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Cinética — ¢ que tan rapido o lento ocurre una reaccion?

Termodinamica — ;ocurre una reaccion? ;en que direccion?



LA CIENCIA CENTRAL

Capitulo 1 4

Cinética quimica




Cinética quimica

® La cinética estudia la velocidad a la que
suceden los procesos quimicos.

® Ademas de la informacion acerca de la
velocidad a la que suceden las reacciones, la
cinética también puede dar idea del
mecanismo de reaccion (como sucede
exactamente la reaccion).



Velocidad de reaccion

 Larapidez de un suceso se define como el cambio que ocurre en un intervalo de tiempo dado: siempre
gue se habla de rapidez, es necesario introducir la nocién de tiempo.

* Porejemplo, la rapidez de un auto se expresa como el cambio de posicion del auto a lo largo de cierto
periodo. Las unidades de esta rapidez son usualmente kildmetros por hora (km/h): es decir, la cantidad
gue cambia (la posicidon, medida en kildmetros) dividida entre el intervalo de tiempo (horas).
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Velocidad de reaccion

* De modo analogo, la rapidez de una reaccion quimica —su velocidad de reaccion— es el cambio de
concentracion de los reactivos o productos por unidad de tiempo.

* Por tanto, las unidades de velocidad de reaccion son normalmente de molaridad por segundo M/s o M s :
es decir, el cambio de concentracion (medida en molaridad) dividido entre el intervalo de tiempo
(segundos).

Alconcentracion]

Velocidad =
elocida At




Velocidad de reaccion

* Ejemplo de un proceso muy lento: formacion de petréleo (millones de afios).

* Ejemplo de un proceso muy rapido: explosion del TNT.




Ejemplo: Oxidacion de acido férmico con Br,,.

Br {aci+ HEQUH lavl = 2Bt {aci+aH (acl+ €0 ig)

— ¢ - - 7 e - i - - — )
- - e - 4

* EIBr, es café rojizo. Todas las demas especies en la reaccidon son incoloras.
* A medida que progresa la reaccién, [Br,] disminuye con rapidez, y su color se desvanece.

* Este cambio paulatino puede medirse con un espectrofotdmetro, que registra la
cantidad de luz visible que absorbe el Bromo.
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Avance de una reaccion hipotética A — B, a partir de 1.00 mol de A. Cada esfera roja representa 0.01 mol de
A, cada esfera azul representa 0.01 mol de B, y el volumen del recipiente es de 1.00 L.

(a) En el tiempo cero el recipiente contiene 1.00 mol de A (100 esferas rojas) y 0 mol de B (0 esferas azules).
(b) Al cabo de 20 s, el recipiente contiene 0.54 mol de A y 0.46 mol de B.
(c) Al cabo de 40 s, el recipiente contiene 0.30 mol de Ay 0.70 mol de B
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La velocidad de esta reaccion se expresa ya sea como la velocidad de desaparicion del reactivo A o la
velocidad de aparicion del producto B.

cambio de concentracion de B

Velocidad media respecto a B = . ,
cambio de tiempo

_ [B]ent, — [B]ent;  A[B]

t — # At

Velocidad media = V46 M~ 0.00 M _ 2.3 X 1072 M/s
20s — 0s

: : A[A]
Velocidad media respectoa A = — 7

A[A] 054 M — 1.00 M "
Velocidad dia=——=— =23 X1 M
elocidad media A7 205 — 03 3 0 /s




Para la reaccion anterior, calcule la velocidad media de desaparicion de A en el intervalo de tiempo de 20 a 40 s.

Solucion:

Analisis y estrategia: La velocidad media esta dada por el cambio de concentracion, A[A], dividido entre el
cambio de tiempo correspondiente, At. Dado que A es un reactivo, se emplea un signo de menos en el calculo
para que la velocidad sea una cantidad positiva.

Resolucion:

A[A | 0
Velocidad media = — 2141 _ _030M — 0.54 M

=12 X102 M
At 40s — 20s L /s

Parala reaccion anterior, calcule la velocidad media de aparicion de B en el intervalo de
tiempo de 0 a 40 s. Respuesta: 1.8 102 M/s



Cambio de velocidad con el tiempo

Considérese una reaccion quimica real: la que ocurre cuando se pone cloruro de butilo (C,H,Cl)
en agua. Los productos que se forman son alcohol butilico (C;H4OH) y acido clorhidrico:

C,HoCl(ac) + H,O(l) — C,H¢OH(ac) + HCl(ac)

Tiempo, £ (s) [C,HyCl] (M) Velocidad Media (M/s)

0.0 0.1000 Lo x 104
50.0 0.0905 i 10
100.0 0.0820 e % 104
150.0 0.0741 e % 104
200.0 0.0671 9 % 104
300.0 0.0549 01 % 104
400.0 0.0448 080 % 10-4
500.0 0.0368 0,260 % 10-4
800.0 0.0200

10,000 0
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Los puntos representan los datos experimentales de las
primeras dos columnas de la tabla, y la curva roja se ha
trazado para enlazar continuamente los puntos de datos.

Se han trazado lineas tangentesalacurvaent=0y t =600s.

La pendiente de cada tangente se define como el cociente
del cambio vertical entre el cambio horizontal (es decir:
A[C,H,Cl]/At).

La velocidad de reacciéon en cualquier momento esta
relacionada con la pendiente de |la tangente a la curva en ese
momento.

Debido a que el C,H,Cl desaparece, la velocidad es igual al
negativo de la pendiente.

Concentracion de cloruro de butilo (C,H,Cl) en funcion del tiempo.



A[CHGCI]  (0.017 — 0.042) M

Velocidad instanta =
elocidad instantanea Al (800 — 400) 5

- 6.2 X 107° M/s

A[C4HoCl]  A[C4HyOH]

Velocidad = —
elocida A7 A

El término “velocidad” significa “velocidad instantanea”.

La velocidad instantanea en t = 0 se denomina velocidad inicial de la reaccion.




Calcule la velocidad instantanea de desaparicion de C,H,Clent=0
(la velocidad inicial).

Solucion

Analisis y estrategia: Para obtener la velocidad instantanea en t =0,
es necesario determinar la pendiente de la curva en t = 0. Se dibuja
la tangente sobre |a grafica. La pendiente de esta linea recta es igual
al cambio en el eje vertical dividido entre el cambio correspondiente
en el eje horizontal (esto es, el cambio de molaridad sobre el cambio
de tiempo).
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Resolucidn: La linea recta cae de [C,H,CI] 0.100 M a 0.060 M en el cambio de tiempo de 0 a 200 s, como lo

indica el triangulo amarillo de la figura. Por tanto, la velocidad inicial es:

A[CH,Cl]  (0.060 — 0.100) M

Velocidad = —
eodda At (200 — 0) s

= 2.0 X 107* M/s



Velocidad
instantanea

ent=600s

Determine la velocidad instantanea de desaparicion de C4H9Cl en 0.090
t=300s.

0.080
Respuesta: 1.1 104 M/s
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Velocidades de reaccion y estequiometria

aA + bB — ¢C + dD

. 1 A[A]  1A[B]
Velocidad = CTAr T b Az



(a) ¢Cual es la relacidn entre la velocidad de desaparicion del ozono y la velocidad de aparicidon de oxigeno en
la siguiente ecuacion:

205(9) = 302(9)

(b) Silavelocidad de aparicidn de O,, A[O,]/At, es de 6.0 x 10° M/s en un instante determinado, écual es el
valor de la velocidad de desaparicién de O,, A[O,]/At en ese momento?

Solucidon

Analisis y estrategia: Las velocidades relativas con respecto a diferentes reactivos y productos dependen de los
coeficientes de la ecuacion quimica balanceada.

Resolucion:

. 1A[0s] 1A[O]
Velomdad——2 N oG

A[Os] 2 A[O;] 2 - -
—_— = — = — . b4 2 =40 X 2
=3 ar = 5(60X107°M/s) =40 X 107° M/s




Comprobacién: Podemos aplicar directamente un factor estequiométrico para convertir la velocidad con
respecto a O, a la velocidad con respecto a O;:

A[O 1051\ (201610 104/L
_Al 3]=<6.0><10‘5m0 2/ )( mo 3>=4.0><10‘5m° o/

At S 3 mol O, S
= 4.0 X 10 M/s



Concentracion vy velocidad

Una forma de estudiar el efecto de la concentracidon en la velocidad de reaccion consiste en establecer como
depende la velocidad al comienzo de la reaccidn (la velocidad inicial) de las concentraciones de partida.

NH, "(ac) + NO, (ac) — Ny(g) + 2H,O(])

Datos de velocidad de la reaccion entre iones amonio y iones nitrito en agua a 25°C

Numero Concentracion inicial Concentracion inicial Velocidad inicial
de experimento de NH, + (M) de NO, (M) observada (M/s)
1 0.0100 0.200 5.4 %X 1077

2 0.0200 0.200 10.8 X 1077

3 0.0400 0.200 21.5 X 1077

4 0.0600 0.200 32.3 x 10~/

5 0.200 0.0202 10.8 X 1077

6 0.200 0.0404 21.6 X 1077

7 0.200 0.0606 32.4 X 1077

8 0.200 0.0808 433 x 1077

La dependencia global respecto a la concentracion se expresa como sigue:

Velocidad = k[NH,]J[NO, ]



Ley de velocidad

aA + bB — cC + dD

Velocidad = k[A]"[B]"

* La constante k en |la ecuacion de velocidad recibe el nombre de constante de
velocidad. La magnitud de k cambia con la temperatura y, por tanto, determina
como influye la temperatura en la velocidad.

* Los exponentes my n son nimeros enteros pequefios (usualmente 0, 1 o 2).



Si se conoce la ecuacion de velocidad de una reaccion y su velocidad con un conjunto de concentraciones de
reactivos, se puede calcular el valor de la constante de velocidad, k.

Por ejemplo, usando los datos de la tabla los resultados del experimento 1:

Velocidad = k[NH, J[NO, ]
5.4 X 107" M/s = k(0.0100 M)(0.200 M)

L 54X 107 M/fs 27 % 104 M1
(0.0100 M)(0200 M) >

Una vez que se tiene tanto la ecuacion de velocidad como el valor de la constante de velocidad de una
reaccion, se puede calcular la velocidad de reaccidn para cualquier conjunto de concentraciones. Por ejemplo,
se calcula la velocidad para [NH,*] 0.100 My [NO,] 0.100 M:

Velocidad = (2.7 X 107* M~1s71)(0.100 M)(0.100 M) = 2.7 X 10° M/s



Exponentes de la ecuacion de velocidad

Las ecuaciones de velocidad de casi todas las reacciones tienen la forma general

Velocidad = k|[reactivo 1]"[reactivo 2]" ...

Los exponentes m y n de una ecuacion de velocidad se denominan ordenes de reaccion.

Ejemplo:
Velocidad = k[NH,;][NO, ]

Debido a que el exponente de [NH,*] es uno, la velocidad es de primer orden respecto a NH,".
La velocidad también es de primer orden respecto a NO,".

El orden general de reaccion es la suma de los drdenes respecto a cada reactivo de la ecuacion

de velocidad.
Por tanto, la ecuacion de velocidad anterior tiene un orden general de reaccionde 1+ 1 2,vyla

reaccion es de segundo orden general.



Ejemplos

H202—>HZO+§OZ v=k[H,0,]

— el orden con respecto a H,0, es 1; el orden global es 1
— reaccion de primer orden respecto a H,0, y de primer orden global

2NH, — N, +3H, v=k

— el orden con respecto a NH; es O; el orden global es 0
- reaccion de orden cero global y con respecto a NH,

2NO, +F, — 2NO,F v=k[NG,][F,]

— el orden con respecto a NO, es 1 y con respecto a F, es 1; el orden global es 2
— reaccion total de segundo orden y de primer orden con respecto a NO, y a F,



El orden de una reaccién caracteriza la dependencia formal que
existe entre la velocidad de reaccion y la concentracion de las
sustancias reaccionantes



Unidades de las constantes de velocidad

Las unidades de las constantes de velocidad dependen del orden general de reaccidon de la ecuacion de
velocidad. En una reaccidon de segundo orden general, por ejemplo, las unidades de la constante de velocidad
deben satisfacer la ecuacion:

Unidades de velocidad = (unidades de la constante de velocidad)
(unidades de concentracién)?

unidades de velocidad _ M/s
(unidades de concentracién)? M?

Unidades de la constante de velocidad = =M 171,

Si Velocidad se expresa en M/s y Concentraciéon en M

Para una reaccién de primer orden: k= V/[A] s’

Para una reaccion de sequndo orden: k= V/[A]: M’
Para una reaccion de tercer orden: k= V/[A}/B] M3s’



Ejemplo: A 600 K, la descomposicion del NO, es de segundo orden, con una velocidad de 2,010 mol L s

cuando la concentracion de NO, es 0,080 M.

a) Escribe la ecuacion de velocidad.

b) Calcula la constante de velocidad. ¢ Cuales son sus unidades?

c) ¢Cudl sera la velocidad cuando la concentracion de NO, sea 0,020 M?

NO, —>§|\|2 +0,
v=k[NO,T

Vv 2.0 10°>M s
_ o =0,31 M *'s*=0,31 mol™Ls™

K=——
[NO,F ~ 0,080% M?

v=k[NO,]" =0,31 M*s™ (0,020M)" =1,2x10* Ms™



Cambios de la concentracion con el tiempo

* Una ecuacion de velocidad para una temperatura dada, nos dice como cambia la velocidad de la reaccion
conforme modificamos las concentraciones de los reactivos.

* Las ecuaciones de velocidad se pueden convertir en ecuaciones que nos dicen cuales son las
concentraciones de los reactivos o productos en cualquier momento del curso de una reaccion.

* Enlas matematicas necesarias interviene el calculo.

Ordende | Ley de | Unidadesdela | Relacién de [A] con ¢
reaccion | welocidad | constante | el tiempo _ s
0 vek It [A] kt + [Als L4l
2K
i by tud : 0,693
1 v = k[A] 1 Ln[A] = —kt + Ln[Al, l'c

2 v = k[A] Mt — = fet o+ =— -
|.".| el [ I:.[.':._|_,



MODELOS TEORICOS DE LA CINETICA QUIMICA

* Teoria de colisiones
— Las moléculas chocan
* en gases, la frecuencia de colisiones es del orden de 103° colisiones/seg

* si todas las colisiones produjesen reaccion, las velocidades de reaccion serian altisimas, del orden
de 10° M/s; en la realidad son mucho menores

— Energia de activacion: Sélo los choques entre moléculas que traen una energia cinética mayor que
una dada producen reaccion quimica

— Sdélo los chogues entre moléculas bien orientadas son efectivos
* Teoria del estado de transicion

— Enlos choques efectivos se forma una especie hipotética, el complejo activado, que esta en un
estado transitorio lamado estado de transicidon, que se descompone, dando lugar o bien a los
reactivos o bien a los productos

— La diferencia de energia entre el estado de transicion y los reactivos es la energia de activacion



Teoria de colisiones

Cl+NOC]l — CL + NO

(a) Colision efectiva
Antes de la colision Colisiéon Después de la colision

(b) Colision no efectiva

DA eV o W

Antes de la colision Colision Después de la colision

Dos formas posibles de colisidon entre atomos de Cl y moléculas de NOCI. (a) Si las moléculas
tienen la orientacion apropiada, una colisidon con suficiente energia dara lugar a la reaccidn.
(b) Si la orientacién de las moléculas que chocan no es la correcta, no hay reaccion



Teoria de colisiones

 Hemos visto que tanto la concentracion de los reactivos como la temperatura influyen en las velocidades de
reaccion.

 El modelo de colisiones, basado en la teoria cinética molecular, explica ambos efectos en el nivel molecular.

 Laidea central del modelo de colisiones es que las moléculas deben chocar para que reaccionen. Cuanto
mas grande es el numero de colisiones que ocurren por segundo, tanto mayor es la velocidad de reaccion.

* Por consiguiente, a medida que la concentracion de moléculas de reactivo aumenta, el numero de
colisiones crece, lo que origina un aumento de velocidad de reaccion.

 De acuerdo con la teoria cinética molecular de los gases, asimismo, al subir la temperatura las velocidades
moleculares aumentan. Al moverse con mas rapidez, las moléculas chocan con mas fuerza (mas energia) y
frecuencia, con lo cual la velocidad de reaccidn aumenta



1. Factor de orientacidn

2. Energia de activacion
Caolision que forma productos

N 2 NGO N

90 - 90 -e-e

Colisones que no forman productios

Energia insuficiente

0 * 98 -0 9
Onentacion Inadecuada

. @ * 60 +0 e
9-® - o ~9-@



Orientacion durante la colision

H H H
ca  + H *\OH — 0o OH. —— ™ Cl\““'x\H + OH
H H H H
Antes de la colision Colision Después de la colision

\/;

7\

@e
Colision eficaz
KL

o o€

Colis10n 1neficaz

H




Teoria del Estado de Transicion
Energia de activacion

Coordenada de
reaccion

La energia de activacion (Ea) es la energia minima que deben alcanzar los
reactivos para gue la reaccion sea efectiva y evolucione hacia los productos.



[ I 4

Teoria del Estado de Transicion

Energia de activacion

N> O

LM

Energia
de activacion

Reactantes

...........................

El complejo activado es una asociacién
transitoria muy inestable, ya que su
energia es superior a las de las moléculas
de reactivo y productos.

Productos

Progreso de la reaccion ==



Potential energy

Reaccion exotérmica

Reaction progress

C+D

-

Potential encrey

Reaccion endotérmica

A+B

Reaction progress



Energia (kJ)

E_ (directa)

+209 kJ

N,O+NO

AH, = E_(directa) — E_ (inversa)

estado de transicion

E, (inversa)

+348 k]
AE~AH
-139 kJ
productos
N, +NO,

coordenada de reaccion



Dependencia de la constante de velocidad con
la temperatura. Ecuacion de Arrhenius

Svante Arrhenius (finales del siglo XIX) — demostré que la constante
de velocidad para una reaccion varia con la temperatura.

Representa la fraccion de
colisiones moleculares que
tienen una energia igual o

mayor que £,,.
A

. : —E_ /RT
Ecuacion de Arrehnius k — A e al
— Ay E, son caracteristicos

Frecuencia de las de cada reaccion

colisiones entre las
moleéculas de reactivo



Ecuacién de Arrehnius k — A e_Eﬂ/ RT

R es la constante de los gases, 8.3145 JK-'mol?
Ea es la energia de activacién en J/mol

T es la temperatura absoluta en K
A es el factor pre-exponencial cuyas unidades son iguales a las de la

constante de velocidad.

1nk=—E6/RT+1nA

Ecuacion que puede identificarse con la ecuacion de una recta



Observacion: La velocidad de una reaccion aumentacon T

Con bastante aproximacion, la constante de velocidad de la mayoria de las

reacciones aumenta con T segun:

k = Ae E/RT Nk = In AL

Ink, =In A — =

T2
Ink, =In A- = Ink

T 2 - . _E,

1 1 pendiente: ——
— |nﬁ ' R

ke L TS

nk, —Ink, =——a 2 _2 T

RIT, T,

ke E (1 1
Kk,  R\T, T,




Ejemplo: Calcula la energia de activacion de una reaccidén cuya constante de
velocidad vale K=3.46x10-5 st a 298 Ky k=9.63 x 10-5 s'1 a 305 K.

In _ -
3,46x10°s? R (305K 298K

9,63x107°s™ E( 1 1 j
1’023615:_%(—7,7016><10‘5K—l)

- _ 1023615
" 7,7016x10°°

K x 8,3145JK *mol™ =111kJ / mol



Ejemplo: Calcula la constante de velocidad de una reacciéon a 305 K, si su valor a
298 K es K=3.46x10-5 s! y su energia de activacion es de 111 kJ/mol.

k 111x10%J mol™ 1 1
In Z____—— — _1( _ j =1.028241
3, 46x107°s 8,3145 JK "mol ™\ 305K 298K
k2 1,028241 -5 -1
=€ K, =9,67/x10" s

3.46x10°s!



Mecanismos de reaccion

 Mecanismo de reaccion: serie de procesos elementales que da lugar a una reaccioén global
— debe ser consistente con la estequiometria de la reaccion global o neta

— debe ser consistente con la ecuacién de velocidad experimental

* Procesos elementales: transformaciones quimicas por las que, en una sola etapa, se reagrupan los atomos
de una o varias moléculas

— (Molecularidad: ndmero de moléculas involucradas en la formacion del estado de transicién en un proceso
elemental)

— Los PE suelen ser unimoleculares o bimoleculares (un choque efectivo de tres o mas moléculas es altamente improbable)

— A diferencia de lo que ocurre con la reaccién global, en la ecuacidon de velocidad de los PE, los exponentes de las
concentraciones son los mismos que los coeficientes estequiométricos

— Existen especies quimicas intermedias, que no son reactivos ni productos, que se producen en un proceso
elemental y se consumen en otro. Estas no pueden aparecer en la ecuacién de velocidad global.

— Si un PE transcurre mucho mas lento que los demas, él constituye |la etapa determinante de la velocidad de la
reaccion global.



La velocidad de una reaccion
que se produce en

etapas esta determinada

por la velocidad de la

etapa mas lenta.



H,+2IClI > 1,+2HCI experimentalmente: V= k[HZ][ICI]
Caso: Mecanismo con un paso lento seguido de otro rapido

Paso 1, lento: H, +1Cl — HI + HCI Vlzki[Hz][ICI] Paso

determinante

Paso 2, rapido: HI +1Cl — |, + HCI V2=k2[H|][|C|]
H,+2ICl - I,+2HCI v=v,=k[H,][ICI]
estequiometria OK ec. de velocidad experimental OK

« Para que se dé el paso 2 hace falta que se produzca HI en el paso 1.

- Siendo el PE2 mas rapido, en cuanto se produce HI en el PE1 se
consume inmediatamente en el 2.

« Por tanto el PE1, es decir el paso lento, determina la velocidad de la
reaccion global.

« Eso explica que ésta sea de primer orden respecto a H, y a ICl y de
segundo orden global.



H,+2ICl —>1,+2HCI experimentalmente: V=k[H2][|C|]

Caso: Mecanismo con un paso lento seguido de otro rapido

. ostado de
________ A Tttt el transicion
/\ del PE1
H, +ICl - HI + HCI estad_o_gle
transicion
/ del PE2

Energia (kJ)

7
. intermedio
reactivos HI +HCI + ICI
H,+2ICI

HI + ICl > I, + HCI

\ productos

, +2HCI

coordenada de reaccion



2NO+0O, > 2N0, experimentalmente: V=K [ NO]2 [OZ]

Caso: Mecanismo con un paso rapido y reversible seguido de otro
lento

Paso 1, rapido: 2NO = N,0, kl[NO]Z _ k_l[NZOZ]
Paso 2, lento:  N,0O, + 0, - 2NO, V,= k, [Nzoz][oz] Paso

determinante
2NO+0, - 2NO,

estequiometria OK

Si el paso 2 es el determinante, v=v,. N,O, es un intermedio de reaccion
y no puede aparecer en la ecuacion de velocidad global. Si el PE2 es
lento, permite que el PE1 directo y el PE1 inverso alcancen el equilibrio, lo
que permite calcular [N,0O,] en funcidén de un reactivo.

v=v, =k,[N,0,][0,] = k2:—1[NO]Z [0,]=k[NOJ[0,] k= kzli(_l

ec. de velocidad experimental OK




2NO+0O, > 2N0, experimentalmente: V=K [ NO]2 [OZ]

Caso: Mecanismo con un paso rapido y reversible seguido de otro
lento
___________________________________________________ - estado de

A transicidon
estado de /\ del PE2
transicion
g = del PE1 N,O, + 0, = 2NO,
2 |
© 2NO =N, 0,
S v
- (______bL___
c i
reactivos
' 2NO+O, \
intermedio
N,O, +0,
productos
2NO,

coordenada de reaccion



