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1. La descomposicion de fosfina sobre wolframio es de primer orden a bajas
presiones y de orden cero a presiones elevadas. Justifique este comportamiento.

La reaccion global que estamos estudiando es:

PH;(9) % P(s) + 3/2 H,(g)

Si hay catalisis heterogénea, tendra que haber adsorcion de al menos un reactivo.
En este caso, habiendo sélo uno, es claro que la fosfina tiene que quimiadsorberse.
El mecanismo seria entonces

PH3(g) + M (sup) }<<—P>H:PH3-M (sup) (1)
PH,-M(sup) & P (s) + 3/2 Hy(g) + M (sup) (2)

En la version mas sencilla comenzamos suponiendo que solo se adsorbe el
reactivo. Si es necesario para explicar alguna observacion experimental podemos ir
‘complicando’ el mecanismo suponiendo que se adsorben los productos



1. La descomposicion de fosfina sobre wolframio es de primer orden a bajas
presiones y de orden cero a presiones elevadas. Justifique este comportamiento.

lgualmente, comenzamos suponiendo que la reaccidon quimica es una etapa
elemental e irreversible y que es la etapa lenta. La adsorcion es siempre
reversible y al ser mas rapida que la de reaccion podremos asumir que estara
siempre en equilibrio.

Al haber una etapa lenta podemos escribir la velocidad de la reaccion teniendo en
cuenta unicamente esta etapa. A partir de (2):

V=K, 0p3 (3)

Y como la adsorcion esta en equilibrio, utilizando la isoterma de Langmuir de
acuerdo con (1) la fraccion de centros ocupados por fosfina sera igual a:

KonsP,
0. . — “PH3TPH3 (4)
S KenaPens

Sustituyendo (4) en (3) nos queda la velocidad de reaccion en funcién de la
presion de fosfina, una magnitud que podemos seguir durante el trascurso de la
reaccion:

V= K KphsPors (5)
1+ KpsPers




1. La descomposicion de fosfina sobre wolframio es de primer orden a bajas
presiones y de orden cero a presiones elevadas. Justifique este comportamiento.

Si en la expresion (5) tomamos los limites de presiones muy altas o muy bajas de
fosfina:

P ¢ V = kZKPH3PPH3 ~ kZKPH3PPH3 —k'P orden uno
i 1+ KPH3PPH3 1 o
PPH3 T _ kZKPHBPPHB ~ kZKPHBPPHB _ k2 orden cero

1+ KensPens  KpnsPews



2. En algunas reacciones cataliticas, los productos se pueden adsorber mas
fuertemente que el gas reaccionante. Este es el caso de la descomposicion catalitica
del amoniaco sobre platino a 1000°C. Como primer paso del analisis cinético de este
proceso, muestre que la velocidad de descomposicion del amoniaco debe seguir la
ecuacion: Py kP
dt Py,

La reaccion global que estamos estudiando es:
NH;(g) ™ %2 N (g) + 3/2 Hz (9)

Si hay catalisis heterogénea, tendra que haber adsorcion de al menos un reactivo.
En este caso, habiendo solo uno, es claro que el amoniaco tiene que
quimiadsorberse. EI mecanismo mas sencillo posible seria entonces

KNH3 Al escribir el equilibrio como
N H3(g) N HB'M (Sup) (1 ) desorcion, la constante es la

inversa de la adsorcion

NH;-M(sup) > N, (g) +
Ho-M(sup) < "3/2 Hy(g) (3)
En este caso, puesto que en la ley experimental aparece el hidrogeno tendremos

gue suponer que éste queda adsorbido y por lo tanto hemos de anadir la etapa de
desorcion del mismo



lgualmente, comenzamos suponiendo que la reaccion quimica es una etapa
elemental e irreversible y que es la etapa lenta. La adsorcion/desorcion es
siempre reversible y al ser mas rapida que la de reaccion podremos asumir que
estaran siempre en equilibrio.

Al haber una etapa lenta podemos escribir la velocidad de la reaccion teniendo en
cuenta unicamente esta etapa. A partir de (2):

V =K, 03 (4)

Y como la adsorcion de amoniaco e hidrogeno estan en equilibrio, utilizando la
isoterma de Langmuir de acuerdo con (1) y (3) la fraccion de centros ocupados

por amoniaco sera igual a:

e _ KNH3|:)NH3 (5)
N3 1 LK P K.P
+ NH3" NH3 + H2" H2

Sustituyendo (5) en (4) nos queda la velocidad de reaccién en funcién de la
presion de amoniaco, una magnitud que podemos seguir durante el trascurso de
la reaccion:

V= K KnrsPhs (6)
T+ KinsPans + KiiPiz




Si suponemos que la adsorcion del hidrégeno es mas fuerte que la de amoniaco, en
el denominador podremos simplificar

T+ KysPuns +KioPrz = 1+ KRy

Si ademas podemos suponer que la adsorcidon del hidrogeno es suficientemente
intensa como para despreciar la unidad frente al término K-P

1+ KNHBPNH3 + KHZPHZ ~ KH2PH2

Con lo que la ley de velocidad quedaria:

V= KoK nhsPhns ~ KK nrsPhs _ Putis
T+ KinsPans +KiiPa Ki2Phz " P




3. La reaccion entre NO(g) y CO(g) para dar N5(g) y CO,(g) esta catalizada por una
superficie sélida de Rodio. Sabiendo que la adsorcion del NO es condicion necesaria
para que tenga lugar la reaccion y que los productos no se adsorben
significativamente: a) deducir si la reaccion responde a un mecanismo del tipo
Langmuir-Hinshelwood (dos moléculas adsorbidas) o de Eley-Rideal (una adsorbida
otra en fase gaseosa) sabiendo que en el limite de presiones parciales de CO muy
altas la ley de velocidad experimental es v=k'Pyo/Pco; b) si se cambia el catalizador
utilizando uno en el que no hay adsorciéon significativa de CO ¢ Cual sera el orden
cinético total en el limite de muy bajas temperaturas?

NO (g) + CO (g) =N (g) + CO; (9)

a) Langmuir-Hinshelwood: NO (g) «»NO (ads)
CO (g) «+»CO (ads)
NO (ads) + CO (ads) —» 1/2N, (g) + CO (g)

Etapa lenta: v =kOyo0r0
Ads. NO en equilibrio 4y, = - K;VOPN(;( > 5 kK oK noPnoPro
+ + =
T 1+ KyoPuo + KeoPeo )
Ads. CO en equilibrio ¢, - KcoFeo

1+ KnoPno +KcoFeo



vV~ kKCOKNOPNOPCO — kKNO PNO :k'PNO

Pco_muy alta _
- 2
(KCOPCO) KCO PCO PCO

Eley-Rideal

NO(g) < NO(ads)
CO(g)+ NO(ads)—k%NZ(g) +C0,(9)

Etapa lenta

v=kP. 0.,

- V= KK noProFeo
Ads. NO en equilibrio  , _ KnoPuo (1+KnoPyo)

N0 1 ¥ Ky Pyo



3. b) si se cambia el catalizador utilizando uno en el que no hay adsorcion significativa
de CO ;4 Cual sera el orden cinético total en el limite de muy bajas temperaturas?

Si no hay adsorcion de CO tendremos un mecanismo de Eley-Rideal:

L - kK noPnoFeo
(1+KnoPno)

SilaT es muy baja Kyo>>1

- KK noPnoFeo

K noPro



4. Demostrar, a partir de la igualdad (5.79) que la ecuacion de Butler-Volmer es
compatible con la ecuacion de Nernst.

A partir de la ecuacion 5.79 podemos despejar el potencial en el equilibrio:

(1-a)nF(E,~E") _anF(E,~E")
nFAK e RT [R]oq =nFAKe RT [0],,

Despejando el cociente de concentraciones:

_anF(E,~E")
[R]eq _ e RT

[0],,  (1-@)nF(E,-E")
e RT

Operando con los exponentes:

R anF(E,~E") (1-a)nF(E,~E") nF(E,~E")
[Rleq —e RT RT —e RT

[Ojeq




Tomando logaritmos neperianos en ambos lados:

In [R]eq :_”F(Eeq _E0')
[0]eq RT

Finalmente, despejando el potencial en el equilibrio llegamos a la ecuacion de
Nernst:

, R
eq E? —ﬂlni[ ]eq
nF " [0]eq



5. En algunas reacciones cataliticas los productos se adsorben mas fuertemente que
el gas reaccionante. Este es el caso de la descomposicion catalitica del amoniaco
sobre platino a 1000 °C ya que el hidrégeno producido se adsorbe mas fuertemente
que los otros gases presentes en el reactor. a) Deduzca una posible ley de velocidad;
b) a partir de los datos de la tabla en la que figura la presién del amoniaco P en
distintos tiempos de la reaccion, calcule un valor aproximado de la constante de
velocidad de la etapa de descomposicion del amoniaco adsorbido.

t(s) 0 30 60 100 160 200 250

P (Torr) 100 88 84 80 77 74 72
Para ello puede emplear una representacion lineal de F(t)=(Py/t):In(P/Py) en funcion
de G(t)=(P-Py).

Para ajustar los datos de la tabla necesitamos integrar la ecuacion de velocidad
obtenida en el problema anterior (2). Esta ecuacion diferencial no puede integrarse
directamente porque en ella aparecen 3 variables: la presion de amoniaco, la de

hidrégeno y el tiempo
dPNHB _ PNH3

dt ° Py,

vV=-—

Ahora bien, si nos fijamos en la reaccion global ambas presiones vienen ligadas por
una relacion estequiomeétrica:

NHa(g) = 2 N2 (g) + 3/2 Hz (g)

=0 P,
tt P %(PeP)  32(PP)



Por lo tanto, haciendo el cambio Pyy3=P y P,=3/2 (Py-P), la ecuacion de velocidad
queda:

__ 9P _ e P _dP_ P P 2

c _kc3_ c ’kc_ c
dt P, dt (P, —P) Py —P) 3

Esta ecuacion es facil de integrar, separando variable y sustituyendo los limites
entre las condiciones iniciales y un cierto instante t:

B Plyp =k', dt
P

P P t '
j(1—F§’)dP:£kcdt

Po

P '
(P-P,)—|PyIn_ =K't
I30
Para ajustar los datos experimentales a esta ecuacion conviene buscar una forma
de linealizarla. Para ello podemos seguir la recomendacion del enunciado e

introducir las funciones F(t) y G(t)



—(PO-InPPj =—(P-P,)+kt

0

Py P _P=Py .
t Pt

0

Cc

F(t) = G(t) -k,

Por lo tanto, si el mecanismo propuesto explica las observaciones experimentales, la
representacion de F(t) frente a G(t) deberia dar una linea recta de pendiente unidad
y de cuya ordenada en el origen podemos obtener k’.. Con los datos experimentales
podemos obtener la siguiente tabla

F(t) (torr/s) | G(t) (torr/s)
0 100 0/0 0/0

30 88 -0.426 -0.400
60 84 -0.291 -0.267
100 80 -0.223 -0.200
160 77 -0.163 -0.148
200 74 -0.151 -0.130
250 72 -0.131 -0.112



0.0E+00
-5.0E-02 -

-1.0E-01 y = 1.024E+00x - 1.720E-02
R? = 9.999E-01

-1.5E-01
-2.0E-01 -
-2.5E-01 -
-3.0E-01
-3.5E-01
-4.0E-01 -
-4 .5E-01

F(t) (torr/s)

-05 -04 -0.3 -0.2 -0.1 0
G(t) (torr/s)

Efectivamente el ajuste es bueno y la pendiente es la unidad, por lo que daremos
por bueno el mecanismo. Respecto a la constante:

k'.=0.0172 torr-s™
3

c =X

K 0.0172 torrs™' = 0.0258 torr-s™



6. a) Deducir, indicando las hipoétesis asumidas, la ley de velocidad de una reaccion
catalizada que sigue el siguiente mecanismo:

1)A—>A,y B<B,; Adsorcion rapida

2) AqtBag—Dag Reaccion lenta

3) D,y~D Desorcion rapida

donde A y B son gases reactantes, C es un catalizador solido y D es el gas producido.

b) En el caso de que n1 B ni D se adsorban, ;Cual es la ley de velocidad esperada?;Podria
darse el caso de que la reaccion fuera de pseudo-primer orden?

c) Si un gas inerte H se adsorbe con disociacion sobre el catalizador ;Como quedarian
afectadas las leyes de velocidad en los casos de los apartados a) y b)?

d) Si Ay B fueran especies disueltas en un liquido y la reaccion sigue el mismo mecanismo
(a la misma presion y temperatura) que en el caso a),;Cual sera la ley de velocidad?;Las
constantes de adsorcion y coeficientes de velocidad tendran el mismo valor que en el caso
anterior?;Es cierto que la velocidad de reaccion catalizada en este caso no depende del
disolvente que se utilice?

Solucion.- Globalmente correspoden a una reaccion :

A(g)+B(g9)=D(g)

Pero catalizada heterogéneamente



Exercici 5.6.-
(@)  si dividimos por etapas:

r K N
Etapa (1) A (9) <:>A Aags Adsorcién de reactivos
< > -
B (q) KBE B, (Etapa rapida)
< ads
\. 7
Kz Reaccion superficial
Etapa (2) Aads(S) + Bads(s) —> Dads(S) P
(Etapa lenta)
Kp .
Etapa (3) D.4(s) = D(g) Desorcion de producte

(Etapa rapida)
Hipotesis :

€ La reaccion se produce por encuentros entre moléculas adsorbidas A,y Y B.gs. El

mecanismo que se propone corresponde al mecanismo de Langmuir-
Hinshelwood.

€ Tanto las etapas (1) (inicial) como la (3) (final) se consideran suficientemente
rapidas como para alcanzar el equilibrio



Exercici 5.6.-

€ Segun esto, la concentracion superficial de A,qs, Bags Y Dags vENdran dadas por
sus isotermas de adsorcién (o desorcion) de Langmuir que proporcionan la
fraccion de centros 6; ocupados (por cada especie i = A, B, D), en funcién de la
concentracion en la fase gas en contacto con la superficie.

€ Si inicialmente suponemos que la cantidad 6p es insignificante pues tiene que
haber poco producto producido, podemos plantear la ecuacion de velocidad

como.

v=k,0,0, =

pu—

(b)

“—

—

O = K, P,
* 1+K,P,+K,P, 3 Kby Kby _
0. K,P, (1+K,P, +K,P,)

“1+K,P +K,P, -

€ Si B ni D se adsorben, la reaccion dependera de encuentros entre
A,4s(s) conel gas B(g) por tanto tendremos un mecanismo de Eley-Rideal

€ La etapa (1) (inicial) se considera suficientmente rapida como para alcanzar el

equilibrio:

v=k,0,P;|=k

K,P,

“1+K P,

PB

En caso que K P, >>1 V=K,

A+ KA\Q

kE\PA PszPB
A

Pseudo-primer ordre



Exercici 5.6.-

(c) Siun gas inerte, como el H, se adsorbiera sobre el catalizador, esta claro que
competiria con las adsorciones de los gases Ay . En el caso (a), suponiendo
gue acontece de la disociacion de moléculas de H,, tendriamos:

g—

v=k,0,0,

——

HA

GB

— KAPA D
1+K,P,+K,P,+K,P,
KBPB

=)

1+K,P,+K,P,+K,P, -

Para el caso (b) tendriamos:

v=k,0,P,

Si A se adsorbe fuertemente

Si H se adsorbe fuertemente

k KAPA

“14K,P, +.JK,P,

PB

v=k,

Kb, Kpby

(1+KAPA +K,P,+K,P, )2

= K,P,>>1+,K,P, =)

= JK,P, >>1+K P, =V

U

K.P, b

k2

K, P

H™ H




Exercici 5.6.-

(d) En caso de que Ay B sean especies disueltas en un liquido y la reaccidn se lleve a
cabo en las mismas condiciones de P, T, y mecanismo, tendriamos que sustituir
las presiones parciales de los gases por las concentraciones molares de las
especies en disolucion, segun la relacion: P; = c¢;RT, resultando entonces
ecuaciones parecidas:

~ QA — KAPA ]
v=k0,0, R AKE L g _KRT, Vi-AB,.
KBPB
6, =
— 14 K,P,+K,P, - /
2 | |
bk K,c, KBCB(RT) _k, K' . c,K';c,
—k, -
(1+K ,c,RT + K ,c,RT)’ (1+K',c,+K 'y cy)

Habria un cambio en la dimensionalidad de las constantes de Langmuir, K’;

Si suponemos que las actividades y las concentraciones son idénticas, no habria
dependencia con el disolvente utilizado.



7. Una reaccion entre gases A(g) y B(g), que sigue el modelo cinético de Langmuir-
Hinshelwood, supone una etapa controlante en la que ambas especies estdn adsorbidas sin
disociarse, por lo que la velocidad del proceso es v =k 0, 05, en las que 0, y 6gson las
fracciones de recubrimiento superficiales respectivas. Ambas sustancias se adsorben
competitivamente con sendas constantes de adsorcion K, y Ky (siguiendo la isoterma de
Langmuir) sobre un catalizador de gran superficie especifica que no se envenena con el
producto de la reaccion. ;Cual es las siguientes leyes cinéticas se ajusta a las premisas
enunciadas? ;A qué corresponden las otras dos expresiones? Justifique las respuestas

v = kK Kyp,Ps
a) (1+KApA +K3p3)2
b) V= kK ,p Dy

I1+K,p,
C) k\] K, Ksp,pp

V=
(l+\/KApA +\/KBpB)2

Solucion.- La ecuacion a) es la correcta, la b) corresponde al mecanismo de Eley-
Rideal y la ¢) corresponde al caso con adsorcion disociativa de las especies Ay B.



8. La descomposicion del 6xido de nitrogeno N,O, sobre Pt a 750°C, se produce con
una adsorcion fuerte del oxigeno que se produce y sin adsorcion del nitrégeno
producido. Calcular la constante cinética aparente a partir de los datos
experimentales siguientes donde se da la presion de N,O frente al tiempo

t(s) 0 315 750 1400 2250 3450 5150

P (Torr) 95 85 75 65 55 45 35
Integre la ecuacion cinética usando las funciones F(t) y G(t) definidas anteriormente
(problema 5)

Supondremos que la reaccion responde al mecanismo siguiente:

N, (g) + M (sup) ¥N,0 -M (sup) (1)
k
NLO -M(sup) = N, (g) + O,-M (sup) (2)
1/K

O,-M(sup) <O, (g)+ M (sup) 3)
Suponiendo que la etapa (2) es la lenta y que las adsorciones/desorciones
estan en equilibrio la velocidad queda: . :_dPNzo — kO 50 = k‘Kn20Pn20

dt 1+Kn20Pn20 +Ko2F02

Si el oxigeno se adsorbe mas fuertemente que el reactivo, entonces la ley de
velocidad seria

— dPNZO = kCPNZO donde kC = k.KNZO
dt 1+ KOZPOZ
Esta ecuacion no la podemos integrar directamente porque hay tres variables (t, Pyoo,
Po2) , aunque las presiones de reactivo y de oxigeno vienen ligadas por una relacion
estequiomeétrica:



NoO(g) ™ N3 (g) + 1/2 O, (g)

t=0 P,
t=t P (P-P)  1/2 (Py-P)

Con esta relacion y llamando P a la presion de N,O la ecuacién cinética queda:

dP k.P kP

_ K= Koz
dt

1+;K02(P0_P) 1+K'(Py—P) 2

Esta ecuacion diferencial puede integrarse separando variables y tomando como
limites la situacién inicial (t=0) y el instante t:

LK (P =Pl gp e e
P

H“ +§'P0) —K'}dP - —i'kcdt

Po

[(1+K'P)InP—K'PE = —k|t],



(1 +K'P0)InFF: ~K'(P-P,)=—k_t

0

Para ajustar los datos experimentales a esta ecuacion integrada conviene
linealizarla. Para ello podemos emplear las funciones F(t) y G(t) definidas en el
problema 5. La ecuacion anterior puede arreglarse de la forma:

(1 +K'P0)InPP =k t+K'(P-P,)
0

nt - K 4, K o p
P, 1+KP, 1+KP,

Po 1y P kP KPy (P=P)

t P, 1+KP, 1+K'P, t
Introduciendo F(t) y G(t) quedaria:
k.P, N K'P,
1+K'P, 1+K'P,
Es decir, si el mecanismo responde a la reaccion estudiada, una representacion de

F(t) vs G(t) deberia dar una linea recta de cuya pendiente (que ahora no tiene por
queé ser la unidad) y ordenada en el origen podemos obtener k. y K’ (0 Kg»).

F(t)= -

G(t)



Construyendo la tabla correspondiente:

F(t) (torr/s) G(t) (torr/s)
0 95 0/0 0/0

315
750
1400
2250
3450
5150

85
75
65
95
45
35

-0.0335
-0.0299
-0.0258
-0.0232
-0.0206
-0.0184

-0.0317
-0.0267
-0.0214
-0.0179
-0.0145
-0.0117



0.000

-0.005 -
-0.010 y = 0.7559x - 0.0096
R2 = 0.9999
@ -0.015
S -0.020
= -0.025 -
-0.030 -
-0.035
-0.040 ‘ :
-0.035 -0.025 -0.015 -0.005

G(t) (torr/s)

Comparando la ecuacion obtenida al integrar con el ajuste por minimos cuadrados:
K'P,
1+K'P, —  Sabiendo que Py=95 torr
_0_0096:_kcpo k, =4.15107"*s™
1+ K'F)o - 2 1 2 1
K'=3.2610"torr™ = K, =6.5210"torr"

—_

0.7559 =




9.- Se sabe que el CO y el O, se adsorben sobre una superficie de Pt a 370 °C segun la

isoterma de Langmuir, si bien el O, lo hace con disociacion. La constante de adsorcion del
CO es 1.359x102 Pa'. En la siguiente tabla se indican los resultados obtenidos al hacer
pasar O, sobre una malla de Pt a la temperatura de 370 °C:

p/Pa 100 200 400 700 1000 1300 1800
6o, 0.605 0.686 0.755 0.800 0.830 0.850 0.865

Calcular la constante de velocidad de la etapa de reaccion, k, a 370 °C para la reaccion de
oxidacion: 2CO (g) + O, (g) «<» 2CO, (9) llevada a cabo sobre una superficie de Pt sabiendo
que cuando las presiones parciales de CO y de O, son de 500 y 200 Pa, respectivamente,
la velocidad de formacién de CO, es de 0.0025 Ms™".

La ecuacion de velocidad para adsorcion de O,y CO es: v¢g =ky0006),

El O, y CO se adsorben segun Langmuir:

O = KecoFeo
1/2
1 + KCOPCO + (KOZ POZ ) / VC02 = kZQCOHOZ
1/2
(Ko,Pp, )"/
‘90

, 1/2
1+KcoPeo +(Ko, Po,) /



12
Voo =k, KcoFeo (Ko,Po,)" _
1/2 1/2
1+KcoPeo +(Ko, Po,) /2 1+ K coPro +(Ko Fo,) /
12
. KeoPeo(Ko,Po,)"
2 1/2+2 1
(1+KcoFeo +(Ko, Fo,) /2 A

, , _ [K02P02)1/2
Calculo de Ko, segin Langmuir: 0, = 1/2
"~ 1+(Ko Pp )

L:1+ 1 Ord. origen= 1

%,  (Ko,Po)"* | Pte= 1/(Ko,)"

Con los datos de la tabla, haciendo el ajuste por minimos cuadrados podemos
deducir el valor de la constante de adsorcion



uf=a

1 1
%

=1+ =0,99942+6,5273

(Ko, Fo, )2

2

1,7 T T T T

—y=0,99942 + 6,5273x R=0,99989

11 | | | |

0,02 0,04 0,06 0,08 0,1

112
1/(P02)

0,12

1
(Pp,)"?

Oo~ 1

Pte= 1/(Ko,)2=6,5273

Ko, =0,02347Pa”"

Sustituyendo en (1)
y con los datos del

enunciado

ky=0,02512M-s"



10. Se estudid experimentalmente la reaccion C,H, + H, — C,Hg sobre un catalizador de niquel,
proponiéndose como etapa controlante la reaccion del etileno adsorbido con el hidrégeno en fase gas. Los
resultados cinéticos obtenidos se relacionaron segun la siguiente expresion (con T en K):
6050
De T Py, Pcp,
11100
1+Be T Pc oy,
a) ¢ Esta ecuacion es consistente con el mecanismo propuesto?
b) ¢ Como explicaria que los exponentes de las exponenciales sean positivos?. Calcular la
energia de activacion de la etapa de reaccion y la entalpia de adsorcion.
c) Se observo una energia de activacion de 41.9 kd/mol a 100°C y de 26.8 kd/mol a 150°C. Estos
valores son consistentes con la ley de velocidad?
d) Cuando la reaccion se realiza en presencia de algunos catalizadores se observa un maximo,
mientras que en presencia de otros catalizadores la velocidad siempre aumenta con la temperatura. ;A qué

se debe este comportamiento?

VvV =

a)
El mecanismo propuesto se puede escribir como:

CoHy + M (g0 < CoHA-M (g (1)
CoHs-M (o) + Ha (9) — CoHg (g) + M (sup) (2)

Supondremos que la etapa (2) es la etapa lenta y ademas es elemental e irreversible.
La velocidad de reaccion sera por tanto



V=kz0c204"Pu2 (3)

Sila (2) es lenta, la (1) estara en equilibrio por lo que:

K _ Oc 214 g, — Kc2HalC2H4 (4)
C2H4 = (1-0 ) C2H4= | p
Pezna(1-0cz2m4 +Kc2H40C2H4
Sustituyendo (4) en (3):
koK P, P,
V=kyOpppq-Pryy = 2 CZH4 C2H4TH2 (5)
1+Kco2p4Fe2n4

Comparando la ecuacion (5) con la determinada experimentalmentem podemos
concluir que:

11100
Kcona = BeXP(Tj (6)

6050
ky'Kcone =Dexp T

Y dividiendo la segunda relacion por la primera:

D (_ 5050) (7)

ko =—ex
2= g% P~



b)

Estas relaciones las podemos comparar con lo que sabemos acerca delas
dependencias de las ctes de velocidad y de equilibrio (de adsorcién) con la
temperatura. Las ecuaciones de Arrhenius y de van’t Hoff son las que se aplican para

las ctes de velocidad y equilibrio, respectivamente:

E

a

Arrhenius Olnk = EGZ —k=A .e_RT
RT
olnkK _ AH! A
van't Hoff a’; =T =>K=Ce Rl (r=ads sila reaccion es una adsorcion)
RT

Comparando estas ecuaciones con las relaciones que acabamos de obtener (6) y (7),
llegamos a la conclusion de que:

AH? =-11100R = -92.3 kJmol™

ads

E,, = 5050R = 42.0 kJmol”

Fijémonos que los signos obtenidos corresponden con lo esperado. La entalpia de
adsorcion es negativa (la adsorcion suele ser exotérmica). Por su parte, la energia de
activacion de la etapa 2 es positiva. Las energias de activacion de una etapa suelen
ser casi siempre positivas (solo en caso de barreras menores que R-T pueden

aparecer energias de activacion negativas en una etapa).



c) La energia de activacion cambia con la temperatura. Para explicar este fenbmeno
vamos a tomar la ecuacion de velocidad y observar sus limites a altas y bajas

temperaturas.
Recordemos que al ser la adsorcion exotérmica a altas temperaturas la cte de

adsorcion disminuye y a bajas temperaturas aumenta.

SiTT Kogue v=V = KKoonPoonaPos
KoK canaPoonaPrae _k.P
2l H2

KeanaPeons

_ KoK c21aPeonaP .
T+KeomaPoona | S Tl Keana T=v=

En el limite de altas T, la cte de velocidad es el producto dela cte de la etapa 2 y del
equilibrio de adsorcion:

Keat =k2Kc2H4
Con lo que la energia de activacion observada para el proceso catalizado sera:
E E,, AH’

a,cat ads

Kegr = Acgre RT —pA.e RTC.e RT

Eqcat =Eq 2+ AHO4s =—50.3 kJ-mol™



En el limite de bajas T, la cte de velocidad igual a la de la etapa

kcat = k2
Con lo que la energia de activacion observada para el proceso catalizado sera:

E,..=E., =420 kJmol™

a,cat

Es decir, que en funcion de la T la energia de activacion del proceso catalitico
vendra comprendida entre los limites:

E., +AHyy <E. .. <E..,

a,cat

~50.3kdJmol™ <E. _, <42kJmol™

— —a,cat

Lo que coincide con la observacion experimental



d) Esta observacién implica que el algunos catalizadores la energia de activacion es
siempre positiva mientras que en otros pasa de positiva a negativa:

Ea,cat> O

Es decir, que en algunos catalizadores, al aumentar la T la energia de
activacion llega a ser negativa. De acuerdo con el apartado anterior eso
puede pasar si:

E, . =E., +AHS, <0

ads
. . 0
O lo que es lo mismo si: —AH., >E,,

a,cat

Esta situacion corresponderia a un perfil del tipo:



Una energia de activacion negativa indica que la velocidad disminuye con
la T. ;Como puede ocurrir ésto?. En este caso hay que recordar que la
reaccion son 2 etapas: el equilibrio de adsorcion y la etapa de reaccion.
En principio una aumento de la T favorece la etapa de reacciéon, ya que
aumenta la energia cinética de las moléculas y aumentaran los choques
eficaces. Sin embargo, un aumento de la T también desfavorece la
adsorcion, desplazando el equilibrio hacia la formaciobn de menos
complejo catalizador-sustrato (sustrato quimiadsorbido) disminuyendo asi
la velocidad. Dependiendo del catalizador (de su cte de adsorcion) domina
un efecto u otro.



11. En la tabla siguiente se ha tabulado la velocidad inicial de una reaccion A(g) 2 B(g) (con K — «) para
la cual se sospecha que puede transcurrir a través de tres etapas de equilibrio sucesivas:

kg ko k3
A(g)<—k—— A(adS)<k— B(ads)<_k__ B(g)
-1 -2 -3

a) Para esta reaccion, esboce las curvas tedricas de v, = f(P), siendo P la presion inicial de A,
considerando cada uno de los pasos (adsorcidon de A, reaccion superficial y desorcidn de R) que controlan
la reaccion.

b) ¢ Cual es la etapa controlante a temperaturas bajas ? Determine las constantes de la
f(P), asi como la energia de activacion de la etapa limitante y la entalpia de adsorcion.

c) Repita el apartado b) a temperaturas altas y calcule la energia de activacion.
d) Explique por qué hay alteraciones de la etapa controlante al variar las temperaturas.
e) ¢ Qué ocurriria a una temperatura de 540 °C?

funcion vy =

T(°C) P(atm) vy(mol/h geat)

380 0.5 1.70 103
1.0 2.60 103
2.0 3.55 10
5.0 4.50 103
400 0.5 3.31103
1.0 5.18 103
2.0 7.251073
5.0 9.50 103
800 0.5 3.83
2.0 3.85
5.0 3.75
10.0 3.79
825 0.5 4.20
2.0 4.18
5.0 4.15

10.0 4.25



La reaccion global y su constante de equilibrio (que tiende a infinito) son:

_PR

La reaccion se escribe como 3 etapas. En general consideraremos cada una de esas
etapas como elemental pero reversible y resolveremos el mecanismo planteando
que la etapa lenta sea una u oftra.

K4

A, +M A-M K, =K, = O
(@ ™ Misup) - (sup) AT P (120, —0.) (1)
k2 )
A- M(Sup) R - M(sup) K, = ei (2)
o 0,
ks . _
R- I\/I(sup) R(g) T M(SUp) K3 - 1 = PR (1 GA GR) (3)
(T KR OR

La constante K, es la constante de adsorcion de A, mientras que Ky es la de la
adsorcion de R. La etapa (3), tal y como esta escrita es la desorcion de R, por eso la
constante de dicha etapa es la inversa de la adsorcion- Evidentemente hay una
relacion entre la K de la reaccion global y Is constantes de equilibrio de las tres
etapas Ki:1

K = KA-KZ-K N

R



Supongamos que la etapa (1) es la lenta

En ese caso usaremos la etapa (1) para escribir la velocidad de la reaccion. Siendo
una etapa reversible la velocidad sera:

v=kP,(1-0, —0;)—k_ .0, (4)

Necesitamos expresar la fraccion de centros ocupados por Ay por R en funcion de
las presiones. Para ello, si la etapa (1) es la lenta podemos suponer que la (2) y la
(3) estan en equilibrio y podemos utilizar las expresiones de las constantes de
equilibrio para obtener estas fracciones.

K, = = ) 0= (5)
1 _PR(1_9A_9R) ?
KR - eR e _ KRPR (6)

= A K, + KK Py + KL Py

Notese que estas expresiones obtenidas no son las que se obtienen de la isoterma
de Langmuir, porque ahora la adsorcion no esta en equilibrio. Sustituyendo estas
expresiones en (4) obtendriamos la ley de velocidad en funcion de las presiones. Sin
embargo, solo necesitamos la ley de velocidades iniciales. Esto simplifica
notablemente la expresion, sin necesidad de sustituir las fracciones de recubrimiento
encontradas en la ecuacion (4)



La velocidad inicial se define a partir de las condiciones iniciales, es decir, cuando
Pr~0. De acuerdo con las ecuaciones (5) y (6):

si Pr=0 — 0g=0y 6,=0

Con lo que al sustituir en la ecuacion de velocidad (4) obtendriamos una velocidad
inicial igual a:

v=kP,(1-0, —0;)—k 0, Vo =K Payg (7)

Podiamos haber llegado a esta expresion sin necesidad de utilizar las expresiones
(5) y (6). Las condiciones iniciales son que Pr~0. Pues bien, si la etapa (3) esta en
equilibrio y la cantidad de productos es cero, necesariamente los reactivos de esta
etapa también lo seran (6g=0). Si la etapa (2) esta en equilibrio y los productos de la
misma son cero, necesariamente también |lo seran los reactivos (y 6,=0).
Sustituyendo este razonamiento en la ecuacion (4) encontramos directamente la
expresion (7).

Asi pues, si la etapa lenta es la etapa de adsorcion, una representacion de la
velocidad inicial frente a la presion inicial de A deberia darnos una linea recta que
pase por el origen y pendiente igual a k;

Vo




Supongamos que la etapa (2) es la lenta

En ese caso usaremos la etapa (2) para escribir la velocidad de la reaccion. Siendo
una etapa reversible la velocidad sera:

v=K,0, -k ,0 (8)

Necesitamos expresar la fraccion de centros ocupados por Ay por R en funcion de
las presiones. Para ello, si la etapa (2) es la lenta podemos suponer que la (1) y la
(3) estan en equilibrio y podemos utilizar las expresiones de las constantes de
equilibrio para obtener estas fracciones.

—_

0, K Py (9)
K, = 0 =
Pa(1-0,-6g) | 1+ K, P, +KgPs
1 P.(1-6, —6;)
K.~ . eA . 0. — KaPa (10)
R R — A 14K, P, +K Py

Notese que estas expresiones obtenidas son las mismas que se obtienen de la
isoterma de Langmuir, porque ahora la adsorcién/desorcion estan en equilibrio.
Sustituyendo estas expresiones en (8) obtendriamos la ley de velocidad en funcién
de las presiones. Sin embargo, sélo necesitamos la ley de velocidades iniciales. Esto
simplifica notablemente la expresion, sin necesidad de sustituir las fracciones de
recubrimiento encontradas en la ecuacion (8)



Logicamente si Pg=0, como la etapa (3) esta en equilibrio 6g=0. A la misma
conclusion llegamos sustituyendo en la ecuacion (9). Sin embargo, el razonamiento
ya no es valido para la fraccion de recubrimiento de A, ya que ahora la etapa (2) NO
esta en equilibrio, y aunque los productos sean cero eso NO implica que los
reactivos lo sean. Sustituyendo la condicion inicial (Pr=0) en (10) llegamos a:

— KAPA,O
A 14K P,
Y la ley de velocidades iniciales es:
v=Kk,0, —K_,0 v = AaPao (11)
2 YA -2 YR 0 1+KAPA,0

Asi pues, si la etapa lenta es |la etapa de reaccion, una representacion de la
velocidad inicial frente a la presion inicial de A deberia darnos una representacion

como ésta:
Vo f—

Pao




Supongamos que la etapa (3) es la lenta

En ese caso usaremos la etapa (3) para escribir la velocidad de la reaccion. Siendo
una etapa reversible la velocidad sera:

V=K, 0g —K_;Pel(1-0, —03) (12)

Necesitamos expresar la fraccion de centros ocupados por Ay por R en funcion de
las presiones. Para ello, si la etapa (3) es la lenta podemos suponer que la (1) y la
(2) estan en equilibrio y podemos utilizar las expresiones de las constantes de
equilibrio para obtener estas fracciones.

—_

K. = 04 0. = KZKAPA (1 3)
tOPA(1-0,-67) | R 1+K,P, +K K, P,
K, =& 0, = K AP (14)
0, — 1+K, P, +KK,P,

Notese que estas expresiones obtenidas no son las mismas que se obtienen de la
isoterma de Langmuir, porque ahora la desorcidon no esta en equilibrio. Sustituyendo
estas expresiones en (12) obtendriamos la ley de velocidad en funcion de las
presiones.

Ahora , siendo la etapa (3) la lenta, si Pg=0, no implica que ninguna de las fracciones
de recubrimiento sea cero, ya que si la etapa (3) no esta en equilibrio, aunque los
productos sean cero, no implica que lo sean también los reactivos



Asi, que para obtener la ley de velocidades iniciales no hay mas remedio que
sustituir (14) y (13) en (12) y hacer nula la presiéon de R:

V. = KZKAPA,O
° 14K P, KK P

Podemos simplificar esta expresi1c’)n si dividimos numerador y denominador por Kg vy

utilizamos la relacion K= KA-KZ-K —

1 1
Kz KA K PA,O Kz'KA K PA,O
V0 :k3 1 1 R 1 zk3 1R :k3 (14)
—+K,—P,,+KK,—P KK,—P
KR A KR A0 2\ a KR A0 o\ a KR A0

Asi pues, si la etapa lenta es la etapa de desorcion, una representacion de la
velocidad inicial frente a la presion inicial de A deberia darnos una linea recta

horizontal que corte el eje de vertical en kj
Vo




b)

Si representamos las velocidades iniciales frente a la presion, se obtienen dos tipos

de graficas, una a temperaturas bajas (380 y 400° C) y otra a temperaturas altas
(800y 825°C)

T altas T bajas
45 0.010
43 - 0.008 -
] (o]
£39 —8—825°C £ 0004 —l
> ~ -/./." 400°C
3.7 0.002 ——380°C
35 0.000

0 2 4 6 8 10 12 0 1 2

P (atm) P (atm)

Asi pues a T bajas el grafico obtenido coincide con lo previsto para el caso en de
velocidad controlada por reaccion
V. = kZKAPA,O
° 1+K,P,,

Podemos obtener k, y K, ajustando los datos experimentales. Para ello conviene

linealizar la expresion de la velocidad. Tomando el inverso de cada lado de la
iqualdad:




1 1

1

1

+
VO k2 kZKA I:)A,O

(15)

Ajustando los datos experimentales(1/vy vs 1/P,) obtenidos a cada una de las dos T
se obtienen las siguientes expresiones:

T =653.15K

7.0E+02
6.0E+02

2.0E+02 -
1.0E+02 -

1

— =180.79+203.68 —...R =1

Vo

1

A0

5.0E+02 -
4 .0E+02 -
3.0E+02 -

0.0E+00 \
0 0.5 1

T=673.15K

350 +

100
50 -
0

1.5

2

2.5

De esta expresion obtenemos
comparando con (15):

AL 83.389+109.41_—.. R =1

Vo

1

A0

300 -
250 -
200

150 -

De esta expresion obtenemos
comparando con (15):

'k, =5.5310°mol/(hg,,)

—

K, =0.888 atm™

k, =1.2010*mol/(h-g,,)
K, =0.762 atm™




Como tenemos la constante de velocidad k, medida a 2 temperaturas, podremos
determinar la energia de activacion asociada a esta etapa E, ,

De acuerdo con la ecuacion de Arrhenius:

Ea2 7
k,(T)=5.5310° = A e " c
P o [ ™) a'z( 1 _1] E., =141.5kJmol
k,(T,)=1.201 07 = A,-e RT2 ko(T,) R \T, T, ;

| A, =1.13410°mol/(h-g,,,)

Como tenemos la constante de adsorcion K, medida a 2 temperaturas, podremos
determinar la entalpia de adsorcion de A

De acuerdo con la ecuacion de van’t Hoff:

In

Ka(Ty) _ AHEdS,A[ 1 1

0 = — . -1
KA(Tz) R T, _T1j AHads,A =-27.97 kJmol



c) AT altas la velocidad es practicamente independiente de la presion inicial, por
lo que nos encontrariamos en el caso en que la etapa lenta es la (3). En ese caso

la velocidad es:
Vo = k3

Promediando los valores experimentales obtenidos a cada una de las dos T se
obtienen los siguientes valores

T=1073.15K vy =k, =3.805 mol/(hrgg,)
T=1098.15K (v, =k, =4.195mol/(hg,,)

Como tenemos la constante de velocidad k; medida a 2 temperaturas, podremos
determinar la energia de activacion asociada a esta etapa E, 3

De acuerdo con la ecuacion de Arrhenius:

_Ea,3 ]

_ A _RT,
ky(T,)=3.805=A, e_Eaa k(M) _ Eaz( 11 j . = 3825 klmol
Ky(T,)=4.195=Ae RTa kKi(T,) R \T, T, ’

' A, =276.75 mol/(hg,,,)




d) Podemos construir una tabla con los valores de k, y k; a las cuatro temperaturas de

trabajo
T(K) ko, (mol/(h-g) ks (mol/(h-g)
653.15 5.53-103 2.42-10"
673.15 1.20-10-2 2.98-10"
1073.15 147.9 3.805
1098.15 212.2 4.195

Los valores con fondo azul han sido obtenidos de los datos experimentales (ver
apartados anteriores). Los de fondo amarillo se han obtenido a partir del factor

preexponencial y la energia de activacion:

Eai

k(T)=Ave T

Podemos comprobar como a las dos temperaturas menores ks>>k, y por lo tanto la

etapa limitante es la (2)

A las dos temperaturas mayores k,>>k; y por lo tanto la etapa limitante es la (3)




e) AT=813.15 K podemos calcular el valor de k, y k3 usando la ecuacion de

Arrhenius y completar asi la tabla anterior:

T(K) ko, (mol/(h-g) ks (mol/(h-g)
653.15 5.53-103 2.42:10"
673.15 1.20-102 2.98:10"
813.15 0.930 0.966
1073.15 147.9 3.805
1098.15 212.2 4.195

A esa T las dos constantes de velocidad son similares. No hay una etapa que
sea mucho mas lenta que las demas. En este caso no podriamos utilizar la
aproximacion de la etapa lenta y escribir la velocidad unicamente usando dicha
etapa y suponiendo que las demas estan en equilibrio.

La velocidad podria obtenerse unicamente planteando las ecuaciones
diferenciales y resolviéndolas (probablemente de forma numérica).



Ejercicio 12.- Se desea calcular el sobrevalor del potencial respecto del valor de
equilibrio en un proceso catddico que transcurre a una cierta velocidad, para lo cual
se aplica una densidad de corriente global de 0,1 A cm. Para este proceso, j, vale
en un caso 0,1 A cm?, y en otro caso vale 10-3A cm. La temperatura se mantuvo

constante a 25 °C y el valor de a= 0,5.

Proceso catodico O + ne - R

En un proceso catodico se tiene

he electrones
N 0 ——
o i<0
© .
° corriente
=+ R
w

La densidad de corriente total sera la suma algebraica de las
densidades de corrientes anddica i catodica:  j =/, +/;

En el potencial de equilibrio, E., la corriente total que circula es nula por lo que j = 0

Esto significa que: j=j,+j.= 0 porlo que j, = -,
A este valorde j, (o de —j,) se les conoce como densidad de corriente de

intercambio, J,



Asi pues, la ecuaciéon de Butler-Volmer se suele expresar en funcion de esta
densidad de corriente de intercambio, j, y del sobrepotencial, n ( n = E-E,,), o
sea ecuacion (5.78):

(1-a)nFn anFn
j=]’0. e RT —e RT

Si realizamos la simplificacion: - d=@nfn _ankn 5,65 4=0,5
RT RT
: e —exp(— nF
Teniendo en cuenta que: senh(x )= xp(x) P xp(=X) =Senh(a 77)

Quedando la ecuacion de Butler-Volmer
como:

j=2]j, senh(O’SFT’

RT
Despejando el valor de la sobretension para los casos que nos dice el problema se tiene:

- -1 -1
n= RT arcsenh(],jz 2 8,314(JK “mol 5298Karcsenh( O’IJ =—0,025V
0,5F 2jo 96485Cmol

Si jo= 103A cm2 el valor obtenido paran=-0,230 V

) En el que se ha tomado n=1

J J

El potencial del sistema se desplaza 25mV o 230mV en sentido catédico (i <
0) segun sea i,



Ejercicio 13.- Si se aplica un sobrevoltaje de -0,020V a la reaccién catddica:
Ox+ e = R que transcurre a 25 °C con un valor de j,= 103 Acm? y a = 0,4,
calcule la densidad de corriente haciendo uso de la ecuacion de Butler-Volmer.

Solucién.- El proceso que se nos indica en el tipo de reaccidon es un proceso catodico
(1-a )nFn onFn
j=jole ET —e RT cona=0,4

La corriente que circula es:

Porlo que podemos sustituir directamente:

| A o) S
j=107(Acm™ ) e 914 —e 8314 =-7,3910* Acm™

La aproximacion de campo bajo, que solo es valida cuando el sobrevoltaje n sea
pequeno:

Fn T=1+ +x2+x3+
n e =l+x+—+—+--
= 1 | ’ 1 —_
X o7 << 21 3! . J_ 1+(1 aynkn) 1_0mF77 =nF77
o X' Jo RT RT RT
e =l-x+———+-1;
2! 3!

proporciona un valor de: -7,78 A cm2 a comparar con el obtenido arriba
(un 5,4% diferente)



Ejercicio 14.- Considere la reaccion electroquimica Ox+1le” —R gue ocurre en un
electrodo de 1 cm?, en las condiciones siguientes: a) las concentraciones de especie
reducida, Cr y oxidada, Cg’, correspondientes al seno de la disolucion sean iguales a
10 M; b) la constante de velocidad estandar, k® sea igual a 107 cm sy c) el
coeficiente de transferencia de carga, a = 0,3.

Calcule:

(1) la densidad de corriente de intercambio, j.

(2) Represente graficamente la curva densidad de corriente frente al sobrepotencial
(n=E-E®9)

por debajo de los 600 nA m sin considerar los posibles efectos de transporte.

(3) Represente las curvas de Tafel catddica y anddica para este rango de intensidad.

Solucién.-
(1) Calculo de la densidad de corriente de intercambio, j,:

En nuestro caso (proceso catédico) i < 0 los valores Cg =Cy=103M=C
J,=nFk,Cg
J.=-nFk.,Cp

J=Ja*Jj. =0 enelpotencial de equilibrio, E,, = [j.=4c =Jo

Con lo que el valor de la densidad de corriente de intercambio se obtiene de:

jo=nF kO C= 96485 C mol’ 10°m s’ 1 mol m3=9,6485 10°A m-2



Si el limite de la densidad de corriente es de 600 pA m significa que las

(2) densidades de corrientes catodica (j <0)y anddica (j > 0 ) no deberan
sobrepasar dicha cantidad, por lo que los sobrepotenciales, n tendran unos
determinados limites:

Dichos limites de n se calculan a partir de la ecuacion Butler-Volmer haciendo:

(1-a )nFn onFn
j=jple RT —e RT |=—600udcm® n=-0.15663 V
C (1-a)nFn onFn
. = 0.06957 V
j=jole RT —e RT |\=600uAcm® '7 A m

0.0006

0.0004 -

Si substituimos los datos que nos da el problema:

I o0
00002f %

a = 0,30; T

F =96485 C m0|'1; 015 ~0.10 W, ey et /A
R =8,31451 J K' mol; -o0002y

T =298 K, ~0.0004

Jo = 9,6485 10-°A m~ obtenido anteriormente en (1)

~0.0006 |-

Observar la asimetria de la curva, j frente a n dado el valor de a = 0,30 y también
gue se extiende entre los valores limite de n para los cuales la densidad de
corriente sea 600 A m2



En la figura, se observa que un sobrepotencial, (por ejemplo el positivo), no elimina
totalmente la componente catddica (curva azul cuya j < 0), hasta alcanzar un cierto
valor.

Asi mismo sucede con la componente anddica (curva roja con j > 0).
Es interesante calcular cuando la componente anddica (o la catddica) no

participa significativamente en la densidad de corriente global, j, 0 sea: cuando j,
>> j. por lo quej =,

De la ec. Butler-Volmer: —

Si 11— oo observamos que j. = j, exp(—a—n) —0 Aceptemos que un término pueda
RT despreciarse frente a otro cuando
sea unas 100 veces menor.

F
Si N — —co observamos que j, = j, exp((l—a)%nj%O

—

. . . F F _ RT1In(100) _
(i) Paraque j,>>j; joexp(a—a)Z—Tn)ﬂOO joexp(—aZ—Tnj = oY

nF

(ii) Para que jc>>j, 100 j, exp((l—a)%nj = j, exp(—aﬂn) p—_RTI00) _ e

Conclusion:

Cuando el sobrepotencial, n del proceso sea mayor que 0,118V el término
catodico de la ec. Butler-Volmer puede ser despreciado. Y cuando n <- 0,118V
puede despreciarse la componente anddica de la densidad de corriente.



(3) Proceso anadico: i=J, exp((l—a)%n)

, . . nkF
Proceso catddico: J==J eXp(—aﬁn)

Tomando logaritmos decimales en ambos procesos y reordenando adecuadamente
tendremos

Proceso anddico (rojo): Proceso catédico (azul):

logl ] ,
, “', Obsérvese que al sera = 0,30 se

i e tiene un valor para (1- a) = 0,70

el en consonancia con las pendientes
o w de la figura adjunta.
! ! ! ! ! ! ! ! ! ! ! \~.. ! ~\~; ! O..\ ! ! ! !
‘—0.15 -0.10 -0.05 .‘.o. I ”/V

! Punto de corte del que podemos
_558 deducir el valor de: log [j,] =-4.01554
y obtener la j,
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