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1 DEFINICIONES BASICAS

La cinética _guimica es el estudio de las velocidades de las reacciones
quimicas y de los mecanismos mediante los que tienen lugar. La cinética
guimica introduce la variable tiempo en el estudio de las reacciones quimicas y
estudia el camino que siguen los reactivos para convertirse en productos.

Gréfica de una cinética quimica
[HI] 5 .

/ La velocidad de formacién de un producto d[HI]/dt
7 (tangente) va disminuyendo con el tiempo

t(s) 3

Velocidad de reaccién

La velocidad de reaccion el la rapidez con que se madifica la concentracion de
un producto o un reactivo al transcurrir el tiempo

Tiempo (s) [Br,] (mol/l) | velocidad media

0 0.0120
T 3.8-10-5

50 0.0101
3.4-10-5

100 0.0084
2.6 -10-5

150 0.0071
2.4 -10-5

200 0.0059

i dBr,] _ d[HCOOH] d[CO,] d[HB]
dt dt | n il A2 Gt




Ley de velocidad y 6rdenes de reaccion

aA+bB—->cC+dD
Ley de velocidad: v =k [A]™ [B]"...

m, n ... = érdenes de reaccion parciales

m + n +... = orden de reaccion total

k = constante de velocidad (funcién de la temperatura, de la
propia reaccion y —si lo hay- del catalizador )

Ejemplos:

H, (@) + 1, (9) —» 2 HI (9)
Vi e [Hz] . [Iz]

H, (9) + Br, (9) = 2 HBr (g)
v =k [H,] - [Br,]*2

Ejercicio 1:
Determinar el orden de reaccion :
CH,-Cl (g) + H,0 (g) — CH,-OH (g) + HCI (g)
usando los datos de la tabla

Experiencia [CH,-CI] (mol/l)  [H,O] (mol/l) v (mol-I-1.s~1)

1 0,25 0,25 2,83

2 0,50 0,25 5,67

3 0,25 0,5 11,35
Ejercicio 2:

En la obtencién del &cido nitrico, una de las etapas principales es la oxidacion del
6xido nitrico a didxido de nitrégeno: 2 NO(g) + O,(g) -> 2 NO,(g). Para esta
reaccion, se ha determinado experimentalmente que su ecuacion de velocidad es: v
=k [NOJ]2 -[02] y que la constante de velocidad, a 250 °C, vale:

k=6,5.10 -3 mol-2L2s-1. Calcular la velocidad de oxidacion del NO, a dicha
temperatura, cuando las concentraciones iniciales (mol L-1) de los reactivos son:

a) [NO]=0,100 M ; [02] = 0,210 M

b) [NO] = 0,200 M; [02] = 0,420 M




Ecuacion integrada de la velocidad

La ecuacion de velocidad integrada da las concentraciones de reactivos y
productos en funcion del tiempo. Se obtiene por integracion de la ley de

velocidad:

Cinética de primer orden A > C Cinéticade segundo orden

d [A]

v(t) = = k[A]

Al _

"TAL,

v(t) =

d[?] K[AT

1/[A]=1/[A], +kt

Tiempo de vida medio: tiempo necesario para consumirla mitad de un reactivo

| t2/2=1/K xIn 2 |

ty, = V(K [A]p)
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Factores que influyen en la velocidad de reaccion

1.- Estado fisico de los reactivos
Las reacciones son mas rapidas si los reactivos son gaseosos o estan
en disolucién.
En las reacciones heterogéneas la velocidad dependeréa de la superficie
de contacto entre ambas fases, siendo mayor cuanto mayor es el estado de
division.
2.- Concentracion de los reactivos

La velocidad de la reaccion se incrementa al aumentar la concentracion
de los reactivos, ya que aumenta el nimero de choques entre ellos.

3.- Temperatura

Un incremento de la temperatura provoca un incremento en la
energia cinética de las moléculas, lo que hace que sea mayor el
numero de moléculas que alcanza la energia de activacion.

4.- Catalizadores

Los catalizadores cambian la energia de activacion de una
determinada reaccion, y por lo tanto varian la velocidad de reaccion

Dependencia de las velocidades de reaccion con la temperatura

Low
temperature

Expresién de Arrhenius

High
temperature
)

k = A exp (-E/RT)

B

]

Ink=-E/RT+InA

Fraccién de moléculas

N—

Energia
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Dependencia de las velocidades de reaccidon con un catalizador

= E.A sin catalizador
- E.A con catalizador negativo
- E.A con catalizador positivo
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activado

Energia
de activacion

Energia

Reactivos
AH<0

Productos

Transcurso de lareaccién

Reaccién exotérmica

Energia

Complejo
activado
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2 CLASIFICACION DE CATALIZADORES

» Catalizadores homogéneos: se encuentran en la misma fase que

los reactivos (normalmente solutos en una mezcla de reaccion

liquida)

» Catalizadores heterogéneos: se encuentran en una fase diferente
a la de los reactivos (catalizador en fase sélida y los reactivos en

fase liquida o gas)

~ De acuerdo con las condiciones en las que se llevan a cabo las reacciones
es posible separar el fendmeno catalitico en tres dominios independientes:

a) Catalisis homogénea
b) Catalisis heterogénea

c) Catalisis enzimatica
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Catélisis homogénea

Todas las especies cinéticamente activas, comprendido el catalizador,
constituyen una misma fase, con una velocidad de reaccion similar en todos
los puntos.

Inconveniente:
Dificultad de separar el catalizador del medio reaccionante = Presenta un
mayor costo que el de los procesos heterogéneos.

La catalisis homogénea en solucion (fase liquida) ha sido objeto de
numerosos estudios y dentro de ella la catalisis &cido-base tiene un lugar
muy importante.
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Catalisis heterogénea

ETAPAS EN EL PROCESO CATALITICO

"0

CO,

Pre;ursor OO0

(6{0)

Adsorcién

7

“3XO

Desorcién

Reaccion
Superficial

Difusion
superficial
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Catalisis homogénea vs heterogénea

Cat.Homogénea

Cat. Heterogénea

Condiciones de reaccion Suaves Severas
Separacioén de productos y cat. Dificil Facil
Recuperacion del catalizador Caro No Requiere
Estabilidad térmica catalizador Baja Alta
Tiempo de vida del catalizador Variable Alto
Actividad Alta Variable
Selectividad Alta Media-baja
Sensibilidad al envenenamiento Baja Alta
Determinacion de propiedades estéricas Viable Muy Dificil
y electrénicas del catalizador

Determinacién del mecanismo Frecuente Muy Dificil
Problemas de difusion Bajo Importantes

s,

Catalisis enzimatica

~ Recibe su nombre del catalizador, que es una mezcla o

molécula orgénica que generalmente contiene una proteina que forma un

coloide liofilico =+« > “Enzima’.

~ La catalisis enzimatica no pertenece clara y definitivamente al

dominio de la catalisis homogénea.

~ Esta caracterizada por selectividades muy elevadas a bajas

temperaturas.

= Sin la catalisis enzimatica no seria posible la vida.

Ejemplos:

:) La asimilacién del CO,, por la clorofila de las plantas es un proceso

fotoquimico y catalitico

:) La formacién de las cadenas de RNA
:) La transformacion por las células, de albuminas, grasas,
carbohidratos asi como la sintesis de otras moléculas
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3 MECANISMOS DE REACCION

En la reaccion: H, (@) +1,(@) > 2HI(g) v=k:[H,]-[l,]

Sin embargo, la mayoria de las reacciones suceden en etapas. El
conjunto de estas etapas se conoce como mecanismo de la reaccion.

Las sustancias que van apareciendo y que no son los productos finales
se conocen como intermedios de reaccion.

La velocidad de la reaccion dependera de las sustancias que reaccionen
en la etapa mas lenta.

Intermedio de reaccion:

f Altamente reactivo
f Rapidamente alcanzan una concentracion baja y constante
"' No aparecen en las ecuaciones globales

%7

Molecularidad

Se llama molecularidad al nimero de moléculas de reactivos que colisionan
simultdneamente para formar el complejo activado en una reaccién elemental.
Asi hablamos de reacciones unimoleculares, bimoleculares, trimoleculares, etc...

« Generalmente, en reacciones elementales, coincide con el orden de reaccién.
i Sin embargo, existen casos en los que no coinciden, como las reacciones de

! hidrolisis en los que interviene una molécula de agua ya que al ser [H,0]

i practicamente constante la velocidad es independiente de ésta.

i *Es raro que una reaccion intervengan mas de tres moléculas pues es muy
i poco probable que chocan entre si simultdneamente con la energia y
: orientacion adecuadas.

Si unareaccion es una etapa elemental bimolecular, tiene una ecuacion
de velocidad de segundo orden, pero si una ecuacién es de segundo
orden no podemos decir nada sobre la molecularidad, pues puede ser

compleja.
ple) e




Etapa Elemental

Etapa elemental: cada una de las etapas que forman parte de una

determinada reaccién quimica compleja
2k O = NRLO
H>T = 2 H

H +0, > HO +O

HO +H, - H,0 +H

Mecanismo

O +H, > HO +H

Fase gaseosa

monomolecular

bimolecular

bimolecular

bimolecular
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Ejemplo de Mecanismo de Reaccion
Reactants Befors ranstan slats Transition state Alter Trarsibon stale Produss
; i 1 7 "
Br—Cy  +OH BreesCresssOH BresesGeessOH Bres««CeeOH Br+ C—OH
N N s /1 4
O’ [0 04 . [®. L |® ¢
o @ y &9 5 &9 - g o N o
( ) ) ’1
L Y il o . |
o4 [ % |
EICH;_+CIH' J \
e ¢
Br 4 CHOH
Reaction progress
Reaccion que ocurre a través de un mecanismo SN, 20
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Reacciones opuestas o reversibles

Reacciones que se producen en ambos sentidos y por lo general
conducen a un estado de equilibrio

kl
A B Vdirecta = Vinversa
k—l
[1 Ejemplo: Isomerizaciéon unimolecular
B
CH,
A / N\
CH, — CH, «——>CH,CH:CH,
ciclopropano propeno
Tiempo
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Reacciones paralelas o simultaneas

Reacciones en las cuales un reactivo participa simultanea e
independientemente en dos reacciones

Ky
AT B A se consumira igual que si participase en
una unica reaccion donde k = k; + k,
Ko
C
k,/k, = redimiento de B/ rendimiento de C
[ Ejemplo

A C
1-metilciclohexeno

B

isopropenilciclobutano

\‘ eteno + isopropeno
Tiempo 22

11



Reacciones consecutivas o en serie

Reacciones en las cuales el producto de una de las etapas elementales
es el reactante de la siguiente

A L, Bﬁ, C hidrdlisis de haluros de alquilo
k2 S5 kl k2 <<< kl
[] [
A C C
B B
Tiempo Tiempo
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Reacciones en cadena

Reacciones complejas compuestas por reacciones

(a) de iniciacion

(b) de propagacion

(c) de terminacion

Los intermediarios son radicales libres. Se forman en la etapa de
iniciacion; dan origen a otros, conservando su namero, en las etapas de
propagacion, y se cancelan en la etapa de terminacién.

24
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Ejemplo de reacciones en cadena

BI’2 L) 2Br* Iniciacion
Brr+H, —“—> HBr+H"

H*+Br, —*—> HBr+Br® > Propagacion

H*+HBr —<«— H,+Br’
&

/!

[ ] [ ] k H 1A
Br® + Br S LA BI‘2 Terminacion

Diagrama del estudio cinético de una reaccion quimica:
la descomposicién del ozono

Medidas Ecuacion de velocidad
2@y —= 8(G
. > experimentales —) V =k [Og]* [O,]*
K
Modelo de mecanismo de reaccion O, (_OZ i
k
Conjunto de reacciones elementales que b
satisface los hechos experimentales ky
Deduclcién de la ecuacion de velocidad
para el mecanismo propuesto
v =2k, K[Os]* [O,]*

Equilibrio

Aproximaciones ( v =3k, K [0,]? [0,]1

Estado Estacionario

26
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Ejemplos de la definicion y el uso
de los coeficientes estequiométricos

_1d[A]_d[B]_ KA - d[A]:ld[B] _ k[A]
2 dt dt dt 2 dt

_d[A] _d[Al_ k|A

5 = 2k [A] dt [ ]
i dle]_

(Et I =k[A] dt 2L

p S T el O3 ¥ 0%

20, — 30, O'+O3£>202
dgg ko] - k.o, o] +k.[o"Tfo.]

dgo k[0,] - k,[o.]o] + 20T,

t
d[;)t': = k[o,] - k,[0,][o]-k,[0 ][0, ]
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Mecanismos de reaccion

1. Suposicién de equilibrio

Supone una o0 mas reacciones reversibles que permanecen cercanas al
equilibrio durante la mayor parte de la reaccion, seguidas por una etapa
limitante relativamente lenta.

Velocidad ; = Velocidad

kyy ky>>>k;

2. Suposicién de estado estacionario

Durante la mayor parte de la reaccién la concentracion de todos los
intermediarios de reaccién es constante y pequefia.

La variacion de la concentraciéon del intermediario es cero.

OI[dot.] = kjo]-ko]lo]-klolfo] = 0 29

1. Suposicion de Equilibrio

Vair = Viny| = kl[o3]: k—l[oz ][O] T

Despejando [0] — [0°]= ko] [o]
d[:%] =k[o] - k.fo]Jo] + 2 [o]o,]

Como en la primera etapa se establece el equilibrio d [dOZ] = 2k2 [O'][Os]
t

K,[O,]

Reemplazando [O°] por

dlo,]_ y kol 1y [O:F
dt =2k, [Oz] [03]=§k2k1 [02] p
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2. Suposicién de Estado Estacionario

k[o,]= o] (k.[0,]+k,[0,])

k[0,]

Despejando [O7] [O. ] o
k,[0,]+k.[O.]

Para la formacion de O,

o] _ ¢ jo,] - k. [o,]lo] +2k.0°][o.]

dt
Reemplazando [O]
d[oz] 1 kl[o3] £ k—l[oz] kl[o3] * 2k2[o3] k1[03]
dt k—l [Oz]+ kz [03] k—l [Oz]+ kz [03] 31

dlo,]_ k[o] kifo.]ko,] | 2k[0,]K[0;]
dt  k4[0,]+k,[0,]  k4[0,]+k,[O]

Denominador comun

dfo,]  kfodetort+kik, [0~k [oktert 2k,k [0,

gt k—l[oz]+ kz[os]

do,]  3Kk,[0,]
dt _k_1[02]+k2[03]

Si se supone que k,[O,]>>>k,[O,]

d[OZ]_ 3k1k2[o3]2 _ [03]2
i S S lofla o ialo |
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