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ESTUDIO DEL EFECTO DEL MEDIO Y CONDICIONES DE REACCION EN EI.
MECANISMO DE FORMACION DE NITROSOALQUILUREAS

Elaborado por: Ernesto Gallardo Gasca

Resumen

El estudio de las reacciones de nitrosacion de ureas ha cobrado auge debido a que la
mayoria de los nitrosocompuestos son tdxicos, cancerigenos, teratdgenos y mutdgenos. y
por el hecho de que existen pocos trabajos relacionados con el tema. Uno de los prop6si os
del presente trabajo ha sido demostrar los mecanismos de actuacidén propuestos para la
nitrosacion de ureas en medio acuoso y predominantemente organico. Los resultados
obtenidos en el andlisis realizado a diferentes fuerzas idnicas demuestran que el mecanis no
de transferencia protonica se cumple en ambos medios. Por otra parte se analiza el efectc de
la polaridad del medio de reaccidn sobre las energias de activacion para la nitrosacién d: la
serie de ureas cuya férmula general es RNHCONH, (en donde R = metil, etil, propil, buil y
alil). Los resultados de este andlisis muestran un acercamiento entre las correspondie ites
energias de activacion al cambiar de medio acuoso a organico. Esto se ha interpretado en
funcion de la linealizacidn del radical alquilico hidréfobo. Por dltimo se lleva a cabo un
estudio de la nitrosacion de la metilurea en diferentes medios de reaccion. Aqui se muestra

que el mecanismo de reaccion (transferencia protdnica) no depende del medio siempre y

cuando exista una base fuerte para extraer el protén en la etapa lenta.

Dirigida por: Dr. Guillermo Gonzdlez Alaiorre
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INTRODUCCION

El proceso de nitrosacion consiste en sustituir un radical (generalmente 'in
hidrogeno) en una molécula organica por un grupo nitroso (-N=0O). La sustitucién pue e
hacerse en un atomo de C, N, O 6 S y el nombre del nuevo compuesto comienza con el
simbolo del elemento en que se realizo la sustitucion, asi tenemos, N-nitrosocompuestos si

el grupo nitroso se introdujo en un atomo de nitrégeno.

Esquematicamente una reaccion de N-nitrosacion puede escribirse:

Los N-nitrosocompuestos se clasifican. de acuerdo a la naturaleza de los grupos

unidos al atomo de nitrogeno, en N-nitrosaminas y N-nitrosamidas.

Las reacciones de nitrosacion han adquirido gran interés en los ultimos afios debido
a que la mayoria de los N-nitrosocompuestos son toxicos (Magee. 1969). cancerigenos

(Lijinsky, 1987); (Preussman, 1984), teratogenos y mutdagenos (Rusell. 1982); (Lijiasky.
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INTRODUCCION
1979). En el caso de las N-nitrosaminas se han realizado un gran nimero de investigaciones

con la finalidad de determinar sus caracteristicas v mecanismos de formacion. Sin embarg,0o

en el caso de las N-nitrosamidas en general los estudios desarrollados son escasos (Casado,

1984); (Gonzalez-Alatorre, 1994); (Zapiain®, 1996), a pesar de ser bien conocidas las
diferencias tanto biologicas (Heidelberger. 1975), como cinéticas (Hallet, 1980) enre
ambos N-nitrosocompuestos. En el aspecto bioldgico es bien conocido el hecho de que
mientras las N-nitrosaminas requieren de una activacién enzimatica previa a su actuacion
como agentes cancerigenos (Tricker, 1988), en el caso de las N-nitrosamidas no es
necesaria dicha activacion (Heidelberger, 1975). Lo anterior se puede explicar en términos
de la formaciéon de los iones diazonio alquilizantes del DNA. Asi mientras las N-
nitrosaminas son compuestos estables que necesitan ser atacados por enzimas comc la
monoxigenaza microsomica (Tricker, 1988), en el caso de las N-nitrosamidas el mecanismo
es mds simple. Unicamente se necesita que estos compuestos estén en medio acuoso para

que se formen los iones diazonio (Heidelberger, 1975). Podemos representar :ste

mecanismo como:

N-nitrosamidas

Solucidén Acuosa

v

[ones Diazonio (Generadores del Cancer)

El mecanismo anterior puede ser inactivado en diferentes puntos. Gichner

Veleminsky, en 1988. revisaron el proceso de mutagénesis de derivados nitrosacos
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distinguen varias vias de actuacion de los inhibidores: desactivacion quimica v enzimatica
del mutageno. inhibicion de la actividad metabolica de nitrosoaminas y nitrosouress.
degradacion de los productos mutagenos. inhibicion de la entrada de la célula. proteccion
de centros nucleofilos de DNA v reparacion del DNA alterado. Otra manera alternativa le
evitar los efectos letales de los N-nitrosocompuestos podria ser mediante el bloqueo o
retraso de su mecanismo de reaccion en alguna de sus partes. Por lo anterior se considera

de gran importancia el estudio detallado de dicho mecanismo.

En el presente trabajo se lleva a cabo un estudio cinético de la nitrosacion de una
serie de ureas (metilurea, etilurea, propilurea. butilurea. alilurea) en medio
predominantemente orgdnico (dioxano-acido acético) y en medio acuoso. con la finali.lad
de conocer las diferencias entre los mecanismos de actuacion en ambos medio: v

profundizar en el conocimiento de dichos mecanismos.

OBJETIVO.

El objetivo del presente trabajo consiste en el estudio detallado de los mecanis nos
de reaccion propuestos para la nitrosacion de ureas tanto en medio acuoso como en m:dio
predominantemente orgdnico. Los siguientes puntos describen de manera particular los

temas que se abordan en esta tesis.

e Verificacion de la existencia de una etapa lenta (transterencia protonica) que invo ucra
iones en solucidon en el mecanismo de nitrosacion de ureas en medio acuoso v

predominantemente organico (dioxano-dcido acético-agua).
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® Realizacion de un estudio de la ley de Arrhenius tanto para un sistema de reacciones ce
nitrosacion en medio acuoso como organico. Los resultados obtenidos de estos estudios
pueden ser fundamentales en el esclarecimiento de la influencia de la estereoquimi:a
del sustrato en la reactividad quimica observada y la actuacion bioldgica cel
correspondiente nitrosocompuesto.

® Demostracién de que el mecanismo de reaccion de la nitrosacion de ureas no depende
del medio en el que se lleva a cabo la reaccion, siempre y cuando exista una base fue te

que actue como extractor de protones (mecanismo de transferencia protonica).



Capitulo 1
ESTUDIOS PREVIOS

1.1 INTRODUCCION.,

Los primeros estudios realizados sobre los N-nitrosocompuestos y las reacciones
que los originan, fueron encaminados hacia las aminas. Esto debido a que sus propiedaes
fisicoquimicas estaban bien definidas, y por tanto resultaba mas atractivo realizar estucios

cinéticos y fisicoquimicos.

Por largo tiempo se considerd que las reacciones de nitrosacion de aminas y am- das
tenian caracteristicas cinéticas similares. Esto provoco que los estudios sobre la cinéticit de
formacion de las N-nitrosamidas fueran escasos. Sin embargo en nuestros dias se sabe que
tanto las caracteristicas como los mecanismos de actuacién de ambos compuestos son

diferentes.

Debido a lo anterior v al hecho de que en la actualidad se conocen las
particularidades del mecanismo de carcinogénesis para las N-nitrosamidas y las diferencias
respecto al mecanismo correspondiente de las N-nitrosaminas. las reacciones de nitros:cion

de amidas han cobrado auge en el dmbito de la cinética quimica.



ESTUDIOS PREVIOS &,

A continuacién se presenta una breve resefia bibliografica sobre las reacciones de M-

nitrosacidon de amidas. haciendo hincapié en los aspectos cinéticos.

1.2 ESTUDIOS CINETICOS DE LAS REACCIONES DE NITROSACION LE
UREAS.
1.2.1 Nitrosaciéon de aminas vs nitrosacion de amidas.

Hallet y Williams en 1980, estudiaron la cinética de la nitrosacion de la metilwea
(amida). Los autores verificaron la ausencia de catalisis por bromuro de potasio v
tiocianato, caracteristico de la nitrosacion de aminas. Estos autores proponen un mecanis no
diferente con su respectiva ecuacidn cinética, que se muestra en la Figura 1.1, para la

metilurea que por supuesto es diferente al de las aminas.

k,
NOX + NH,CONHMe ————}[k NH,CONH(NO)Me + X
| & -1
| 1K kﬂiTk_?
v| XNO 2 2
HNO, + X + H NH,CON(NO)Me + H,0"

Figura 1.1 Mecanismo de reaccién para la metilurea, segun Hallet y Williams.

Con la ecuacion cinética:

. ki k. ’Ff.\‘.\w[iq‘\r()3 ][ 7 ][ & __] (1.1)
k-!l"’_]Jrk-\ |

los autores justitican la ausencia de catdlisis por haluros en términos de las dimensiones del
producto k-1[X"] que. para el caso de las amidas. es lo suficientemente grande para inlucir

la reaccion por via del agente nitrosante "H2NO2/NO™. En el caso de las aminas, ‘1l no
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existir el grupo C=0, el valor de la constante k-] es insignificante. y por tanto se obsera
una acentuada catalisis por haluros al formarse agentes nitrosantes XNO mas efectivos que
el NO™ 6 "H,NO,. Este trabajo marca la pauta, para diferenciar los mecanismos de actuacion

entre aminas y amidas.

1.2.2 Estudios cinéticos en medio acuoso.

Casado y col. en 1984, verificaron la ausencia de catalisis por haluros, y observaron
que la reaccion de nitrosacion de la metilacetamida es catalizada por el ion acetato y :us
derivados clorados. Casado y colaboradores proponen un mecanismo de reaccidon (Figira
1.2) acorde con la evidencia experimental, en donde el paso limitante es la transferencia

protonica.

Al desarrollar la expresion cinética para dicho mecanismo se observa que la
reaccion es de primer orden con respecto al nitrito y a la urea. La constante de velocidad

depende del pH y la concentracién del ion acetato.

EQUILIBRIOS RAPIDOS

HNO, =—= NO, + W K,
HRCO, *— RCO, + H K,
HNO, +H™ = NO™ + H,0 K

NO" + CH,NHCONH, < CH\N H(NO)CONH, K,

Figura 1.2 Mecanismo de nitrosacion propuesto por Casado
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ETAPAS LENTAS
CH,N'H(NO)CONH, +H,0 —» CH,N(NO)CONH, + H,0" ks
CH,N'H(NO)CONH, +NO," ___ CH,N(NO)CONH, + HNO, Kk,

CH,N'H(NO)CONH, +RCO, _—_ CH;N(NO)CONH, + HRCO, Kk,

Figura 1.2 (continuacién) Mecanismo de nitrosacion propuesto por Casado.

LLa ecuacion de velocidad encontrada fue:

(MU N[ ] g Kl K[Buf]
K, +[H"] Kio+[H] K +[H]

y=

(1.2)

donde:

[Nit] = [HNO2] + [NO27]

[Buff] = [HRCO2] + [RCO27]

v =K3K4ks
5 = K3K4ké
e = K3K4k7

Para el caso en que se manejen bajas concentraciones de nitrito y ausencii de
reguladores. la ecuacidn cinética seria idéntica a la obtenida si la etapa determirante

hubiera sido el ataque del ion NO™ sobre la N-alquilurea libre.

Gonzalez-Alatorre en 1994 (tesis doctoral), estudid la cinética de la N-nitrosicion

de una serie de ureas [metilurea (MU), etilurea (EU), propilurea (PU), butilurea (BU) y
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alilurea (AU)]. encontrando nuevamente como ctapa lenta la transferencia proténica. S n
embargo. las ureas utilizadas mostrardn el siguiente orden en las constantes de velocidid
(MU>>(EU>PU>BU)>>AU). El orden de reactividad observada no es explicable con el
mecanismo propuesto. va que como se menciond. el paso limitante es la transferencia

protdnica sin importar el radical que tenga la molécula.

Para justificar las desviaciones de las constantes de velocidad observadas en las
reacciones de formacion de las nitrosoureas se propone la hipotesis de que el disolveate
(agua), por su naturaleza polar, genera un impedimento estérico, debido a las diferencias de

polaridad entre el radical de la urea (no polar) y el agua (polar).

En otras palabras, podemos considerar que las amidas, incluidas las ureas, son
compuestos que poseen una parte alifatica. el radical alquilico, y una polar, el grupo N H-;
asi, mientras la cabeza polar se disuelve facilmente en el agua (mediante la formacion de
puentes de hidrogeno con los nitrogenos del grupo polar), la cadena alifatica presentari un

plegamiento debido a su caracter hidrofobo, que tiende a repelerse con el agua.

En base a lo anterior. el radical alifatico se pliega sobre si mismo. sin embargo :n la
molécula de N-nitrosometilurea protonada este plegamiento no es significativo. ya que solo
existe un atomo de carbono. ocurriendo lo contrario para la molécula de N-nitrosobuti urea
protonada en donde existe un plegamiento que reduce la probabilidad de interaccion 2ntre

las moléculas de agua con el centro activo (ver Figura 1.3 v 1.4). Al tener dificultades para
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"H H
Y
\ +
N— H
/]

Figura 1.3 Estructura de la N-nitrosometilurea protonada

H— C —H
Ny
H— C —H
g e
| +
N— H

O\\\ /'.

(‘f N—O
/NN

H H

Figura 1.4 Estructura de la N-nitrosobutilurea protonada
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retirar el protén en exceso del nitrégeno. centro activo de la molécula, esta etapa se llevara
mas lentamente conforme aumenta la longitud de la cadena alifatica. Con esto las
constantes de velocidad disminuirdn de la misma forma, dependiendo del tipo de sustra o,

es decir de la longitud de la cadena de carbono.

1.2.3 Estudios cinéticos en medio Dioxano-Agua.

Bravo y col. en 1990, analizaron la reaccion de nitrosacion de la 1,3-
dimetilurea(DMU) en mezclas dioxano-agua, mostrando que las caracteristicas cinéti:as
dependen de la proporcion de dioxano presente en el medio de reaccion. Mostré que al
adicionar dioxano al agua pura la velocidad de reaccién decrece y pasa a través de un
minimo (ver Figura 1.5) al alcanzarse una cierta concentracion de dioxano. La adicién

posterior de dioxano incrementa la velocidad de reaccién.

Bravo interpretd lo anterior en términos de un cambio en el mecanismo dec la
reaccion de nitrosacion de la metilurea en medio predominantemente organico. Esto €s, a
bajas concentraciones de dioxano en el medio el sistema muestra un comportami:nto
similar al del agua sola (ejemp. catdlisis por bases) en donde el paso lento e; la
transferencia protonica. pero a concentraciones muy altas de dioxano(>75%), los haluros vy
tiocianatos catalizan el proceso. lo cual se interpreta en términos de la formacion de los
correspondientes haluros de nitrosilo (mecanismo de nitrosacion de aminas) los cuales

pueden actuar como eficientes agentes nitrosantes hacia las ureas.
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50 75 100
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Figura 1.5 Influencia del porcentaje de dioxano presente en el medio de reaccion, sobre la

pseudoconstante de velocidad de nitrosacion de la DMU.

1.2.4 Estudios cinético en medio predominantemente organico.

Zapiain® en 1996, estudié la reaccién de nitrosacion de la misma serie de ureas (jue
Gonzalez-Alatorre (1994), en un medio predominantemente organico (dioxano-acido
acético) con porcentajes muy pequefios de agua, alrededor de un 5%. Este medio lo el gi¢
para comprobar la hipdtesis del plegamiento del radical alquilico propuesta por Gonza ez-
Alatorre. Es decir, Zapiain esperaba que al cambiar el medio acuoso por el
predominantemente organico las constantes de velocidad de reaccion se acerciran

gradualmente al desdoblarse las cadenas alquilicas.

Los estudios cinéticos de Zapiain iniciaron con la determinacion de los ordenes de
reaccion respecto al nitrito v urea en medio predominantemente organico. El primer o-den
con respecto al nitrito v a la urea quedo establecido después de analizar el ajuste de los

datos experimentales.
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Al igual que Bravo (1990), analizé diferentes porcentajes de dioxano (> 75%) en el
medio de reaccion (dioxano-acido acético), observando lo siguiente: primero. al disminiir
la cantidad de acido acético en el medio. la velocidad de reaccion siempre disminuye, e;ta
observacion aunada con los 6rdenes de reaccién ya calculados le llevo a la conclusion de
que el mecanismo de reaccion para la nitrosacion de ureas en un medio predominanteme:te
organico, era similar al propuesto por Casado (1984). Zapiain propone un mecanismo ctyo
paso dominante involucra una transferencia protonica como se muestra en la Figura 1.6, sin
embargo para comprobar dicho mecanismo era necesario un estudio cinético mas profur.do

(Parte del presente trabajo).

HNO, & NO, + H’ K, rapido
CH,COOH «——CH,COO" + H° Ky rapido
HNO, + H® —» NO" + H,O K, répido

NO" + CH;NHCONH, — CH,N'HNO)CONH, K, rapido

ETAPAS LENTAS

CH,N"H(NO)CONH, + CH,CO, —p CH,N(NO)CONH, + HRCO, | ——
CH,N'H(NNO)CONH, +H,0  —p CH,N(NO)CONH, + H,0 Koo
CH,N'H(NO)CONH, +NO," 4 CH,N(NO)CONH, + HNO, Kuon.

Figura 1.6 Mecanismo de nitrosacion de ureas en medio predominantemente organico

propuesto por Zapiain.

Para determinar la ecuacion tedrica correspondiente a este mecanismo se hicieron

las siguientes suposiciones: a) Tanto las concentraciones de agua como del ion nitritc son
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despreciables comparadas con aquellas del dcido acético y dioxano. b) El poder basico d:1
agua e ion nitrito son despreciables en relacion a aquel del anion acetato. En base a 0

anterior se eliminaron las dos ultimas reacciones elementales de la Figura 1.6.

[/Mcerico]

o d[Nit| ) [M‘ea][m]r][H+ ]2 , [ ]
K, +|H

- dt [H*]+Ka =

k('HS('()U Kl K

También observé que las constantes de velocidad para las diferentes ureas tendian a
igualarse entre mayor era la cantidad de dioxano (menor polaridad del medio) presente er el
medio (ver Tabla 1.1). Esto lo interpreté en funcién de la linearizacion del radical alquilico
hidrofobo, logrando de esta manera su objetivo. En la presente memoria se llevo a cabo un
estudio cinético comparativo de las reacciones de nitrosacion de ureas en medio acuosd> y
predominantemente organico. Los experimentos se realizaron a diferentes temperaturas, >on
la intension de calcular las energias de activacion y detectar un acercamiento entre dichas
energias al cambiar de medio a causa del despliegue de los radicales alquilicos en solucion

organica, validando de una forma alternativa la hipétesis propuesta por Gonzalez-Alator -e.

Tabla 1.1 Valores relativos de k. k(MU)/k(urea). obtenidos por Zapiain (1996) |

Sustrato porcentaje de dcido acético N

0% 35% 25 % 10% |

MU 1.00 1.00 1.00 1.00 |
EU 3.32 1.92 1.75 1.49
PU 3.63 2.18 1.99 1.88
BU 3.33 b 1.76 1.87
AU 5.18 3.39 3.41 2.27
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Por ultimo se propuso que el efecto del radical alquilico R en las reacciones ce
nitrosacion de ureas puede tener implicaciones biomédicas. Es conocido el hecho de que a
actividad cancerigena de los N-nitrosocompuestos depende de la facilidad con que formen
iones diazonio. responsables de la alquilacion de las moléculas de DNA. En el caso de l1s
N-nitrosamidas unicamente se requiere de la hidrolisis de dichos compuestos. En funcion
de lo expuesto en este trabajo, Zapiain esperaba que la nitrosourea mas estable fuera la
metilnitrosourea. la cual a causa del bajo impedimento estérico del radical R. es mas difi:il
de hidrolizar. Existe evidencia experimental en diferentes trabajos que muestran la biya
actividad biologica (en animales de experimentacion) de la metilnitrosourea, comparzda
con las otras actividades de las otras alquilnitrosoureas en animales de experimentac:on

(Russell er al, 1979); (Tricker y Preussman, 1991); (Lijinsky y Kovatach, 1989).

1.3 FACTORES QUE INFLUYEN EN LAS CONSTANTES DE VELOCIDAD.
1.3.1 Fuerza Idnica.

Los mecanismos de reaccion en los que se involucran iones en solucion como e de
transferencia proténica pueden ser analizados termodinamicamente con ayuda de la
mecanica cuantica, va que se ha encontrado experimentalmente que las velocidades de
reaccion de segundo orden entre especies cargadas estan afectadas fuertemente por la fu:rza
10nica (Fuerza electrostatica. generada por el ambiente i6nico de la reaccion) de la solucion.
La fuerza i6nica esta definida como:

m (1.4

f

g

tJd | —
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la sumatoria se extiende sobre todos los iones de la disolucion, siendo mj la molalidad e

cada ion y Z;j es su numero de carga.

Con el objeto de aplicar el efecto de la fuerza ionica a nuestro sistema de estudio a
continuacion se presenta una descripcion en detalle de los conceptos teoricos involucracos
en el analisis. Antes de iniciar cabe mencionar que, la discusion precedente esta basada en
la suposicion de que las propiedades de la solucidn son aquellas de dilucidn infinita, esto 2s,
que la presencia de moléculas de soluto o iones no afecta las propiedades de los reactantes o
complejos activados, para lograr lo anterior se utilizan concentraciones muy bajas de los

reactivos.

En caso de tener iones presentes en la solucidn, la desviacion de la idealidac es
importante ain para bajas concentraciones. Bronsted sugirié que la velocidad de reaccion

asociada a las especies reactivas A y B debe ser expresado como:

V= ko[-ff][B]q"Y’ﬁ",—”-- (1.5)

siendo la constante de velocidad k para una reaccién de segundo orden igual a:
i ? f‘n"’ i 4
=k, —% (1.6)

donde, k es una constante a una temperatura dada. v, v v, son los coeficientes de actividad
de los reactivos. y vy es aquel del complejo formado cuando colisionan A v B (A+B).
Bronsted llamo a la relacion v,vg/vy tactor de actividad cinética. v demostré como el u:o de

este factor da una concordancia satisfactoria con lo experimental.
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En 1923, Debye y Hiickel partieron de un modelo muy simplificado de ura
disolucién de electrélitos y mediante la mecanica estadistica dedujeron expresiones teoric:is
para los coeficientes de actividad idnicos en la escala de molalidades. En su modelo, ls
iones se consideran como esferas rigidas de didmetro a cargadas uniformemente. l.a
diferencia de tamafio entre iones positivos y negativos se desprecia y a se interpreta cor10
el didmetro 16nico medio. El disolvente “A” se considera un medio sin estructura, con una

constante dieléctrica € A

El tratamiento de Debye-Hiickel supone que la disolucién es muy diluida. Esta
restriccion permite hacer varias simplificaciones matematicas y aproximaciones fisicas. A
dilucion alta, la desviacién principal con respecto al comportamiento de la disolucion
diluida ideal se debe a atracciones y repulsiones coulombianas de largo alcance entre i01es.
Debye y Hiickel supusieron que todas las desviaciones con respecto al comportamiento de

la disolucidn diluida ideal se deben a fuerzas interionicas. El resultado final obtenido fue:

logy =~z ,z,]AI'" (1.7)
donde:
A = Constante (definida en la Ec. 1.8)
[ =Fuerzai6nica
Z, = Numero de carga del reactivo A

Z, = Numero de carga del reactivo B
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El valor del parametro A se define (Ley de Debye-Hiickel) de la siguiente manera:

3/

1/ 4

21 1'\"" 72 ): £

4= P - J (1.8)
23026 | 4ne,e, AT

donde: N, = constante de Avogadro, e = carga del proton, €, = permisividad del vacio, g, , =
constante dieléctrica de la solucién, k = constante de Boltzman, T = temperatura absolutz y

p, = densidad de la disolucidén. Para una solucién acuosa a 25°C, el valor de A es

0.509/(mol Kg-1).

Sacando logaritmos a la Ec. 1.6, tenemos:
log k =log k, + log v, + log v; - log « (1.9)
sustituyendo la Ec.1.7 en la Ec.1.9, se obtiene la expresion 1.10, aplicable a una reaccidr en

la que intervienen dos reactivos A y B.
logkzlogkﬂ—Aﬁ[zi+zf;—(zl4+zﬁ)2] (1.10)
desarrollando los términos contenidos en el paréntesis rectangular de la Ec. 1.10 tenemos:
logk =logk, +2A4z z,1 (1.11)
Cuando las especies reactantes son del mismo signo, un incremento en la fuerza i¢nica
incrementa la constante de velocidad (k) y por consecuencia la velocidad de reaccion,

cuando los iones que reaccionan son de signo opuesto, hay un decremento en la cons ante

de velocidad al incrementarse la fuerza iénica.

La ecuacidon 1.11 ha sido probada un considerable numero de veces en medio

acuoso. Usualmente el procedimiento ha sido medir la velocidad de reacciones ionicas en



ESTUDIOS PREVIOS 17

un medio de fuerza idnica variable. De acuerdo con la Ec. 1.11, una gréfica de log k contia
[1/2 dara una linea recta de pendiente 2*0.509*ZAZp. La Figura 1.7 muestra una grafica ce

resultados para reacciones de varios tipos.

log k/ko

/2

Figura 1.7 Efecto de la fuerza iénica en la constante de velocidad

No. Reaccion ZZ,
1 Co(NH,),Br +Hg +4

5 S:0F+1 +2

3 Co(OC,H)NNO," + OH +1

4 CH,COOC H, + OH 0

5 H,O +Br -1

6 Co(NH,) Br +OH 2
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Con la finalidad de comprobar que los pasos limitantes de la reaccion de nitrosacicn
de la metilurea tanto en medio acuoso como orgdnico involucran iones en solucién, en es:e
trabajo se llevo a cabo un andlisis de la influencia de la fuerza ionica en la constante e
velocidad.

Los pasos lentos para la nitrosacion de la metilurea en medio acuoso fueron

encontrados por Casado y colaboradores, dichos pasos se muestran en la Figura 1.8.

Il
o

CH,N'H(NO)CONH, +H,0 —» CH,N(NO)CONH, + H,0" 7.2
CH,N'H(NO)CONH, +NO,~ —p CH,NNO)CONH, + HNO,  Z,Z,=-1

CH,N'HNNO)CONH, +RCO, — 4 CH,N(NO)CONH, + HRCO, Z,Z;=-1

Figura 1.8 Pasos limitantes de la reaccion de nitrosacion de la metilurea en medio acuoso (propuesto

por Casado).

Mientras que el paso lento de la reacciéon de nitrosaciéon de metilurea en m:dio

organico propuesto por Zapiain® en 1996, se muestra en la Figura 1.9.

CH,N'H(NO)CONH, + CH,CO, —» CH,N(NO)CONH, + HRCO,  Z,Z; =-I

Figura 1.9 Paso limitante de la reaccion de nitrosacion de la metilurea en medio predominantem :nte

organico (propuesto por Zapiain).

Es de esperarse que las reacciones lentas de ambos mecanismos (Figura 1.8 7 1.9)

presenten variacion en la velocidad de reaccion al variar la fuerza idnica, segun lo exjuesto
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en este apartado. Siendo este andlisis. una manera alternativa de comprobar el mecanisn.o

de reaccion.

1.3.2 Temperatura.

Debido a que en el presente trabajo se efectua un andlisis de la ley de Arrhenius, a
continuacion se muestra una descripcion detallada de como influye la temperatura en la
constante de velocidad asi como también una explicacion del significado de la energia de

activacion.

Las constantes de velocidad dependen sustancialmente de la temperatira,
aumentando normalmente con ella. Una regla aproximada, valida para muchas reaccic nes
en disolucion, es que cerca de la temperatura ambiente, £ se duplica o triplica por cada

aumento de temperatura de 10°C.

En 1889, Arrhenius demostré que los datos de la constante A(T) para muchas
reacciones podian ajustarse por la expresion:
= AeEaRT (1.12)
donde A y Ej son constantes caracteristicas de la reaccion. E; es la llamada energ a de
activacion y A el factor preexponencial (de Arrhenius). Las unidades de A son las mismas
que las de k y las unidades de E, corresponden a las de RT. es decir. energia por mol.
Arrhenius obtuvo la Ec. 1.12 considerando que la influencia de la temperatura en la

constante de velocidad probablemente seria del mismo tipo que en las constantzs de
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equilibrio. Por analogia. Arrhenius escribi¢ dln k/dT = Ea/RT2, que al integrarla da la E:.

1.12 suponiendo Ej; independiente de T.

Tomando logaritmos en 1.12 se obtiene:
Ink=1In A - E4/RT (1.13)
si la ecuacion de Arrhenius se cumple, una representacion de In k en funcion de 1/T dara
una linea recta dq pendiente -E4/R y ordenada In A. El error tipico experimental en E; es de

1 Kcal/mol y en A un factor de 3 0 4 con las mismas unidades de la constante de velocid:d.

La ecuacidn 1.12 resulta satisfactoria para casi todas las reacciones homogénezs y
muchas reacciones complejas. Una interpretacion simple de la Ec. 1.12 es que dos
moléculas que colisionan requieren una cantidad minima en su energia cinética relativa para
romper el enlace apropiado y que pueda formarse el nuevo compuesto. La ley de

T

distribucién de Boltzman contiene el factor €®*T, y se encuentra que la fracciér de

colisiones donde la energia cinética relativa de las moléculas a lo largo de la linea que vne a

-£akT _ -Ea’kT

sus centros excede el valor ¢, es proporcional a e e, siendo E, = Ny, la encrgia

cinética molecular expresada por mol.

Notese que a partir de la Ec.1.12, una energia de activacion pequena significa cue la
reaccion es rapida y que una energia de activacion alta significa reaccion lenta. El auriento
rapido de k , a medida que T aumenta. se debe principalmente al aumento en el nimero de

colisiones cuya energia excede la energia de activacion.
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En la expresion de Arrhenius A y Ea son constantes. Teorias mas complejas de la
velocidad de reaccion conducen a ecuaciones similares a la Ec. 1.12 excepto que A y I3
dependen de la temperatura. Cuando E3 >> RT (lo cual se cumple para la mayoria de las
reacciones quimicas). las dependencias de E3 y A son demasiado pequefias para :er
detectadas a partir de las datos cinéticos disponibles, a menos que se haya estudiado un

amplio rango de temperatura .

La definicién general de la energia de activacién Ea, para cualquier proc:so
cinético, tanto si es o no funcion de la temperatura, es:
Ea=RT dln k/dT (1.14)
si Eg es independiente de la temperatura, la integracion de la Ec. 1.14 da la Ec. 1.12, donde

A es también independiente de T.

Las energias de activacion empiricas caen en el rango de 0 a 80 Kcal/mol paa la
mayoria de las reacciones quimicas elementales y tienden a ser mas bajas para reacciines
bimoleculares que unimoleculares. La energia de activacion puede ser analizada cesde
diferentes puntos de vista, uno muy importante es el termodinamico, que a continuacion se
explica. Sean k; y k, las constantes de velocidad de las reacciones directa e inversa dc¢ una
reaccion y E, ;v E ; las energias de activacion correspondientes. Siendo k/k,=K_. donle K,
es la constante de equilibrio referido a la escala de concentraciones de la reaccion. As In k;

- In k. = In K.. Diferenciando con respecto a T (temperatura), se obtiene:

dink, dlnk, dInKk,

dT dT dT

(L 15)
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De la ecuacién 1.14 tenemos que. dln k, /d@t = E, /RT? y din k, /dt = E, , /RT". Ce
un analisis termodinamico, dln K/dT = AU° /RT?, donde AU’ es la variacion de energ a
interna de la reaccion. Asi la ecuacion 1.15 se convierte en:

Ea,f_Ea.b= ‘AUG (116)

La figura 1.10 ilustra la ecuacién 1.16 para valores de AU positivos y negativos.

o
i Ea.b
Eye:| ' Productos  E,p
Reactivos y v AU , Productos

Figura 1.10 Relaci6n entre las energias de activacién directa e inversa.

Entre el estado inicial y final, la energia usualmente pasa a través de un max mo
conocido como estado de transicion, el cual corresponde a lo mas alto de la barrera. Las

especies moleculares en este maximo son llamadas complejos activados.

1.4 CASO DE ESTUDIO.

En el presente trabajo se comprobd de una manera alterna que el mecanismo de
nitrosacion de ureas en medio acuoso y organico involucra iones en solucidn, median e un
analisis de fuerza idnica, ya que solo las reacciones que involucran iones en su paso
limitante (transferencia protonica) presentan efecto en la velocidad de reaccion al variar la
fuerza i6nica. Ademas en este trabajo se llevo a cabo el estudio cinético de la misma serie
de ureas usadas por Zapiain tanto en medio acuoso como en un medio predominante nente

organico (dioxano-dcido acético-agua) a diferentes temperaturas, con la intencion de



ESTUDIOS PREVIOS 5

observar el efecto del medio de reaccion sobre las energias de activacion. Como resultaco
de este estudio se espera detectar un acercamiento entre las energias de activacion de los
diferentes substratos al pasar del medio acuoso al organico a causa del despliegue de s
radicales alquilicos en medio organico y corroborar de esta manera la hipotesis del radical

alquilico hidréfobo propuesta por Gonzalez-Alatorre.

Por ultimo se estudio la nitrosacion de la metilurea en mezclas dioxano-acido
acético, haciendo un andlisis similar al hecho por Bravo en 1990 con el sistema dioxano-
agua, para demostrar que las caracteristicas cinéticas de la reaccion no dependen de la
porcion de dioxano en el medio, ya que al ser el anién acetato una base fuerte es muy
probable que el mecanismo de transferencia protdnica propuesto por Zapiain sea valido, 1n

para concentraciones muy pequefias de dicho dcido en el medio de reaccion.



Capitulo 2
METODOLOGIA

2.1 DESCRIPCION DE LA METODOLOGIA.

Para la obtencion de las constantes de velocidad de las reacciones de nitrosacion de
la serie de ureas a analizar, se utilizaron técnicas experimentales basadas en la
espectrofotometria. Los datos experimentales se analizaron a través de dos métodos, e de
velocidades iniciales y el integral, y el ajuste se llevd a cabo mediante el método de
minimos cuadrados en combinacién con otras técnicas estadisticas alternativas que

aseguran la correcta interpretacion del ajuste.

2.2 METODOLOGIA EXPERIMENTAL.

Se ha utilizado la técnica de espectrofotometria UV, ya que todos los
nitrosocompuestos absorben dentro de esta zona del espectro. Ademas de que podemos
efectuar un seguimiento cinético cuando se requiere de intervalos de tiempo

razonablemente cortos del orden de los minutos hasta los mas largos del orden de las horas.

El estudio cinético se realizé analizando las reacciones de nitrosacion de urcas. a
través de la aparicién del producto (N-nitrosocompuesto). Para esto se empleo un

espectrofotometro Perkin-Elmer UV-VIS Lambda 2 de doble haz con unidad de intzrfase
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RS 232, equipado con una impresora ati MT81, acoplado con un termoagitador Gallenkan:p
100 y una termocelda. En todos los experimentos se emplearon celdas de cuarzo de 1 cm (e
paso 6ptico; la celda que contenia la mezcla reactante se situ6 en una termocelda dentro cel

portaceldas del espectrofotometro.

El desarrollo experimental se realizé en su totalidad en el Laboratorio de Analisis
Instrumental del Instituto Tecnoldgico de Celaya. Mientras que el andlisis de da.os
experimentales se llevo a cabo en el centro de computo del Departamento de Ingenicria

Quimica, del mismo instituto.

1 [o — = 1O
(3) —1

Figura 2.1 Equipo Experimental

La Figura 2.1 muestra de manera esquematica el equipo donde se llevd a cabo la
totalidad de los experimentos realizados. El espectrofotémetro Perkin-Elmer UV-VIS
Lambda 2 (1), posee cinco programas de analisis que pueden ser modificados para ajustarse
a las necesidades del usuario. Se utilizé el método "TIME DRIVER", con el cual se piiede
seguir la absorbancia con respecto al tiempo a una longitud de onda dada. Los resultadcs de
cada analisis, datos de absorbancia y tiempo. se dirigieron a la impresora (2) conectada al
aparato. Para mantener constante la temperatura en la celda de reaccion se utilizd un

termoagitador (3). Este dispositivo proveia de agua a la temperatura deseada a la
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termocelda del espectrofotometro, a través de mangueras que permitian la recirculacion d:1

fluido.

La informacién obtenida para cada sustrato, en las distintas condiciones de reaccicn,
se capturaban para su posterior procesamiento en la red del centro de cémputo cel

Departamento de Ingenieria Quimica.

2.2.1 Método cinético

En esta seccién se mostrard como se obtienen las ecuaciones cinéticas a partir de los
datos experimentales. Concretamente, la discusién de los casos donde la reaccidn tienc la
forma:

HONO + RNHCONH, — RN(NO)CONH, +H,0 2.1)

La expresion de velocidad correspondiente se puede escribir como:

v:_(d_[m'{]]:[d[M”_’_E’S"_“E?S]]: 1(%@]: dureaP VP 22)

dt dt E‘,VU dt
en donde £, es el coeficiente de extincion molar de la nitrosourea, Ay es la absorbancia

del producto (Nitrosourea).

Generalmente en primer lugar, se obtienen los ordenes ., B y luego la constante k.
A continuacion se describen los dos métodos utilizados en este trabajo para determiner los

ordenes y las constantes de velocidad.
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1.- Método integral.

Los ordenes de reaccién para la nitrosacion de ureas ya han sido encontrados por
este método en trabajos anteriores, tanto para medio acuoso (Gonzalez 1994) como p:ra
predominantemente organico (Zapiain 1996), por lo que nos enfocaremos al calculo de k
(constante de velocidad). Los ordenes de reaccion obtenidos en trabajos anteriores han sido,
primer orden con respecto a la urea y primer orden con respecto al nitrito. Por lo tanto de
(2.2) tenemos:

v = - d[Nit]/dt = k[urea] [Nit] (2:37
al seleccionar en todos los experimentos una concentracion en gran exceso de urea en

relacion al nitrito, podemos escribir la ecuacion como:

v =-d[Nit}/dt =k’ [Nit] 2.4)
dado que:

[urea]>>[Nit]

k’ = ky,[urea] (2.5)

la ecuacion 2.4 es una ecuacion diferencial que hay que integrar (método integral) nara
obtener la concentracion del nitrito en funcion del tiempo. Para integrarla supondre nos
que: (a) La reaccion transcurre a temperatura constante. Si T es constante, la constant: de
velocidad tambien lo es. (b) El volumen es constante. Una vez hechas estas suposiciones

resolvemos la ecuacion 2.4 por separacidn de variables, llegando a:

In([Nit])/[Nit],) = -kt (2.6)

Sin embargo no es factible determinar la concentracidn de nitrito, debido a que su

coeficiente de absortividad molar es mucho menor que el correspondient: al
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nitrosocompuesto (g, = 0.1 y £y = 3500 M ecm™ a A = 240 nm) y a que absorben en :I
mismo rango de la region UV. no obstante, a partir de los resultados estequiométricos. e
puede expresar la ecuacién en funcién de la absorbancia del producto nitrosado, la cual

podemos escribir como:

(2.7)

h{ i) - Lw]] .

[wit],

Aun no es posible utilizar directamente esta expresion, ya que los coeficientes de
extinsion de algunos productos nitrosados no son conocidos, no obstante sabemos que la
absorbancia (A) es una propiedad linealmente dependiente de la concentracién de la

nitrosourea (Ley de Beer-Lambert), por tanto es posible expresar la ecuacion 2.7 como:

ln(fiij - —k't 2.8)
A —

en donde, A,, es la absorbancia a tiempo infinito (cuando termina la reaccidn) de la
reaccion y A, es el valor inicial a tiempo cero. Podemos escribir la ecuacién 2.8, despejando
la variable dependiente del tiempo:

A=A_(l1-e¥) + A, e*" (2.9)

En esta expresion, los valores de k™ y A, son desconocidos y para encontrarlcs se
dispone unicamente de los valores de A, y grupos de pares de ., de absorbancia contra
tiempo desde t=0 hasta un tiempo cercano al t,. Los valores de k" y A, se obtienen usindo

un método no lineal de ajuste de parametros en el programa Excel 97.
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Los datos cinéticos obtenidos a diferentes temperaturas para el célculo de las
energias de activacion tanto en medio acuoso como en predominantemente organico de a
serie de ureas (MU, EU, PU, BU, AU) se correlacionaron por el método integral ya que 1o
se conocen los coeficientes de extincidn molar de todos los nitrosocompuestos (ver método

de velocidades iniciales).

2.- Método de Velocidades Iniciales.

Para determinar los ordenes de reaccién por este método, se mide la velocicad
inicial v, para varios experimentos, variando cada vez la concentracién inicial del react vo
del cual se quiere obtener el orden. Asi para encontrar el orden con respecto a la urea,

escribimos la ecuacion cinética de la forma:
vy = k[urea]z [Nir]g (2.10)

tomando logaritmos en la Ec. 2.10, tenemos:
Inv, =a Infurea] + In{k[Nir] (2.11)

sustituyendo v,, en funcién de la aparicion del nitrosocompuesto:

In( d{;\“frrosourea]o

| Ut _.dr__. ol J:o& ln[urea]o +1n(k[Ni!]g) (2.12)

utilizando la ley de Beer-Lambert, que nos relaciona de manera lineal la concentraciér. del

producto con la absorbancia. obtenemos:

( dA vt
I I ddyy

| = ] =a Infurea), + ln(k[f\-’if‘]g’ ) (2.13)
\ £ NU
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desarrollando la ecuacion 2.13:

ddiy
ln{ ;UO —lneyy =a ln[urea}o + ln(k[.-N"f.’]g) (2.14)
[
dA Ny
In| ‘;’;’“ =0Lln[urea]0+ln(k[h’fr]g )+ In g/ (2.15)
s
In| — Z;UO— =q In[urea]o +ln(k[fo]€8NU) (2.16)
i

La representacion grafica de In (dAy, o/dt) contra In [urea] debe dar una linea recta
de pendiente « (orden de la urea). De la ecuacion 2.16 podemos observar que para calct lar
el orden de reaccidn de la urea, no es necesario conocer el coeficiente de extincion molar de
la nitrosourea, ya que su valor queda en el término de la ordenada al origen. El orden | se

obtiene de manera andloga.

La velocidad inicial o la dA,/dt|, se encuentra de la representacién de los datos de
absorbancia contra tiempo (datos experimentales), calculando la tangente a t = 0. Una vez
que se determinan los ordenes de reaccion, este método también es util para calcular las

constantes de velocidad especifica de la siguiente manera.

Yo
fes . 2.17)
[Hrea]oa [\rfdo B

donde a y B son conocidos. Adémas:

vy = (d[Nitrosoureal/dt)|,_, (2.18)
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|i;;

aplicando la ley de Beer-Lambert en la Ec. 2.18:

(dA, / d.') .

€

v, =

nt!

sustituyendo la Ec. 2.19 en la Ec. 2.17 se obtiene:

(ddyy /dt)o

ENU [urea]% [M’f]g

(2.19)

Como se puede apreciar en la Ec. 2.20, para calcular las £ por el método de

velocidades iniciales se requiere del conocimiento de los coeficientes de extincidon molar de

las nitrosoureas. Algunos de estos coeficientes se muestran en la Tabla 2.1.

Tabla 2.1 Valores de los coeficientes de extincion
molar de algunas nitrosoureas

8 Enmu

(nm) Mt em™)

ENEU

M'em™)

260 | 3405.4x142
249 | 5694.9+119.3
T e

240 | 5708.5+80.9

3633.5£16.3

5273.4£38.0

5343.0£59.1
5088.0+132.0

Los valores de los coeficientes fueron tomados de la tesis doctoral realizada por

Gonzalez-Alatorre(1994), dichos valores se obtuvieron graficando las absorbar cias

obtenidas a diferente concentraciones de los nitrosocompuestos puros y usando la ley de

Beer-Lambert (A = Camu/Exau)-
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Los datos cinéticos obtenidos en el andlisis del efecto que tiene la fuerza ionica
sobre la constante de velocidad tanto en medio acuoso como en predominantemerte
organico y el analisis del porciento de dioxano en el medio de reaccion, se correlacionaron
por el método de velocidades iniciales debido que dichos analisis solo se hicieron para la
metilurea ya que el coeficiente de extincion molar de su respectivo nitrosocompuesto €s
conocido a diferentes longitudes de onda, ademas de que, en estos estudios no se preteniia
analizar el efecto del radical unido a la urea como en el caso del andlisis a diferentes

temperaturas.

2.2.2 Tratamiento de datos experimentales.

Los datos obtenidos por la técnica experimental en todos los casos fueron, tienipo
contra absorbancia a una determinada longitud de onda. La determinacién de los pardmeiros
cinéticos, que para el caso del método integral fueron: la pseudoconstante de velocidac de

reaccion y el valor de la absorbancia infinita, se llevo a cabo utilizando el programa E:.cel

97.

Para el método de velocidades iniciales, los parametros cinéticos que se calculiron
fueron: los ordenes de reaccion, tanto para el nitrito como para la urea y la constant: de
velocidad. La determinacion de estos pardmetros se obtuvo usando un andlisis de regresion

lineal en el programa Excel 97.




METODOLOGIA 35

2.2.3 Reactivos.

Las disoluciones de metilurea, MU(Aldrich). etilurea. EU(Aldrich), propilurea,
PU(AIlfa), butilurea, BU(Aldrich), alilurea. AU(Aldrich) se prepararon por pesada directa
de las correspondientes ureas, la pureza de las especies esta comprendida entre 95 y 99%.
Las disoluciones de nitrito de sodio y cloruro de sodio (Analitic), con pureza de 99%, se
prepararon por pesada directa. Las mezclas 1-4 dioxano (J.T: Baker) y acido acético (J. T.
Baker), cuyas purezas son de 100% y 99.7% respectivamente, se prepararon por medic on
volumétrica. Las mezclas que contenian acido clorhidrico(Analitic) de pureza 75% se

prepararon por medicion volumétrica.

2.2.4 Técnica experimental y preparacion de las soluciones.

e “Andlisis de Fuerza i6nica”.

El procedimiento utilizado en este andlisis fue el medir la velocidad de la reaccion de
nitrosacion de la metilurea en un medio de fuerza idnica variable. La magnitud d: la
fuerza idnica se vari¢ utilizando cloruro de sodio en exceso, el cual no interviene en la
estequiometria de la reaccion, pero si en el valor de la fuerza idnica (I), ver ecuacion
1.4, ya que dicha fuerza involucra a todos los iones presentes en solucidn. Se eligio el
cloruro de sodio debido a que en trabajos anteriores, Bravo (1990) v Hallet (1980)
comprobaron que las reacciones de nitrosacion de ureas no son catalizadas por tases
como el cloruro de sodio. Por otra parte las concentraciones de los reactivos utilizidos
en los experimentos deben ser muy pequeiias (< 0.06 m) para poder aplicar la Ley de

Debye-Hiickel. Las soluciones utilizadas fueron las siguientes:
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(A) Medio acuoso

1. Solucién (agua-HCl)-urea. Se prepara mezclando una cantidad previamente pesada e

urea en agua. ajustando el pH a un valor conocido con HCL.

2. Solucién agua-nitrito_de sodio-cloruro de sodio. Se prepara mezclando una cantidad

previamente pesada de nitrito de sodio y cloruro de sodio en agua.
(B) Medio Predominantemente Organico.

3. Solucién dioxano-acido acético. Esta se preparaba mezclando dioxano en dcido acét co

de manera que la concentracion se ajustara a las propuestas.

4. Solucién urea-(dioxano-acido acético). La urea previamente pesada se disolvia en la

solucién 3 en un matraz volumétrico para ajustar la concentracion.

Asi como también la solucion del inciso 2.

e “Analisis a diferentes temperaturas”™

En este analisis se midio la velocidad de reaccion de una serie de ureas (MU, EU, PU, 13U,
AU) a 8 diferentes temperaturas, de 17°C a 31°C con un intervalo de 2°C, tantc en
medio acuoso como en el predominantemente organico, con la finalidad de encor trar
las energias de activacion usando la ecuacion de Arrhenius. Las soluciones utilizadas en

estos experimentos se muestran a continuacion:

5. Solucién agua-nitrito de sodio. Se prepara mezclando una cantidad previamente pesada
de nitrito de sodio en agua.

En este analisis se usaron también las soluciones 1. 3. 4.

e “Analisis de % de Dioxano™ en el medio de reaccion.
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Este estudio se llevdo a cabo midiendo la velocidad de la reaccion de nitrosacion de la

metilurea en 10 mezclas de dioxano-dcido acético. En cada mezcla se varia el porcentzje
de dioxano en el medio de reaccion, dentro de un rango muy amplio (del 20% al 90%>).
Esto con la finalidad de demostrar que las caracteristicas cinéticas no dependen de la
cantidad de dioxano presente en el medio.

Solucion urea-dioxano-acido acético-HCI. Se prepar6 mezclando la solucion 4 con una

cantidad conocida de HCI.

Para estos experimentos se us6 ademas la solucidn 5.

Una vez preparadas las soluciones se procedio a efectuar la siguiente metodologiz:
Utilizando una micropipeta se transferian 3 ml de la solucién respectiva para cida
analisis que contenia la urea a la celda de cuarzo del espectrofotometro, ubicada en la
termocelda.

Con la misma micropipeta se afiadian 0.15 ml de la solucién respectiva para cada
analisis que contenia el nitrito de sodio.

A partir de esta operacion se esperaba que transcurrieran 5 segundos para que el equipo
comenzara el analisis. En practicamente todas las cinéticas el tiempo de 5 segur dos

podia considerarse despreciable en relacion al tiempo total de reaccion.



Capitulo 3
RESULTADOS Y DISCUSION

3.1 DESCRIPCION DEL SISTEMA DE ESTUDIO.
En las reacciones de nitrosacion de ureas se produce la ruptura del enlace H-N «lel
grupo (-NH-C-) para formar un enlace N-N en el nitrosocompuesto, lo que podem os

expresar de acuerdo a la siguiente reacciéon quimica.

X 0
R-N-C-N-H + HONO ——— R-N-C-N-H + H,0 G.1)

- I

H H NO H

Los resultados obtenidos en esta memoria se dividen en tres partes:

1. Influencia de la fuerza i6nica en la constante de velocidad para la reaccion de
nitrosacion de la metilurea en medio acuoso y predominantemente organico. Con este
analisis se pretendia demostrar que la etapa limitante de la reaccion involucra iones en
solucion para ambos medios.

2. Influencia de la polaridad del medio sobre la constante de velocidad. Aqui se llevd a
cabo una analisis a diferentes temperaturas de la reaccidn de nitrosacidn de una ser e de

ureas (MU, EU, PU, BU) en medio acuoso y predominantemente organico ccn la

e
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finalidad de determinar sus energias de activacion. En los resultados se espera detectar
un acercamiento entre las energias de activacion al pasar del medio acuoso al organico,
demostrando de esta manera la hipdtesis propuesta por Gonzalez-Alatorre (1994) en su
tesis doctoral del radical alquilico hidréfobo.

3. Influencia del porcentaje de dioxano en el medio, para la reaccion de nitrosacion de la
metilurea en mezclas dioxano-acido acético. En esta parte se espera demostrar que as
caracteristicas cinéticas no dependen de la cantidad de dioxano presente en el medio de
reaccion, esperandose tener un solo mecanismo en todos los experimentos,

justificandose de esta forma los resultados obtenidos por Zapiain®™ (1996).

3.2 INFLUENCIA DE LA FUERZA IONICA SOBRE LA CONSTANTE DE
VELOCIDAD.

El estudio cinético inicié con la determinacién de los ordenes de reaccion pari el
nitrito y la urea (metilurea) usando el método de velocidades iniciales, esto con la finalidad
de probar la consistencia del método ya que estos ordenes fueron calculados anteriorm:nte
usando el método integral por Casado en 1984 (primer orden con respecto a la urca y
primer orden para el nitrito). Es importante mencionar que dada la naturaleza d: la
experimentacion llevada a cabo para la consecucidon de los objetivos, era indispensable

validar el método de velocidades iniciales.

Para calcular el orden con respecto al nitrito, se midid la velocidad inicial e la

reaccion 0 (dAy,/dt)|, ., variando en cada experimento solo la concentracion inicial del
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nitrito. Las condiciones para el calculo del orden fueron:

[Metilurea] = 0.005 M

[HC1] =.001 M (pH =3)

[NaNO,]=0.0001 M, 0.0002 M, 0.0003 M, 0.0004 M, 0.0005 M.

[NaCl] = 0.06 M

Temperatura = 25°C (298 K)

=% ((17Na' ] + CD[Cl e + (1°INa Tyanor +-1'INO; T+ (1[H] + (-1)°[Cl )y )

I = [NaCl] + [NaNO,], + [HCI] ~ 0.061 m

El valor de la fuerza i6nica (I) se puede considerar constante e igual a 0.061 m para
todos los experimentos, debido a que la aportacion hecha por el nitrito de sodio es tan
pequeiia que se puede despreciar. Ademads para una solucidon acuosa diluida la molalidac es

aproximadamente igual a la molaridad.

En la Tabla 3.1 y Figura 3.1 se muestra un ejemplo del tipo de grafica obtenida al
presentar datos de absorbancia contra tiempo obtenidos en este analisis a A=249 nm, a zsta
longitud de onda absorbe el producto de la reaccién (ver tabla 2.1), siguiendo la apari :ion

del nitrosocompuesto y teniendo como referencia interna al agua.
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Tabla 3.1 Cinética de la nitrosacion de la metilurea en medio acuoso.

[Nit]= 3 E -04, [MU]= 0.005 M, pH =3.0,1=0.061 m T=298 K

A= 249 nm
Tiempo (min) | Absorbancia | Tiempo (min) Absorbancia
2.000 0.027 12.000 0.084
4.000 0.039 14.000 0.095
6.000 0.050 16.000 0.106
8.000 0.062 18.000 0.117
10.000 0.073 20.000 0.127
(dA i /dt)] o = -0055 £ 3.461E-05(1/min)
0.14
0.12 f
0.1 -
, 0.08
=
< 0.06
0.04
0.02
0
0] 5 10 15 20

Tiempo (min)

Figura 3.1 Cinética inicial de la nitrosacion de la metilurea en medio acuoso
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Siguiendo el mismo procedimiento para las otras concentraciones de nitrito se

obtuvieron los resultados presentados Tabla 3.2.

Tabla 3.2 Valores de (dAy,,/dt)|, a diferentes
concentraciones de nitrito
[MU]=0.005 M, pH=3,1=0.061 m, T=298 K
A =249 nm

[Nit}/ M dAw/dt |, / (1/min)
1 E-04 0.0018 +2.075E-05
2 E-04 0.0040 + 2.517E-05
3E-04 0.0055 + 3.374E-05
4 E -04 0.0075 + 5.817E-05
SE-04 0.0093 + 6.969E-05

La representacion de In(dA g, /dt)|., contra In[Nit] a una concentracion de metilirea
constante, da una linea recta de pendiente 3 (donde B es el orden con respecto al nitrito, de

acuerdo con la siguiente ecuacién (ver Método de Velocidades Iniciales en la sec. 2.2.1)

In(dAg/dt), = B In[Nit], + In(k [MU],* €xam) (3.2)

Los resultados experimentales se muestran en la Figura 3.2.

9.4 -89 -8.4 7.9 7.4
| 4.4
o | _*
L _ -4.9
= | -
T | -7
5| L 5.4
= | -7 y=1.0084x +2.9994 |
5 | el R2=0.9962
e 6.4
Ln [Nit] '

Figura 3.2 Determinacion del orden con respecto al nitrito, usando el método de velocidades iniciz les.



RESULTADOS Y DISCUSION 43

El primer orden con respecto al nitrito quedo establecido debido a que el valor de la

pendiente es de 1.0084 =~ 1.

Un procedimiento andlogo se llevé a cabo para calcular el orden con respecto ¢ la
metilurea. Las condiciones experimentales usadas fueron las siguientes:
[Metilurea] = 0.0025 M, 0.005 M, 0.0075M, 0.01 M
[HCI] = 0.001 M (pH =3)
[NaNO,]=0.0001 M.
[NaCl]=0.06 M
Temperatura = 25°C (298 K)
I =% ([Na'lgq + [Clysar + IN& Tyanon *+ INOy] + [H] + [Clyer)
I = [NaCl] + [NaNQO,], + [HCI] =0.0611 m
debido a que la metilurea al disolverse no forma iones, la fuerza idnica permarece
inalterada durante todos los experimentos. Los resultados de la pendiente (dAy,,/dt)|.., para

las diferentes concentraciones de la metilurea a A= 249 nm se muestran en la Tabla 3.3.

Tabla 3.3 Valores de (dAyy/dt)l,., a diferentes
concentraciones de metilurea
[Nit]= 0.0003 M, pH=3,1[=0.611 m, T=298 K

[Metilurea)/ M (dAnu/dD)] o / (1/min)
0.0025 0.0010 £ 1.847E-05
0.0050 0.0018 £ 2.075E-05
0.0075 0.0032 £ 2.724E-05
0.0100 0.0045 + 3.368E-05

La representacion grafica de In(dAgy/dt)|., contra In[MU] a una concentracida de
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nitrito constante, da una linea recta cuya pendiente (o) es el orden de la metilurea, como se

puede apreciar en la Ecuacion 3.3.

In(dAyye/dt), = o In[MU], + In(k[Nit])" ) (3.3)

En la Figura 3.3 se muestra la recta obtenida por el andlisis de regresién linezl a

partir de la Ecuacién 3.3.

-6.4 -5.9 5.4 -4.9 4.4

52

c|'_|> »

* P 4 57

= o

“‘% ,./ 6.2

%:z -7 y=1.0922x- 04177 %

; g R2 = 0.9859

= -7.2

Ln [Metilurea]

Fig. 3.3 Determinacion del orden respecto a la metilurea, usando el método de velocidades iniciales.

El primer orden con respecto a la urea queda también establecido, ya qu: la

pendiente tiene un valor de 1.09.

Los valores de los ordenes encontrados en esta tesis usando el método de
velocidades iniciales concuerdan con los reportados por Gonzalez-Alatorre (utilizando el

metodo integral). verificaindose de esta manera la consistencia del método.

Una vez conocidos los ordenes de reaccion, se procedio a determinar la influencia
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de la fuerza idénica en la constante de velocidad. Este estudio es muy importante, ya (ue
ademds de comprobar el mecanismo de reaccion (transferencia proténica), nos da evidencia
de que el paso limitante involucra iones en solucion. El analisis se llevo a cabo en meiio

acuoso y en medio predominantemente organico.

3.2.1 Analisis en medio acuoso.

Como se ha mencionado anteriormente, solo las reacciones que involucran iones en
solucién presentan dicho efecto en la constante de velocidad segun la siguiente ecuacion
(ver Ec. 1.11):

log k =log k, + 2*A Z,Z, 1'* 3.4
donde A = 0.509 para el caso especifico de una solucién acuosa a 25°C. Sustituyend) el
valor de A en la Ec. 3.4:

log k = log k, + 1.018Z,Z,, I'? (3.5)

Para determinar la constante de velocidad se utilizé el método de velocidides
iniciales, en donde:
k = (dA/dt)| -/ ([metilurea] [Nit] € quu) (3.6)
sacando logaritmos a la Ec. 3.6:
log k = log (dAw/dt), - log ([metilurea],[Nit],exyu) (3.7)
sustituyendo la Ec. (3.7) en la Ec. (3.5):
log (dAu/dt), - log ([metilurea] [Nit]ewy) = log k, + 1.018Z,Z, 1" (3.8)
simplificando tenemos:

log (dA/dt), = log (ko[metilurea],[Nit]€yyy) + 1.018Z,Z, 1'* (3.9)
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Por lo tanto, para este caso no es necesario encontrar el valor de la constante de
velocidad, ya que la grafica de log(dAyy,/dt), contra I'* debe dar una linea recta, cuya
pendiente (1.018Z,Z) nos indica si la reaccion de nitrosacion de la metilurea se ve afectiida
0 no por la fuerza iénica. Los valores de (dA/dt), se obtienen de la misma forma que los
encontrados en la determinacién de los ordenes. Ademas como se puede apreciar tampnco
se necesita conocer el valor del coeficiente de extincion molar, ya que dicho valor quedz en

el término de la ordenada al origen.

Una vez establecidos los fundamentos teoricos para llevar a cabo el analisis d: la
influencia de la fuerza idnica se procedié a planear la experimentaciéon. Las corridas
experimentales se realizaron a concentracién de metilurea y nitrito constante, variando
unicamente la cantidad de cloruro de sodio presente en el medio. Al variar la cantidac de
NaCl, se vari¢ indirectamente la magnitud de la fuerza iénica. Las condiciones utilizi.das

fueron:

[metilurea] = 0.005 M

[HCI] =.001 M (pH =3)

[NaNO,]= 0.0003 M.

A =249 nm

T=25"C (298 K)

[NaCl]=0.01 M, 0.02 M., 0.03 M, 0.04 M. 0.05 M., 0.06 M

[=% ([NaTlya + [Clvia + (N2 lwanor + [NOS T+ [H] + [Clyer)

la fuerza i6nica varia segun el valor de la concentracion del cloruro de sodio.
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Los resultados obtenidos para este analisis a diferente fuerza idnica se resumen en la

Tabla 3.4 y Figura 3.4

Tabla 3.4 Valores de (dAy,./dt)|-, a diferente fuerza
iénica
[MU] =0.005 M, pH =3, [Nit] = 0.0003, T =298 K
I (dAx/dD]
0.0113 0.00530 = 3.374E-05
0.0213 0.00556 * 3.8760E-05
0.0313 0.00546 = 3.461E-05
0.0413 0.00550 + 3.541E-05
0.0513 0.00560 £ 5.500E-05
0.0613 0.00559 + 5.486E-05
0.05 0.1 0.15 0.2 0.25
2.2
-2.25 .
I 23
< 235 |
z
< 24 R e S
2 —e— Datos Experimentales
24 —a ZaZb =1
e M P m——" .

[Ef'l

Figura 3.4 Efecto de la fuerza ionica en la reaccidn de nitrosacion de la metilurea en medio acuo: o.
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Como se puede apreciar en la Figura 3.4, la constante de velocidad para la
nitrosacion de la metilurea no present6 efecto al variar la fuerza idnica. Esto se pucde
interpretar de acuerdo a lo siguiente:

- De los pasos lentos para la nitrosacion de la metilurea, que a continuacioén se muestran la
primera reaccion se puede considerar como la mas dominante

CH,N'H(NO)CONH, +H,0 — CH,N(NO)CONH, + H,0" Z,Zs=0
CH,N'H(NO)CONH, +NO,” ___, CH;N(NO)CONH, + HNO, Z,Z;=-1

esto debido a que la concentracidn de nitrito presente en los experimentos (3 E -04) es nuy
pequefia en comparacion a la del agua (medio de reaccion). En la Figura 3.4 se muestra
también la tendencia que tendria la linea si el paso dominante fuera el ataque del 16n nitrito

a la nitrosometilurea protonada (Z,Z = -1).

Cabe hacer mencion que si la etapa mds dominante corresponde al ataque del
disolvente a la nitrosometilurea protonada, la concentracién del disolvente (agua),
sobrepasa los limites de la “Ley de Debye-Hiickel™, por lo que el analisis de la influencii de

la fuerza idnica en la reaccion de nitrosacion de la metilurea no es completamente validc.

3.2.2 Analisis en medio predominantemente organico.

El analisis del efecto que tiene la fuerza idnica en la constante de velocidad ce la
reaccion de nitrosacion de la metilurea, se efectio también en un medio dioxano-a:cido
acético (medio organico), con una concentracion 75% y 253% v/v respectivamente. Es
importante mencionar que el medio de reaccidon contiene una cantidad muy pequefia de

agua (alrededor de 4%), para disolver el nitrito insoluble en la mezcla orgdnica. Este medio
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). se utilizé la misma

se eligio debido a que en un trabajo precedente, realizado por Zapiain®
mezcla y se propuso la siguiente reacciéon como paso limitante:
CH,N"H(NO)CONH, + CH,CO, —» CH,N(NO)CONH, +CH,CO,H ZaZb = -1

por lo tanto el estudio a diferente fuerza idnica. ademas de comprobar que la reaccior se

lleva a cabo entre iones, pretende demostrar el mecanismo propuesto por Zapiain.

Haciendo un desarrollo matematico similar al realizado para medio acuoso, se obtizne
una ecuacion similar a la 3.9, la cual se muestra a continuacion:

log (dA/dt), = log (ke[metilurea],[Nit]yeay) + 2*A*Z,Zg 117 (3.10)
es importante mencionar que el valor de A = 0.509 fue calculado cuando el medic de
reaccion era agua (a 25 'C), por lo que para este analisis es necesario encontrar el valor del
parametro A para la mezcla dioxano(71.4%)-acido acético(23.8%)-agua(4.8 %), si se quiere

interpretar de una manera correcta los resultados.

Para encontrar el valor del pardmetro A de la mezcla utilizada solo se neccsita
conocer el valor de la densidad y el de la constante dieléctrica de dicha mezcla, ya que

todos los demas parametros involucrados permanecen constantes (ver ecuacion 1.8).

El valor de la densidad encontrado experimentalmente es 1.002 x 10~ kg/m’ (af rox.
igual a la del agua), y los valores de las constantes dieléctricas (a T = 25 "C) parz los
componentes individuales de la mezcla son:78.4 para el agua. 6.15 para el acido acético y

2.209 para el dioxano






















































