida, del tipo de

sistema en estudio, es decir el establecimiento del equilibrio

inicial (l) puede ser perturbado por la rápida remoción de grupos

BH por el segundo paso (2) especialmente en la parte inicial de

la reacción y además al hecho de que se puede establecer un equi­

librio entre el BHCO, el COy la especie BH .

Si fuera posible eliminar los grupos BH del sistema apenas

se forman, seria factible en principio aislar y medir el primer

paso de la reacción y por lo tanto el sistema resultaría simplifi­
cado.

2.3;- S.H. Bauer y colaboradore53,h’5 atacaron el problema de la

determinación de energías de unión en compuestos de Boro, en par­

ticular del B2Hó, con dos enfoques : en el primero3 basándose en
CáïCUlOSde cambios de entropía y entalpía de reacciones ácido­

base de compuestos de boro a partir de datos espectroscópicos los

autores informan el A H de la reacción (L)

(h) 2 BH : B H AH° ; -28 kcal/mol
3 2 ó 273

el segundo basándose en los resultados termoquímicos obtenidos
midiendo el calor de reacción del eiborano con diferentes metila­

minas.

Pn este caso los autores utilizan un métodode "extrapola­

ción termoquimica” nara obtener el ¿S H que fue seriamente cues­

tionado por algunos autores7’ L

En este trabajo el A Hhv( ¿RHde disociación del diborano)



fue estimado en 28,5 kcal/mol.

Finalmente es interesante mencionar el trabajo de S.H.

Raner5 en e] cual se discute la descomposición-del BHOCOsobre
la base de un mecanismogeneral, propuesto por el autor, para

las reacciones que involucran la formación de diborano, llegan­
do a una conclusión contradictoria con el mecanismopropuesto

por Burg2 para la descomposición térmica del BHCOen fase ga­

seosa. 3

El mecanismo propuesto por Bauer es básicamente el siguien­

te: en toda reacción en la que se produce diborano o especies

BH3se establece un rápido equilibrio (5)

5 H Z 2 BH (5)
2 ó 3

seguido por

BH + X ‘“’9 croductos (6)
3

El autor cita en apoyo de sus argumentos los datos prove­
1o,11,29,53,54,55 , 56,51

nientes de siete trabajos independientes

y sobre esta base realiza unacrítica del mecanismopropuesto por

Burg2 (Véase Sec. 2.2 y Sec. 8.4) proponiendo que el paso deter­

minante de la velocidad de descomposición del BHCO sec la reac­

ción de ruptura representada por k en la Sec. 2.2., generándose

así una controversia respecto de dicho mecanismoque subsistía

al comen7arnuestro trabajo.

2.h.- Sobre la base de las ideas esbozadas por Bauer, Fu y
. ó , ,H111 reestudiaron la descomposicion termica del BHCOcon téc­

nicas de espectroscopía de infrarrojo, esto es midiendo la



, velocidaddedescomposicima intensidaddealgu­
nas bandas del B Hó.:"EEÏos o e - ron el sistema en el2

rango 5h° - óh°C proponiendo ¿1€ ' nte mecanismo:

BHco —’BH + co (k) (7)
3 3 7

BH + BH z B H (K ) (8)
3 3 '2 ó eq

BH + co.._> BH co k (9)
Q

13H 1' PH co a H 1 co k (10)
3 3 5 2 ó 10

Los autores sunonen que k y k son del mismo orden de
9 10

magnitud y entonces proponen comoexpresión cinética

2

- d(BH3CO)/dt = 2 k (BH c0) /(co) + (BH c0)7 3 3

y Dostulan comopaso determinante de la velocidad total la reao- ­

ción (7). Los autores obtienen comoeneréía de activación to­

tal para este sistema un valor de 28,h kcal/mol (coincidente

con el resultado de Burg2) y adscriben este-valor a la energía

de activación de 1a reacción (7) pero dado cue Fu y Hill acep­

tan que 1a energía de unión boro-carbono en el BHCOes igual a

18,8 kcal/mol tal comoinformara MbCoyy Rauers, ies resulta

necesario suponer que la reacción (9) tiene una energía de activa­

ción de 9,6 kcal/mol, valor este que resulta sorprendentemente

alto para este tipo de reacción (ácido-base). Esta observación

junto con el hecho de “ue en el sistema estudiado se producen

hidruros de Boro superiores e hidrógeno por reacciones secunda­

rias hace aparecer dudosas sus conclusiones. Es nuestra impre­

sión que el mecanismopropuesto por estos autores era incorrecto,



suposición esfa que se ve apoyada por los resultados obtenidos

en nuestro propio trabajo y que serán discutidos en la Sec. 8.h.

2.5.- Garabedian y Benson7 realizaron un estudio comparativo

y critico de los trabajos mencionadosanteriormente ilegando a
1a conclusión de que el mecanismopropuesto por Burg era escen­

cialmente correcto, observación esta que coincide con nuestras

conclusiones (Vease Sec. 8.a.). Se puede señalar también que

la argumentación presentada por estos autores invalida la mayo­

ria de las conclusiones de los trabajos citados por S.H. Bauer

en apoyo de sus argumentos, sobre la base de la falta de un mé­

todo riguroso para obtener A H a partir de datos termoquímicos

y la duda acerca de si el esuilibrio

B H : 2BH
2 ó 3 (8)

en todas las reacciones en que es postulado se obtiene homogé­

neamente.

Por otra parte en este trabajo se estiman los valores de un

conjunto de parámetros relacionados con 1a descomposición del

BHCO, de los cuales hacemos mención en las discusiones de los

capitulos 7 y 8.

Garabedian y Renson7 llegan a la conclusión, mediante argu­

mentos razonables, de cue 38,3 kcal/moleHHZBZ kcal/mol

2.6.- Cierto tiempo después de comenzadonuestro trabajo ha
8

aparecido en la bibliografia un trabajo de Felhner y Koski

quienes estudiaron la descomposición térmica del BHCOa muy ba­
3

jes conversiones (para poder aislar el proceso de ruptura de la



unión Boro-Carbono) en un sistema de flujo rápido acoplado a un

espectrógrafo de masa como sistema de detección. A nuestro jui­

cio este trabajo presenta varios aspectos discutibles en sus da­

tos experimentales asi comotambién en su interpretación de los

mismos. Estos aspectos serán considerados con mayor detalle en

el Cap. 8. El A H ( A H° disociación del diborano) estimado

por Felhner y Koski es igual a 37.: h kcal/mol que coincide

aproximadamente con nuestro valor, pero este acuerdo puede ser

considerado fortuito en base a la discusión que se presenta en

el Cap. 8 antes mencionado.

9,lO,ll,12,13
2.7.- Los intentos realizados para obtener in­

formación termodinámica sobre el B H y compuestos relacionados,

en forma directa han sido poco fruítíferos debido, principalmen­

te, a que el diborano cuando es sometido a la acción térmica pro­

duce polímeros de adición e hidrógenolo y esto hace que la in­

terpretación de los resultados que se obtienen sea extremadamente

dificultosa. La situación es tal que se han informado valores

de la energía de unión del puente boro-boro en el diborano que

varían desde 9 13,6 kcal/mol hasta5 55 kcal/mol dependiendo de
1a técnica utilizada.

En la Tabla l hemos hecho un resumen de los diferentes valo­

res publicados hasta el presente para esta magnitud mencionando
los diferentes sistemas y técnicas utilizadas.

2.8.- Dentro de este breve resumen de trabajos relacionados

con el sistema objeto de nuestro estudio, resulta oportuno des­

tacar las principales fuentes de información sobre las propieda­
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des fisicas y auímicas de algunos compuestosutilizados en este

trabajo:
Datos termodinámicos de BH CO desde lOO°K - óOO°K en referencia 14

3
Fstructure, distancias interatómicas, momentodi­

polar del PH CO referencia 15 a yb

Fspectro de Infrarrojo del RHCO referencia 16

Estructura electrónica del BHCO referencia 17

Propiedades del trimetilaminoborano (MeNBH) referencia 18

Propiedades del trietilaminoborano (Et NBH) referencia 19.

2.9.- Un capítulo muyimportante de la Química-Física es la de­

terminación de las energias de unión en los compuestos químicos

(o más precisamente de la energía de disociación de unión en con­

diciones standard), a este respecto resulta de gran interés la
20 21

consulta del texto de Cottrell y el resumen de Szwarc en don­

de se discuten con gran detalle y numerosasreferencias las dife­

rentes técnicas empleadas en este tipo de medida.

En las determinaciones realizadas sobre compuestos de Boro

y en particular en el B H se observan grandes discrepancias co­

moya señaláramos en laZScc. 2.7. y es por eso due el interés de

las investigaciones en este campose ha concentrado en el estudio

cinético de la descomposición térmica de la carbonil borina

(BHCO), ya que una completa interpretación de su mecanismo per­

mitiría que los datos obgenidos fuesen combinados con los datos
de equilibrio existentes (comoya se señalara en la Sec. 2.2.)

consiguiendose, de esta manera, una determinación razonablemente

buena de la energía de disociación del puente boro-boro en el

diborano y el Ax H de formación de la especie BH , lo que a su
3



ll

Vez posibilitaría, mediante cálculos termoquimicos obtener una

gran cantidad de información termodinámica en compuestos de boro

relacionados.

Sin embargo, y como se desprende de las secciones anterio­

res, la situación de este sistema era pocosatisfactoria al ini­
ciarse este trabajo y por eso se buscó una modificación que per­

mitiera superar los problemas existentes de una manera sencilla y

definitiva y que al mismotiempo ofreciera la posibilidad de

acrecentar el conocimiento en el campode las reacciones ácido­

base en fase gaseosa que hasta el presente se hallan muypoco es­
22,23,2L,25,26,27,28

tudiadas, y aún en estos casos, las condicio­

nes en que han sido realizadas resultan de dificil comparación
con nuestro sistema.

Rs necesario tener en cuenta que las principales dificulta­

des que presentaban los trabajos de descomposición térmica del

BHBCOya citados residen en la dificultad de aislar el paso ini­
cial de ruptura (reacción (l) de la Sec. 2.2. representada por

k ), dado que a este paso siguen otros que dificultan la inter­

pretación del mecanismo,por lo que resolvimos realizar la des­

composición del BHCOen presencia de aminas de acuerdo al siguien­

te esquema:

RBH + R' ; R'BH + R (11)
3 3

donde R y R' son dos compuestos que pueden coordinarse con el

BH (en nuestro caso R representa al C0 y R' a la amina).
3

Este tipo de sistema presenta la posibilidad de eliminar to­

do BH que se forma por la descomposición inicial ya que en pre­
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sencia de la amina (R') se forma el aducto sólido R'BH que de­

saparece de la fase gaseosa desplazándose continuamente la reac­

ción hacia la derecha, eliminándose asi los inconvenientes antes

mencionados a la vez que la medición de R (C0 en este caso) en

función del tiempo permite la evaluación de los parámetros ciné­
ticos de la reacción.

Conviene aclarar en este punto que este tipo de sistema pre­

senta dos alternativas : a) el estudio de los parámetros de la

sustitución nucleofilica de segundo orden (SN ) si la reacción

(11) ocurre en un solo paso, 6 b) la posibilidad de aislar el

paso unimolecular de ruptura de la unión coordinada boro-base

si la reacción ocurre en dos pasos:

——-—>RBH R + BH (12)
3 3

BH f R' > R'BH (13)
3

donde la reacción (12) sería el paso determinante de la velocidad
total.

El mecanismodependerá de la estabilidad relativa de los

aductos, 1a temperatura, la concentración de amina, el impedimen­

to estérico para la reacción bimolecular, etc.
Consecuentemente 1a predicción de cual será el mecanismo e­

fectivo es dificil, sin embargoeste tipo de sistema posee la

gran ventaja de poder diferenciar entre ambos mecanismos y en

caso de que ellos compitieran es posible evaluar ambas constan­

tes de velocidad (k y k ).
11 12

Los sistemas seleccionados para este estudio fueron

BH CO T (CH ) N 7 BH CO * (C H ) N debido a su sencillez3 3 3 3 2 5 3
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experimental y las posibilidades que ofrecen comose puede ver

de los siguientes argumentos:

i) el BHCOes un compuesto relativamente fácil de preparar y

purificar y ofrece la interesante perspectiva de suministrar una

via útil para obtener la energía de unión del puente boro-boro
en el diborano comomencionáramos anteriormente.

ii) Tanto la trimetilamina comola trietilamina tienen presiones

de vapor en el rango -80°C a 30°C que permiten trabajar en fase

gaseosa con cierta comodidad, al mismo tiempo por el hecho de ser

aminas alifáticas completamentesustituidas se puede excluir la

posibilidad de aparición de reacciones secundarias comoocurre en

el caso de monoy dialquilaminass.

iii) Es necesario que el compuesto que actúa como "captor" de la

especie BH forme una unión con esta cuyo A Pide disociación sea

mayor que el de la unión boro-carbono y esta condición se cumple

en el caso de las alquilaminass.

Se puede observar ¿ue si bien existen otros compuestos poten­

cialmente útiles para actuar como"captores" de BH , es decir co­

moR' en la reacción (ll), v.g. PH , (CH ) 0, etc., pero los

trabajos realizados sobre compuesto: tales 50m0 BHBPH3y BHBO(CH3)2
25,29,30,31 I

y otros relacionados muestran que su utilidad seria du­

dosa especialmente en lo que hace al argumento del apartadetiii)
dado anteriormente.
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Sec. 3.0.- EXPÉRIMÉNTAL

3.1.1.-
El aparato utilizado en este estudio fue una línea de alto

vacío convencional que se esquematiza en la Fig. l y está compues­

to, fundamentalmente, de cuatro partes:
a Sistema de vacio:

Integrado por una bombamecánica de aceite "Speedivac" que actúa

comogeneradora de pre-vacío y que junto a una difusora de mer­

curio de dos etapas (a la cual está conectada) trabajan sobre el

resto del aparato (enteramente construido de vidrio "Pyrex") a

través de una trampa sumergida en aire líquido que protege a las

dos bombas de vapores dañinos.

b) Sistema de almacenamiento e inyección:

Consistente de cuatro recipientes cilíndricos de aproximadamente

80 cm soldados a la linea de alto vacío a través de llaves para

vacio (se utilizó grasa de siliconas especial en todas las cone­

xiones). En estos reci,ientes se almacenaronlos diferentes reao­

tivos, se los purificaba periódicamente y desde ellos se efectua­

ba la inyección a la celda de reacción. Véase parte (b) de la

Fig. l.
F1 recipiente donde se guardaba la carbonil borina purifica­

da comunicaba con el sistema de inyección y el resto del aparato

a través de válvulas de mercurio tipo Stock Qbut-offs").

Es aconsejable no poner en contacto compuestos volátiles de

boro con las grasas de alto vacío.
c) Celdas de reacción:

La: diversas celdas de reacción utilizadas fueron de vidrio "pyrex"
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cerradas con llaves "o-rings" tipo Delmarde Teflon y están es­

quematizadas en la Fig. 2.

Las diferentes celdas usadas fueron diseñadas especialmen­

te para estudiar problemas de mezclado de reactivs y la influen­

cia de efectos de superficie sobre la velocidad de reacción.
Éstos tópicos serán discutidos en detalle en la Sec. h.

d) Sistema de análisis:

La medición de presión en la línea se realizaba mediante un ma­

nómetro tipo MgLeodcalibrado para medir presiones de hasta

10- torr. (de sustancias diferentes al mercurio).

Los productos de reacción se analizaban y median en una bom­

ba tipo‘Rbppler cuyos volúmenes fueron previamente calibrados.

En un extremo de la bomba'lbppler estaba soldado un tubo

de vidrio delgado relleno con alúmina activada para verificar si

entre los productos de reacción había hidrógeno, el cual podria

provenir, eventualmente, de reacciones secundarias (Véase Sec.

2.9. (111)).

Dado que el único producto no condensable en aire liquido

que aparece en el mecanismo que proponemos es el monóxido de car­

bono, este gas se media en la bureta de gases de la bomba Tóeppler

y luego era adsorbido a -l95°C en el tubo delgado antes menciona­

do, en caso de que se produjera hidrógeno, este gas no condensa

a esa temperatura y por lo tanto se lo podia medir en la bureta.

Másdetalles sobre el procedimiento experimental aparecen des­
criptos en la sec. 3.3.

3.1.2.- Baños de baja temperatura:

El comportamiento de los sistemas en estudio fue investigado
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a varias temperaturas : 207,3°K; 221,1°K; 2h5,2°K; 273,2°K y su­

periores. En los tres primeros casos la temperatura de trabajo

fue obtenida preparando baños de cloroformo, piridina y tetraclo­

ruro de carbono respectivamente en su punto de fusión dentro de

termos convenientemente aislados. Agua en su punto de fusión fue

utilizada para obtener el baño a 273,2°K y agua líquida termos­

tatizada para las temperaturas suoeriores.

És conveniente aclarar cue las tres temperaturas más bajas

antes mencionadas, provienen de medidas experimentales realiza­

das comose indica en la Sec. 3.1.3., pero no coinciden exacta­

mente con los puntos de fusign de las tres sustancias que se in­
forman en las tablas usuales o. Esta situación proviene muypro­

bablemente de impurezas contenidas en las drogas y también 1ue las

mismas fueron enfriadas con hielo seco directamente. Ademáscomo

el mismobaño se utilizaba en varios experimentos en dias diferen­

tes, los mismos se impurificaban con HZO. Así por ejemplo en el
caso de la piridina "fresca" (cuya desviación es más notoria:

PF ; -h2°C ; PFijo medido : -52,1°C) enfriada con hielotablas
seco hasta la aparición de fase sólida da un PFijo ; -h2,5°C

nero dejada durante 12 horas en contacto con la atmósfera del la­

boratorio daba un Punto Fijo ; -51°C que luego permanecía razo­

nablemente constante. Comoes natural en todos los casos la tem­

peratura medida fue la que se utilizó en todos los cálculos.

3.1.3.- Medición de temperaturas.

Las temperaturas de trabajo fueron medidas y controladas
60

mediante termocuplas de cobre-constantan , adosadas a las pare­
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des de la celda de reacción, conectadas a un potenciómetro de

termocuDlas Crovdon y con termómetros de tolueno, encontrándose

concordancia en ambas medidas.

Una determinación del "perfil" de temperatura en la celda

de reacción demostró que la temperatura a diferentes alturas en

la celda es prácticamente constante.

Por otra carte, y debido a que al comienzo de la reacción la

parte inferior de la celda de reacción (Ver Fig. 2) está sumer­

gida en aire líquido y luego toda la celda se pone en contacto

con el baño de punto fijo, se hizo necesario verificar el tiempo

que se tarda en alcanzar la temperatura de equilibrio. Así, para

el caso más desfavorable, esto es, cuando la reacción se efectua­

ba a 20°C (tiempos de contacto mínimos) se encontró que eran ne­

cesarios aproximadamente10 seg. para alcanzar la temperatura de

equilibrio, ademasno se observó influencia de este factor sobre

la determinación de las constantes de velocidad como se puede

comprobar en la Fig. 5. Obviamente si el factor en discusión tu­

viera alguna influencia las constantes determinadas a más cortos

tiempos de contacto serían menores.

Cuando 1a reacción se realizaba a temperaturas menores que

O°Cla influencia de la inercia en alcanzar la temperatura de

equilibrio es muchomenos importante aún, dado que los tiempos

de contacto (lO'- 1 hora) requeridos en estas condiciones son mu­

cho mayores y por lo tanto este factor se minimiza sustancialmen­
te.

3.2.0.- Reactivos.

3.2.1.- La carbonil borina fue obtenida siguiendo la técnica
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original de Burg y Schlessinger bon algunas modificaciones

en lugar de mezclar los reactivos B H y COen gran exceso

(aprox. 20 atmósferas) en un tubo d: Soero y llevar a 90°C du­

rante 20 minutos, trabajamos en un balón de vidrio Pyrex de 5 li­

tros cerrado con una llave sin grasa, a diafragma tipo "Springham",

que tenia soldado un pequeño tubo lateral que se podía sumergir

en aire liquido.
Aproximadamente3 milimoles de diborano eran introducidos en

dicho tubo y condensados en el tubo lateral con aire líquido; pos­

teriormente 1,6 atmósferas de CO("Matheson" grado Instrumental)

provenientes de un cilindro eran cargados en el balón. El sis­

tema se dejaba a temperatura ambiente durante 12 horas para permi­

tir un buen mezclado de los reactivos y luego el balón era coloca­

do en una estufa a 90° - 95’C. Luego de l hora se retiraba el

balón y se introducía la mezcla de eauilibrio BHCO, B H y CO

asi obtenida en la línea de alto vacio. El COse bombgagafue­

ra del aparato pasando por un adecuado tren de trampas z la prime­

ra a -110°C para retener cualquier vestigio de humedad,de otra
impurPZa y la Segunda y tercera a -195°C para retener la mezcla

BHCOy B H . Él CO es un gas permanente. Posteriormente se rea­

lizaba una destilación fraccionada a -1LO°Cpara separar el B H

del BHCOya que a esa temperatura el B H tiene una presión de

vapor ge aproximadamente 12 mmde Hg. y el BH CO menor que l mm

de Hg. 3

En las condiciones descriptas al principio de esta sección

Burg y Schlessinger1 obtuvieron un 95% de rendimiento de BHCO

calculado en base a la conversión teórica obtenida a partir3de

la constante de equilibrio de la reacción (3) que fue determinada
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por dichos autores. En nuestro caso el rendimiento obtenido fue

del orden de 75%del que se obtendría calculando la conversión teó­

rica en nuestras condiciones (menor presión de CO), sin embargo

esta modificación resulta más sencilla y segura desde el punto de

vista experimental. Al respecto recordemos que es conveniente no

manipular cantidades relativamente grandes de B2Hóo BHCOya que
son compuestos bastantes peligrosos especialmente en prgsencia

de oxígeno o humedad.

Es interesante destacar cue ultimamente se ha propuesto una

nueva técnica 2 para obtener BHCO a partir de boroxina (B O H )
3 3 3

que ofrece buenas perspectivas.
Los demásreactivos utilizados fueron obtenidos comercialmen­

t-:
i) Propano - Matheson Grado Instrumental

ii) Trimetilamina - Fluka Purissimus

iii) Trietilamina - Fluka Purissimus

3.2.l.- Control de Reactivos.

L8 Pureza del BHC0 fue controlada por espectroscopí; de infra­

rrojo luego de haber sido fraccionada en la línea de alto vacío.

Los espectros obtenidos muesgran un buen acuerdo con los datos in­
formados en la bibliogrAfíal detectándose comoúnica impureza

vestigios de 82H que no afecta los resultados comose discutirá
en el próximo capítulo. Él BHCOfue almacenado en un recipiente

sum'rgido constantemente en aire líquido.

El propano proveniente del cilindro fue purificado por des­

tilación fraccionada y almacenadaen aire líquido.

El mismoprocedimiento fue seguido con la trimetilamina y
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trietilamina cuya pureza fue controlada por cromatografía gaseosa

en una columna de "Carbowax 1500".

3.3.0.- ProcedimientoExperimental típico.

En esta sección se describirá una corrida experimental tipica para

aclarar el métodode trabajo utilizado en este estudio.

Los reactivos BHCO, la amina correspondiente y el propano

se desgasaban cuidadosamente antes y después de ser cargados en

la celda de reacción. Este proceso se realizaba desde un volumen

muerto de inyección conectado a un manómetro, a la celda de reac­

ción y a la bureta de gases o bombaTóeppler. Este volumen muerto

de inyección fue previamente calibrado midiendo una dada presión

de propano en el mismo y luego midiendo el volumen y la presión

de esa masa de gas en la bureta de gases. Dado cue ambas partes

del aparato se encuentran a igual temperatura se puede determinar

el volumen del volumen de inyección mediante una sencilla expresión.

El volumende la celda de reacción, previamente calibrado del

mismo modo, se relaciona con la presión y el volumen del volumen

muerto calculándose asi la concentración de cada reactivo en la

Celda de reacción cuya parte inferior está sumergida en aire li­

quido durante el proceso de carga.

En general y por comodidad experimental el orden en que se

cargaban los reactivos era: 1') amina, 2°) propano, 3’) BHCO;

que quedaban colocados en capas separadas (Véase Sec. h.l.3.)

Sin embargo este orden fue cambiado en algunos experimentos com­

probandose que este factor no tiene influencia en los resultados.

El propano se añade a la mezcla de reactivos con el propósito
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de hacer posible la variación de la presión total en la celda de

reacción sin modificar la relación de concentraciones de BH3C0
y amina.

Una vez cargados todos los reactivosen el reactor, se comen­

zaba le reacción quitando el termo de aire liquido y colocando

rápidamente en su lugar el termo con el baño a la temperatura de

trabajo controlandose el tiempo con un cronómetro y la temperatu­

ra con las termocuplas y el termómetro de tolueno.

Luego de transcurrido un cierto tiempo, la reacción se "con­

gelaba" sumergiendo nuevamente la parte inferior del reactor en

aire líquido. Se bombeabanentonces los gases no condensables

a la bureta de gases y se los medía. Luego se cerraba l; celda

de reacción y se reiniciaba el proceso repitióndose el mismo

hasta que se alcanzaba el 70%de conversión aproximadamente.

Las diversas celdas utilizadas fueron diseñadas comopara

que la superficie en contacto con aire liquido fuese pequeña y

para estudiar problemas relacionados con efectos de superficie y

efectividad de mezclado de reactivos en fase gaseosa.

a velocidad de reacción fue seguida midiendo los productos

de reacción no condensables en aire líquido, en la bureta de ga­

ses en función del tiempo. Se comprobó por análisis cromatogra­

fiCO SObTG"molecular sieves" y adsorción diferencial sobre alú­

mina a -195°C que el único producto de reacción no condensable

era el CO. En algunos experimentos a temperaturas superiores a

25°C se detectaron pequeñas cantidades de hidrógeno (Véase Sec.
7.0).

La presión inicial de oarbonil borina nunca fue usada en los
l . . I Ncalculos para ev1tar los errores que surgirian de la pequena
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fracción de diborano presente y de la descomposición de la carbo­

nilborina durante el proceso de carga, que se rceli
retura ambiente. La concentración inicial del roact

zaba a tempe­

ante fue eva­

luada p partir de la cantidad de monóxido de carbono acumulada a

tiempo "infinito" ya cue cada molécula de COproducida representa

una de BHCOdescompuesta. Fsto se conseguí; dejando el sistema

algunos minutos a temperatura ambiente o utilizando una fórmula

que surge de considerar la exoresión de velocidad

unimolecular (esto se puede hacer solo des;ués de d

experimentalmente la validez de dicha expresión).

sc obtiene de la siguiente manera:

Si la reacción es unimolecular la expresión de la c

velocidad a un tiempo t es:

P
1 ln ° - k (l)
t P -F '

1 O

a un tiemno t ; 2 t
2 1

P
1 ln ° - k (2)

2 t F -F' '
l o

Donde (P -P) representa la presión de COmedida c t
O

2 t lla presión de CO medida a t

Igualando (l) con (2) resulta

P
oFTP"

O

P

_ pt
ln = ln

luego
2 .

o (Po - P) /?o —P' (4)

de una reacción

¿mostrarse

Esta fórmula

onstante de

y (Po - P')
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Ambosmétodos fueron utilizados cara medir 1%concentración ini­

cial de reactivo y ademásnara controlar cue los v;lores obteni­
dos concordab n con 1: estimnción inicial realizada midiendo l”

concentración durante el proceso de carga. En los tros casos se

encontró un burn acuerdo dentro del error experim‘ntal.

Lcs cuestiones relacionadas con 1: efectivid;d del mezclado

en fase gaceosa, reacciones secundarias, efectos de superficie,

reacciones en fase condensada y oclusión de COen el educto só­

lido formado, fueron Verificadas experimentalmente y Serán discu­

tidas en la próxima sección.

Por último en 1; Tabla 2 se munstre el escuema de cálculo

utiíizcdo cn Cde corrida y la elaboración de los datos. Las

ex: “siones matemáticas utilizadas sc describen en la próxima sec­
a I

C1011.
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3 3 3

h.l.- Mecanismoy expresiones utilizadas.

El sistema en estudio puede ser representado por los si­

guientes pasos elementales:
k

BH co r (CH) N 1 > (CH ) :NBH + co (1)

3 k 3 3 3
BH co 2 BH + co (2)

3 k ’ 3

BH + (CH ) N 3 i (CH ) NBH (3)

3 3 3 k 3 3 3

BH + BHco u 7 BH + co (h)
3 3 2 ó

k
BH + BH B H (5)

3 3 Ig 2 ó
k

BH + (CH) NBH 6 7 B H + (CH ) N (ó)

3 3 3 3 k 2 ó 3 3

BH + co z 7 BH3CO (7)3

Él conjunto do reacciones enunciado representa, prácticamen­

te, todas las reacciones posibles en este sistema; de ellas sola­
mente las tres primeras son imnortantes en las condiciones de

trabajo ya que los experimentos fueron llevados a cabo con exceso

de amina presente. Esto hace nue 1a probabilidad de que las recc­

ciones (L), (5), (6) y (7) ocurran se; muy pequeña dado que todo

BH que se produzca por la reacción (2) es eliminado por vía de

1a3re3cción (3).

Por otra parte aunque las reacciones (5) y (ó) fueran ope­

rativas en alguna magnitud esto no tendría influencia en ios re­
sultados ya nue el B H formado reacciona inmediatamente con

2 ó
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la amina dando el aducto trimetilaminoborano (CH ) NBH que apa­

rece comoun sólido blanco cn forme de finas agujas, en la celda

de reacción.

Ademásla reacción (A) tiene por lo menos 5,4 keel/mol de

energía de activación (Vease Sec. 8.a).

Por todo esto es plausible suponer que l; reacción (3) es

más ráride que cual-uier otra reacción de BH en el sistema y

Dor lo tanto considerando las tres primeras reacciones solamente,

la expresión cinética de velocidad que surge es:

d(CO)/dt : l<(BH CO)(Me N)-+ k (BH CO) (8)
1 3 3 2 3

Definiendo una k' tal que:

k': k (Me N) + k (9)
1 3 2

resulte:

d(CO)/dt: -d(BH3CO)/dt = k'(BH3CO) (10)

qu” integrada dá

(BH co)
ln g inicial : k't (ll)

BH C

3 t
Por lo tanto los resultados experimentales pueden ser tratados

de la siguiente manera:

a) la concentración (o presión) de COproducida en el tiemgo de

reacción t se mide en la bureta de gases calibrada.

Ia concentración de COasí obtenida es igual a la disminu­

ción de la conCPntración de RHqCOen el tiempo t.
La concentración inicial de RHCOse calcula a psrtir de la

3
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concentración total de COobtenida en un tiempo "infinito". Ésto,

practicamente, involucra la sumatoria de todas las concentraciones
de COobtenidas hasta cue el sistema colocado durante algunos mi­

nutos a temperatura ambiente no desprenda más CO. Alternativa

o conjuntamente (con propósito de control) se puede utilizar la

fórmula (h) de la Sec. 3.3.0.

(BH co) ,
b) Haciendo un gráfico de ln 3 inic. en funcion de t seWTC-GT­

3 t

obtiene una recta cuya pendiente es k'. Alternativamente se pue­

den calcular constantes de Velocidad punto a punto en una misma

corrida y luego obtener una k' promedio (ET). Vfiase Fig. 3 y T;­

bla 2.

c) Para comprobar el mecanismo propuesto y determinar el orden

de la reacción se procede a cambiar la concentración de amina

en sucesivos experimrntos, manteniendo la presión total constante

mediante el agregado de Cantidades adecuadas de propano, y luego

haciendo el gráfico de k' en función de la concentración de ami­

na (Ver Fig. h), resulta una recta cuya pendiente representa la

constante específica de Velocidad kl de la reacción bimolecular
(l) y la ordenada el origen representa la constante especifica

de velocidad k de la reacciñn unimolecular (2) como surge de

la: ecuaciones (8) y (9).

De lo dicho se Va cue en esta forma sencilla se puede decidir

cual es el mecanismo efectivo de reacción y en caso de que hubie­

ra competencia entre las reacciones (l) y (2) este procedimiento

brinda la posibilidad de evaluar k1 y k .2
Se ha encontrado que una manera adecuada de expresar los re­
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sultados consiste en celculer los cocientes k'/(Me3N) comose
muestran en las Tablas 3 y h para las diferentes temperaturas a

las que se estudió el sistema.

Los valores informados en dichas tablas son un promedio de

L e 5 determinaciones cslculadas en un mismoexperimento para

intervalos consecutivos de tiempo a partir de le ecuación:

(BH C0)
k' z l/t - t . ln 3 tl (12)

2 1
(CO)

tz
donde (BHCO) se obtiene a partir del CO ¿roducido desde t

1 l, tl
a tm . La ecuación (12) es análoga a las ecuaciones (l) y

(2) de la Sec. 3.3.0.

Los valores de k' csi obt nidos se dividen por la concentra­

ción promedio de (CH ) N en el intervalo tl - tz. Esta Concen­3
trrción se obtiene e p¡Uu rtir de la concentración inicial de amina

y se corrige por les pequeñas Cantidades de diborano presente y

le cantidad de COproducida en el intervalo t - t .
O

4.2.- ITnsavosPrevios.

Se realizaron varios ensavos :revios semicuantitativos para

determinar el rango de temperatura en el cual el sistema podía

ser estudiado con comodidady pare verificar la corrección de

las hipótesis previas de la Sec. 2.9.

Se comcrobó entonces que la máxima temperatura a le cual

se podía obtener una edecuada precisión en la medida de le ve­

locidad de reacción era O°Cquedando fijado el otro extremo del

rango por le mínimp presión de vapor de la Me N a le sue era ra­
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zonable trabajar (10 - 12 torr); es decir aproximadamente-65° a

-75°C.

DP estos primeros ensayos se llegó a la conclusión, por me­

dio de análisis cromatográfico, de que el único producto gaseo­

so no condensable en aire líquido era el COtal como se esperaba

y cue además el R H6 presente como impureza en el BH CO nÏ influía
en los resultadoszya que reacciona muchomás rápidamznte con la

Me N erescnte ;ue el BH CO.

Por otr; parte se godía estimar la proporción de BZHópresen­
te de la siguiente manera:

Durante el proceso de carga se podía medir la concentración de la

mezcla BHqCOi" B H6 como se indicó en la Sec. 3.3.0. Restando
de este cantidad Ïa concentración de COa tiempo "infinitoL que

representa la cantidad de RHCOoriginal se obtiene la conc. ini­

cial de B H .
2 6

FS importante destacar que la proporción de B H en los pri­

maros ensayos fue relativamente alta (aprox. 20%), pero luego

decrecía hasta valores nulos dentro del error experimental.

La expliCación de este hecho es que el B Hó tiene una presión
de vapor mayor que el BHCOa bajas temperatuías, por lo tanto co­

moel proceso de carga se realizaba dejando expandir la mezcla

que estaba condensada a -195°C, cada proceso de carga era, en rea­

lidad, una destilación que purificaba el BHC0 del recipiente de
almacenamiento.

Por esta razón las determinaciones cuantitativas se realiza­

ron con RHCOpuro dentro del error experimental.

Otra observación praVia, bastante comúnen los trabajos de
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descom osición térmica, fue -ue a igualdad de condiciones la Ve­

locidnd de reacción no era inicialmente reproducible sino cue dis­

minuie e ceda corrida hasta llegar finalmente a un valor constan­

te (por ej; a O°Cy con 16.10.7 moles/cc de ¿mina el valor de

k'/(Me N) resultó, en las primeras mediciones con la celda fresca¡

de aproximadamcnte 22 cc/mol seg pero luego de 7 u 8 experimentos

el V910? elcenzado en forme reproducible fue de 10¡3_cc/mol seg)¡

ïste hecho es atribuible e cue las paredes internas de vidrio

"frescas" del reactor tienen sitios activos en los cuales se pro­

ducen reecciones heterogénees, e medida :ue se realizan los su­

cesivos exrcrimentos dichos sitios activos se ven ocluyendo.

No obstante, se observó cue si las paredes internes de la

celdp de reacción eren recubiertas con una delfisda cepa de -ara­

fina¡ cue ocluye los sitios activos y sue al mismotiempo es i­

nerte guimicemente, entonces una buen? reproducibilidad se alcvn­

zabe rápidamente. Este fue el procedimiento utilizado en defini­

tiva con les diversas celdas empleadas.

Por otra parte, une vez cue se he comenzado la serie de ex­

perimentos es fundementel no dejar entrar aire o vestigios de

humedadn ln celdp de reacción¡ precaución esta que fue cuidado­

Snmentoobservade a lo largo de todo el trabajo.

Concluyhndo, se puede afirmpr que les exoeriencies cuantita­

tivas de este estudio se realizaron con drogas prácticemente pu­

ras y en adecuadas condiciones de reproducibilidad, a le vez que

los resultados previos indicaban la corrección de las hipótesis
formuledes;

h.3s- Cuestiones acerca del.mezcledo de reactivos en fese gaseosa;
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El problema del mezclado incompleto de los reactivos puede

surgir de le diferente velocidad de evaporación de los mismosal

comienzode la reacción. Esta situación produciría serios errores

en el calculo de la constante de velocidad si el tiempo de mez­

clado fuera del mismoorden que el tiempo de contacto y si este

fuera el caso, la velocidad estaría controlada, en alguna medida

nor difusión. 17mconsecuencia, esta posibilidad fue verificada

encontrándose que esta problema no existía, por lo menos dentro

del error exoerimental, comose puede comprobar en las siguientes
obServaciones:

a) las constantes de velocidad son independi.ntes de los tiempos

de contacto. Dentro de un mismoexperimento el intervalo (t ­

t ) de le fórmula 12, se puede variar en un amplio rango, obser­

vgndose que les constantes de velocidad así calculadas muestren una

buena reproducibilidad. Esto se puede ver en la Fig. 5.

De existir problemas difusionales, aumentandoel tiempo

de contacto, se obserVaría un incremento de la constante de velo­
cidad.

b) Ios exrerimentos mercados con un asterisco en las Tablas 3 y

h ÍUOronrealizados en una celda de reacción esférica (Ver Fig.

2), los restantes fueron llevndos a cabo en reactores cilíndri­

cos que aumen'arian los problemas de mezclado.

Sin embargo, y como Se desprende del examen de dichas tablas

las constantes de velocidad son independientes de la forma de la
celda de reacción.

c) Los valores de le constante de velocidad no dependen de la dis­

tribución inicial de los reactivos en el reactor. La determinación

inicial (es decir entre t y t ) se realiznba con los reactivos
O l
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inicialmcnts Separados en capas en la fase condensada, con cl con­

siguiente aumcnto de probabilidad de cue Se produZCa eVanoración

Selectiva. Pero las determinaciones subsiguientes se realizaban
con los reactivos inicialmente mezclados en la fase condensada

(Véase Sec. 3.3.)

Se Verificó cue los resultados no eran sensibles a la dis­

tribución inicial.

d) Otra prueba directa de que la Velocidad de reacción no es

afectada por problemas dc difusión se puede obtener a partir de

los valores obtenidos en los exoerimentos marcados (d); (e) y (f)

en la Tabla 3. F'-stcs corridas fueron hechas con diferentes presio­

nvs dc propano (y por lo tanto a diferentes presiones totales)
sin cun se ObSPTVPdiferencia en los valores de la constante de

Velocidad dentro del error experimental. Obviamnte, de existir
evaporacion selectiva las constantes de velocidad variarían sen­

siblemantn con la cantidad de propano ya que este formaría un

"tapón" intermedio entre los dos reactivos.

e) Por último, si se lleva a cabo le resolución de las ecuaciones

de transporte de masa a las tvmperaturas más bajas y en las con­

dicioncs de contorno mas desfavorables (los tres reactivos en ca­

Das separadas) considerando cue hay reacción wuímic; sc puede con­

cluir que:

i) el gradiente que surge de la reacción química es despreciable y

Qu"

ii) so alcanza una distribución homogénea en un tiempo muoho mas

corto que los tiempos de contacto (aprox. 10 seg. y 500 seg. res­
pectiVDmente).

La influencia combinadade (i) e (ii) en las condiciones
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descrintas anteriormente no afectarían a los valores de k' en mas

de un L a Efi.

h.h.- Reacciones secundarias.

La posibilidad de reacciones secundarias que afecteran el me­

canismo propuesto y que provinieran del mismo sistema o de impu­

rezas se puede excluir en base a los siguientes hechos:

a) las corridas indicadas con (a), (b) y (c) en la Tabla 2 fueron

realizadas sin cambiar el prOpano y la amina del experimento ante­

rior, siendo solamente agregado BHCOen la celda de reacción.

En estos casos se puede ver que la constancia de los valores de

k'/(Me N) muestra que no hay complicaciones provenientes de im­

purezas en los reactivos.

b) Los Valores de k'/(Me N) no son sensibles a la conversión (Véa­

se Fíg. 6). És facil ver ¿un de haber reacciones secundarias su

importancia relativa aumentaría a medida que la conversión crece

c) los valores de la constante de velocidad presentados en la Tabla

3 para las tres temperaturas mas bajas son independientes de la

concentración de amins y de carbonil borina de lo cual se sigue

que no hay reacciones secundarias sobre el BHCO. Más aún, la es­

timación existente de la velocidad de la reacción

‘ k

13h3 + B}1300 ¿t a B2Hó + co (h)

muestra que esta reacción es bastante más lenta que la reacción
k

BH3 + Me3N g BH3NMe3 (3)

d) un experimento realizado en ausencia de amina, es decir RHCO

en presencia de propano no producía COdespués de 15 minutos a
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2h5°K. Por lo tanto en e] mecanismo propuesto no hay complica­

ciones provenientes de la descomposición térmica del BH3COsolo,
que conduciría a ciertas ambiguedades comoseñaláramos en las

Sec. 2.2, 2.3 y 2.h.

e) la eventual formación de diborano en el sistema, por reacciones

Secundarias sobre el aducto sólido, no alteraria los resultados

dado que o] diborano rcaccionaría Ïn forma instantanea con la
amina en las condiciones empleadas .

L.5.- Efectos de Suporficie.

A temporgturas menores que 273,2°K se obtuvieron resultados

reproducibles con facilidad siempre y cuando el aducto sólido for­

madoen la reacción fuera mantenido en el reactor. Este rosuisito
se cumplía si la celee de reacción no era evacuada más allá de

0,1 torr. entre dos corridas sucesivas.

Los experimentos (a), (b) y (C) de la tabla 3 muestran que

las constantes do VPlOCide no son afectadas por las crecisntes

cantidades oe aducto sólido presente (y por lo tanto del aumento

do la relación SUporficie/volumen).

Sin embargo, a 273,2°K los problemas de superficie se tornan

mas importantes aunque se obtiene una buena reproducibilidad si

las paredes internas del reactor se recubren con una delgada capa

de parafina comoya se señalara anteriormente.

L.ó.- Re_cciones en fase condensada v oclusión de monóxidogg
carbono.

Estos factores fueron verificados experimentalmente de la

siguientc manera:
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Los vplorcs dc k' obtenidos aplicando la ecuación (12) no varían

nn función de los tiemnos do contacto (t - tl) (Ver Fig. 5);
Pdcmís cuando todo ol monóxido de carbong era bombeado fuera del

reactor a1 fínclizer una medida, el sistema no libereba COadicio­

nal si la celdp de reacción era sumergida en un baño a 195°K duran­

te unos minutos, comprobíndose de esta manara que no había CO

ocluído Psí como tampoco su producían en apreciable medida reac­

cioncs en fase condensada.
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Sec. 5.0.- RESULTADOS Y DISCUSION DEL SISTWNA BH CO -+ Me N.
3 3

5.1.- Orden 1 mec;nismo de reacción.

Si se roprCSenten los vrlores de k' en función de le concen­

tración de Me N a un? dada temperatura (Fig. h) se puedwn obtener

los valores de k y k de la pendiente y la ordenada al origen,
l 2

respectivamente.

Los gráficos asi obtenidos e les tres temperaturas mas bajas

muestran que le ordenada el origen es nula dentro del error expe­
rimrntal.

Este obseerción es e;uivnlente a los resultados de la tabla

3 v.g. que los valores de k'/(Me1N) son independientes de le con­
CPntración do amine. I

El hecho de que le ordenpda el origen sea nula indice ¡ue

a 207,3; 221,1 y 2h5,2°K la reacción de descomposición unimolecu­

lar (2) de la Sec. h.l. no contribuye en forma apreciable a la

Formación de monóxido de Carbono. Por lo tento se puede concluir

que el sistema do reacción obedece a le siguiente expresión ciné­
tica:

d(CO)/dt ; k(RH CO)(Me N) (1)
3 ¿z

donde

k ; k'/(Me3N) (2)

puede ser idontificad; con k de la Sec. h.l., es decir le cons­l
tante de velocidad bimolecular.

Sin embargo a 273,2°K los velores de k'/(Me N) (Tabla h)
3
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muestran una fuerte dependencia con le concentreción de amina

cuando Pstn es inferior a L._.10-7mol/c.c. aproximadamente.

Ésta observación se puede relacionar con la producción de

COpor un mccnnismo de primer orden es decir por las reacciones

(2) y (3) do la Sec. h.1. Además, la gran sensibilidad de la ve­

locidAd de reacción con respecto al tretemiento de le pared del

reactor que se advierte a 273,2°K puede ser explicada si la reac­

ción (2) see heterogénee en una superficie limpia.

Por otra parte el gráfico de k' en función de la concentración

de MeN a 273,2°K, aunque muy disperso a bajas concentreciones de

amina muestre una ordenada al origen finita que discutiremos pos­

teriormentv.

De todo esto se puede concluir que es altamente probable que

a O°Cexiste una competencia de las reacciones (l) y (2) do la

Sec. 4.1 a diferencia de lo que ocurre a tempereturns más bajas.

F1 comfortpmimnto del sistema en estudio puede ser descrip­

to por la ecuación:

d(CO)/dt : k (BI-YCOHMe N) +- k (BH co) (3)
1 3 3 2 3

solo si 1? reección (3) de la Sec. h.1 es muchomás rápida que

cuplquier otra reacción de BH en el sistema, suposición esta que
3

Se ve apoyada por el hecho de que la concentración de Me N es al­
, ., 33,3h

ta 351 comotambien por los altos valores encontrados para
las constantes de velocidad de reecciones.simileres e le reac­

ción (3) de la Sec. h.1. Todo esto ya fue discutido en dicha

Sección.
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5.2.- _grémetros obtenidos. Estado activado.

Haciendo un tratamiento de cuadrados minimos para el gráfico

dc k' en función de la concentración de amina a 273,2°K se obtie­

nen los siguientes valores:

x. H 1003 Ï 7h c.c./mol. seg.
¡.4

k : (h.Ol I 1,6‘5).lO-l+seg-l a una presión total de

aproximadamente 280 torr.

Dado cue la contribución de la reacción unimolecular al mece­

nismo, a 273,2°K, es Dequeña el valor de k no puede ser determi­

nsdo con suficiente precisión pero su ordefi de magnitud está de

acuerdo con los velor's más precisos obtenidos con el sistema

Et N + RH CO.
3 3

Es por esta razón .ue postergaremos hasta el próximo capitulo

le discusión del valor dc k2, cl cual debe ser independiente dc
cual sea la nmin? presenta.

Por otra parte los valores de k1 a las diferentes temperatu­
ras se han colocedo en un gráfico de Arrhenius (Fig. 7) cue se

construye n partir de la conocida ecunción:

-F /RT
k z A e a (h)

de donde

ln k __ ln A - F/RT (5)

donde k es la const;nte de velocidad de le reacción en estudio;

A se denomina factor de frecuencia o -recxponencial y represonta
ln frecuencia total de encuentros entre dos moléculas reactivas
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, t
y esta ligado con c1 cambio de entropía de activaCion ¿38 ;

F representa la energía de activación de la reacción y R y T

tienen sus signific;dos usuales.

Por consiguiente de la Fig. 7 se obtienen los siguientes Vo­
loros:

F :. 8,6 Ï 0,3 kcal/mol (energía de activación de lu
a

reacción (l) de la Sec. h.l)
9,82! 0,27

A = 10 c.c./m01.seg.l
A partir del valor de A obtenido y sabiendo cue

*
AS /P

A - bT e (ó)
' h

donde b es 1a constcnto de Boltzman y h es la constznte de Planck,

se puede obtener la entropía de activación de le reacción en es­
tudio:

x
AS - -13,25 cal/°K.mol a 250°Kl

vale decir que esta entropía esta calculada a una temperatura me­

dia del intervalo estudiado; es factible hacer correcciones en

estn sentido pero ellas estén dentro del error exoerimental.

"sto valor reprrsvnta la diferencia de entropía entre el
"estado activsdo" y los reactantes todOs en sus estados standard

a una dada tcmpcratura.

Los datos obtenidos haCen plausible postular que la reac­

ción bimolecular en estudio ocurre según un mecanismode susti­

tución necleofílica de Segundo orden (SN ). Esto involucra una

inversión sobre el átomo de boro central? entonces la reacción

puede Ser rcprusentada por cl siguiente esauema:
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Me H Me H “f Me H\ \ \ ’ i /
Me-_N + H_RCO a | Me_ N --— B_--- co EMe_N:R___H + co

/ /’ / / / ‘H fl z’ \
Me H [We H J Me H

donde los tres átomos de hidrógeno están dis;uestos en forma casi

plnner en el "complejo pctivado". El valor obtenido para el fac­

tor nreexponenciel A, está en bïen acuerdo con lo nue predice le
teoría ne velocidades absolutas 5 para reacciones de este comple­

jidad.

Es interesante Observer que este sistema constituye uno de

los Primeros ejemplos de reacción SN2estudiado cinéticementu en
fase geseose.

5.3.- Estimación de Jos parámetros de la reección inversa.

A partir de los velores obtenidos pera le reacción (l) de

le Sec. ¿.1 y de los velores de los cambios de entropía y entpl­
3,1F

pia asociados a este reacción , es posible obther los parí­

mctros ciníticos, en feSe geseosa, de la reacción
k

co +Me NRH 7 BH co + Me N (7)
3 3 a 3 3

mvdiante el siguiente cálculo:

D:dos los VglOPCS ,h de A H y de ¡A S a 273°K era las reac­

ciones (8) y (9)

AS(u.e) AH(kcal/mol)

(8) Me NBH z 1/2 B H '+ Me N 20,7 17,3
3 3 2 ó 3

(9) emi/2:1 H = BHco - 16,3 - ¿,6
2 ó 3



no

sumando (8) y (9) obtrnemos nl ¡A H total y A S total correspon­

diente a la reacción (7)

AS(u.e) [1H(koal/mol)

(7) Mc NRH + co ; BH CO+Me N ¿“1+ 12,7
3 3 3 3

Ahora/le energía dc activación de la reacción directa (7), que

es lo que estamos estimando se obtiene sumando el A H total mas

le enwrgía de activación de la reacción inversa:

RH CO«+ Me N :2 CO + Me NBH (1) de la Sec. h.l
3 3 3 3

ps decir el vnlor E1 obtenido anteriormente. Un orocedimicnto
e. ï

análogo so puede utilízcr para calcular ¿SS y de este valor se
I 7

ovedc calcular A como se indica anteriormente.
'7

¿si obtenemos

F z Lx H + FJ = 12,7 + 8,6 _—21,3 keel/mola total a
-F _ FA S 2 ¿LS +¿XS z L,h - 13,25 : -8,85 u.e.” total 1

Finalmente la expresión cinética de la reacción (7) es:

10g; k = 10,83 - (21.300/2,3 RT)
7

Ps conveniente noter que los parámetros de la reacción (1) fue­

ron obtenidos n 250°K (Véase Sec. 5.2) y los hemos combinado con

los datos ,+ a 2°3°K, sin embrgo hacer la corrección necesaria

no tiene muchaimportancia pues está dentro del error experimen­
tal.
5.h.- Discusión de los Valores obtenidos.

Result? dificil comparar nuestros veloros Con los dctos de
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sistemas similares ya que no se encuentran en la bibliografia

ejemplos de reacciones de sustitución nucleofilica en fase gaseo­
sa estudiadas cinéticamente.

Sin embargo, podemos mencionar un conjunto de trabajos en

los que seaestudian reacciones de desplazamiento sobre átomos de
boro a 2 , pero dichos trabajos se realizaron en fase liguida

y ademas solamente se consideraba el intercambio de grupos BF

y RC1 ; no el RH .
3 3
Las energías de activación informadas para estos sistemas

varian desde 1,8 hasta 13,2 keel/mol (relacionadas con uniones

mís débiles cue 1a boro-carbono oqboro-nitrógeno) y factores
preexnonenciales que van desde 10" hasta 10 ’ cc/mol.seg.

P1 hecho de que nuestros valores caigan en estos interva­

los debe ser considerado fortuito ya que, comohemos señalado,

las condiciones exnerimentales son muydiferentes, no obstante

tanto le energía de activación comoel factor de frecuencia obte­

nido para las reacciones (l) y (7) resultan razonables para este

tipo de reacciones 5.
És interesante notar sue las diferencias antes mencionad;s

surgen de cue al intercambiar átomos de hclógeno por ¿tomos ee

hidrógeno en el RF o en elBCl ¿carecen dos efectos nuevos sobre

las energias de activación (sdnmás del cambio en 1a energía de

unión) a saber a) energias de repulsión más altas entre los

reactantes y b) cambios en las energias de reordenamiento del

átomo de boro para alcanzar le configuración de "complejo activado"

Lis posibilidades futuras gue ofrece este tipo de sistemas Serán
discutidos en la Sec. 9.
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Sec. 6.0.- SISTEMA BH CO +'(C H ) N.
3 2 ' 3\J

En base a los resultados obtenidos con el sistema

(CH?) N r BH CO cue indican por un lado que el mecanismo de
mayor3imnort3nciarelativa es 1; reacción bimolccular, al tiempo

cue se observan ciertos indicios de reacción unimolecular a 273,2°K

v teniendo en cuonta que para obtener datos do energías de unión

(Ver Sec. 2.9) es nGCeSario medir la descomposición unimolecularj

el criterio que sn ha utilizado nara seleccionar la amine que se

utilizaría en la segunda parte de este estudio fué: un aumento

del volumendel radical alquilo que tiende a disminuir la posibi­

lidad de reacción bimOJecular (esto es aumentar la energia de acti­

vación de dicha reacción y/o factor A), teniendo en cuanta, al mis­

motiempo el pequeño aumento de basicidad (referido al protón)

de la thN con resnecto a la MeN, es decir una situación de
comnromiso, recordando también que la nueva amina que se utilizara

debería tener una nresión de vapor a las temperaturas de trabajo

que brindara una razonable garantía de que la reacción ocurriera
en Pase Easeosa.

De lo anterior se ve sue la elección no ofrece ¿rundes DO­

sibiJidpdes v prácticamente la única amina alifatica que reúne
estas condiciones es la trietilamina.

Afortunadamente, los resultados obtenidos con esta sustan­

cia demuestran que es un muy adecuado "c:ptor“ de BH y por lo

tanto se han podido evaluar los parámetros de la descomposición
unimolecular del BHC0.

3
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Es conveniente, antes de pesar a los resultados obtenidos

con este sistema, reelizrr une breve discusión de los teorias
de reacciones unimoleculeres:

6.1.- Teoria de reacciones unimoleculares.

nado cue un chocue involucre por lo menos dos moléculas, pe­

receríe ¿ue un: reacción unimoleculer ocurre sin colisiones, tul

vez como una ruptura espontánea de le molécula.

Sea la probebilided de tel reacción espontánea en el tiempo

dt iguel e kdt donde k es une constente característica de la mo­

lécula y de le tempereture.

Prrn un númerog grande de moléculas reectivas la fracción

de todes elles que reaccionan en el tiempo dt se puede hacer igual

e le Drobpbilided kdt y considerando que -dn es el número de les

gue reaccionan se tiene:

- dn/n ; kdt (1)
o lo cue es ecuivelente

-dn/dt ; kn (2)

Dividiendo ambos miembros por el volumen obtenemos

-dc/dt -_- kc (3)

donde c es la concentreción. La expresión (3) es la familiar

ecupción de primer orden con constente especifica de velocided

k. Ésta expresión indice cue una reacción unimoleculer debe ser

de primer oreen y que le constante de velocidad puede ser inter­

pretede comole probebilided de reección por unidad de tiempo.

Las desintegraciones redionctivas simples siguen esta ley
pero las constentes de velocidad son independientes de la tem­



kh

Deratura.

Por otra parte en las reacciones químicas que se suponen uni­

moleculares la temperatura es un parametro importante, y la cons­

tante de velocidad sigue, en este caso, una expresión exponencial

de Arrhenius (Ver Sec. 5.1.). La diferencia es gue en las reac­

ciones químicas unimoleculares se debe suministrar energía para

actiVar la molécula reactante mientras que en una desintegración

nuclear la energía esta disponible en los núcleos.

La manera en la cual las moléculas llegaban a un estado ac­

tivado fue durante un tiempo motivo de discusión, ya que se ex­

cluia la activación por choque porque se pensaba que la reacción

en tal caso debería ser bimolecular y de segundo orden mas que

unimolecular y de nrimer orden.

Sin embnrgo 1a teoría de Lindemann-Hinshelwood mostró como

so puede nrohoner un mecanismo que dé cuenta de los resultados
6,37

observados .

Sea la reacción es ncuiométrica

A = B+C (a)

Supongamos oue el mecanismo sea

l) Activación por choeue

A r A ___q> A' + A k (5)

donde A' es una molécula activada, es decir, con suficiente ener­

gía para la reacción, k1 es la constante de Velocidad de la reac­
ción bimolecular (5)

2) Desactivación nor cthue

A'+—A___>ATA k (6)
Esta es la reacción inversa al proceso de activación (5) y se
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supone que ocurre en le primera colisión de A' después que se

formó, si es cue no se hubiera descompuesto en el interin ; k

es muchomeyor que k ye que el proceso de activación está limi­l
tedo por requerimientos de energía

3) Re;cción es;ont5nea

A' B +c k (7)>

Est; es lo "verdadera" reacción unimolecular en el mismosenti­

do que ln desintehreción redioectiva y k es unn const;nte de

primer orden.

Sobre 12 buse de este meCPnismose obtienen las siguientes

expresiones par: les velocidades de fa‘mación de A' y B:
2

d(A')/dt :; k (A) - k (A)(A') - k (A') (8)
1 2 3

d(R)/dt : k (A') (9)

Estas ecuaciones son difíciles de resolver, pero unn buena simpli­

ficación consiste en suponer que existe un estedo estacionario,

vale decir un estedo en que le acumulación de A' (o sea dA'/dt)

es deszrecinble con respecto 3 les velocidpdes de formación y de­

senerición de A'; entonces podemosescribir:

d(A')/dt : 0 (lo)
A prrtir de (8) se obtiene:

k (A)2 = (k (A) + k ) (A') (ll)
1 2 3

de le cual se sigue

(A') : k (A) /(k (A) + k)
1 2 3

que reomrlnzpde en (9) da:

d(R)/dt = k k (A) /(k (A) + k) (12)
3 1 2 3
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La ecuación (12) muestre que le velocidad no obedece e una

expresión ni de primer orden ni de segundo orden con respecto a

A, sin embergo existen dos situaciones límites donde esto se

cumnle:

i) 1 altas presiones donde (A) es ten grande sue k2(A) >> k3 y
entonces lp ecuación (12) se transforma en

d(D)/dt = k k (A)/k (13)
3 1 2

y por lo tento le Velocidad es de primer orden, a Despr de que

19 actiVnción y le dessctivsción son procesos bimoleculeres y

ii) e hojas presiones donde (A) es ten neuueño ;ue k (A) << k ,

entonces le ecuación ¿12) se transforma en 2 3

d(R)/dt : k1“) (11+)
y ;or lo tanto la Velocided es de seLundo orden.

Comoes sebido, en un mecanismo comclejo le velocidrd está

fijpde por el paso mes lento, por consiguiente se ve que a altns

presiones el proceso unimolecular es el que fija le velocidad

global mientras que a bajes presiones lo propio ocurre con el

proceso bimoleculpr de activación:

p1 mecenismo pro:uesto puede genereliZPrse para der cuento

del hecho de que en lr pctivnción y desactivación pueden pprtici­

per otras especies diferentes de A y esto es lo que hecemos al

discutir nuestro sistema en particular.
ps imoort;nte notsr que, si bien esta teoría es cuelitativc­

mente correcta adolece de ciertes omisiones comoson no conside­

rar que las mol5cu1asactivadas tienen diferentes energias por

encimpde ln crítica (cnergía d: activación), que las moléculas
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energetizadas tienen que redistribuir internamente la energía para

alcanzcr ln configuración de "comglejo cctivado" etc.

És por esto gue se han desarrollado mas modernas teoríes de

repcciones unimoleculcres que contienen mavores refinamientos.

pstcs teorícs mís elaborpdps son en su mpyorín dificiles de com­

nrobpr ya que renuioren dptos experimentales de muyAlta precisión.

IP-1desarrollo de las mismas estén fuera del alcance de este some­

rp introducción pero es útil mencionar que se encuentren tratá­

dps en detalle en los 112805 de S.W.Benson , A.F. Trotmcn­
Dickenson y N.B.Slnter , así comotambién en el trabajo de

S;idler y Wojciechowski .
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Sec. 7.0.- EXPFQTMFNTAL.

L: técnica excerimental y el aparato utilizado en el estu­

dio del sistema (C H ) N 'f RHCO fueron escencialmente los

mismos qu los empleados en el sistema anterior (Ver Cop. 3 y

siguientes).
Podemosañadir que la pureza de la trietilamina "Fluka Pu­

rissimus" utilizada fue controlada cromatogréficamente.

Se encontró que el monóxido de Carbono era prácticamente

el único producto de reacción no condensable en aire líquido, aun­

que en algunos experimentos se detectaron cantidades muy nequeñas

de hidrógeno particularmente en las corridas tealizadas a tempe­

raturas mavores que 25°C. Fn estos casos se efectuaron correccio­
nes adecuadas. Todos los exoerimentos fueron llevados a Cabo en

celdas de reacción cuyas paredes internas estaban recubiertas por
una delgada capa de narafina, para minimizar los efectos de su­

perficie. Esto Se realizaba disolviendo parafina en éter, mo­

jando las paredes internas del reactor con esta solución y luego

dejando evaporar el solvente lentamente a temperatura ambiente.

Se realizaron algunos ensayos previos tal comose describió

anteriormente comprobandoseque las hipótesis presentadas en la

Sec. 6.0 eran correctas ya que la reacción ocurre según un meca­

nismo unimolecular.

7.1.- Desultados.

Se habia demostrado en las secciones anteriores que el meca­

nismo para la descomposición tSrmica de 1a oarbonil borina a pre­
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sión total constente en presencia de un agente "czptor" (trietilo­

mine en este ceso) cuede ser representada por:

RH co = BH + co k (1)
3 3 1

BH +ET N 2 Et NBH k (2)
3 3 3 3 2

RHco+ EthEt NRH+00 k (3)
3 3 3 3 3

y cue le velocidad de descomposición puede ser seguida por la a­

parición de COen función del tiempo. Algunos experimentos tí­

picos e 0°C, a diferentes presiones totales y diferentes concen­

trnciones de Ft N se muestren en la pig. 8 que representa

ln a/e - x en función del tiempo donde g es le concentración ini­

cial de RHCOy x os le concentración de C0 al tiempo g.

Se puede ver que en todos los casos ejemplificedos en la

Fig. 8 se obtiene un buen acuerdo con le expresión cinética de

primer orden. Los velores de k' obtenidos a partir de le pen­

diente de estos gráficos son independientes de los tiempos de con­

tecto y de le conversión hssta Pproximadamente el 60% (Vécse

Sec. L.3)lest5n dedos en le Tabla 5.

En todrs les corridas que se presenten en este Table la

presión tots] fue mantenidp constente alrededor de 280 torr. por

medio del agregado de adecuedns cantidades de propano.

A partir del mecanismo pronuesto más arriba se deduce ln
releción:

w: k + k (Ft w) u.)
1 3 3

donde k' está definida como1: constante de velocidad experimen­

tel. Se puede eprecinr que los resultados de la chle 5 indican
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cue k' cs independiente de la concentración de amina dentro del

error experimental. Est: observación tiene grrn importpncia ya

que indice lo correcto de 19 elección de la Et N yn “ue de estn

menerfl podemos medir los parfimetros de la descomposición unimole­

cular tel como se buscaba.

Por consiguiente podemosescribir:

d(CO)/dt = k'(BH co) z k (BHco) (5)
3 1 3

esto es, le constante exnerimentnl representa le constante de ve­
locidad de primer orden.

F1 valor de k obtenido en estas condiciones (280 torr. de

presión total y OECde temnereture) es:

k : (1,43 i 0,07) . lO-A seg-l

IT-stevelor puede ser comperndo con k de la Sec. 5.2; le diferen­

cia entre ambos surge, probablementezdel gran error involucrado

en le medida de k .
2

7.2.- Efectos de Supwrficie.

Lr influencia de rrecciones heterogéneps puede ser descarte­

dd_r partir de los dptos de les tables 5 y ó. Las corridas mar­

cedes con le letra (p) fueron llovedes e CPbOcon un? relación

superficie/volumen 300%meyor que en las otrps exoeriencias. T"s­

to se logró rellenando el reactor con pequeños trozos de tubo de

vidrio "pvrex” (Ver Fig. 2) recubiertos de parcfine.

Comose _uede sdvertir los experimentos realizados en estes

condiciones no muestran ningún cambio en los velores de k', que

hubieren vnriado si ln reacción tuviera alguna contribución de un
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mecenismo heterogéneo.

Adem5s, los Velorcs de k' obtenidos son independientes de la

centided de educto sólido formado que como va indiCemos se v: e­

cumulnndo en le celde de reacción y que naturalmente contribuye

e eumenter le relación superficie/volumen.

7.3.- Efecto de le presión total.

Tpl como se había señalado en la Sec. 6.1, es de esperar que

une reacción unimoleculer se vea influenciada por le magnitud de

le presión total. A psrtir de les ecuLCiones (13) Y (1h) de dicha

sección se verifiCP que le constznte de velocidad es une constunte

unimolecular e suficientemente altas presiones y se trensformn en

une constrntc de un proceso bimoleculer a bajes presiones.

Éste comportamiento es el cue oodemos denomin r "ogmbio de

orden de une reacción unimoleculzr" y l: región en l; cuel se vo­

TífÍCP la 1]emeremos"zona del cambio de orden" (fall-off region).

Surge ahora le cuestión de si este zona de cembio de orden

guarde elgune relación con el proceso particuler de que se trate,

esto es , con el tipo de molécula que se descompone, le temperatu­

re, etc.
L; bús uede de respuesta a este problema constituye la base

de les diferentes teorias de reacciones unimoleculares cue tratan

de encontrar expresiones que vinculen aquellos factores y que oo­

rresoonden lo más exactamente posible e los resultados experimente­
les.

Sin entrar en detelle en dichas teorías podemos, sin embsrgo,

citar elzunes de sus conclusiones más importantes: en primer lugar
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la zona de cembio de orden crece (es decir se corre e presiones

más eltes) C medide cue disminuye le complejidad de la molécula

(esto es le molécula tiene un menor número de osciladores) en

segundo lugar la zona de cambio de orden crece cuando aumente la

temperature.

Para comprobpr este tipo de conclusiones que surgen fundamen­

telm nte le teorie de Sleter , sc requiere un: oreoisión expe­

rimental que no siempre es fácil obtener. Cuendolle molecule en
pctudio tiene un número de oscilcdores efectivos menor que 5

le expresión de Lindemann-Hinshelwood (Ver Sec. 6.1) represente

una excelente nnroximeción.

,n 13 Table ó se informen los resultedos obtenidos al estudirr

e] efecto de le presión totel, e 0°C, sobre la constente de velo­

cidad de le descomposición térmica de le carbonil borina en fase

gaseosa. En lr Fig. 9 Se puede ver este efecto gráficamente.

A ertir de estos datos es fácil apreciar que hay una fuerte

dependencia de k' con la presión total. Wntonces, el mecenismo

propuesto en le sección anterior debe ser modificado pera der

cuente de los resultpdos exoerimentnlos y al mismotiempo s rvir

como ejeMnlo de generaliZPCión el esquema de le Scc. 6.1, de le

siguiente manera:
¡E

M f RH CO : RH CO + M k (ó)
3 3 6

x
M r BH CO ; BH CO + N k (7)

3 3 7
x

BH CO :' BH r C0 k (8)
3 3 8

BH + Et N .: 14:1; NBH k (9)
3 3 3 3
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donde Mrepresenta cualquier molécula en el sistema y el aste­

risco indica una molécula "activada".

Si como antes, suponemos que la reacción (3) de la Sec.

7.1 no contribuye apreciablemvnte, aplicando el método del estado

estacionario llegamos a la siguiente expresión cinética:
k .k /k

8 ód(CO)/dt - . (BHc0): k'(BH co) (10)
‘ l + k 7k (M) 3 3

8 7

donde k' hermaneoe constante siempre ¿ue no haya un cambio signi­

ficativo de la presión total durante el experimento.

Para comnrobar este mecanismo se ha construído el gráfico

l/k' en función de l/concentración total que se ve en le Fig. 9

y a nartir del cual se observa un buen acuerdo con la expresión

(10).

7.h.- Efecto de Ja temperatura.

Fl intervalo de temperatura en el cual se puede medir la

constante de velocidad unimolecular en las condiciones experimen­

tales utilizadas está limitado por dos factores: la pequeñapresión

de vapor de la trietilamina y el hecho de que los tiempos de con­

tacto deben ser mayores que 60 seg. par; poder obtener asi una

razonable precisión. Por lo tanto k' se midió entre -6°C y 32°C

a una presión tot;l de 90 torr., Valor este de la r.resión para el

cual k' esigual a 1/2 kca a 0°C. Decir 1/2 k.a, significa de­

terminar la constante de velocidad k' a una presión cuyo valor

es la mitad del valor en el cual la reacción se comporta como

unimolecular (este valor de la presión corresnonde a una situa­

ciñn en la que k' no varía aunque se siga aumentando 1a nresión.
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P1 valor de krp represente le constante unimoleculer "ver­

dadere", esto es, a una presión suficientemente alta comopara

que cumpla le ecuación (13) de la Sec. 6.1.

Éste velor se obtiene comoordenada el origen eel gráfico

de l/k' en función de l/concentreción.

Los detos obtenidos en el intervalo de temperature estudiado

se presenten en le Table (7).

Si se hace un gráfico de Arrhenius con estos valores se obtie­

nen los siguientes perfimetros Dare le reacción (l) de este Capí­
tulo

102.“A. tOT‘I“)z 10,76 t 0.6 seg-l

É' (90 torr) ;- 18.6 1(),8 kcal/mol

Es neceserio aclarer en este punto, ¿ue estos ,arámetros no

tienen un significado rreciso (en particular el factor preexponen­

cial) ya que provienen de un gráfico en el cual se han utilizado

valores de k' due no corresronden a kcp para cede temperature,

los cuales resulterían ser los verdaderos valores de la constan­

te unimolecular, por lo tento se debe entender que tienen una va­

lidez solo aproximada y que en las secciones posteriores serán

objeto de una meyor discusión.
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Sec. 8.0.- DISCUSION DEL SISTmnA BH CO f Et3N3

8.1.- Dependencia de k' con 1: presión yiÉstado activado.

Hrstn el presente existía muypoca información sobre el efec­

to de le nresión sobre lp ruptura unimolgculer de le unión Horo­
Cnrbono on la carbonil borine. Fu y Hill habíen modificado ln

presión total de su sistema añadiendo hidrógeno en algunos de sus

experimentos y no encontraron v1riación en 1; velocidud de des­

comnosición del RHC0 en fase gcseosa. Esta observación aparente­

mente contredictorie con la nuestra no es tel si se considere que

el mecanismode reacción en las condiciones empleadas por estos

autores involucrarip un equilibrio del tipo de:

BH co = BH s co (1)
3 , 3 2 . ­

tel como sosteninn Burg y Gorebedian y Benson nue a su vez con­

ducirín e una expresión de velocidad tal que el efecto de le pro;

sión total sería difícil de comnrohnr (Véase Sec. 2.4).

Nuestres obserVeciones respecto del efecto de le presión

total perGCen indiCPr que ol mecanismo propuesto por Fu y Hill
es incorrecto.

Fn las próximns sub-secciones discutiremos otros argumentos

que prueben le incorrección de dicho mecanismo.

La otra fuente de información respecto de la ánfluencia de
le presión proviene del trabajo de Felhner y Koski . Estos nu­

tores trpbcjaron en un sistema en "flujo" (pera detalles de esta

tócnics ver por ej. le ref. kh) a una temperrtur; ge 130°C y r
presiones vsrirbles entre 1.10 torr. hpsta 2.10 torr.; sin
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embargon estes bejns presiones estos investigndores informan

no haber encontrado variación de la velocided con le presión to­
tel.

Dades las condiciones de su trabnjo v.g., el reactor es un

tubo Cepiler corto y delgado y el flujo es muyrápido, si se cal­

cule el libre ermino medio de los reactantes y se lo compare con

el tnmpño del reactor se encuentra que se producen muches más co­

lisiones con les paredes que entre moléculas geseosas. Esto ex­

nlica entonces, porqué le reacción es inSensible a la edición de

terceros cuernos inertes como son el Xenon o monóxido de Cerbono

(¿ue aumentenle presión totel).

Alternativemente, hay otro enfoque que apoya nuestres obser­

vaciones en el sentido de que le Dresión afecte p la velocided y

que edemás la "zona de cambio de orden" se encuentre aproximadr­

mente e una presión totnl del mismo orden de magnitud que la que

hemos observado:

En las teorias más modernas de reacciones unimoleculeres, en esoe­

cipl en el trabajo de Lnidler y Nojciechowski_ se puede ver que

existe unn relación entre el númerode osciladores efectivos (cue

son aquellos modos normales de vibración que pertenecen a la mis­

me simetríp que le coordenada de reacción) y la zona del cambio

de orden.

Ahore bien, en nuestro sistema se pueden postular dos confi­

guraciones nosibles pere el complejo activado que denominerumos

"lineal" y "distorsionado" (con libre rotación)

r al oy? _..o ¡su c/
Hh HH

"lineal" "distorsionedo"
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Si sc Calculnn los modos normales de vibración (Ver por ej. ref. 50

hs y L6) del comolejo activado se obtiene:

Párr el modelo "lineal" (C ) ; L A + LE
3V l

Para el modelo "distorsionado" (C ) ¿.8 A + AA
s 1 2

Fn bese a le estructure electrónica del monóxidode carbono y el

tino de reacción inversa (ácido-base) pareCVria gue el modelo li­

neel es 01 más pleusible. Wneste caso la coordenada de reacción

(el estircmiento asimétrico B-C-O)pertenece a la simetríe Al, ob­
teniéndose así h osciladores efectivos, pero aunque este no fuera

el caso y consideramos el modelo distorsionado ol máximonúmero de

osciladores efectivos serían 8 y aún con este vslor le zona del

cemhio de orden no puede estpr ten baje en el Velor de la presión

como sugieren los detos del Telhner y Koski.

A sertir de ln Fig. 9 hemosobtenido las siguientes relaciones:

k ; 37,1 Ï 2,h cc./mol-seg.
ó -l-u

kó kg/k ': (1.88 Ï 0,09). 10 seg
k

1

A cartir de 19 ecuación lO de la Sec. 7.3 se puede obtener

k' e 8 [ó (2)
‘ k MÍ+ E

8 7

de le cual se deduce que kCIO (la constante de velocidad unimole­

cular) es:

k = k k /k (3)
9° 8 ó 7

v que le presión p le cual k' es igual a 1/2 koo y que llamaremos
P sn obtiene cuando

/?
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k/(M) : k M M - k/k (1,)
8 7 1/2 8 7

Haciendo este cálculo con los datos obtenidos y transformando n­

decundpmcnto las unidedos llegamos e

P ; 90 torr. a 273 °K
1/2

-2
rcsultedo que indica que n 1.10 torr. se tiene que Observer el

efecto de la presión sobre k' con toda claridgd, cn contra de 10

informado por pelhner y Koski.

Por otre parte nuestro vnlor dc P puede ser comppredo con

los que se hen obtenido en el estudio de le descomposición del rc­

dÍCP1 noutilo que constituye un sistema con el mismo número de os­

ciladoros y las mismas simetríes inicial y final que el BHCO.

Los velores obtenidos pere la dependencia con la presión de la

rvncción

CH co > CH +— co (5)
3 3 ¿F7,h8yllr9 Ien tres trnbejos diferentes muestren bastante dispersion,

poro P pera lp reacción (5) puede ser estimado como3 torr. a

0°C. LP diferwncincon nu stro valor podría ser explicedo por un

más filto númerode "oscil;dores efectivos" en la reacción (5) (lo

cue significaría un? difcrrnte simetría del ostpdo octivedo) o

por ol bajo valor del frctor A de k . Si ;ce;tgmos el valor de

L,5 celculedo nor 0'N021 y Ronson!"9 para el número de oscilcdorcs

vemosque el fector resnonseble de la diferencia es el bajo vnlor

de A , tal como han informndo los mismos autoras.

8.2.- Fnergía de activación.

L: energía de activación del proceso unimolecular en estudio
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puede ser obtenida dc dos maneras:

i) a pprtir de un gráfico de Arrhenius ó

ii) suponiendo un fnctor A razonable y conociendo el v;lor de la

constente de velocided n un? dada temDnreture.

Él nrimer método involucra obtener los constantes unimolecule­

rrs verdaderos esto es kao nara crdp una de lps temperaturas,

es decir hebïe quo hecer un gráfico comoel número 9 per? dee

temncreturp y de las ordenadas al origen correspondientes se ob­

tendríen las kDc . En nuestras condiciones experimentales esto

resultgríe muydifícil ya nue 9 medida que la temperature se hace

mayor la velocidpd eumenta y el mismo efecto es producido por cl

aumento de le presión. Fsto hace que los tiempos de contacto

disminuyen notnblemente con el consiguiente aumento de le impre­

cisión en los resu1tedos. Consecuentemente solamente estudiamos

el efecto de le temperetura en condiciones tales que O°Cse obte­

níe 1/2 ka, (Véase Sec. 7.h) con un gropósito estimativo y de

comparación que se discutirá posteriormente.

Debido e est°s razones hemosoreferido utilizar el segundo

metodo (ii) que e bnjns temperaturas (lo que, en trabejos de pi­

rólisis,?Ïignifíce enroximndamontetemperature ambiente) no es muy
sensible 2 los errores que surgen de le incertidumbre en ln su­
posición de] factor A.

A título de ejemplo podemos mencionar due un error en un

fector lO en A introduce un error de 1,2 kcal/mol en la energía
de activeción si se conoce la constente de velocidad a 0°C.

Veamosahora cuales son los valores obtenidos según el método

(i) pare luego compernrlos con los que se obtienen por el método
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(ii). Habíamosvisto en la Sec. 7.h que ln energía de activación
a 90 torr. era:

E (90 torr.) ; 18,6.Ï 0,8 keel/mol
p

Si se efectúen los correcciones que están tpbulndns en el texto

de Slnter y por? der cuenta del hecho de que 12 presión total no

corresponde 2 P“, obtenemos:

F. (oo ) : 19,6 I 1 keel/mo].
a

-h
Sabiendo cue kt” = 1,88.10 seg a O°C y que E ( 09 ) : 19,6

ll 7 -l a!
kcel/mol obt-ncmos el velor de 10 seg para el factor A.

En un análisis crítico realizado por Garebedinn y Benson

sobre la descomposición del BHCO, los autores proponen pero el
, 13,4fector A de le repccion (l) de ln Sec. 7.1 valores entre 10

11+,lir "1 .
y 10 seg . Si bien entendemos cue nuestre manera de estimar

el fsctor A dnd; anteriormente no es lo suficientemente precisa

comopara invalider los argumentos de los referidos autores,

creemos que se puede considerar comofavorecido el valor més bajo
, -1

vs decir 10 seg .

Por lo tnnto esto valor es el que hemos utilizado en el mé­

todo (ií) y el cual combinado con koo a O°C de:
1.E :_ 21,L —-1,2 kcal/mol

a
Comose puede ver 19 entrgia de activación obt nida por VPPÍOSmó­

todos concuarda satisfactoriamente dentro del error involucrado

en las aproximaciones realizadas. Además,el velor obtenido 03n­

cuordn con lps estimaciones previas que predecían que esta ener­

gía de activación debía ser menor que 23,1 kcel/mol.

Dpdoque la en(rgía dc pctivación para 1: reacción
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BH + co : BH co (ó)
3 '1z

es desconocida, la misma solo puede ser estimada: de acuerdo a

las configuraciones electrónicas del BH y del CO se puede es­

perar que dicho valor sea bastante bajo o aún nulo.

Si entonces suponemos que E (ó) z. O se puede asignar un va­

lor de 21,4 kcal/mol para la eneígía de disociación de la unión

boro carbono en el BH CO (D ).

Recordemos ahora310 dicbo en la Sec. 2.10 en el sentido de

que, si conocemos D podemos combinar este valor con el ¿Á H

del equilibrio )
28HCO:BH+ 2co (7)

cuyo velo; fue determinado por Burg2 como9,2 kcal/mol, para obte­

ner D en el diborano. De esta manera calculamos:
(R-B)

D 3 2D - AH ; 1+2,8kcal/mol - 9,2 kcal/mol = 33,5
(B-R) (B-C) 7

keel/mol .Ï 2,h kcal/mol. Tste valor también está en buen acuor­

eo con estimaciones previas . 8 Sería posible tratar de combinar
los valores de Felhner y Koski ;uienes trabajaron a 130°C, con

nuestros valores de la descomposición del BHCOa O°C para obte­

ner por otra vía los parámetros de Arrheniu53correspondientes.

Sin embargo, creemos que este procedimiento no seria provechoso

ni de confianza debido a:

a) lee diferentes presiones totales a las que fueron realizados
ambostrabajos.

b) la improsición cn la medición de temperaturas de Felhner y Koski
c) la sorprendente observación de dichos autores acerca de la cons­

tancia en el valor de la constante de velocidad con la presión to­



62

tel.

8.3.- La reacción bimolecular entre BHCO+—EtN.
3 3

A partir de los datos de la Tabla 5 se puede inferir que si

la reacción 5 de la Sec. 7.1 contribuyera a le velocidad de forma­

ción de CO, esta contribución debería ser del orden del error ex­

perimental.
Fn estas condiciones solo podemosrealizar una estimación del

valor máximode k . Haciendo un gráfico de los valores de la Ta­

Ble 5 en función de la concentración de amina se puede concluir

que

k -’: 20 cc/mol.seg.

Si comparamos este valor con el que hemos encontrado (Véa­

se Sec. 5.1.1) para la reacción bimolecular entre Me N y BHOO

sc ve que: 3 3

/ 50 k a O'Ck 7
Me N Et N

3 3

Fsta diferencia se puede relacionar a un más alto impedimento

estérico en el complejo activado cuando usamos Et N en lugar de
3

Me N.
3

8.b.- Mecanismo de 1a Descomposición térmica del BH CO.
3

Los datos obtenidos en este trabajo permiten decidir cual

de los mGCPnismospropuestoshasta el presente para la descomposi­

ción del BHCOes el correcto en base a la siguiente información:
3

En la Sec. 8.1. habíamos mostrado que nuestres observaciones acer­
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Cn del efscto de lo prosión total errn uncompptibles con el meca­

nismo nrooucsto por Fu y Hill y Bauors. Ademáses oportuno con­

sidorbr quo los dptos que obtuvimos para l? descomposición del

RH CO en orosoncip do 1Tt N indic0n un 8% do conversion en norox.

10 minutos a 0°C, mientras quo on la descomposicióg t’rmicn de
BHC0 sin "cantores", esto es los trabpjos de Burg y Fu y Hill

ingicnbnn un 8%do conversión en aproximadamente 2000 minutos,

domostríndoso por lo tanto sue lo ruptura unimoloculnr no puede ser

el DPsodotcrminontc de la vclocidad (ya cue si ostc futrs el caso

los dntOStendrianóque coincidir con los nuestros) comosostenía
Bausr y Fu y Hill , mientras que el mecanismo propuesto por Burg

está do acu rdo con los htchos experimentrlcs. Podemosrelacionar

nuostro valor dv lp Energía do Activgción con los datos de G;rnbc­

dinn y anson7 por? obtoncr 12 oncrgín de activación de la reacción

RH 4- BH co ___>B H + co (8)
3 3 2 ó

our t ndría un vplor

E 1 5,35 kcsl/mol + F
«.3 óf .

el cunl también está de acuerdo con estimaciones previas.
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SGC. 9.- CÑNCTUQIÑN?R GFNÑ”AIÉS Y PÉWQPECTÏVAS.

En este trabajo se ha desarrollado la tecnica dc "ceptoras“

de BF a la que consideramos, en base a los resultados obtenidos,

una herramienta efiCaz para aclarar algunos mecanismos de reacción

«n los que participe el BH comointermediario, es justrmcntc con

esta tócnica que nuestro trabajo permite dilucidar definitivamente

el mecanismo dc descomposición del BHCO.
3

Ademas se hen podido obtener valores de D en ely D
(B-C) (B-B)

BHCOy en el B H respectivamentu, pero estos valores estan afec­

tagos nor la suïoíición de que la cncrgin de activación de 1a reac­
ción (ó) dc la Sec. 8.2 es decir:

RF -- C0 RH C0
3 > 3

es nula. 1'“videntemente, si su pudiera medir dicha energía, los

Valor-s de R y D podrian ser drterminados con mayor pre­
(B-C) (R-R

cisión. Est\ oroblrma esta actualmente siendo considerLÓO.

Por otra CLFtGse abren interesantes pvrsnectivas en el estu­

dio teórico dc la descomposición unimolecular del BHCOya cue es­

ta molécula puede ser comparada con otras especies como CHCOy

CHCNcuyas velocidades de descomposición e isomcrización inspecti­

vaiente han sido estudiadas «n relación con la variación de la pro­

sión total con vistas a la discusión general de las divursas tco­
rías de reacciones unimoleculares.

F-sinteresante notar que, la raacción bimolucular entre el

RHCOy 1a No N nuede servir como base para una futura amplia­
3

ción en el cstud.o de las erCCionWSde sustitución Nucleofílica
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con otrns aminhs o en Eonerpl otras bpses nermitiendo así establc­

ccr la influuncia dc los efvctos est‘ricos e inductivos sobre lc

“nargín dc Activación y factor preexoonencinl de dichas reacciones.
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A H de disocipcion del puente B-B en cl B Hó’J

Técnica ÁÁH°(kcal/mol) Referencia Observaciones

Descomoosicióntér- 5-33,5 5 basado en intororatnción
micp del (CH ) ORH ref. 29 dudose

3 2 3

Descomhosiciñn t¿r— < 38 5 basado en internretnción
mica del B P ref.lO y ll dudosa.
_.______._2_6.>-_.______­

Deutnr;ción dcl < 33 5 basado en conclusión dudo­
B H ref. 5h ' sa.

2 ó _-__

Reacción entre < 27 5 basado en interpretación
B H .+ B D ref. 53 dudosa¿L._ _ ..­
Termoquímice de B H 28,h Í 2 L interpretación

2 dudosa
en presencia dc me­
tilnminas

Pcacción entre < 30 5 basado en interpretación
B H + H O ref. 55 dudosa
2 ó 2 __--_-_ ,__,__m____,_-___---_

Reacción entre < 38,h 5 basedo en interpretación
B H + C H ref. 56 dudosa

2 _____.2.__-’¿___._.-_.-_ ._ -- _._______.___..

Deacción entre > 33 7 basado cn posibilidad de
B H 1- PH ref. 25 reacciones hetero

2 6 3 gencas. ___.

Cí]culos Teóricos 23,9 57 valor muvbajo
cor electronegativi­
dedes
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Tácnica A H°(kcal/mol) Referencias Observaciones

Doscomnñsicíñn tár- 55 1.8 58 Contradictorio con
mica dol Q H : Análi- los rnsultados ex­

2 ó perimüntales de
sis por "s;nctrosco- ref. lO,ll,2,7 y
fifa do masaq__-___ esto trrbnjo.

Dvccomñosiciánt¿r- 35 Ï.3 7 b2sado en discusión crítica
mica del PH CO ref. 2 y ó de los cílculos de

.41 ref. 5

Descomposjcióntír- 37_Ï L 8 intcrhgetnción du­
mice delBH CO en un dose Ve;se Sec. 8
sistgmg d< Slgjo de este trabajo
Descomposición tér- 35.Ï 1,5 59
mica del BH PF , ané­

3 3

lisás nor osovctros­copla de infrarrojo

Doscomposicióntármi- 33,5 r 2,L este traba­
ca dol PH CO en prc- jo

3
soncip de alogilaminns
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TABLA 2

Procedimiento en un Experimento Típico (Véase SeC.3.3)

N° Temp. Temp. Vol. del Vol.muerto Presión Pres. Pros.
Menen C H en

Exp. Exp. Ambiente reactor de inyección BHBCOcn 3 3 8el el
el rcect.react. rcector

°K °K cc. cc torr. torr. torr°

20 2u5,2 288 36,02 27,7 19 85 155

Vo]umen de Tiempo prosión Presión k.lO k.104+k/ k/Me N
la bureta de con-de CO en conVe: a tiem- Me N 3
de gases tacto la bure- po inf; prom. 3 prom.
donde se tp de ga- sión nito
mide el CO ses (2.00)

-1 _
cc. seg. torr % torr seg seg 1 cc/ cc/mol

mol seg.
seg

720 50h 38 6,61 158
O.h50 240 13o 48 6,89 153

2LO 105 56 1325 6,62 6,71 155 15h
¿3h 146 65 6,70 150
oo ¿AO lOO

i) Los dptosde esta table corresnonden a los del exoerimento marcado

(a) cn 1a Table 3.

ii) Ta constante k se obtiene a partir de lp expresión 8 de la Sec h.l

iii) Dedo que ol volumen de la burota go gases en que se medía el CO
rra el mismo, 12 concentración so puede reemplazvr por la presión
en las exorcsiones utilizadss.

iv) los concentraciones respectivas se obtienen a partir de las pra­

sionrs correspondientes mediante un factor de conversión.
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TABLA 3

Valores experimentales

de k'/Me N
3

Me N BH CO Propano k'/Me N
-7 3 -73 '7 _l _llO mol/cc lO mol/cc lO mol/cc cc.mol seg

Temp : 207,3°K

5.h 2.2 100 7.o
5.9 ¿.1 110 5.3
8.3 2.1 95 7.1
8 R h.9 97 6.0

10.1 3.6 100 8.5

Prom.ó,8 i 0,6
Temp. z 221,1°K

2.7 2.9 147 31.8
7.6 4.7 1u7 26.0

15.0 7.L lh7 26.2
19.1 6.6 147 23.9
25.8 7.h 1h7 29.2

Prom.27.b Ï 1.1
Temp. : 2h5.2°K

5.a 1.05 110 lh2
12.3 x ¿.3 100 118
21.7 x 3.o 100 82
23.5 x(c) ó.ó 85 15a
25.1 x 4.4 88 12332.3 (b) 7.2 85 146
39.5x 3.9 78 128#3.5 (a) 9.1 85 158
44.5 6.a 72 1h3
¿7.ox 6.1 85 150
48¡O 6.1 85 115
5h.0* 6.6 85 119
óo.5*(d) 7.7 64 132
óó.1*(o) 7.7 195 125
77.2“(f) 10.0 55 125

Prom. 130 Ï 5
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TABLA h

Temp. : 273,2°K

1.55 I 0.83 156 2.80 x 103

2.60 1 1.a 155 1.90 H

u.2o 2 3.7 15o 2.60 n

5.15 5.3 150 2.63 "

7.10 1.8 155 1.89 n

7.30 I ¿.2 13o 1.3h

9.30 3.1 155 1.43 n

9.70 1 7.a 13o 1.26 n

15.5 z ¿.0 125 1.29

16.0 u.1 142 1.03 n

17.4x 1.1 55 1.15

18.9 7.8 150 0.9h n

2h.7 3.3 55 1.15 "

25.8 5.6 155 1.10 n

27.9 2.8 155 1.49 "

28.0x 3.9 55 0.97 "

3a.2 1 6.7 120 1.07 "

38.0 1 3.7 115 1.35 "

51.5x 10.5 55 1.00

Los errorcs dados son la desviación standard del promedio.
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TABLA fi

Efecto dc varirción de Et N
3

Pun 10 7.Et N lO 7.BH CO lO 7.Conc.Total lO h k'

N° mol/cc 3 mol/cc mol/cc sep;-1

104 1,65 1,77 145 1,46

106 2,21 1,77 148 1,38

102 4,42 3,09 151 1,46

99a 4,97 2,65 144 1,38

100 5,52 2,65 14o 1,38

107 5,52 1,77 146 1,55

108 6,07 4,42 156 1,31

103 6,53 2,65 153 1,48

110a 6,63 4,97 17o 1,49

101 6,63 4,42 147 1,46

115a 7,75 2,32 157 1,46

98 7,75 2,65 142 1,38

-4 -1
k' pr. : (1,43 I 0.07) o 10 Seg ;

Tc -= 273,ló°K

a) C€lda de r acción con una relación superficie/volumen incremen­

tpda.

b) Se agregó Et N fresca luego de alcanzar 40%de conVersión.
3
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3€

TABLA ó

ancto de 12 conccntracíón total

Run lO 7 Ft N 10 7 BH CO 10 7Conc.total lO h k'

N° mol/cc 3 mol/cc 3 mol/cc scgjl

13h 2,20 1,38 13,25 0,39

120 6,63 1,93 16,01 0,69

135 3,31 1,93 21,82 0,53

109 3,90 3,09 35,16 0,66

122 6,07 2,21 36,18 0,78

118 6,07 3,31 57,90 0,82

133 6,63 1,65 63,25 1,07

117:a 6,07 2,32 79,89 1,07

121 6,63 6,97 3h2,9 1,57

132 6,07 1,93 361,8 1,72

T : 273,16°K

x Es import1ntc notar que todos los experimentos de 1a Tabla 5

deben también ser incluídos en la Tabla 6.
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Run lO 7 Conc.Totel T 105. k'(991torr.)
N° mol/cc °K segi

1u1 ¿»9,0 266,7 5,1

x 50,0 273,2 9,4

136 51,2 288,8 65,8

137 #9,7 289,2 55,0

138 50,2 291+,h 12h,0

139 h9,2 299,9 236,0

180 50,5 304,5 311,0

x Datos intorpolados de la Fig. 9
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