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CAPITULO |
CINETICA FORMAL

1.1 Definicion

La cinética quimica es la parte de la fisicoquimica que estudia la forma y la rapidez con la
que se desarrollan las reacciones quimicas.

1.2 Reaccion Quimica.
Un sistema termodinamico cerrado queda descrito cuando se definen sus variables de
estado P. T y su composicion quimica en términos de los nimeros de moles de cada uno de
sus componentes. Esto es, el estado E del sistema es funcion de las variables mencionadas:
E = E(P, T, na, Ng, «.sns) donde A, B, .... son los componentes quimicos del sistema,
El sistema se encuentra en equilibrio termodinamico cuando todas sus variables de estado
son constantes en el tiempo, Cuando algunas de sus variables cambian con el tiempo se dice
que en ¢l sistema esta ocurriendo un proceso. k| proceso es una reaccion guimica cuando
al menos dos especies quimicas cambian el nimero de moles respecio al tiempo. Es
necesario que al menos una especie quimica disminuya en su nimero de moles v que al
menos olra especie quimica, originalmente presente en el sistema, o no. aumente en su
numero de moles. La especie quimica cuyo nimero de moles disminuye con el tiempo se
llama reactivo y la que aumenta con el tiempo se llama producto.
Si la especie reactivo fuera A y la especie producto fuera Q, existe una ezuacion quimica
que garantiza el balance de atomos en ambos miembros de la 1gualdad:

maA = mgQ 1.1
por ejemplo la transformacion de ozono en oxigeno ¢s una reaccion quimica que se expresa
como

20,=30, le2
Los cocficientes ms ¥ my garantizan que las moléculas A ¥ B contenzan los mismos
atomos en el mismo nidmero. con el objeto de satisfacer la igualdad. En el ejemplo
(ecuacion 1.2) hay 6 dtomos de oxigeno en ambos miembros de la igualdad. A estos
nimeros my y mgse les llama “coeficientes estequiométricos™.

Una expresion mas general. aplicable cuando hay varias especies reactivo v otras especies
producto es

maA +mgB + .= mgQ + msS + 1.3
como en las reacciones

2H;+0;=2H,0

4NH; + 6 0; = 2N:03 - 6 H;0
Observar que cuando un coeficiente es 1. éste no s¢ escribe y queda implicito al escribir la
formula quimica, como en la ecuacion 1.4, en la que se escribio 0> en lugar de escribir
10,
En la ecuacion quimica puede haber cualquier nimero de especies quimicas que actian
como reactivos (excepto cero) y también cualquicr nimero de especies quimicas que acten
como productos (excepto cero). El nimero de especies quimicas de reactivos no tiene que

1

n



ser igual al nimero de especies quimicas de productos. Los coeficientes estequiométricos
no tienen que ser numeros enteros: la reaccion 1.4 es 2 Ha + Oz = 2 H,0, pero también se
puede escribir como H; + 2 Oz = H,0

Si en un sistema reaccionante hubiera especies quimicas que no cambian de nimero de
moles respecto al tiempo, serian denominadas inertes o mo - reactivas. Muy
frecuentemente el disolvente juega este papel, asi como otras substancias presentes, ajenas
a la reaccion quimica.

1.3 Velocidad de reaccion. Velocidad instantéanea de reaccion.
Los reactivos son las especies quimicas que disminuyen su nimero de moles con respecto
al tiempo en un sistema reaccionante y los productos son las que lo aumentan. La
representacion grafica de los nimeros de moles de los reactantes (reactivos o productos)
respecto al tiempo es semejante a la mostrada en la figura 1.1

B
L
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tiempo (unidades arbitrarias)

—reactio - ﬁﬁiducto

Figura 1.1 Variacion del nimero de moles de las especies activas respecto al tiempo.

El concepto de rapidez de cambio esta asociado a la derivada respecto al tiempo de un
escalar. En el caso de las reacciones quimicas el escalar es el nimero de moles. De esta
manera la definicion de velocidad de reaccion esta asociada a la derivada de la
desaparicion de los moles de reactivos respecto al tiempo:

dn 4
Vy=- 1.6
4 dt

que es la tangente de la curva ny vs. tiempo (ver figura 1.2). El signo negativo de la
ecuacion 1.6 se aplica para hacer que la rapidez sea positiva ya que la pendiente de la
curva ny vs ten la figura 1.1 es negativa. La rapidez de la reaccion también se puede
medir en términos de la aparicién de una especie producto Q y, por lo tanto:

[



dng

= 1.7
Yo dt

donde vq es la tangente de la curva ng vs. tiempo. Aunque ambas v, y Vi, son medidas de la
rapidez v, no son necesariamente iguales.
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Figura 1.2 Cambio de la pendiente de la tangente a la curva del niimero de
moles de un reactivo respecto al tiempo.

Debe notarse que la “rapidez” es un término transitorio. ya que la pendiente de la curva ny
vs. t para cualquier reactivo A no es una constante, sino que depende del tiempo en el que
se mida la derivada. La tangente a tiempo cero tiene mayor pendiente que cualquier otra
tangente, es decir, Va0 > Vago (ver figura 1.2) v, por lo tanto, si se desea comparar las
velocidades de reaccion respecto a especies quimicas diferentes, es necesario medir las
pendientes de las tangentes a las curvas n; vs. T (] = algun reactante) en el mismo momento.
La velocidad de la reaccion en el instante t para cualquier reactivo R sera

dn
VR.r=_[ df) 1.8
T



Para cualquier producto P la velocidad de reaccion sera

dn
"I‘,r:['dfj 1.9
r

on - - — |
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Figura 1.3 Velocidades de reaccion en el instante t, respecto a reactivos (
productos (— -« — ).

)ya

Las técnicas de monitoreo cinético de una reaccién generalmente consisten en tomar
muestras del sistema cada cierta cantidad de tiempo. El anélisis quimico de las muestras
proporciona informacién de la composicién del sistema en el momento en el que fue
tomada la muestra. Sin embargo, es frecuente que la composicion se reporte en unidades de
concentracion (moles/L) y no en numero de moles. También es frecuente que el analisis
quimico se realice para una sola especie quimica y no para toda la composicién del sistema.
Por esta razon es frecuente que las curvas de velocidad de reaccion se realicen en unidades
de concentracion en lugar del nimero de moles. Como la concentracién C es igual a n/V (V
= volumen del sistema), entonces

dn  dV
dy v¥-
s ) Va " i
de dr y2 ’



dc 1 dn

dav .
En un proceso a volumen constante el valor de es igual a cero y = . con lo
dr dr Vdi

cual se observa que la velocidad de la reaccion medida como un cambio de concentracion
es proporcional a la velocidad de la reaccion medida como un cambio en el nimero de

moles. Si r = dC/dt, entonces
r=—v o v=Vr 111

La figura 1.4 muestra las curvas de concentracion vs. tiempo para dos especies activas, un
reactivo y un producto. Las ecuaciones 1.12 y 1.13 definen las velocidades instantaneas de

una reaccion respecto al reactivo y al producto:

dCg
rpr =—(—% 1.12
R (d'! )r
dC,
ro, =21, 113
e
0.12 e - - -
5_@ 0.1 - -
is
R
38
S8
8%
3

0 100 200 300 400 500 600 700 800
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Figura 1.4 Curvas de concentracion — tiempo para las especies activas reactivo — producto
de una reaccion.

1.4 Reacciones lentas y reacciones rapidas

Hay que notar en las figuras anteriores (1.1 a 1.4) que no esta definida la escala de tiempo
en el eje de las abcisas. La escala de tiempo se define experimentalmente, después de saber



si el monitoreo de la reaccion se realizara durante segundos, minutos, horas, dias, meses o
afios. Los términos “reaccion lenta” o “reaccién rapida” son subjetivos respecto a la
capacidad del experimentador para realizar los analisis quimicos de las especias activas de
la reaccion. Una reaccion que parece rapida cuando los andlisis quimicos se realizan
tomando alicuotas del medio reaccionante y titulandolas inmediatamente, puede ser una
reaccion lenta si se encuentra un método instrumental de analisis que permita una rapida
deteccion (cualitativa y cuantitativa) de la especie quimica de interés. por ejemplo un
analisis espectrofotométrico, conductivimétrico, barométrico, etc.

También [lamamos “lentas™ a algunas reacciones por el tiempo en el que se realizan. La
reaccién nuclear mediante la cual el torio se convierte en radio ( 22 e Th — **sRa + *,00)
se considera “lenta” debido a que la conversion de la mitad de la cantidad inicial de torio en
una mena se lleva a cabo en 75200 afios.

En cambio la reaccién entre los iones H' y HO' en los sistemas acido — base ocurre en
fracciones de segundos, en una reaccion tipicamente “rapida”.

1.5 Estequiometria y velocidad de reaccion.
Si se tuviera la siguiente reaccion en fase gaseosa
4 NH; + 60; — 2 N20;3 + 6 H,0 1.14

podria definirse la velocidad de la reaccién de cuatro maneras diferentes, segun el reactivo
o producto con el que se hiciera el seguimiento de la reaccion:

R _( dngys ] Vo - 7( dngy
N r= T~
- ), - drJ,
I dnyao3 | _(dnyao
LELeER S R VH20,r = &
T T

Los valores de las velocidades instantaneas en el tiempo t definidas anteriormente son
diferentes ya que si tomaramos ¢! mismo valor de dt para las cuatro relaciones, los valores
de dny no van a ser iguales. Por cjemplo, si dr se define de tal manera que dnny; sea -0.04
moles, entonces dnox va a ser -0.06 moles en virtud de los coeficientes de la ecuacion
quimica y. de la misma manera, dnnaos va a ser +0.02 moles y dnmpo sera +0.06 moles.

Sin embargo, si dnws fuera dividido entre 4, la velocidad instantdnea respecto al NH3
quedaria

LTI
d T a4 dr dt

|‘ ¥ 1004 _ 001
4 VH3.r 4



haciendo lo correspondiente con las velocidades instantaneas respecto a los demas

reaclantes se obtiene:

! vons -1 (@02, 1006 __ 001
6V02.r 6{ dt ) = & = TR
1y -1 @m0y, _1002_001
N e o e S
y

: _1dngyp 1006 _ 00
g Va0 = A & ),-6 s

como se ha supuesto el mismo valor de df, entonces:

1 1 1 1
'4VNH3: = 6 Vor= ZVNZDlr = 6VH20.1
Para la ecuacion quimica general maA + mgB + ... = mgQ + msS + ...
; 1 1 1 I
Vise—vy,=- VB == Vo = Vg =

my mpg mQ mg
o también

1 1 1 |

Re=---ryr=- Igr=wu=——Igr= IS, = e

my4 mg me mg

se tendra que

.15

1.16

donde V0 R, son las expresiones generalizadas de velocidad instanténea.

Ejemplo 1.1

En la reaccién que ocurre entre el persulfato de potasio y el yoduro de potasio:

K:S:05(ac) + 2 Kl (ac) = Ix{ac) + 2 K;SO4(ac)

Se encontro que la pendiente de la curvaC, vs. t cuando =0 era 0.0004 molL 'min"., ;Cual

sera la pendiente de la curva C; vs. t en el mismo experimento en el mismo instante?

Respuesta:



Utilizando la ecuacion 1.16 se tendra: -é tpo=rpo con B =Kl y Q = I. Como la

velocidad instanténea respecto a la concentracisn de Q en el tiempo cero, rp g, es 0.0004,

entonces rpqsera igual a -2 o0 = 0.0008 moll."'min".

1.6 Tipos de reacciones
En el estudio de la Cinética Quimica es frecuente clasificar las reacciones en los siguientes
diferentes tipos.

a) Por el nimero de fases o estados fisicos presentes en el sistema:

i) Se llaman “reacciones homogéneas” a las reacciones en las cuales el medio
reaccionante se encuentra en una sola fase o estado fisico. Esto ocurre, por
ejemplo, en las reacciones que se Ilevan a cabo en fase gaseosa. El sistema
puede contener reactivos, productos y gases inertes. También ocurre cuando
el medio reaccionante es liquido, ya sea porque todas las cspecies quimicas
presentes sea liquidas o porque se haya utilizado un disolvente en el que sean
solubles todas las especies presentes.

i) Se llaman “reacciones heterogéneas” a aquéllas en las cuales algin
reactante, disolvente o catalizador se encuentra en una fase diferente del
estado fisico generalizado del sistema. Ejemplos de reacciones heterogéneas
son las reacciones de combustion de sélidos o liquidos con el oxigeno del

aire:
C(s) + Ox(g) = COx(g) 117
C;H;OH(#) + ; 0x(g) = 2 COx(g) + 3 H:0(F 0 g) 118

al igual que las reacciones que tienen un catalizador en una fase diferente que
las de los reactivos. como en la reaccidn de hidrogenacion de alquenos en
fase gaseosa con catalizador metdlico (p. ej. niquel o platino):

CeHa(g) + 3 Ha(g) i CsH2(g) 1.19

Cuando el producto de la reaccion no esta en la misma fase que los reactivos, no se cumple
la definicion de heterogeneidad de la reaccion quimica. La siguiente reaccion se considera
homogénea:

CaCO;(s) — CaO(s) + COxAg) 1.20

Sin embargo, la reaccion opuesta es una heterogénea. dado que los reactivos se encuentran
en diferentes fases:

CaO(s) + COx(g) — CaCOs(s) 1.21



b) Por el nimero de etapas reaccionantes,

i)

c

—

i)

ii)

Las reacciones monodireccionales son las que transforman a uno o mas
reactivos para formar uno o mas productos. Esta transformacion se sefiala
con el simbolo — (ver la reaccion 1.21).

Las reacciones no — monodireccionales son las que se formulas en mas de
una etapa monodireccional con el objeto de explicar el comportamiento del
sistena reaccionante. Por ejemplo, aparentemente la desintegracion nuclear
del radio conduce a la formacion del polonio y la emision de dos particulas
a. Esta reaccion se puede formular como dos reacciones consecutivas:

ssRa — gsRn + 0 ssRn — Po + a0 1.22

Por el uso de catalizadores.

Existe un amplio nimero de reacciones cuya velocidad se explica inicamente
en términos de los reactivos que aparecen en la ecuacion quimica. A estas
reacciones se les llama no — catalizadas. Por ejemplo:

2 H202(ac) - 2 H:O + 0, 123

Sin embargo:

también existe un amplio nimero de reacciones que modifican su velocidad
cuando el sistema reaccionante contiene alguna sustancia extrafia a la
ecuacion quimica. La reaccion 1.23 modifica la velocidad de su reaccion en
presencia de iones yoduro I-, de tal manera que la velocidad se vuelve
proporcional a la concentracion del i6n yoduro, una especie quimica que no
aparece en la ecuacion. La sustancia que altera la velocidad de reaccion, pero
que no aparece en la ecuacién quimica se llama catalizador y a la reaccion
desarrollada en presencia de un catalizador se ie llama catalizada.

Tabla 1.1 Tipos de reacciones

| Clasificacion: a) Por el nimero b) Por el nimero [ ¢)Porel uso de
de fases de etapas catalizadores |
i Homogéneas monodireccionales no — catalizadas
ii heterogéneas no — monodireccionales catalizadas

Ejercicios

1.1 Mostrar que las ecuaciones

Respuesta:

a) 4NH; +6 0
b) 2NH; +30; N»0;3 + 3 HyO corresponden a la misma reaccion.

=2 N;03 +6 H;,0 N




Los coeficientes estequiométricos de una reaccién quimica garantizan que el nimero de
atomos de cada especie sean iguales en ambos miembros. En la ecuacion a) se observa que
hay cuatro atomos de nitrogeno en ambos miembros de la igualdad, al igual que en la
ecuacion b) hay 2 atomos de nitrégeno en ambos miembros. Comprobar que para cada
atome de los distintos elementos (N, H y O) existe ¢l mismo numero en ambos mientbros
de la igualdad.
Una vez obtenida la ecuacion que describe la transformacion de reactivos a productos,
cualquier multiplicador p de todos los coeficientes nos dara una nueva ecuacion quimica de
la misma reaccion. En este ejemplo, la ecuacion a) fue multiplicada por el factor V; para
obtener la ecuacion b). Generalizando lo anterior, para la ecuacion

maA +mB+ ... =mgQ + mgS + ... 1.3

todas las ecuaciones de la forma
HmaA + pmpgB + ... = pumgQ + pmsS + .. ..  es un namero real, p= 0

son ecuaciones de la misma reaccion. Un caso especial se obtiene cuando p = 1/my.
entonces

A+ (mg/my) B+ .. = (mg/ma) Q + (mg /my)S + .

Lo cual significa que cualquier ccuacién quimica puede ser escrita de tal manera que mj
sea iguala 1.

1.2 Dar las dimensiones de vg (ecuacion 1.8) y de I; (ecuacion 1.15). Asimismo dar las
dimensiones de rg . (ecuacion 1.12) y de R; (ecuacion 1.16).

Respuesta:
Utilizaremos el simbolo {=} para indicar “tiene las dimensiones de”.
La ecuacion 1.8 es

dng
Ver=—(--") 1.8
Rt d 4
y. por lotanto vg r {=} moles/unidad de tiempo. V- tiene las mismas dimensiones. ya que

que la diferencia entre Vg, ¥ V: es el factor 1/mg v mg es una constante sin dimensiones:
» 1 5
V,=- Vgr=- VRr == Vor= - VEr = 1.1

La ecuacion 1.12 es

dCp
P 1.12
"Rt dr '



y, por lo tanto rg. {=} moles/L.unidad de tiempo. De igual forma. para la rapidez
instantdnea R,, se observa que tiene las mismas dimensiones.

1 1 1 1
Re=-—ryr=——Ipr=..=— Igr=— [Ig; = .16
my mp M‘Q mg






CAPITULO 2 ’
REACCIONES HOMOGENEAS, MONODIRECCIONALES, NO-CATALIZADAS.

2.1 Ecuacién de Guldberg y Wage

Para la reaccion quimica que se lleva a cabo en fase homogénca, de naturaleza
monodireccional y en forma no - catalizada:
maA + mgB + ... - mgQ + mgS+ ... 1.3

se enuncia la ley de accion de masas o de Guldberg y Wage:

“La velocidad instantinea de la reaccién es proporcional a las concentraciones de los
reactivos en ese instante, elevadas cada una 2 un exponente que se determina
experimentalmente”.

0 sea: Ri=K Car"*Car "o 2.1

donde:

k' es la constante de proporcionalidad de la ley de Guldberg y Wage y que se conoce con el
nombre de “constante de velocidad especifica”, va que tiene el mismo valor que R,
cuando las concentraciones de los reactivos son | mol/L cada uno.

va es el orden de reaccion respecto al reactivo A, vg es el orden de reaccion respecto al
reactivo B y asi para cada reactivo existird un exponente para el término de concentracion
que debera aparecer en la ecuacion 2.1. Cada orden de reaccion respecto al reactivo R debe
ser un numero real (cero, positivo, negativo, entero o fraccionario).

Se llama orden total de la reaccion a la suma de los exponentes, tal que
vr=vat vpt .ty 2.2
La ecuacién 2.1 es una ecuacién diferencial ya que el valor de R, fue definido en la

ecuacion 1.16 como:
1 1 1 1

R, =- Tgr=— gt == 0= —Ig; = 1.16
T g A, my B.r mo o.r mg St
Asociando la ecuaciones 1.16 y 2.1 se obtiene
1 1 1 . vA B
- Tgr=——1Igs=..= Tor=——I5, =0k C C b 2
my AT mp B mg o.r mg S.r At B
o
| dC, 1 dCy 1 dCop | dCg U
Yo = ~8y = i = ( ); =k Ca:"'Cr: .
my ( dr 7 mg ( dt )e mg : dt ) mg  dr T A "

Esta ecuacidn nos dice que la cinética de una reaccion puede ser seguida mediante el
monitoreo de un reactivo o de un producto. pero la expresion de velocidad instantanea
dependera tnicamente de la concentracion de los reactivos.



De la ecuacion 2.3 se puede obtener
dC A 8 "

Fpe=—( J,A )p = (M K)C . Ch . = K Ciar Cais P 24

Como m, y k' son constantes, su producto es también una constante. En muchas ocasiones

se hace my = | para que k sea igual ak’.

2.2 Los datos cinéticos y la curva C vs. t

El problema fundamental de la Cinética Quimica es la obtencion de los valores de la
constante de velocidad especifica (k* o k, segin sea el caso) y de los ordenes de reaccién.
Una manera de resolver este problema es emplear el método diferencial que consiste en
obtener los datos de concentraciones de las especies quimicas A, B, ..., en varios tiempos a
partir del inicio de la reacci6n. trazar las curvas de concentracién respecto al tiempo y
hallar las pendientes a estas curvas en tiempos determinados. Al conjunto de valores de
Cas Car o .o se les llama datos cinéticos. El seguimiento de una reaccion quimica
frecuentemente se realiza:
a) preparando un conjunto de muestras idénticas que se analizan a diferentes tiempos
después de iniciada la reaccién o
b) preparar una muestra de gran tamafio, de la cual se iran extrayendo porciones cada
cierto tiempo.

Por lo general el anélisis quimico de las muestras es mucho mas tardado que el tiempo que
se requiere para la toma de la siguiente muestra y. algunas veces, que el tiempo que
requiere el mismo desarrollo de la reaccion (en el caso de las reacciones rapidas). Por esta
razon se requiere detener la reaccion instantes después de obtenida la muestra del sistema
reaccionante. Hay tres procedimientos para lograrlo:

i) el enfriamiento. Las reacciones a bajas temperaturas son mas lentas que las
mismas reacciones a altas temperaturas. Cuando las reacciones se desarrollan en
medio liquido, las temperaturas limites de la reaccion son las temperaturas de
congelacion de la mezcla reaccionante, como minima, y la temperatura de
ebullicion, como maxima. La rapidez de la reaccion mo es cero cuando la
muestra se enfria y hay que asegurarse que la rapidez de la reaccion de la
muestra fria sea mucho menor que la velocidad de reaccion que siguid su curso
normal. De otra manera los datos cinéticos que se obtengan seran incorrectos.

i) la dilucidn. Si la muestra que se toma se deposita en una cantidad relativamente
grande de disolvente, todas las concentraciones se reduciran por dilucion y,
como indica la ecuacion 2.1, la velocidad instantinea sera menor en la solucién
diluida. El tnico inconveniente de este procedimiento es que al diluir el sistema
reaccionante se aumenta la dificultad en la realizacion del los andlisis quimicos.

i) el secuestramiento. Consiste en adicionar a la mezcla una sustancia quimica que
transforme alguno de los reactivos a una velocidad mucho mayor que la de la
reaccion estudiada. convirtiendo su concentracion en cero. Por ejemplo, si la



reaccion quimica se llevara a cabo mediante un 4cido, la adicion de una base al
sistema lo neutralizaria y la reaccion se detendria en ese momento. Es necesario
conocer bien la reaccion quimica con el objeto de determinar el secuestrante (o
neutralizante) idéneo.

No siempre es necesario hacer las determinaciones analiticas de cada una de las especies
quimicas que aparecen en la ecuacion quimica. Generalmente es suficiente hacer analisis de
solamente una especie y la concentracion de las demas se obtiene mediante ecuaciones de
balance de materia, dependientes de los coeficientes estequiométricos. Siempre sera
conveniente conocer las concentraciones iniciales (o de tiempo cero) del sistema
reaccionante, lo cual es sencillo porque para desarrollar la reaccion es necesario preparar y

controlar las condiciones iniciales (temperatura, presion, concentraciones, etc.)

Los datos cinéticos estan formados por el conjunto de pares cartesianos t - C. como se

ilustra en la tabla 2.1.

Tabla 2.1 Modelo de datos cinéticos
Tiempo Conc. de A, Cay
0 Can
4 Ca
t Caz
13 Cas
elcétera l

Una vez que se tienen los datos cinéticos, se pueden preparar las curvas de concentracion
vs. tiempo, como la de la figura 2.1. Por lo general solamente es necesario trazar la grafica
para un reactivo, dado que la ecuacién 2.4 requiere dnicamente de una pendiente para su

planteamiento.

04

0.35

03
025
02
0.15
0.1 4
0.05 |

Conc. de A

Figura 2.1. Grafico tipico de concentracion vs. tiempo en el monitoreo de una reaccion
quimica. La concentracion de A se da en unidades arbitrarias.

tiempo (unidades arbitrarias)



2.3 Método Diferencial.

La ecuacion 2.5 define el método diferencial para las reacciones homogéneas
monodireccionales. El valor de ra , se debe obtener de la figura 2.1 y los valores de Cy -,

Cg. ....., se deben obtener de la tabla de valores cinéticos.
dc ‘,
rar=— ’&A)r = k Ca; ""Ca: .. 25

t

Las incognitas son K, va, Vg, ... Observar que el nimero de incognitas es igual al numero
de reactivos en la ecuacion quimica, mas | (un orden de reaccion para cada reactivo, y el
valor de k). Para poder determinar el orden de la reaccion de cada componente se hace
necesario plantear un sistema de ecuaciones de rapidez para cada uno de los componentes.
Para hacer un sistema de ecuaciones que nos permita resolver este nimero de incognitas se
debe de obtener un namero de velocidades 14, igual al namero de incognitas, por lo
menos. Hay dos formas de obtenerlas:

Una consiste en trazar tangentes a la curva Cx, vs t en varios valores de t. Sin embargo, se
puede ver en la figura 2.2 que en la medida en que avanza la reaccion la curva se “aplana™ y
se hace mas dificil tanto trazar las tangentes como obtener sus pendientes.

Concentracién( mol/L)

0 100 200 300 400 SO0 600 700 BOD 900

- "
tiempo (L sar )

Figura 2.2 Tangentes a la curva Concentracion - tiempo de una reaccién
ent=0yent=400



La otra forma consiste en realizar varias veces el experimento cinético, cada experimento
con un conjunto de concentraciones iniciales diferentes. Como la pendiente at =0 es la
mayor de las obtenibles en cada curva (ver figura 2.3), corresponde a la tangente mas facil
de trazar. A esta opcion se le [lama “técnica de velocidades iniciales™ o de Van't Hoff,
llamado también “de las velocidades verdaderas™.

0.25 | — =

Concentracién

0 100 200 300 400 500 600 700 800
tiempo({unidades arbitrarias)

Figura 2.3 Curvas de concentracion — tiempo para la misma reaccion con diferentes
concentraciones iniciales. Se han trazado las pendientes a las curvasat =0

La ecuaci6n 2.6 es la logaritmica (en cualquier base) de la ecuacion 2.5:
logra:=logk+valog Car+vplogCa:+ ... 2.6

Para cada pendiente r, . determinada graficamente se conocen los valores de Cy ., Ciy, ..o
y se pueden sustituir sus valores en la ecuacion anterior. Con varios juegos de datos se
conforma un sistema de al menos n ecuaciones para las n incognitas que tenga la ecuacion
2.5, que es posible resolver.

Ejemplo 2.1 El cloruro de bencenodiazonio (CBD) se descompone segin la reaccion
CgHsN,Cl = CgHsCl + Na. En un experimento realizado a 50°C se obtuvieron los
siguientes datos cinéticos:

t(min) 0 6 9 12 14 18 22 26 30
10°Cepp, mol/L 7.117 4.763 3.945 3.140 2.726 2.079 1.628 1.213 0.969

Determinar el orden de la reaccion y la constante de velocidad mediante el método
diferencial.

Respuesta.
a) En la figura adjunia se muestra la curva de concentracion vs. tiempo, obtenida de
los datos del problema. Se han trazado varias tangentes, las que corresponden a los



tiempos 0, 6, 9 y 12 minutos. Los valores de las pendientes se dan en la siguiente

tabla.

o
[=]
=3

o o o
& 8 2

Concentracion
o
g

0.03
0.02
0.01
0
0 5 10 15 20 25 30
tiempo (min)
) . AC O -Cy .
b) Las pendientes fueron calculadas con la ecuacion — =5 . estimando de la
24
curva los valores de C y de t.
tiempo Concentracion | Log Conc. Pendiente Log Pendiente
0 0.07117 -1.1477 0.004411 -2.3554
6 0.04763 -1.3221 0.003459 -2.4610
9 0.03945 -1.4039 0.002723 -2.5649
[12 0.03140 -1.5030 0.002300 -2.6383

c) A partir de los datos de la tabla anterior se debe aplicar la ecuacién 2.6 para 2 pares
de valores log ra ., log C, ., debido a que solamente hay dos incognitas: k y va. De
las 4 opciones que hay en la tabla, seleccionamos las 2 primeras:

logra.=logk+valog Ca:
-2.3554 = log k + vo (-1.4477)
-2.4610 = log k + va(-1.3221)

d) La solucién del sistema de ecuaciones anterior produce los siguientes valores:

k=002188 vy va = 0.606



El valor de v, es probablemente 1. ya que los ordenes de reaccion mas frecuentemente
encontrados son 1 o 2. En este método, la imprecision proviene de la estimacion del valor
de las pendientes.

2.4 Las dimensiones de k.

Dada la ecuacion 2.5:

dC ¥
( df )r == kCas"Cos . 25
se puede obtener la ecuacion
dC, molL™!
o T
k=~ — =} - ! =} (molL"y™ ! ¢! 2.7
CA,rVACE.rW"‘ |m0[L‘~l!vA+vB+...
donde vi = va+ vt ... (ver la ecuacion 2.2)
2.5 El Método Integral
La ecuacion de velocidad de reaccién 2.5
dc v v
if d;: )p = k Cay **Cns*®.. 25

es una ecuacion diferencial variables separables de primer grado. Para resolverla es
necesario integrar, preferentemente entre los limites conocidos del tiempo de la reaccién, t
=0y t. Los valores de C, en estos valores de tiempo son Cagy Car

~ f“ —-T:C" =kl Jdi=k 28

A0 C ;1 7Chy e s
El miembro izquierdo de la ecuacién anterior no se puede integrar de manera general, ya
que la integracion depende del nimero de funciones de concentracion que haya en el
denominador y el orden o exponente que corresponda a cada reactivo. Para hacer posible
las integraciones se opta por resolver un conjunto de casos que se denominan “modelos de
reaccion”.

2.6 Modelos de reacciones de solamente un reactivo.

Es el caso de las reacciones

PR B 1, o A—» Productos 29



Cuya ecuacion integral es

— [Car HCa _ g 2.10
A0 CAVA

La solucion de esta integral tiene dos casos particulares, cuando vy = | v cuando vy # 1:
2.6.a. Cuando v, = | la integracion de la ecuacion 2.10 da como resultado

Cao _

In ket 2.11

Cau

El método integral implica un procedimiento de prueba y error. Si se tiene un conjunto
de datos cinéticos para una reaccion de solamente un reactivo, se puede suponer que la
reaccion es de orden 1. Para confirmar que la suposicién es correcta es usual utilizar
cualesquiera de dos procedimientos: i) el grafico y i1) el analitico o tabular.

2.6.a.i Procedimiento gréfico.
La ecuacion integrada 2.11 se puede escribir ahora de la forma

InCay=InCap—kt 2.12

que es la ecuacion de una linea recta en el plano definido por los ejes cartesianos In Ca vs.
t, cuya ordenada en el origen es In Cpy y cuya pendiente es -k. A partir de los datos
cinéticos se encuentran los valores logaritmicos de C,, y se hace el trazo. Si se obtiene una
linea recta a partir de los datos experimentales, entonces el supuesto de que la reaccion es
de orden | es correcta.

Una de las ventajas de este procedimiento es el poder calcular el coeficiente de correlacion
en un procesador de datos estadisticos adecuado. Si el namero de pares cartesianos (1.Cy )
es igual o mayor que 4, un coeficiente de correlacion igual o mayor que (.95 nos indica que
los valores experimentales pertenecen a una linea recta con el 99% de confianza.

Ejemplo 2.2. Los siguientes datos cinéticos pertenecen a la descomposicion térmica del
diéxido de nitrogeno segln la reaccion 2NOx(g) — 2NO(g) + Oi(g). Demostrar que la
reaccion es de orden 1 y obtener el valor de la constante de velocidad especifica k:
tiempo(min) 0 1 2 3 4 5
Cro2x 10*(molL™) 477 431 391 353 319 2.89

Respuesta:
a) Completar los datos cinéticos segin la tabla 2.2:

tiempo(min) | Ca(molL™) [InCy,
0 477x 107 [-7.6480
1 431x 107 [-7.7494
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2 [391x 107 -7.8468
3 3.53x 107 |-7.9490
4 3.19x 107 -8.0503
5 2.89x 107 -8.1491

b) Trazar los ejes In Ca, (ordenadas) y tiempo(min) (abcisas). Inscribir en ese plano
los puntos de la tabla anterior y observar si se obtiene una linea recta:

Ejemplo 2.2

-7.70 =——
-7.80 —

§-7,90— - It
‘ "
£ 500 N 1

S04 4 1
820 l—— L

tiempo(minutos)

c) con un procesador estadistico se calcula la regresion lineal de los puntos de la
grifica. Se obtiene la ecuacion y = -7.6479 — 0.1003x, con un coeficiente de
correlacion de 0.9999. El valor de k es, entonces, igual a 0.1003 min’'.

2.6.a.ii Procedimiento analitico o tabular

Consiste en ir obteniendo, mediante una tabla, los valores que corresponden a la ecuacion

2.13

1, C
k="In A%
t Cas

La tabla tendra la siguiente configuracion:

[ Tabla 2.3 Solucion de la ecuacion integrada de orden 1 1

el procedimiento tabular |

| Tiempo Ca Ca/Cay  [IN(Cag/Car)  [k=In (Cad/Cat
0 CA0 Cag/Cap=1 | In(Cap/Cap) =0 | Indeterminado 0/0
) CA,l Cao/Cay In {Cao/Cal) ki |




0o

CA2

Cap/Caz

In (Cap/Caz)

kz

CE

CAJ3

Cad/Cas

ks

In (CA()I‘C,\J)

Para que un conjunto de datos cinéticos corresponda a una reaccion de orden | es necesario
que los valores de k; que se obtengan sean semejantes entre si y sin tendencia creciente o
decreciente. Si esto se cumple, el valor promedio de de los valores ki es el valor
aproximado de la constante de velocidad especifica de la reaccion.

Esta claro que en la primera linea de la tabla 2.3, que corresponde a t = 0, no se puede
obtener informacion cinética, puesto que la reaccion no ha iniciado.

Ejemplo 2.3 Aplicar el procedimiento tabular a los datos del ejemplo 2.2.

Respuesta:

a) desarrollar la tabla de valores, semejante a la tabla 2.3

Procedimiento tabular para la reaccion del ejemplo 2.2

Tiempo(min) Ca,x 10° Cao/Cas [ In(Ca/Cay) k

0 4.77 1 | R e —
1 431 1.1067 |0.1014 0.1014

2 3.91 1.2199 0,1988 0.0994

3 3.53 1.3513 03010 0.1003

4 3.19 1.4953 0.4023 0.1006

5 2.89 1.6505 10,5011 0.1002

b) Se observa que los valores de k obtenidos son muy parecidos entre si y a 0.1 y no
existe una tendencia creciente o decreciente. El valor promedio de los valores de k
obtenidos es 0.1004, por lo cual la constante de velocidad especifica de la reaccion
debe ser k = 0.1004 min"', muy semejante al valor obtenido por el procedimiento

gréfico.

2.6.b Cuando vy =n, n# 1, la ecuacién 2.10

[ %
10 CAV"‘
; dx 1 -
se puede integrar recordando que I = —x
x" 1-n
e dCa L o e 1| L
AocMA -l 4107 n C'“"—l
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La tabla 2.4 da las ecuaciones integradas para varios valores de n # I. A pesar de que n
puede adquirir el valor de cualquier niumero real (cero, positivo, negativo, eniero o
fraccionario), la mayor parte de las reacciones monodireccionales en fase homogénea
conocidas tienen drdenes de reaccion 1 o 2.

Dado un conjunto de datos cinéticos, la determinacion del orden de reaccion se realiza
mediante los procedimientos grafico o tabular, que pueden ser aplicados para cualquiera de
los 6rdenes posibles.

Tabla 2.4 Ecuaciones de velocidad integradas para ordenes diferentes de |
Ordenn = | Ecuacién integrada
0 kt=Cao—Ca,
2

W T |
C.J.J' CA.D |
’ 2ka= - 2" . i '
Ca” Cao |
-l 2kt=Capg - Cat’ l
P2 0.5kt =VCp- VCao J

Ejemplo 2.4 De la descomposicion térmica del acetaldehido CH;CHO(g) — CH4(g) +
CO(g), se obtuvieron los siguientes datos cinéticos:

Tiempo(h) 0 2 6 10 15 20 30
Cas(mol/L) 0.1 0.0958 0.0883 0.0820 0.0752 0.0694 0.0602

Hallar el orden de la reaccion y la constante de velocidad especifica.

Respuesta: Empezamos por proponer un orden de reaccion. Formalmente debiéramos
empezar por proponer el orden uno y resolver por alguno de los dos procedimientos. En
esta ocasion escogeremos el grafico, semejante al utilizado en el ejemplo 2.2:

tiempothoras) | Ca,(molL) [InCa, |
0 o 223026 |
2 0.0938 -2.3455
6 0.0883 -2.4270
10 0.0820 -2.5010
15 0.0752 -2.5876
20 0.0694 -2.6679
30 | 0.0602 -2.8100

Con estos datos se calcula mediante algin procesador estadistico la regresion para la recta
In Ca; vs. . Se obtiene la ecuacion y = —0.0177t — 2.319 con un coeficiente de correlacion
igual a 0.9886.



Si bien el resultado anterior no estd fuera de lo csperado. el coeficiente de correlacion
resulta menor de lo corriente, por lo cual debiéramos proponer otro orden. Proponemos el

orden 2:

La ecuacion que debe ser empleadaes: — =kt

A

L]
Ca0

2,15

obtenida a partir de la tabla 2.4 para el orden de reaccion 2. Los valores que son necesarios
representar graficamente son 1/C4, ¥ L, que se encuentran en la siguiente tabla:

tiempo(min) 1/Cay
0 10.0

| 2 104384

6 11.3250

10 12.1951

15 13.2979

20 14.4092

30 16.6113

La regresion lineal de los puntos anteriores (t,1/C,) produce la ecuacién y= 0.22t+9.997
con un coeficiente de correlacion igual a 0.9999. El coeficiente de correlacién indica que la
reaccién es de orden 2 y que k = 0.22 Lmol 'hora'. Notar que las dimensiones de k son
consistentes con la ecuacion 2.7 para vy = 2.

Este ejercicio se puede resolver también mediante el procedimiento tabular aplicado a la
ecuacion

k:l[ 717_7717} 2.16
1 Cur Cuo
cuya tabla de valores es
Procedimiento tabular para la reaccion de orden 2
tiempo  Ca fi=1/Ca, D=fi—fy K =D/t
0 ol 10.0 I [
2 0.0958 104384 | 04384 02192
6 0.0883 11.3250 1.3250 0.2208
10 0.0820 12.1951 2.1950 0.2195
15 0.0752 13.2979 3.3979 0.2199
20 0.0694 14.4092 4.4090 0.2205
30 0.0602 16.6113 6.6113 02204

Dado que los valores de k obtenidos son muy parecidos entre si y a 0.22, se puede concluir
que el orden de reaccion es 2 y que la constante de velocidad especifica es el promedio de
los valores de k que aparecen en la tabla, por lo cual k = 0.22 Lmol " hora™.
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2.7 Seguimiento de una reaccién mediante el reactivo consumido.

Una forma de seguimiento de una reaccion es la medicién de x, la cantidad consumida del
reactivo A en el lapso transcurrido t. Se define x mediante la ecuacion

Xx=Cap—Casx 217
y Car=Cao—x 2.18
enlonces dCa,=—dx 2.19
y
g o 2.20
dr ), dt
Considerando la ecuacion 2.19, la ecuacion 2.10 se convierte en
kr:E"dC-” =—L‘ = 221
0. C 0 - 0™
Si vy =1, la integral es
C
kr=In-—"2 222
Cao—x
y, si vy #1, la integral es
et L1 223
=l (Cup=5)"" Cyp”
Se puede definir el “grado de avance” o “conversion™ de una reaccion como
grado de avance = conversion = x/Ca
y la fraccion residual como
Cio—-2x
fraccion residual = 1 —conversion=1- * = ’!_'0 = 224
40 Cap
La siguiente ecuacion esta en el ejercicio | del capitulo I:
A+TBpy  ="Cq+ Mgy 225
fﬂA mA m‘



Esto significa que cuando se consume 1 mol de reactivo A, el consumo del reactivo B sera

i 7 m
mp/my moles. Si el consumo de A fuera de x moles, el consumo del reactivo B sera - B
my
moles. Con estos antecedentes podemos definir las cantidades residuales de una reaccién
después de un lapso t a partir del inicio de la reaccion:

Car =Cag-x
m
Cpi=Cap-—2x
my
m
Coi =Cop+ —2x
my
m
Csy=Cso+ - >x 226
my
Ejemplo 2.5

a) Dada la reaccion 2NHs(g) + 30a(g) — N2Osl(g) + 3H,0(g), que inicia con 0.05 moles/L.
de NH; y 0.1 moles’/L de O; y tiene una conversion del 40% después de una hora,
determinar el namero de moles/L de cada una de las especies quimicas presentes en el
reactor (a volumen constante),

b) Hallar la fraccion mol de cada componente en la mezcla anterior:

c) A partir de una presion inicial de 1000 mm de Hg, ;cuales seran las presiones parciales
de los componentes y la presion total del reactor a una hora de iniciada la reaccion?

Respuesta:

a) La reaccion se debe escribir como NHs(g) + 3 Ox(g) = ;N;O;(g) + ; H:0(g). Como la

reaccion se inicia con 0.05 moles de NH; y después de una hora la conversion es del 40%,
entonces

conversion = x/Cnap= 0.4 osea: 0.4= 6:}5 y x es igual a 0.02 y:
Cnia ) hora = Crrso — X = 0.05 -0.02 = 0.03 moles/L

Coz.ihen = Coz0- B x = Cong- 3r=01-2 (0.02) = 0.07 moles/L
my 2 2

o hors = Crz030 + %x -0+ ; (0.02) = 0.01 moles/L
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Csi=Cso+ IS x = Cgo+ % x =0+ 1.5(0.02) =0.03 moles/L
my

b) el numero total de moles/L es 0.03 + 0.07+ 0.01+ 0.03 = 0.14 moles/L. La fraccién mol
esta definida por la relacion (moles de una especie)/(molas totales). Tomando como base |
litro de mezela:

0.03 0.01
Yaua= - - =02143 Y= = =0.0714
MET 014 Y

0.07 0.03
Yo, = 207 s Yioo= 27 =0.2143
2 0 ia MO0 004

¢) En un reactor a volumen constante, la presion total del sistema es proporcional al nimero
de moles presentes, al inicio de la reaccion habia un total de 0.15 moles/L (0.05 + 0.1) v
una presion de 1000 mm de Hg. Al final el reactor contendra 0.14 moles/L. por lo cual la
presion total sera
= g:‘: (1000) = 933.3 mm de Hg

La presion parcial de un gas en un sistema cerrado se calcula con la ley de Dalton; “la
presion parcial de un gas dentro de una mezcla es el producto de la presion total por la
fraccion mol del gas presente en la mezcla™: P, = Y, P. Por lo tanto,

Pria = 0.213 (933.3) = 200.01 Prnans = 0.0714 (933.3) =66.64
Poz= 0.5(933.3) = 466.66 P20 =0.2143 (933.3) = 200.01

Con las presiones dadas en mm de Hg.

2.8 Transformacion fraccionaria o fraccion de vida de una reaccion de solamente un
reactivo.

Se llama fraccion de vida f al valor de la conversion x/C 4 ; de una reaccion de solamente un
reactivo. También se puede definir el “periodo de vida fraccionaria ;" al tiempo que
requiere la reaccion para alcanzar la fraccion de vida f (o ese valor de la conversion):

t=t si f= 1 ox=fCpp 227

Cao
En reacciones de solamente un reactivo:

2.8 a. Si es una reaccion de orden 1, sustituyendo x de la ecuacion 2.27 en la ecuacion 2.22:

c | 1
kte=ln 40 L gyt b 228
Cuo-Cqn  F kol—

Notar que para las reacciones de orden 1, t; solamente depende de numeros constantes y no
de la concentracion inicial del reactivo.



2.8 b. Si es una reaccion de orden 2, sustituyendo X (ecuacién 2.27) en la ecuacién de
velocidad de orden 2 (tabla 2.4) expresada en la siguiente forma:
P DT RRT JE, NT S A 229
Car Can Cao-x Cuo CuplCyo-x
o sea:
Cho f

C L S 230
Cao(Cap—fCyup) Cyoli-0)

kt;
Ejemplo 2.6 Hallar el periodo de media transformacion de la reaccion propuesta en el
ejemplo 2.2.

Respuesta: Como es una reaccion de orden 1 con k = 0.1, debera sustituirse f por 2 = 0.5
en la ecuacion 2.28

(&
ke=in — A0 _jn 1 _jp 1 o2 231
Cao-fCao 1= 1-05
entonces
TR
kool

Una de las caracteristicas importantes de la ecuacion 2.31es que el periodo de media vida
no depende de la concentracion inicial del reactivo. Esto significa que el periodo de media
vida serd una constante para la reaccion, independiente de la concentracion inicial (ver la
figura 2.6). Por esta razon algunas veces se usa el periodo de media vida como indicador de
la velocidad de una reaccion, en lugar de la constante de velocidad especifica. Una reaccion
que tenga un periodo de media vida muy largo correspondera a una reaccion muy lenta.
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Concentraci6n
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Figura 2.6 El periodo de vida media de una reaccion de orden | no depende de la
concentracion inicial. En este ejemplo. el periodo de vida media de la reaccion es de 465
unidades de tiempo (arbitrarias). para las concentraciones iniciales de 0.2, 0.15 y 0.1.

0175 | N— - = alence o '
0.15 -
0125 | ———

0.075 e
0.05 | =

Concentracion
o
|

0025 |— -

0 200 400 600 800 1000
tiempo (unidades arbitrarias)

Figura 2.7 En las cinéticas de orden 1 el tiempo de vida media se repite cada vez que la
concentracién se reduce a la mitad. A partir de . = 0.2, cuando t = 280 (unidades
arbitrarias), Ca; = 0.1 = %2 C4; cuando t = 560 = 2 x 280, C5, = 0.05 = ¥4 C4¢; cuando t =
840 =3 x 280, Ca = 0.025 =4 Cx,.

La relacion entre la constante de velocidad especifica y el periodo de media vida es
biunivoca: habra un valor, y solamente uno, para k. cuando se conoce 1.



Otra consecuencia de la ecuacion 2.31 es que si en el periodo de media vida t la
concentracion inicial Ca g se reduce a la mitad, en el doble del periodo la concentracion se

volvera a reducir a la mitad, es decir a ;(%CA.O) = ; C 40 (verlafigura 2.7).

La constante de velocidad especifica k de orden 1 tiene dimensiones de t™', por lo tanto el
valor reciproco k' tiene dimensiones de tiempo, equivalente a un “periodo™ caracteristico
de la reaccion. Un lapso transcurrido t de la reaccién puede ser expresado como n veces el
periodo caracteristico, tal que t = n k™' y el exponente —kt se convierte en —n, La figura
adjunta es la grafica de Fraccion Residual vs. n. Esta grafica representa a todas las
reacciones de orden I.

En el ejemplo 2.3, estando seguros de que la reaccion es de orden 1. la fraccion residual de
la Gltima muestra, tomada a los 5 minutos de iniciada la reaccion, es (2.89x107/4,77x10™)
= 0.6059, que en la gréfica adjunta corresponde muy cercanamente a n = 0.5, por lo cual k
debe ser muy cercanamente n/t = k = 0.5/5 minutos = 0.1 min™".

Fraccion Residual

0 025 05 075 1 125 15 175 2 225 25
n "periodos”

Ejemplo 2.8 Hallar el periodo de media vida de la reaccion propuesta en el ejemplo 2.4,

La reaccion es de orden 2 con k = 0.22 Lmolhr”, por lo cual debera sustituirse f por el
valor ¥4 = 0.5 en la ecuacion 2.30:

0.5 1

khq: s ~ = -
Caa(l=0.3) Cuq

y
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b= - =45.45 horas

| 1
Ko 0.22x0.1

2.9 Modelos de reaccion de dos reactivos.

: " m ..
Ocurre con las reacciones del tipo A + - 8 B —» Productos, cuya solucion general es

my
- S B & =kt 232
A k=0 L mg oo 5
CauC By (Ca0-x)"(Cpg - "tj "
m.

Existen 3 casos cinéticos particulares:

2.9a. Cuando Ca g <<<< Cpg:
Como 02 x £ Cag, entonces x<<< Cgp. Como los coeficientes mg v m, de las reacciones
_ m
quimicas son generalmente nimeros pequefios, entonces "8 x <<< Cgg y se puede hacer
m
A

m - .
Cpo— 2 x = Cg. Entonces la ecuacion 2.32 se convierte en
m
A

[ s 5= (C;‘:) =K't 233
=(C g0 -2)" '

(C;’BJ puede salir de la integral porque las concentraciones iniciales son valores constantes

a lo largo de un experimento cinético. También se hace notar que {C;ﬁo ]k es el producto

de dos constantes y es igualmente una constante, a la cual llamamos k™. La integracion de

la ecuacion 2.33 es un caso idéntico a la integracion de la ecuacion 2.21. cuyas soluciones
v Sk

fueron dadas en las ecuaciones 2.22 para vA = | y 2.23 para vA # 1:

Siva =1, la integral es

Cap -
Cao-x
Siva 1, la integral es

k"t =In

k't = l L ! ] 2.23b

n—-1 ((',f.o--\’)"_l C-’qu—l[

La solucion de este caso es muy sencilla. Su limitacion es que de un experimento cinético
se puede conocer inicamente el valor de v,, ya que vy esta oculto en el valor de k™, de



donde no se puede despejar porque contiene dos incognitas: vg y k. Como el orden de
reaccion que se obtiene es siempre menor que el orden total verdadero, a estas reacciones se
les llama “de pseudo — orden”.

Este caso es frecuentemente utilizado cuando resulta facil hacer Cy o <<< Cyp, por ejemplo

cuando B resulta ser el disolvente del medio reaccionante, ademas de ser el segundo
reactivo.

Ejemplo 2.9 Encontrar los valores de v, y de k™ en la reaccion de hidrolisis del cloruro de
ter — butilo (ter — C4HoCl) :

ter — C4HyCl(ac) + H20(1) — ter — C;HoOH + HCI

a partir de los datos cinéticos siguientes:

tiempo(s) 0 100 200 300 400 500
Cer-canocr 0.1 0.082 0.0671 0.0549 0.0448 0.0368
Respuestas:

En el método integral el orden de reaccion debe ser propuesto. Se propone que el orden de
reaccion sea | y que se utilice el procedimiento grafico para su verificacion. Se sugiere al
estudiante que utilice también el procedimiento tabular.

Para va = | debera aplicarse la ecuacidn 2.12 con los datos resueltos para la tabla 2.2:

InCay=InCpp-kt 2.12
Tabla. Datos Cinéticos para la solucion del ejemplo 2.9
Tiempo(s) Cas In Ca, 4‘

0 0.1 -2.3026
100 0.082 -2.5010
200 0.0671 -2.7016
300 0.0549 -2.9022
400 0.0448 -3.1055
500 [ 0.0368 -3.3022

Con un procesador estadistico se obtiene la ecuacion y = -2.3016 — 0.002t, con un
coeficiente de correlacion de 0.999, lo cual significa que los datos perienecen a una linea
recta. Por lo tanto, el orden 1 propuesto es el correcto. El valor de k es 0.002 (= 2x 10%) 5™,
Notar que la reaccion contiene 2 reactivos y que la cinética produce un orden de reaccion 1,
considerando solamente las concentraciones de la especie activa y no aparece el orden de
reaccion respecto al disolvente.

2.9 b. Cuando las soluciones iniciales de A y B se preparan intencionalmente con la misma

concentracion (Cag = Cgp). Si en la ecuacién quimica se diera que mp = my, se tendra, la
ecuacion 2.34 por sustitucion en la ecuacion 2.32:
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il
S c i (c,{ 0 -0 (Cpg - ixrﬁ

ijAd—vE ; = -L O(C vA+vB -E D i 1'_)VT 29k

Ya se habia definido vr = v4 + vg (en la ecuacion 2.2). Es probable que v, sea | 0 2, al
igual que vg, por lo que vy frecuentemente vale 2, 3 o 4. Como el integrando es de
solamente un reactivo, el caso ya fue visto en la ecuacion 2.22, cuyo resultado es la
ecuacion 2.23b:

K= l-{ . Epeepy 223b

n-1 (CA.D _x)n—l C,#_Dn_]

Ejemplo 2.10 Con los datos siguientes de periodos de media vida de la reaccion A + B —
Productos, con Cy g = Cg, determinar orden de la reaccion y el valor de k:

Cao=Cro(mol/L) 0.05 0.10 0.15 0.20
tin (s) 302 152 101 75

Respuestas: Es aplicable el concepto de media vida, dado que el caso de integracion para

modelo de reacciones de dos reactivos se reduce al caso de uno. Al aplicar la ecuacion
2.23b al periodo de media vida se obtiene:

o SR I I R
hf_”_l{(c}.u-.fzf.o)"_i (C.d‘())”_l} (‘-";.n}"_{"l{[l"‘f)nnl lJ]

TR, 235

(caor!

donde & = l - l—- -1 que es una constante. 2.36
ot (B0 )

La ecuacion logaritmica de la ecuacion 2.35 es

logk +logti=log £ - (n-1) log Cau



O sea
log te=(log & - log k) + (1-n) log Cao 2.37

que es la ecuacién de una linea recta cuya ordenada es log tr y la abcisa es log Cag.
Aplicando los datos del problema a la ecuacion 2.37 se obtiene

Cap tin log Can log tin
0.05 302 -1.3010 2.4800
0.10 152 -1.0000 2.1818
0.15 101 -0.8239 2.0043
0.2 75 -0.6970 1.8751

Al calcular la linea recta con un procesador estadistico, se obtuvo un coeficiente de
correlacion de 0.9999 y la ecuacion y = 1.179 -1.0003 x. Entonces, como la pendiente es 1-
n, el orden de reaccion es 2,

Al aplicar los valores de n=2 y f = ' en la ecuacion 2.36, se obtiene que £= 1y log £ = 0,
por lo cual logk=-1.179 y k=0.066 Lmol™ s™".

2.9¢. Cuando Ca # Cap. La solucién cinética es la integral de la ecuacion 2.32. Un caso
particular frecuente corresponde ama = mp y v4 = v = |, cuya solucion es

G Cyo-
ki = 1 In w?‘o A0 7% 2.38
Cao-Cao || Cap \Cro—x

Ejemplo 2.10. En la reaccion de alquenos con acido perbenzoico en solucion cloroformica,
A + B — Productos, se obtuvieron los siguientes datos cinéticos:

tiempo(min) 0 4.75 10 20 35 55
Cay(mol/L)  0.3535 0.3050 027 0232 0.203 0.1860
Con Cy o = 0.1825 mol/L. Mostrar que la reaccion es de orden | respecto a cada reactivo.

Respuesta: Es posible aplicar un procedimiento grafico a partir de la ecuacion 2.38, segin
se observa en la ecuacion 2.39b:

c g
(€oo-Caolr=tm| 22 |+ ln( =10 —x] 2.3%
Cao Cpo—x
y
B c
| AT | SBO ]7 (Can=Cisa e 2,308
Cao—x Cao



Cpo—x

que es la ecuacion de una linearectacon x =ty = In(
407X

J. La pendiente es

c
'(CA.D -Cpgo M, y la ordenada en el origen es |n[ -{"‘MJ'
4.0
Al tomar en cuenta que x = Ca g — Ca . el valor de Cy, se puede calcular como
Cg:=Cro—x=Cro—(Cap—Cas) = (Cpu—Cap) + Ca

La tabla de calculos es la siguiente :

| tiempo Cay Cay Cuy/Cay In(Cx/Cg,)

[0 0.3535 0.1825 0.5177 -0.6586
4.75 0.3050 0.1340 0.4393 -0.8225

110 0.2700 0.0990 0.3666 ooz
20 0.2320 0.0610 0.2629 -1.3358
35 0.2030 0.0320 0.1576 -1.8475 |
55 0.1860 0.0150 0.0806 -2.5177 |

Al calcular la recta con un procesador estadistico se obtiene un coeficiente de correlacion
de 0.9999 para la ecuacion

Cyo—x =
In| =-0.6617-3.3784x10""«
8 ap =X

como la pendiente es igual (ecuacion 2.39b)a —(Cpy— Cro)k = -3.3784x107

3.3784x10°

AT =0.1976 Lmol 'min"'.
(0.3535-0.1825)

entonces k =

Ejemplo 2.11 Resolver el ejemplo 2.10 por el procedimiento tabular.

Respuesta:
Para construir la tabla se debe utilizar la ecuacion 2.39a:

C (Ci0-%
(Cap-Coplr=tn| B0 ]+ In| A0 ] 2.39a
Can) Cpo-x

a



tiempo Cap Cayp Cao/Cio In(CadCpi)  (Cap-Coodkt  (Cao-Cok

0 0.3535 0.825 1.9369 0.6611 2.3140E-09  ------
45 03050 0.1340 2.276] 0.8224 0.1613 0.035853
10 0.2700 0.0990 2.7272 1.0033 0.3422 0.034217
20 0.2320 0.0610 3.8033 1.3358 0.6747 0.033736
35 0.2030 0.0320 6.3437 1.8175 1.1863 0.033895
55 0.1860 0.0150 12.4 25171 1.8565 0.033755

total 0.171457

promedio 0.034291

El valor promedio de ((‘A‘ﬂ ‘CB.UJ‘V‘ es 0.3429, por lo cual k =0.20053 Lmol'min™",
Compare con el resultado anterior.

Ejemplo 2.12 Obtener la ecuacion integrada de la reaccién A+2B — Productos cuando v,
=1, va=1yCro=Cnpo/2.

Respuesta: A t=0,Ca = Cap. Cp=Cpo=2Capy
fx dx

=kt segun la ecuacion 2.32. Entonces
*=0(C 4 - x\Cy - 2x) ¥

; d L=
L=0(CA:(;:xXZCA_0 - 2X)= 2 L:D(('A. -

o —x)
0 sea
J.‘.-c" “ ) =M
=UC 40-0)

La integracion del lado izquierdo de la igualdad esta dada en la tabla 2.4, igual a la
ecuacion integrada de orden 2 para solamente un reactivo:

R
Cl_J (‘ﬂ

Ejemplo 2.13. Obtener el valor de k para la reaccion Nay$,0x + 2Nal — 1, + 2 Na,SO,, con
la concentracion inicial del persulfato de sodio (Na,S;05 = A) igual a 0.1 M y la del yoduro
de sodio (Nal = B) igual a 0.2 M, a partir de los siguicntes datos cinéticos:

Tiempo s. 356 695 982 1218 1565 1876 2205 2460 2751

Conc. $:03  0.0888 0.0803 0.0737 0.0691 0.0638 0.0599 0.056 0.0536 0.00.51

Respuesta:
Tomando la integral de la ecuacion del ejemplo 2.12:
| 1
2kt= o=
Car Cap
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1 1 2y
Que se puede transformar en —— =——+ 2k, que es la ecuacion de una recta en las

Ad 40

] . ; f
coordenadas —— vs. t, cuya pendiente es 2k. Tomando los reciprocos de Cj , se obtiene
Ar

Tiempo, s 0 356 695 982 1218 1565 1876 2205 2460 2751
1/Cay 10 11.26 12,45 13.57 1447 1567 16.69 17.86 18.66 19.6]

Con un procesador estadistico se obtiene la ecuacion de una linea recta:
y = 0.0035x + 10.069

con coeficiente de correlacion R” = 0.9993. El valor de R” nos indica que los 10 puntos que
subtienden la recta experimental ajustan adecuadamente la ecuacion tedrica. Se observa que
2k = 0.0035, por lo tanto

k=0.00175 Lmol's™
2.8 Seguimiento de reacciones mediante observables.

Las ecuaciones 1.8, 1.9, 1.12 y 1.13 definen la velocidad de una reaccion en 1érminos de los
cambios respecto al tiempo:

VRr :'(d;&)r 1.8
v,,‘,=:d:r'°), 1.9

PR = -(43;" ) 112

o =—tds,;”), 113

La conversion de las ecuaciones 1.8 v 1.9 a las ecuaciones .11 y 1.12 se debe a que los

métodos analiticos aplicados en la parte experimental dan como resultado las
concentraciones. Sin embargo, el seguimiento de una reaccion no siempre se hace mediante
analisis quimicos, ya que también es posible realizarlo observando la variacion de alguna
propiedad del sistema que sea proporcional a la concentracion.

Por ejemplo, en la reaccion de descomposicion del peroxido de hidrogeno:

2 Hx0x(ac) — 2 HyO(1) + Oa(g)
la reaccion puede seguirse midiendo el volumen del oxigeno producido, desde el inicio de
la reaccion, con una cantidad de oxigeno producido igual a cero, hasta que ¢l sistema
reaccionante ya no produzca mayor cantidad de gas. Es posible que a partir de los valores
de t, Vo2, como datos cinéticos. se aplique a cada volumen de oxigeno, considerado como
gas ideal, un factor de conversién para obtener el nimero de moles de oxigeno:

no2s = Piocat Yo /RT
entonces se puede transformar ¢l listado anterior a otro listado que contenga t, n-, v asi
resolver la ley de velocidad mediante la ecuacion 1.9.



Otro ejemplo de seguimiento se puede dar cuando algin o algunos reactivos en fases
liquida o gaseosa) cambian de color. La fotocolorimetria puede dar informacion de la
absorbancia de la solucion reaccionante en diferentes momentos para dar el conjunto de
datos cinéticos t, A y como la absorbancia es proporcional a la concentracién del reactivo
que genera el color (segin la ley de Lambert — Beer: A = ebC), entonces se puede convertir
cada absorbancia a la correspondiente concentracion y resolver la cinética mediante las
ecuaciones 1.12 0 1.13.

Las reacciones quimicas también pueden ser seguidas por otros parametros fisicos
observables, como la conductividad eléctrica del medio, la intensidad de alguna seal
apropiada en los espectros infrarrojo o de resonancia magnética nuclear.

Es posible seguir la reaccion mediante algun observable, siempre y cuando
i) la magnitud de la propiedad observada sea proporcional a la concentracion
i) la interaccion con el sensor no afecte el comportamiento de la reaccion quimica
iii) la técnica de observacidn sea lo suficientemente rdpida como para medir
simultineamente el tiempo de avance de la reaccion y el valor de la propiedad
observada.

A continuacion se presenta una deduccion generalizada para la conversion de datos
cinéticos obtenidos mediante observables a la aplicacion de las ecuaciones integradas.
Dada la reaccion

maA +mB + .. =mgQ + msS + ... 1.3
que se lleva a cabo en un recipiente a volumen constante, puede haber un observable A
constituido por las contribuciones de cada una de las especies presentes. Por ejemplo, en el
caso de los sistemas gaseosos, la presion total es la suma de las presiones parciales.
Entonces

A=hmtiatdgt .t hgtdst. ... 2.40a

v es la contribucion del medio (disolventes, paredes del recipiente, etc.) al valor
observado de A. La condicion i anterior induce a pensar que en un momento dado

Aar=aCay e =PBChy e Au=7Coy Asi=0Csy

donde a, B, ..., ¥, 6, ...... son las constantes de proporcionalidad entre la concentracion de
la especie quimica y su contribucion al observable. Ay es una constante. Por lo tanto

M= Amthagt At ... + Ao + Aspeeee 2.40b
a tiempo cero se tendra

o =AM thap+ Ao+ ..+ Agot+ Asp.. =Am+ aCao+ BCro+ ..+ yCqo+ 6Cso +.. 2.41

38



A tiempo t cada Ay, (I es alguna de las especies quimicas presentes) sera proporcional a
1y, pero como las concentraciones a tiempo t estan relacionadas con las concentraciones a
tiempo cero con las formulas descritas en la ecuacion 2.26

m
C=Cot ~Lx 2.26

my
Entonces

=y thart hact Aot sy =

m m m
= hag+ a(Car—X)+ B(Coo- 8 x)+ . +9(Cop + - L x) +o(Cso+ S x)+.. 242

my my my
que se puede representar en dos partes, la que corresponde a los valores de las
concentraciones iniciales y la debida al avance de la reaccion (i. e. los términos en x):

AM=(+aCay+PCpo+ ... +yCoo+0Cso+...) +

—]—(- amaXx - Pmex - ... + ymgx + omsx +...) =

my

=+ x (-amp - Pmg - ...+ ymg + omg +...) 2.42b
my

el segundo término contiene dentro del paréntesis solamente nimeros constantes, por lo
cual es una constante, a la cual |lamaremos L .

P T e 2.42c
my

La reaccion termina cuando x sea igual a Ca 0. Para indicar que la reaccion ha terminado se
toma un valor de t igual a infinito (t = =). Entonces la propiedad observable tomara el valor

ko=l + a(Cro—Cao) + B(Cao- i Capg) + oo
my
m
+¥(Coo* 20+ O(Csn+ TS Can) + wver 243a
m 4 my
que también puede representarse en dos términos:
de =+ aCro+ BCro = ... + YCqo+ 0Csp + ...) +

1

~ (- amax - Pmax - .. + ymex + omgXx +..)
m

A

Cao
=kt . (-amp - Pmy - ...+ ymg = omg +...) 2.43b
A



Cao
my

=hg+ L 243¢
de la ecuacién 2.42¢ se puede observar que

M-Rg= —-x 2.44a

ho-dg= — Cap 2.44b

Se puede hacer, mediante la diferencia de las dos ecuaciones anteriores

A Be= -2 (Cag =) 2440
™4

Dividiendo 2.44b entre 2.44c se obtiene

L

Cao - (?_/_Lo)mi\ e

Cao " (Cpg-x) B e
ma

y dividiendo 2.44a entre 2.44¢

L
E ME;_A _ i
Cars (cpgme) b Ak
ma

¥y, entonces, sustituyendo 2.45 en la ecuacion integrada de orden | para solamente un
reactivo (ecuacion 2.11) quedara como

kr=In ‘(l’"” =ln(l‘t—l°] 247
Cao—x A = Ay

y sustituyendo 2.46 en la ecuaciéon integrada de orden 2 para solamente un reactivo
(ecuacion 2.29) quedara como
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_ x 1 x 1 /U*AOJ
e ey | PSS T (R B 248
CuolCap-x) CA‘.G[CA,(!"") CA.O[iu:“av

Ejemplo 2.14. La velocidad de la reaccion de descomposicion del N;Os en solucion
cloroférmica: N;0s(soln) — N.Os(soln) + Os(g). se siguié midiendo el volumen del O,
liberado. Determinar el orden de reaccién a partir de los siguientes datos:

tiempo(s) 0 900 1800 2400 3000 infinito
Vol. O; (mL) 0 895 1553 18.90 21.70 34.75
Respuestas:

a) Se propone inicialmente que el orden de reaccion sea 1. Aplicar el procedimiento tabular

a la ecuacion 2.47, ya que no se tienen datos de concentracién. Los valores de volumen

seran tomados como valores de % y R seré igual a [ Ao = Jﬂ}
Fr =Ry
T(s) | & As-M | R LnR (In R)/t=k
0 0 34.75 1.000 0.0000 ——

900 | 895 25.80 1.3469 | 0.2978 3.3x10™

1800 | 15.53 ] 19.22 1.8080 | 0.5922 3.29x107
2400 | 1890 | 15.85 ]2.1924 | 0.7580 3.27x10°
3000 21,70 |13.05 |]2.6628 |0.9794 3.26x107
© 3475 |3475

promedio | 3.28x10”

Los valores de InR/t = k muestran una ligera tendencia a disminuir, apenas el 1.2% (que es
la razén de 3.26x107/3.3x10™) desde el primero a 900 segundos hasta el dltimo a 3000
segundos, en tanto que el valor de A, avanzo desde 0 hasta 21.7, que es el 62% del avance o
conversion de la reaccién ((21.7-0)/(34.75-0)). Por esta razon podemos pensar que el valor
de k se mantiene constante.La ligera variacion que tiene k se debe a algin error
experimental, probablemente en la medida de A.. Sise considerara que los valores de InR/t
son aceptablemente constantes, entonces el orden de reaccion es 1.

Ejercicios.

2.1. Suponer que Cag = 0.1 mol/L y que el valor de k es 0.01, Trazar las curvas Cag vs. t
para los érdenes de reaccién 0, 1 y 2.

Respuestas:
A partir de la tabla 2.4 se debe despejar Ca, para cada uno de los ordenes de reaccion
propuestos:
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Para el orden de reaccion cero: Car=Cag-kt
Para el orden de reaccion | Cay= (‘A.De'h

Para el orden de reaccion 2 Cpi=

El valor de k es arbitrario, por lo cual el tiempo se mide en unidades arbitrarias. Obtener los
diferentes valores de C, ., como se hace en la tabla siguiente:

t orden 0 orden 1 orden 2

0 0.1 0.1 0.1

1 0.08 0.09801987  0.0998004

2 0.06 0.09607894 0.09960159
3 0.04 0.09417645 0.09940358
4 0.02 009231163 0.09920635

5 0 009048374  0.0990099
y con éstos datos se construye la grafica:

Ejercicio 2.1

tiempo

;Ofo{qen 0_ —=®—orden 1 —a— orden 3

Notar que para los mismos valores de k y de C,p, las reacciones de orden cero son mas
“rapidas™ que las de orden | y éstas son mas “rapidas” que las de orden 2.

2.2 En las reacciones de orden |, k tiene dimensiones de frecuencia (1), por lo tanto k'
tiene dimensiones de “tiempo™. Un lapso t puede ser descrito como un nimero de veces n
de periodos k™. En el ejemplo 2.2 se obtuvo k = 0.1 min"' entonces t es igual a 10 minutos
a) Rehacer los datos cinéticos del ejemplo 2.2 de tal manera que se use n en lugar de t y se
use la fraccion residual F.R. en lugar de Cx .

b) Hacer el trazo del logaritmo natural de la fraccion residual (F.R.) frente an,

¢) Hacer el trazo de In(F.R.) frente an™".

Respuesta:
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Los datos cinéticos del ejemplo 2.2 son:
t((min) 1] 1 2 3 4 5
Cax10* (mol/L9 477 431 391 353 319 289

t se transforma en n dividiendo cada tiempo por k' (= 10 minutos). Cada concentracién se
transforma en fraccion residual F.R. dividiendo por Cy o (ecuacién 2.24) . La tabla de datos
cinéticos transformada es:

n 0 0.1 0.2 0.3 0.4 0.5
F.R. ! 0.9036 0.8197 0.7400 0.6688 0.6059 y
LnF.R. 0 -0.1014 -0.1988 -0.3010 -0.4023 -0.5011

y la grafica es

Ejercico 2.2

04 |
?-‘31 0 02 03 04 05
|2 |
02 — e = - —al
| & | .
5 -03 e < - =
° y =-1.003x - 3E-05
oy
'S - - —
s — —— s = = =0 =

I -0.6
| n "periodos”

Notar que la grafica In(F.R,) vs. n es una linea recta con coeficiente de regresion lineal R*=
1: zqué significa la pendiente?
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Fpe s f(dgrf’ IET I ) iy o C T R T 24

A partir de la figura 3.1, en la cual se observa que C, = [{1) y de la evidencia experimental de que
la concentracién de A en instante dado depende de las concentraciones de cada una de las
especies quimicas reaccionantes, tendremos que

Ca(t) =f(Ca, Cg, ... ) 3.1a
y Car=T(Can, Cotyeeee ) 3.1b
por lo cual —[dC*" ] =f"(Cas Castyeeeeeen ) 32
dr ),

La figura 3.2 muestra la variacién de la velocidad de la reaccion del ejemplo 2.1 (variacion de la
primera derivada negativa) respecto al tiempo:

~(dCa/dt)

0 100 200 300 400 500 600 700 800 900
tiempo [
Figura 3.2 trazo de la variacion de la velocidad de una reaccion con respecto al tiempo. La
velocidad mas alta se presenta al inicio de la reaccion y disminuye hasta ser cero a tiempo
infinito.

Como los valores de Cy, Cgy..... son independientes entre si (porque lo son los valores iniciales),
entonces es posible hacer que f” sea representada como el producto de funciones de cada una de
las variables independientes

[(Cast Cosonven ) =G (Cad H(Ca ... 33

Cualquier funcién desconocida puede ser representada por una serie de potencias de la variable
independiente, por lo cual cada una de las funciones G'(Ca ), H'(Cgy), ..., sera
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G'(Cad= X7 _oayC7 as 34a

H(Cp) = X0 obuC B 3.4b

El principio del "término dominante” implica que, al menos durante un intervalo de valores de la
variable independiente, una funcion puede ser representada por solamente un término de la serie
que la describe. Si suponemos que para cada una de las funciones anteriores es posible
representarlo con solamente un término, entonces

G'(Cag) = aya CAIVA 3.5a

H'(Cay) = byp Ca,™® 3.5h

donde a,s Ca"™ es el término dominante de la funcién G'(Cay), byn Cp,'®, es el término

dominante de la funcién H'(Cg,), etc. Entonces
£(Cas, Caytrooon) = 8a Ca ™ - byn Ca ™ == (aya+ bys = ) Ca™ Ca,"
=k Cm"A Cu,-“B'"

que es la ecuacion 2.4, representada por un modelo tipo ley de potencias.

3.3 Ley de Guldberg y Wage y la tcoria de probabilidades.

En una reaccién quimica de dos reactivos del tipo A + B — Productos, en un recipiente a
volumen constante, la probabilidad de que una molécula A reaccione con una molécula B en un
intervalo de tiempo dt. depende primordialmente de la concentracién de B en ese momento, ya
que para que haya reaccion quimica es necesario que haya un “encuentro” entre las moléculas y
este “encuentro” se favorece en la medida en que aumenta el nimero de moléculas de B por
unidad de volumen, es decir, su concentracion. De la misma forma, la probabilidad de que
reaccione una molécula de B dependera de la concentracion de moléculas de A.

Si P, es la probabilidad de que reaccione una molécula A en el intervalo dt, entonces Py a Cg, 0

Pa=bCp, , donde b es la constante de proporcionalidad de que haya reaccion. Hay que tomar en
cuenta, ademds, de que no todos los “encuentros™ entre las moléculas Ay B producen el cambio
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quimico. De la misma manera, la probabilidad de que una molécula de B reaccione con una
moléculade A es Pg=aCy,.

La probabilidad de que ocurra un encuentro reactivo es el producto de las probabilidades de
reaccion de A y de B, por lo cual la velocidad de reaccion r se puede definir como

;= P Pg=(a'b) Ca, C; =k Cay Cay 36
que es la ley de velocidad de Guldberg y Wage para érdenes de reaccién | para cada reactivo.

Este procedimiento puede ser extendido para colisiones o “encuentros™ entre mas reactivos o
modelos de reaccion. Esta claro que si el modelo de reaccion fuera 2A — Productos cuya
velocidad instantanea seria r, = Py” =kCa.

3.4 Efecto de la temperatura sobre la velocidad de reaccion. Ecuacion de Arrhenius.

Los dos modelos tedricos anteriores no predicen un efecto de la temperatura sobre la velocidad de
reaccion. Sin embargo, en la teoria de probabilidades se pretende determinar la velocidad de una
reaccion en términos de la probabilidad de los “encuentros™, ademas de que haya reaccion en esos
“encuentros” y esta Ultima probabilidad depende de la temperatura ya que el encuentro podria ser
“elastico™ y las moléculas se separen sin haber realizado el acto reactivo. Al aumentar la
temperatura se afecta la velocidad de traslacion molecular y la velocidad de reaccién debido a que
aumenta la frecuencia de los “encuentros™ y su efectividad (porque la colisién entre moléculas
ocurre con mayor energia). Lo anterior nos ayuda a entender que los parametros a, b, ... de la
ecuacion 3.6 son dependientes de la temperatura:

k=ab..=aT)b(T)....= KT) 37

porlotanto 1 =k(T)Ca," Cp," 38

A
2.5E-11 —t-
2E-11 —t

x 1.5E-11 |- .
1E-11 +—

5E-12 |

285 290 295 300 305 310 316 320 325
Temperatura, K
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Figura 3.3 Grafico de la constante de velocidad especifica k vs. temperatura (°K).

0.003 0.0031 0.0032 0.0033 0.0034 0.0035
24 . -
- ' | |
- TR S PSRN S 4
|
| E—
= n|
L |
T e |

Figura 3.4 Grafica de In k vs. 1/T, con los datos de k vs. T de la figura 3.3

La existencia de una dependencia entre la constante de velocidad especifica k y la temperatura se
conocia experimentalmente. La grafica de la dependencia entre la constante de velocidad
especifica k con la temperatura (en °K) (figura 3.3) no permite establecer la forma de la funcién
entre k y T. Svante Arrhenius encontré experimentalmente que existe una funcion lineal entre el
valor del In k y el valor de 1/T (ver figura 3.4):

1nk=lnA-£ 39
T

donde A y B son constantes.

Ejemplo 3.1 Escribir las graficas de k vs. T y In k vs. 1/T a partir de los datos de la hidrolisis de la
urea en solucion 0.1 M de HCI, segtin la reaccion NH,CONH;(ac) + 2H,0(1) — (NH,),COs(ac) a
partir de los datos siguientes:

Temperatura (°C) 50 60 70 80

k x 10° min™! 1.43 5.97 229 81.8
Encontrar la ecuacion de la recta en la grafica logaritmica y hallar los valores de A y B.

Respuestas:
A partir de los datos del problema se obtiene la siguiente tabla
temp. C Ternp. K k 1T Ink
50 323 1.43E-06 3.096E-03 -13.458
60 333 5.97E-06 3.003E-03 -12.029
70 343 229E-05 2.915E-03 -10.684
80 353 8.18E-05 2.833E-03 -9.411

y las graficas son:
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Figura 3.5. A la izquierda la grafica de k vs. T y la derecha la grafica de In k vs. 1/T. Notar que la
grifica de la derecha es una linea recta con muy buen coeficiente de regresion lineal.

La ecuacion de la recta es In k = 34,148 —15377(;J con un coeficiente de regresion lineal R=1,

entonces In A =34.148 y B = 15377.

3.5 Teoria de las colisiones. Interpretacion de Van't Hoff.

Es un hecho de que al aumentar la temperatura de un sistema en el que se lleva a cabo una
reaccion homogénea monodireccional, la constante de velocidad especifica k siempre aumenta. J.
H. Van't Hoff propuso que eso se debe a que en un sistema fluido (liquido o gaseoso) todas las
particulas se encuentran en movimientos cadticos. Al aumentar la temperatura, aumenta la
velocidad de las particulas, aumenta la frecuencia el entre sus colisiones y aumenta el impetu
(producto de la masa por la velocidad) con el que ocurren. Lo que en el parrafo 3.3 se enuncio
como “encuentro” entre las moléculas reaccionantes, aqui se llama “colisién™ entre ellas.

La probabilidad de encontrar moléculas con velocidad cero en un medio fluido a temperatura
diferente del 0 K, segin la termodindmica estadistica, es muy pequeia o cero, porque la
probabilidad de colisiones entre ellas es muy alta. También es poco probable encontrar moléculas
con velocidades muy grandes porque en las colisiones la suma de los impetus moleculares
después de la colision es igual a la suma de los impetus moleculares después. Entre estos dos
extremos existe un amplio conjunto de velocidades moleculares.

La probabilidad de que hubiera una fraccion de moléculas con velocidades comprendidas entre v
¥ v + dv se denomina (dNv/N), donde N es el nimero total de moléculas en el medio, dNv es la
fraccion de moléculas con velocidad comprendida en este intervalo. La figura 3.5 nos muestra dos
curvas de probabilidad (diferencial) de las velocidades moleculares. A cada una de éstas se les
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llama “curva de distribucion de velocidades de Maxwell — Boltzman™. La distribucion de
velocidades pasa por un maximo, llamado “velocidad mas probable”. Estas curvas corresponden
a un mismo gas, pero a temperaturas diferentes. La curva de mayor temperatura tiene una
velocidad mas probable menor, pero es mas “ancha™, es decir, hay méas moléculas con mayores
velocidades.

035 — — - e
0.3
0.25 -
0.2 4 |
0.15 h
0.1 ;
00s | /

dNv/N

0 20 40 60 80 100
velocidad molecular v

Figura 3.6. Curvas de distribucion de velocidades moleculares de un gas
hipotético a 298 y a 500 K.

Van't Hoff sustent6 la idea de que las colisiones entre las moléculas de reactivos pueden ser
“elasticas”, cuando la energia de la colision es débil y las moléculas “rebotan™ en la colisién, pero
si la colision es suficientemente fuerte, las moléculas pueden resultar dafiadas, romper sus
enlaces, y conducir a la formacion de los productos.

Se puede entender que la energia de de la colision es proporcional a la velocidad de las moléculas

P 1 :
que chocan, ya que la energia cinética es z-mvz( mes la masa de una molécula).

Existe una energia (y una velocidad) umbral(es) para que la colision se transforme de “elastica”
en “reactiva”. Esta velocidad molzcular minima necesaria para que haya reaccion quimica fue
llamada “energia de activaciéon”™. Van't Hoff sugirié que el parametro B de la ecuacion 3.9 tuviera
alguna relacion con la energia de activacion y dedujo que la dependencia entre k y T es de la
forma
Ink=InA—E“[l) 3.10
R\T
0 sea
Eﬂ

k=Ae A [T 31
2895317
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Las dos iltimas ecuaciones son llamadas “ecuaciones de Arrhenius™.

El término ~°“ es adimensional si Ea y R se dan en Joules, o en calorias o en unidades de

energia consistentes. Si se observa la ecuacion 3.11 se llegard a la conclusién de que las
dimensiones de A son iguales a las dimensiones de k. La constante A ha sido llamada “factor
preexponencial” o “factor de Arrhenius” o, en el caso de las reacciones de orden 1 el factor A es
llamado *factor de frecuencia” porque k tiene dimensiones de (tiempo)™.

Ejemplo 3.2. Con los datos del ejeraplo 3.1, hallar los valores de A y de Ea.

Respuesta.

En el ejemplo 2.1 se obtuvo que In A = 34.148, por lo tanto A = 3.36x10"

En el ejemplo 2.1 se obtuvo que B = 15377. En la interpretacion de Van't Hoff, B = Ea/R., por lo
tanto Ea = RB = 8.314x15377 = 127844 J/mol (= 30.555 kcal/mol).

3.6 Teoria de las velocidades absolutas de reaccion.

La teoria de las velocidades absolutas de reaccion parte de conceplos quimicos y termodinamicos
para explicar la forma en la cual se desarrollan las reacciones. Un concepto central es la afinidad
quimica que debe existir en las moléculas de los reactivos para que puedan formar los productos.
Esta afinidad tiene su origen en las estructuras moleculares y las energias y polaridades de sus
enlaces.

Una reaccion quimica se define como un rearreglo de electrones ubicados en una o mas moléculas
de reactivos que dan lugar a los productos. Para que ocurra este rearreglo es necesario que las
moléculas de los reactivos se acerquen a la distancia adecuada para hacer actuar las fuerzas
intermoleculares y permitir tal rearreglo (el “encuentro™):

A+B —= (A B}

La especie (A~B)* se denomina “complejo activado™ y es una molécula que se encuentra en
estado transitorio que puede hacer los rearreglos de los enlaces quimicos y dar origen a los
productos, o no hacer los rearreglos y permitir que las moléculas A y B regresen al estado inicial:

A+B +—— (A~ B)* —— Productos

Por ejemplo. en la reaccion entre una molécula de yodo y otra de hidrogeno se puede describir
como

H—H H----- H H H
‘ O N —
— S I I
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La molécula intermedia es una especie quimica compleja, ya que en ella todos los enlaces
quimicos son transitorios. Es decir, en esta especie todos los atomos presentan medios enlaces.

Otro ejemplo: en las reacciones de sustitucion nucleofilica se han propuesto dos tipos de
complejos activados:

a) en el mecanismo SNI (sustitucion nucleofilica unimolecular) el complejo activado se
forma sin la asistencia del nucledfilo. Por ejemplo, en la reaccion del cloruro de ter-butilo
con el i6n hidréxido, el mecanismo propuesto pasa por la formacion de un cation:

(i,'H; CH:
> I
CH3_T_ g +<=—— o-—ce =+ O
5 c|H~

De existir el nucléofilo OH- , reaccién opuesta compite con la formacion del nuevo enlace. Si el
nuevo enlace es mas fuerte (o mas covalente), la reaccion se desplaza hacia la derecha:

T g
CH;—C&® + 0OH CH]_f — OH

CH; CHs

y la reaccién completa serd

CH; f”!

1
CH—C— Cl+'0H — * CHy—C—OH+Cr
|
(]:1-1s CH;

b) en el mecanismo SN2 (sustitucién nucleofilica bimolecular) el complejo activado se
forma con la participacién del nucledfilo. EI mecanismo bimolecular propuesto para la
reaccion es:
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CH, CHy
| | OH
CHy—C——Cl+0OH T—* CH;—C"
| off S

CH; CH,

T

, CH;—C — OH +CI

CH;

En el complejo activado se forman dos medios enlaces entre el carbono central y los dos
nucledfilos Cl- y OH-. La formacion del producto depende de la competencia entre las
capacidades de donador de electrones de ambas especies y la energia relativa de los enlaces C -
ClyC—OH.

3.7 La termodindmica en la teoria de las velocidades absolutas de reaccion.

Para que una reaccion sea monodireccional es necesario que las moléculas de producto sean mas
estables que las moléculas de los reactivos. La estabilidad se mide en termodindmica mediante el
valor de la energia libre de formacion AG® de las moléculas. Un valor positivo de AG;® de una
molécula significa que es una molécula inestable respecto a los elementos que la forman. Por
ejemplo, el valor de del Oj es positivo (AG = + 162.6 kJ/mol) ), lo cual indica que se puede
descomponer con cierta facilidad segin la reaccién 205(g) — 30:(g). Un valor negativo de AG{
indica que el compuesto es estable respecto a sus elementos, Es muy dificil descomponer al agua
en hidrégeno y oxigeno por su valor negativo de su energia libre de formacion (AG,® = -237.2
kJ/mol). Este valor negativo también significa que los elementos facilmente forman el
compuesto: Hy(g) + 2 Oa(g) = Hy0(1).

Una reaccion quimica se describe termodinamicamente segiin el diagrama que se muestra en la
figura 3.6. El nivel de energia de los reactivos se sitia a la izquierda del diagrama y es igual a la
suma de las energias libre de formacion de los reactivos, tal que

AG s = 2 MacaemaiBGF pascimer 312

Reactivos

y la energia libre de los productos se situa a la derecha del diagrama y es igual a la suma de las
energias libres de formacion de los productos tal que

AG:mdmm = thm:m.vAG::,PrmMMr 3.12b

Producios
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El cambio de energia libre durante una reaccion es la diferencia entre la energia libre de los
productos y los reactivos:
= AGp pncior = BGeacinas = AG, 3.12¢

AG,

Reaccidn

AG Ee activos o
AGRe accion

o
AGFr oductos

Figura 3.6 Diazrama de energia de una reaccion quimica.

Para que una reaccién quimica sea espontinea se requiere que AG®g sea negativa, lo cual ocurre
cuando la energia libre de los productos es menor que la de los reactivos. Si no hubiera ninguna
barrera los niveles de energia de los reactivos y los productos, todas las reacciones con AG%
negativo serian espontineas y de la misma velocidad.

Sin embargo, todas las reacciones deben pasar por un complejo activado que es una molécula
inestable respecto a los reactivos, ya que en su estructura aparecen “medios enlaces™ o atomos
cuyos nimeros de enlaces son diferentes a los habituales. Esto indica que el complejo activado
tiene una energia libre de formacién mayor que la de los reactivos y que la de los productos (ver
la figura 3.7)

AG [ .complejo

AG;

Reactiver

AGricrn

Figura 3.7. Diagrama de energia de una reaccién quimica, incluyendo
el nivel de energia libre del complejo activado.

La formacion del complejo activado implica una barrera para la formacion de los productos. Las

moléculas de reactivos tienen que utilizar parte de su energia, impulsadas por su afinidad
quimica, para formar el complejo activado, que. una vez formado, debe descomponerse

33



espontaneamente en cualesquiera de las dos direcciones: regenerar los reactivos o generar los
productos. La energia que requiere la formacion del complejo activado se llama “energia libre de
activacion”, AG*, y siempre es positiva.

La termodinamica de un estado de equilibrio entre las poblaciones de moléculas de reactivos y las
moléculas de complejo activado esta dada por la ecuacion de Gibbs:

AG*=-RTInK* 313

donde la constante de equilibrio K* cumple la definicion termodinamica:

.

( -
K% = [_.A ,f”.f’f-{‘-'-ﬁ";ﬁ } y entonces € =K* (l'l am..v..,cf) 3.4
€q

complejo.cq eq
M Re acrivosCR

El valor de K* debe ser muy pequefio puesto que ¢l complejo activado es muy inestable.
Suponiendo que la velocidad de formacion de los productos sea proporcional a la velocidad con
la cual el complejo activado se descompone en esa direccién, entonces, mediante las ecuaciones
1.16 y2.4:

d((". " . v
Ry = _%EJO) = k’Crampn'eja =kK* (n Re erl‘ascﬁaclivas)= kC:|4fc Eﬁ 3.15
r

que es la ecuacién de Guldberg y Wage.

3.8 La ecuacion de Eyring.

A partir de principios de la mecanica estadistica y de la mecanica cudntica, H. Eyring determiné

que k' de la ecuacién 3.15 es k'= k.gT y entonces
kgl kgl =
k=kK*= z K‘:“i'e RT 3.16

que es semejante a la ecuacion de Arrhenius 3.11. En estas ecuaciones:

ks = Constante dc Boltzman =— = 1.38 x 10 I molécula K",
o
R = Constate general de los gases ideales = 8.314 J mol 'K,
N, = Constante (o niimero) de Avogadro = 6.023 x 10** moléculas mol™" y
h = Constante de Planck = 6.627 x 10-34 J s,
La ecuacion logaritmica de la ecuacion 3.16 es

> % 5 #*
ln.ﬁc:lnk—’g +lnl’"—A(rI =23.759367+|nT—'—M'-’— 3.17a
h RT RT
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o también

k AG*
In —Hal 23.759367 - S 317

Como AG* = AH* - TAS*, entonces

1n5={23.759367+93*.]_mi', I17e
r R ) RT )

dentro del paréntesis hay solamente constantes, ya que para una reaccién dada AS* es una

constante, por lo cual la ecuacién 3.17¢ se puede ver como la ecuacién de una recta en el plano

1 *
In? vs. > con una pendiente igual a —

*
23759367 - % .

y una ordenada en el origen igual a

Ejemplo 3.3 Con los datos del ejemplo 3.1, hallar
a) el coeficiente de regresion lineal en el trazo del In ; vs. % y la ecuacion de Eyring

b) los valores de AS*, AH* y AG* a25°C.

Respuestas:
a) a partir de los valores del ejercicio 3.1 se desarrolla la siguiente tabla:
temp. C Temp. K k 1T In (K/T)
50 323 1.43E-06 3.096E-03 -19.235
60 333 5.97E-06 3.003E-03 -17.837
70 343 2.29€E-05 2.915E-03 -16.522
80 353 8.18E-05 2.833E-03 -15.278

Con un procesador estadistico se halla la ecuacién de la recta In(k/T) vs. (1/T). Se obtiene que R?
es igual a | y la ecuacion de la recta es In(k/T) = 27.346 — 15053(1/T).

b) Con la ecuacién anterior se tiene que

*
-pendiente = [5053 K = AI;L , entonces AH* = 15053 R = 125150 J/mol

AS*
ordenada = 27.346 =(23.759367 + 3 ], entonces

AS* = R(ordenada -23.759367) = 29.82 Imol K y

AG* = AH* - TAS* = 125150 — 298(29.82) = 116258 J/mol
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3.9 Comparacion termodinamica entre las ecuaciones de Arrhenius y de Eyring.

Al obtener las derivadas respecto a la temperatura de la ecuacion de Arrhenius 3.10

Ink=InA—-€"[l] 310
RI\T
que es
d E
(Ink)=—2 3.18
dr RT?

y de la ecuacién de Eyring 3.17a

* *
k=108 472G 93759367+ ln7 - AC° 3.17a
h RT RT
que es
*
i(lnk)=l+—l- d-‘-AG*=}+A-U 3.19
dr T gr2dr T pr?
Queda claro, igualando las ecuaciones 3.18 y 3.19, que
*
_507 _1, AU 3.20a
RT? T Rr?
yque Ea=RT+AU* 3.20b

Tomando en cuenta que AH* = AU* + PAV*, se tiene que AU* = AH* -PAV* y entonces
Ea=RT + AH* - PAV* 3.20¢

Como se establecié en la ecuacion 3.12¢, AVreaccion S€ puede definir como Vprguctos —Vieactivos: EN
el caso de la formacion del complejo activado se tendra:

.
AV*= Vcamplejo = kaeam'vasVR 3.21
Re acrivos

. . - . .
donde Fopompiejoes el volumen del complejo activado, diferente de la suma de los volimenes de

los reactivos, ya que el complejo es una molécula diferente. En fase condensada, todos los
volimenes que participan en la ecuacion 3.21 son despreciables y AV* tiende a cero y la ecuacion
3.20c se convierte en

Ea=RT + AH* o AH* =Ea-RT 3.22

Cuando la reaccion ocurre en fase gaseosa. se puede hacer PAV* = An* RT, donde An* es el
cambio de nimero de moles en la reaccion de formacion del complejo activado. Entonces An* =
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| — n* donde 1 es la molécula del complejo y n* es el nimero de moléculas que lo forman.
Sustituyendo PAV* de la ecuacion 3.20c por lo anterior se tendra:

Ea=RT + AH* - An* RT =RT + AH* -(1-n*)RT = RT + AH* - RT + n*RT
= AH* +n*RT 323

El nimero de moléculas n* que forman el complejo activado se llama molecularidad. El valor
mas frecuente de n* es 2, que implica el “encuentro™ entre 2 moléculas para formar el complejo
activado, y también 1, cuando la reaccion se inicia por la inestabilidad de un reactivo como se
mostrd en la descripcion del mecanismo SN1. Cuando n* tiene un valor mayor que 2, significa
que el complejo se va construyendo en etapas sucesivas, primero por el encuentro de dos
moléculas, luego por el encuentro de este grupo bimolecular con otra molécula y asi
sucesivamente.

Generalmente la molecularidad n* es igual al orden total de la reaccién.

La ecuacion 3.23 permite representar a la ecuacion de Arrhenius en la siguiente forma:

*
Inir=|nAgE"'=]nAm — ~=lnA-"" —n* 3.24
R RT RT

que, comparando con la ecuacién 3.17a se obtiene

* *
Ink =23.759367 +InT+ 23 _ A4 325
R RT

igualando las ecuaciones 3.24 y 3.25 y despejando In A se obtiene

*
InA=23.759367 4+ n* +InT + ““;- 3126

que muestra la existencia de una relacion entre el factor preexponencial y la entropia en el estado
de activacion AS*.

Ejemplo 3.4. A partir de los valores In A = 34.148 y Ea = 127844 J/mol obtenidos en el ¢jemplo
3.2, obtener los valores de AH* y AS* a 25 °C.

Respuestas:

En el ejemplo 3.1 se indica que la reaccién se lleva a cabo en fase liquida. Por lo tanto, por la
ecuacion 3.22:

AH* = Ea -RT = 127844 — 8.314(298) = 125 482 J/mol

que es muy semejante al valor obtenido en el ejemplo 3.3.
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Despejando AS* de la ecuacion 3.26 se obtiene

AS* = R(In4-23.7596 —n*—InT) 3.27
por lo tanto

AS* =8.314{34.148 - 23.7596 -1 — In(298)}= 30.86 Jmol 'K™".
La principal diferencia conceptual entre los valores de Ea y AH* y los valores de InA y AS*, es
que los parametros de la ecuacién de Arrhenius son independientes de la temperatura, no asi los
valores de la ecuacion de Eyring.
3.10 Reacciones con especies iénicas y el efecto salino primario
En una reaccion elemental A + B — Productos, donde A y B son especies ionicas con cargas z, y
. AP+ B 5 [A% BB o [ A B 5 Productos 3.40
El valor de k esta dado por la ecuacion 3.23:

re=k(Cca =Kk K*CaCay 3.24b

y el valor de K* esta dado por la ecuacion 3.21:

Ke=| Coa 321
CuCp
eq

La termodinédmica establece que la actividad de un ion es igual a su concentracion solamente en
el caso de soluciones infinitamente diluidas. En caso contrario, es necesario utilizar un factor de
correccion f, llamado “coeficiente de actividad™, tal que, para cualquier especie quimica presente,
la actividad quimica ay serd fxCy y entonces, en el caso de K*:

ke=|Cca | |[Joa 341
CaCp fals
€q
entonces
rekke| e | ¢, cp k| 104\, cp, 342
falw ), 0 faln
o =k Ca,Ca, 3.42b
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donde

k=k| fca 342
fals

k, es la constante de velocidad en un medio ideal, en el que todos los coeficientes de actividad
fueran 1, y k es la constante de velocidad “corregida™ o “real”, que es la que se observa en la
reaccion bajo condiciones experimentales. Los coeficientes de actividad I pueden ser calculados
con la relacion de Debye — Hiickel

log f=-0.512V1, 343
Tomando logaritmos de la ecuacion 3.42¢c

log k = log ko + log fc " - log i — log s 3.44a
v, aplicando la definicién 3.43

log foa ' =-0.51(za+ za)™VI

y log k = log ke -0.51{zs> + za* - (za + 25)"} VI = log ko + 1.02 74 2V 3.44b

En la definicién de Lewis la fuerza i6nica I es I= i Zz, 2C,- 345
<

Donde la suma se hace para todos los iones presentes, z; es la carga de cada ion y C, es su
concentracion.

Ejemplo 3.5 Calcular la fuerza iénica de una solucion 0.1 molar de Mg(ClOy),.

Respuesta: En la solucion hay dos tipos de iones: Mg®' y Cl0,". En una solucién 0.1 molar, las
concentraciones de los iones son Cy, = 0.1 mol/L y Ceios = 0.2 mol/L; las cargas i6nicas
s0n Zmg = 2+ ¥ Zcios = -1. Entonces

1= ;Z.—,-zc, = 14{22%0.1 + (-1)*x0.2}= 0.3 mol/L.
i
Ejemplo 3.6 La constante de velocidad de la reaccién entre los iones persulfato 5x10° M y
yoduro 1x10™ M segin la reaccion
K18:0s(ac)+ 2Kl(ac) — 2 K;S04(ac)+ Ix(ac)

fue 1.05 L mol” s, Si esta reaccién se llevara a cabo en una solucion acuosa 0.1 molar de
Mg(ClO4)2, (cudl seria la nueva constante de velocidad?
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Respuesta:
a) Determinar la fuerza ionica de la solucion inicial

Cz08 = 5x10"* mol/L Ci=1x10"mollL.  Cg=2x5x10"* + 1x107 = 2x10"* mol/L
Z5208= 2- zn=1- zZx = 1+
entonces

=% {(-225x107* +(-17x1x107 + (+1)*x2x107} = 2.5x10° mol/L.

b) Obtener el valor de k,
Es necesario hacer notar que el complejo activado estd formado por una molécula de cada
especie: [$:0g7 - I'], por lo cual zy = 2-y zg = I-. Entonces, segun la ecuacion 3.44b:

log ko = log k — 1.02 zazzV1 = log(1.05) — 2 (-2)(-1)¥2.5x10”* = -0.0808

c¢) Calcular la nueva fuerza idnica
Ver en el ejemplo anterior que la solucion de perclorato de magnesio tiene una fuerza iénica I' =
0.3 y la solucién de los reactivos es 2.5x10°, entonces la nueva fuerza ionica es 0.3 + 2.5x107 =
0.3025 mol/L.

d) Calcular el nuevo valor de k. A partir de la ecuacion 3.44b:
log k = log k, + 1.02 25z VI = -0.0808 + 1.02(-2)(-1)¥0,3025 = 1.0412
y k=10.995 L mol’'s".
Ejercicios.
3.1 La reaccién de descomposicién del yoduro de hidrogeno: 2HI{g) —» Ha(g) + Li{g), ha sido
estudiada a 300 °C (k; =2.91 x 10° ") y a 400 °C (k;=8.38 x 10™ 5'). Obtener
a) los valoresde A y In A
b) los valores de AH* y AS* a400°C y

c) obtener el valor de ks para la reaccion a 500 °C.

Respuestas:
a) las ecuaciones de Arrhenius a 300 °C y 400 °C son

E E
Inky =InA- "¢ Ink,=Ind- -9
nky =lIn RY, y nk; =In RT,

y la diferencia entre ellas es

e e [TZ fﬁ] y E, = R k2
k R\ TT, L-T K
con T, =573K, k=291x10%s"
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T,=673K k=838 x 107 s

entonces

314 B
_ 8:314x573x673 “""QG, = 181558 J/mol

27T 61-573 200010

A partir de cualquiera de las dos ecuaciones de Arrhenius anteriores, por ejempla para ka, se
obtiene

181558
8.314x673

E,
InAd=lnk, + % =In(8.38x10™%) + =25.36.
RTy

b) Puede haber dos soluciones:
b.1  Aplicar la ecuacién 3.17¢ para cada una de las temperaturas
AS*] AH*

o [23‘759367 s
T R

y In¥2 =[23.?59367+
1

A‘S‘*] AH#
RT; T, R )R

RT,

y obtener la diferencia entre ellas:

KTy  AH*(Ty-T4 RTT> | ksTi
piei AP =] ape= K0l2 ) Kol
kT R [ nn ’ nL-n n*lrz
entonces
; 7 a
v INSTIOTS  SIUA0™ 5573 . ot ool

673-573 " 29110~ 1673

Tomando la ecuacion de Eyring a 12, despejar AS*:

. -4
As* =Rl In %2 4 A5 7503 )=p314 1n 338X, 176400 5005
T, R 673 @ 8314x673

=-48.46 Jmol K.

b.2 A partir de la ecuacion 3.22 con n* = | (el orden de la reaccion es 1, dado que la
dimensién de k es s™) y el valor de Ea del inciso anterior:

AH* = Ea -RT = 181558 — 8.314(673) = 175962 J/mol

A partir de la ecuacion 3.27 y el valor de In A del inciso anterior
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AS* = R(In A-23.7596—n*—InT) =8.314(25.36 - 23.7596 — | —In 673)
=-49.11 Jmol'K"'.

¢) Se muestra dos maneras de resolver, pero seguramente hay mas:

] mediante la ecuacion de Arrhenius segin la ecuacion y los resultados del inciso a:
Ink; =InA- Es _3536- 181558 _ ;g004 y ks =5.55x107 5.
RT; 8.314x773

¢.2  mediante la ecuacion de Eyring:

* =
In— i [23 759367 + asz J AR = (235’593 + —48'46J T, 9.5173
T R 3 8314 8.314x773
k3 -2 -1
entonces ? =7.3566 x10° y ky =568 x10~s".

3
Notar que los valores obtenidos son ligeramente diferentes. Esto se debe a los redondeos
realizados.

Ejemplo 3.2 En algunas reacciones la constante de velocidad especifica se duplica cuando la
temperatura aumenta 10 °C.
a) Hallar la energia de activacion de una reaccion cuya constante de velocidad especiﬁca se
duplica cuando la temperatura cambia de 27 a 37 °C |
b) Hallar la energia de activacion de otra reaccion cuya constante de velocidad eSpemf'ca se
duplica cuando la temperatura cambia de 300 a 310 °C.

Respuestas:

RTVT k
a) Con la ecuacion £, = - h 2 in k—z- y los valores de k; = 2k, T, = 300 K, T, = 310 K:

=Nk

g2 83143005310 2k _ oooo

‘0 310-300 k

b) Lasolucién es igual con T, =573 Ky T, = 583 K. La respuesta es 192512 J/mol.

3.2 Predecir el valor de k de una reaccion que contiene al menos un ién en el complejo activado,
cuando aumenta la fuerza ionica en el medio.

Respuesta:



La ecuacién 3.44b se puede ver como la ecuacién de una recta en las coordenadas log k vs. VI,
donde la ordenada en el origen es log k, y la pendiente es 1.02z,25. Hay tres casos posibles:
a) cuando los iones que conforman el complejo activado tienen cargas del mismo signo, el
valor de z,zg es positivo y log k aumenra cuando aumenta |
b) cuando los iones que conforman el complejo activado tienen cargas opuestas, entonces
ZaZg tiene que dar un niimero negativo y el log k disminuye cuando | aumenta
¢) cuando al menos una de las especies que conforman el complejo activado es neutra, el
producto zazg es cero v log k no se altera cuando aumenta la fuerza ionica.

Efecto Salino Primario

15 -
1

5 05

r3

% 0 o -

2 05 506

-1 { |
15 . T S 1 OUE.
RAIZ de Fuerza lénica

| —o—(zA)zB)=+1 —8— (2A)(zB)=0 —a— (zA)(zB)=-1

Figura 3.8 Efecto de la fuerza idnica (o efecto salino primario) sobre la velocidad de reaccion .
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CAPITULO 4
REACCIONES NO - MONODIRECCIONALES,

4.1 Tipos de reacciones no — monodireccionales.

Para la cinética quimica fodas las reacciones son monodireccionales. Sin embargo, existen
conjuntos acoplados de reacciones que, por ser frecuentes, han sido estudiados y clasificados. Los
arreglos mas frecuentes son las:

i) reacciones simultdneas, en las cuales un reactivo, o un conjunto de ellos, reacciona de

diferentes maneras para dar, en cada una de ellas, un conjunto de productos diferentes. El arreglo
mas sencillo es

. /'Q
\s

Un ejemplo: El 214.,Bi es radiactivo y se descompone por dos vias diferentes:
i) la emision a: MBI - ha+ % T

m . sy . 0 214

ii) la emision B: MBi— LB+ MyPo

que se puede escribir como

210
Yo sl
Al
L|43BI

"_,B zuupo

Otro ejemplo: el grupo metil en el tolueno induce la sustitucion orto o para con algunos
electréfilos y, en menor proporcién, la sustitucion en posicion meta:
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P

ICH'
NO;
+HNO; —» + H50:

orto-nitrotolueno

s
+ HNO; —— @ +H.0 y

NO;
para-nitrotolueno

o
SHNO, @ +Hy0.
NO,

meta-nitrotolueno

%

o

que se puede representar como

Orto-nitrotoueno
tolueno + HNO; Para-nitrotolueno

meta-nitrotolueno

Dado que las reacciones se pueden representar con los mismos reactivos y las flechas
monodireccionales en forma paralela, a estas reacciones se les 1lama también “paralelas™.

il) reacciones opuestas. Ocurren cuando los productos de la reaccion directa — son lo
suficientemente activos como para reaccionar entre ellos mismos y regenerar los reactivos
iniciales mediante la reaccion opuesta < . El esquema general es

L ——
maA +mgB +...... - mgQ + mgS + .......

Como en las reacciones de saponificacion de los dcidos carboxilicos (=) y la hidrolisis de los
ésteres:
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—_

CH; CO.0H + C;H;0H +«—— CH; C0.0 C;Hs + H,0
4cido acético + etanol +——— Acetate de etilo + agua

y también algunas reacciones de isomerizacion como la del norbornadieno:

\

e —
—
- calor
Norbomnadieno Cuadriciclano
y la tautomeria ceto — enol:
[¢] OH
CH;CH,-C-CH, — CH3;CH=CCH;
Metiletilcetona 2 butén — 2ol

iii) reacciones consecutivas. En este tipo de reacciones, el producto o productos obtenidos de la
reaccion inicial son suficientemente reactivos como para desarrollar otra reaccion, diferente de la
opuesta. El esquema minimo es

A-+B->C

Un ejemplo es la desintegracién nuclear consecutiva de algunos elementos:

234 230 4 226 226 4 22
s0Th = o + “"Ra; ssRa— "o + ““gRn

92U = a0 + P%Th ;

que se puede describir como
B 5 20 Th - PuRas PyRn

En quimica es frecuente que los compuestos bifuncionales presenten dos reacciones consecutivas,

Por ejemplo: el succinato de dietilo se puede hidrolizar en dos etapas:

C;H;50.CO.CH,CH,.CO.0C,H; + H,0 — C;H;0.CO.CH,CH,.CO.0H + HOC,Hs
Succinato de dietilo hidrégenosuccinato de etilo

67



C;H50.CO.CH,CH,.CO.0H + H,0 — HO.CO.CH,CH,.CO.0H + C;HsOH
hidrogenosuccinato de etilo acido succinico

Dado que el agua es disolvente, ambas reacciones son de pseudo - orden 1. Las reacciones
anteriores pueden escribirse de la siguiente forma:

C,;H50.C0O.CH,CH,.CO.0C;H;s — C2H;0.CO.CH,CH,.CO.0H — HO.CO.CH;CH,.CO.OH

Un ultimo ejemplo: la nitracion sucesiva del tolueno, impulsada por el efecto inductor orto-para

del grupo metil y el efecto inductor meta del grupo nitro —~NO;. La nitracion sucesiva del tolueno
es:

CH, CHs
#NOy
+HNO; ———» +H,0
Orto-nitrotolueno
CH;
NO, CH; )
+HNOy — @, N o
NO,
2.4 dinitrotolueno
CH, CHs
NO; NO; NO,
+HNO; ——» +H,0
NO, NO;

2,4.6 trinitrotolueno( TNT)

En la sintesis industrial la reaccion se lleva a cabo con tolueno y una mezcla sulfonitrica (H,SO4
+ HNO;). El acido sulfiirico, aparte de tener actividad acido - catalitica, tiene capacidad para
secuestrar moléculas de agua (efecto deshidratante). La reaccion en la mezcla sulfonitrica se
puede escribir como el siguiente conjunto de reacciones sucesivas:

tolueno — nitrotolueno —  dinitrotolueno  —  trinitrotolueno.

4.2 Cinética de las reacciones simultaneas.

Suponiendo que las siguientes reacciones son elementales y de orden 1:
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la Ley de Guldberg y Wage establece que

{d_(‘_,] = KiCar+ kaCas + ksCag + ... 41
dr ),

La velocidad total de la descomposicion de A es la suma de las velocidades de reaccion de A en
cada una de las reacciones simultaneas. Desde el punto de vista de la teoria de las velocidades
absolutas de reaccion, cada producto debe formarse a partir de un complejo activado diferente,
por lo cual el camino energético para cada reaccion es diferente, tanto en los valores de AG ¥,
AG>*, AG;*, ...., como en la energia final de los productos AGgg. AGys, AGiry, ...

Coordenada de reaccién

Figura 4.1. Las reacciones simultaneas tienen diferentes caminos energéticos y,
por lo tanto, diferentes energias de activacion y diferentes energias libres
de formacion de productos.

Considerando la ecuacion 4.1 se puede escribir
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dc
—( d-rf-‘ J;: (ki + ko + ks + ....) Car=kapCay 42

donde ks, = k; + k2 + ks + ... es la constante de velocidad aparente. La forma de la ecuacién 4.2
es la que corresponde a las reacciones de orden | para el modelo de solamente un reactivo, por lo
tanto

"
kept=1In *2 211
c

At

y también Car=Cag e o' 43

En estos casos kg, se puede determinar con las técnicas ya estudiadas en el parrafo 2.4a. Lo que
no es posible, hasta este momento, es determinar los valores individuales de k;. Si ocurrimos
nuevamente a la ley de Guldberg y Wage, se puede establecer que

dC .
+( dfg] =kC e =hCyoe ol 4.4a
r
+(‘£E ] = kC g =kyCage™" ' 4.4b
dr ), 1
+[dCT] =k3Cpp = ksC yge ! 44c
@ ), i :

lo que muestra que la velocidad de formacion de cada producto depende de la constante de
velocidad k; de la reaccidn que lo genera.

tempo

Figura 4.2 Grafica de concentracion vs. tiempo para reacciones simultaneas
a partir de solamente un reactivo,

Si las concentraciones iniciales de los productos a tiempo cero son iguales a cero (como en la
figura 4.2), se puede establecer que
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@Co

: -
| M T LN s
Ws | kyCppe =" k2
dr |, '
o sea
dcy =X ac 46
e= ks § -ba
integrando de cero at, 0 sea, de Cgo=04a Cq, ¥y de Cso=0a Cs,. se tendra
C,
for _h 4.6b
CS,r "‘2

De la misma manera se pueden establecer la relaciones k/k; en términos de las concentraciones
Cyy v Cjy. Con estas relaciones se puede establecer un sistema de ecuaciones que permitan
obtener cada uno de los valores de k.

Ejemplo 4.1 El tiempo de vida media de la descomposicion radioactiva del ®54Cu es de 12.8
horas. Sin embargo la descomposicion sigue dos rutas diferentes:

#9Cu = *3Zn + B reaccion 1, k; y
#29Cu — *Ni + p* reaccion 2, ka.

De cada 100 atomos de *39Cu que se descomponen, se forman 62 atomos de #4.0Zn. Con estos
datos hallar los valores de kqp. ki ¥ k2.

Respuesta:
Todas las reacciones son de orden 1, por lo cual

ap = In2 909 _;nsent

2 128
como
62/100
ki = ky=1.63 k

' 387100 :

¥ Kp =k +ka= 1.63 ka + ky=2.63 ky = 0.054 h"!

entonces ky = 0.0205h™ y k; =0.0335h'".

Ejemplo 4.2 La reaccién de tolueno con mezcla sulfonitrica en exceso, produjo la mononitracion
en las posiciones orto-, meta- y para- en forma paralela y en proporcion 63, 8 y 29 %. La
constante de velocidad respecto a la transformacién del tolueno fue de orden 1 e igual a 0.3 min”.
Determinar los valores de las constantes de velocidad especifica de cada una de los reacciones
paralelas.
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Respuesta: - "
A cualquier tiempo t de la reaccién, la relacion de concentraciones de los productos orto, meta y
para es 63:8:29. Por lo tanto

C
Kneta = E:::: korto = 83 korio = 0-12Tkor10
c 29
para
kpm, = Coro karia = = koo = 0.46k 510
como Kap = Karta + Kmeta + Kpara s

entonces Ky = Korio + 0.127 Koo + 0.46 Korio = 0.3 min”!

b Ko = 0.189 min™
Kmew = 0.024 min™'
2= 0.087 min"'

4.3 Cinética de las reacciones opuestas.
a) El equilibrio cinético.
Para una reaccion de estequiometria generalizada
msA +mpB +...... " mgQemsS+a.

la velocidad de la reaccion directa, expresada como la velocidad de desaparicion del reactivo A,
se escribe como

dc ;

T = '( 4 ] = kair CA.\‘A CBJVB"'
dr ),

v la velocidad de la reaccion opuesia, expresada en términos de la aparicion del reactivo A, es

dc v
Fop = +[— - ] =kep Cou" Cs "™
dr ),

Cuando da inicio el par de reacciones opuestas con concentraciones de los reactivos mas elevadas
que las concentraciones de los productos, es mas probable que la velocidad de descomposicion de
A sea mayor que la velocidad de su regeneracion y entonces existe una velocidad neta diferente
de cero:

Tneta = Fdir = Fop 47

Sin embargo, en la medida que avanza la reaccion, la concentracién de los reactivos disminuye y
la velocidad de la reaccion directa tiene que disminuir, la concentracién de los de los productos
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aumenta y la velocidad de la reaccion opuesta tiene que aumentar. Existe un momento a partir del
cual las dos velocidades se igualan y la velocidad neta se iguala a cero, rn., = 0. a partir de este
momento la velocidad de consumo de cualquiera de los reactivos se vuelve igual a la velocidad
con la cual son regenerados y sus concentraciones se vuelven constantes con respecto al tiempo.
Entonces se dice que el sistema se encuentra en estado de equilibrio cinético. A partir de la
ecuacion 4.7 y del hecho de que en ¢l equilibrio cinético rpea = 0, Fgir = Fop ¥

B, S
Kair CA‘quA CB.oqv = kap CQ.eq‘q Cs ‘cqv 4.8
r Tt
zona
cinética
zona de
rap equilibno
fiempo

Figura 4.3 Variacion con respecto al tiempo de las velocidades de reaccién directa y opuesta en
reacciones opuestas. A partir de cierto tiempo las velocidades de reaccion directa y opuesta son
iguales y el sistema reaccionante se encuentra en equilibrio.

La relacién de constantes de velocidad kar/kep €s también una constante, llamada “constante de
equilibrio cinético™ K¢'. Entonces

Ko = '.Eﬂ'i__cjg'i@.csf?‘i" 4.9
A '
.eq B.eg
Dado que las ecuaciones de velocidad derivadas de la ley de Guldberg v Wage se expresan en
términos de concentraciones, la constante de equilibrio 4.9 se desarrolla para sistemas a volumen
constante. Existe una constante de equilibrio en términos de concentraciones derivada de la
termodinamica, que es
m mS
ke Coct ™ Cag™ 410
oo™ B
Leq ,eq

Ambas constantes de equilibrio Kc' y Kc son diferentes en cuanto a que en la constante
termodinamica 4.10 las concentraciones estan elevadas a potencias iguales a los coeficientes
estequiométricos de la reaccion quimica, en tanto que en la constante de equilibrio cinético las
concentraciones estan elevadas a potencias que corresponden a los drdenes de reaccion. Algunas
veces los drdenes de reaccion coinciden con los coeficientes estequiométricos de alguna de las
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ecuaciones quimicas posibles (ver el ejercicio 1.1) y se puede decir que esa reaccion es “de buen
comportamiento”.

b) El problema cinético.

En la figura 4.3 se muestra la grifica de velocidad vs. tiempo en un sistema de reacciones
opuestas. En esta figura se observa que hay un tiempo a partir del cual el sistema reaccionante se
encuentra en equilibrio. El problema cinético, que incluye la obtencion de los valores de kg ¥
Kop, se estudia a partir del momento en el que da inicio de la reaccion y hasta el momento en que
se ha alcanzado el equilibrio.

El problema cinético se va a ilustrar con el par de reacciones opuestas mas sencillas: A 5 B, con
ambas reacciones de solamente un reactivo y de orden 1.En este sistema

dc
ro = —(“) = ki Cay = Kiie (Can — %) 4.lla
dr ),
dc i
y Fop = +[*df} = kop Cag® =kop X 4.11b
1

En el equilibrio:

T IS 412
kop Ca0 %,

Donde x, es el valor que alcanza x, la cantidad descompuesta de A, al llegar al estado de
equilibrio, siendo X. una cantidad constante para un experimento dado. En la zona cinética la
velocidad total es

dx
= de.r(cw—x)—kq,x 4.13
dr
Ca0—X
dado que knpzkdjrl A0 ,E) 414
.l'e
Caii=
entonces d _ kgir (C a0 =)~ kgir ( A0 T Xe )I AV
dt : .
dx Ca0 Ca0
T = kg C a0 = kX = kgiy — 222 x4+ ke gy x = Kgiy —= (¢ = x) 4.15b
dr X, x,

cuya integracion entre los tiempos 0 y t (1 < ), 0 sea, desde x = 0 hasta X (x < Xc), produce la
ecuacion
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kgir —=>1=In 4.16a
X, X - X
X, X,
o kgt=¢ o Te_ 4.16b
Caho Xe—x

Figura 4.4 Cinética de la reaccién directa (—) comparada
con la cinética de la reaccién monodireccional(- - -),

La forma de la ecuacién 4.16b es semejante a la forma de la ecuacion integrada de orden | para la
reaccion A — Productos, afectindola por el factor x./C a0, ya que el reactivo A no se consume

totalmente (ver la figura 4.4).

Una vez que se halla determinado el valor de kuy, con las ecuaciones 4.16a y 4.16b, se puede
utilizar la ecuacion 4.14 para determinar el valor de Ko, ¥ la ecuacion 4,12 para determinar el

valor de K¢'. A partir de la ecuacién 4.14 se obtiene

(Cao-x) Cap
kup = kair == kair =~ kair
Xg e
Cao
y kgir + kup =k = kair . 4.17
€
Sustituyendo en la ecuacién 4.16a se tendra
kgt = (kdir +kop =1In = 4.18

Xe—X
que corresponde también a la zona cinética del sistema.

Si el monitoreo de la reaccion se realiza con observables, la ecuacion 4.18 se expresa como

kot = ln[ i’ ’AO—J 419

€ i
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El proceso de integracién que se utilizd para este modelo de reaccion A 5 B se puede extender a
otros modelos, cuyas ecuaciones integradas se dan en la tabla 4.1.

Tabla 4.1 Ecuaciones integradas de velocidad para varios modelos de
reacciones opuestas en fase homogénea.
Se ha tomado como condicién inicial que Cproguctosn =0y Can = Cap

Tipo de reaccién Modelo de Ecuacién de velocidad integrada, kg t =
reaccion
[somerizacién ASB e e
Cho Xe—x
Co%e +x|C 40 —x,
Eliminacion ASB+C _Fe n A0Te ‘x{ A0~ E.)
(2C0-x) Cyolve —x)
2
C ~ XX,
Adicién A+BSC - ._’2’87 ilnlﬂz, i)
Cao =% Cap°(xe-x)
Xy x(C,,‘o -2x, )*C_A,q —X

Doble sustitucién A+BSC+D

— € —ln
2C 4,0(C 40~ %) Caolx. ~x)

Ejemplo 4.3 determinar el valor de la constante de velocidad especifica total de la reaccion de
isomerizacién del m-bromonitroalcanfor, a partir de los datos cinéticos obtenidos mediante
polarimetria (&= angulo de rotaci6n polarimétrica):

Tiempo(horas) 0 3 5 7 24 72 infinito
a®) 189 169 156 146 845 373 313
Respuesta:

Se puede aplicar un método grafico sobre la ecn. 4.19 haciendo t = x, In{(ag - a)/(oy -ae)} = y:

x=t o (et - o)/ (o -Ote) y = In{(otq - ate)(a ~ae) }
0 189 1 0

3 169 1.1452 0.1356

5 156 1.2646 0.2347

7 146 1.3749 0.3184

24 84.5 2.9643 1.0866

72 313 26.2833 3.2689

@ 313 e -

Con un procesador estadistico se obtuvo la ecuacion y = 0.0454x + 0.018 con un coeficiente de
regresion de 0.99999. En la ecuacion 4.19, la pendiente es igual a la constante de velocidad
especifica k.
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¢) Principio de reversibilidad microscdpica.
La figura 4.5 muestra el diagrama de energia vs. coordenada de reaccion. La linea curva que une
los estados energéticos importantes:

reactivos 55 complejo activado — productos

se conoce con el nombre de “camino energético de la reaccion”. Este camino debe ser el de
menor consumo de energia, ya que si hubiera otro, las moléculas lo “preferirian™ puesto que la
energia libre de activacion representa un costo energético para el sistema.

Complejo
Activado

G Reactivos

Productos

Coordenada de reaccién

Figura 4.5 Diagrama de energia de una reaccion quimica. La linea curva es el “camino minimo
energético”.

La figura 4.5, dibujada en la perspectiva de las reacciones bidireccionales (opuestas), permite
apreciar que la energia de activacion de la reaccién opuesta es

AGo,” = AGys + | AGK® | = Gy, - AGH” 420
La ecuacion 4.20 representa la energia que deben adquirir los productos para poder generar el
complejo activado y, de ahi, los productos, siguiendo el camino opuesto al de la reaccion quimica

anterior:

reactivos < complejo activado = productos.
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Esto significa que cuando los productos son termodinamicamente muy estables (con valores de
AGgpra” muy negativos), el valor de AGGP' serd muy grande y las moléculas de los productos
dificilmente podran formar el complejo activado. Cuando los valores de AGg” son muy poco
negativos, cero o positivos, los valores de AGg; y AGE,.' no son muy diferentes y las reacciones
directa y opuesta tienen aproximadamente las mismas posibilidades de ocurrir (tanto los reactivos
como los productos tienen posibilidades de formar el complejo activado) y la reaccién quimica
podra ser bidireccional:

reactivos 5 complejo activado 5 productos.

Siendo el camino energético el minimo de los posibles, sera el camino minimo energético tanto
para la reaccion directa como para la opuesta, ya que lo que define el camino energético son los
estados de transformacion de las moléculas que, formando el complejo activado (o varios
complejos activados en ocasiones) permiten los rearreglos de electrones y enlaces que conducen a
la formacion de las nuevas especies quimicas. Si hubiera un complejo activado (o varios) que
permitiera los mismos rearreglos electronicos en un estado de menor energia de activacion,
entonces tanto la reaccion directa como la opuesta lo preferirian. Este es el principio de
reversibilidad microscopica, es decir:

El camino energético que conduce a la transformacion de un conjunto de reactivos a un
conjunto de productos es el mismo que conduce a la transformacion opuesta.

d) La deduccion de Van t'Hoff
A partir de la ecuacion 4.9, K.' = ky/kop, ¥ bajo la evidencia experimental de que en algunas
reacciones la constante de equilibrio termodinamica es igual a la constante de equilibrio cinética,
es decir: K.’ = K., Van t"Hoff observé que, segun la termodinamica,

il 3F. 421
dTr RT?
entonces
d Ugir = Uop
dT&wmr_Mkw)=47RT2__ 422

En la ecuacion 4.22 se supuso que el valor del cambio de energia interna de la reaccion puede ser
expresado como la diferencia de las energias internas de dos estados de la reaccién, una asociada
a la reaccion directa y otra asociada a la reaccion opuesta (que no tienen la contraparte
termodinamica de AX = Xgny — Xinicia, Siendo X cualquier propiedad termodinimica y los
subindices se refieren a los estados inicial y final de un proceso). Se puede re — escribir la
ecuacion 4.22 como:

d d _Var Yo

e Inkg, - e Ink,, = e RTz 4.23a
o

d Uge d _UUP

— kg - =—1 - 42
dTn dir e dTn op pe 3b
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La ecuacion 4.23b muestra que ambos miembros de la igualdad tienen la misma forma, a pesar de
que las reacciones directa y opuesta son diferentes. La dnica manera de que las reacciones
independientes tengan expresiones de la misma forma, es que cada miembro de la igualdad sea
igual a una constante, por ejemplo Q. Entonces, para cualquier reaccion

d U
L 424
dT g RT? ¢ g
0
u
dink=- = dT +QdT 4.24b
RT~

cuya integral es
Ink=—£+QT+InA 425
RT

Comparando ésta con la ecuacion 3.12
E
Ink=--"%+InA 3.12
n P

se observa que U, la energia interna asociada a la reaccion, adquiere el valor de E,, y Q debe ser
igual a cero, puesto que la ecuacién 3.12 es fenomenologica (experimental) y no aparece en ella
el término linealmente dependiente de T.

4.4 Cinética de las reacciones consecutivas

Tomaremos como modelo de las reacciones consecutivas

A—B con constante de velocidad k;

B->C con constante de velocidad k; 4.26
siendo ambas transformaciones de orden 1 para un reactivo (o una reaccion de pseudo orden 1).

En términos del diagrama de energia de las reacciones, la secuencia 4.26 indica que la especie
quimica B puede reaccionar hacia el producto C debido a que esta transformacion tiene una
energia de activacion pequefia. La figura 4.6 muestra uno de los posibles caminos energéticos
para esta transformacién.
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Reactivos

Productos

Coordenada de reaccién

Figura 4.6 Camino energético posible para las reacciones sucesivas,

El problema cinético consiste en encontrar los valores de Cay, Cp, y Cey ¥ los valores de k; y k.

Dado que la reaccion A — B es monodireccional de solamente un reactivo y de orden 1, su
ecuacion de velocidad es

dt At
tomando el antilogaritmo:
C e =Cape™! 4.27

dc Lo c ] -
_(_—f‘.] =kC4, cuya ecuacion integrada es k¢ =In b“—u segin la ecuacion 2,11 vy,
!



Concentracién
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Figura 4.7 Curva de concentraciones contra tiempo en el desarrollo de reacciones consecutivas
deltippA - B — C.

El comportamiento de Cg, vs. t es diferente, pues se genera en la medida que el reactivo A se
descompone, y se descompone en la medida que Cg, aumenta. Esto se puede representar como

dCy
T8 =gy, -kC 428
[ dt l 1~ A~ %2%Ba
0 sea
%CB‘, +kyCpp = hCyy =kiC g0 429

que es una ecuaci6n diferencial de orden 1 de la forma y'+Py =Q(x), cuya solucién es
- hc‘f‘-',),{ =k _ *":')
Bt =— e e

Toka-k
Para la determinacién de Cc, es apropiado seguir el siguiente razonamiento: en este sistema el
numero de moles iniciales del reactivo A es un invariante, ya que si una fraccién de este nlimero
se convierte en moles de B, cada mol de B se formé a expensas de un mol de A y la suma total de
A y B es igual al niimero de moles iniciales de A. Cuando B se transforma en C, cada mol de C
se obtiene de un mol de B y entonces los moles residuales de A mas los moles residuales de B y
los moles obtenidos de C suman lo mismo que los moles iniciales de A. Como el sistema
reacciona a volumen constante, entonces

Cao=Cas+Cre+Ces 43la

4.30

y
Ccy=Cao—Car—Cay 431b

y, como ya se conocen las funciones de C,; y de Cg, respecto al tiempo, entonces



Ceu=Cao—Cape™" =Cyq I 'Ilk ("_k'f “’_kﬂ) 43lc
1k

Ejemplo 4.4 Convertir las ecuaciones 4.27, 430 y 4.31b en otras ecuaciones en donde la
concentracion de la especie quimica esté dada en unidades de concentracién relativas a la
concentracion inicial del reactivo A, es decir: calcular

C ~ G C,
Car= A 5 Cay= Bt y Tt =- Gt
Capo Cap Cao
Respueslas:
T . b (ke ks 5
Car=ehl; Cpr=—»1t (" e k")}’ Cop=1-Ca1-Chyt

ky =k
Ejemplo 4.5 En un reactor Parr (de alta presién, de alta temperatura y volumen constante) a
500°C, se introdujeron 0.049 moles de H.SO;. a esta temperatura ocurren las siguientes
reacciones

HS04(g) = H,0(g) + SOs(g) reaccion 1

S05(g) — SOx(g) + 2 02(g) reaccion 2
Después de 228 minutos se encontré que en ¢l reactor habia 0.0231 moles de H280x, 0.019 moles
de SO; y 0.0067 moles de SO,. Hallar k; y ka.

Respuesta. A partir de la ecuacion 2.11 se encuentra el valor de k;:
1 Cao _ 1 0049

k=-ln- 2= _—_n——

t Cyp 228 0.023]

El valor de k; se obtiene de la ecuacion 4.30:

=33x 107 min".

Cp,= ;ﬁdl,‘ﬂ (g—k,r _e'*zf) il
2-k
-4
0191 ELE (0_47]2 _ e~ 228k )
ky -33x1073
rearreglando
ky +8.5x1073 ¢ 2284 = 73x107
o ky +8.5x1073¢ 22862 _7.32107 = 0

La incognita se puede resolver por prucba y error, aunque hay programas para calcular los
“ceros” de una funcién. Aquf se aplicé un programa de bisqueda de “ceros” y se encontré que k;

=2.58%10° min™".



4.5 El problema del maximo de Cg, en las reacciones consecutivas.

La figura 4.7 indica que Cpa, pasa por un maximo. En ese punto de la curva, que ocurre en el
tiempo 1, la derivada (dCg/dt). = 0 y, a partir de la ecuacién 4.28 se obtiene

kiCar = k:Cps. 432
Sustituyendo los valores de C, : y Cg . segun las ecuaciones 4.27 y 4.30, se obtiene
kCoio (ke
KC, o™ = ky A8 (gohr _ ) 43%
) kl - kl

Cancelando en ambos miembros de la igualdad 4.33a los factores k,C, o queda

-kt k} ~kr —kyr
o K2 ke ok 4,
e K, —k, (e ) 33b
Multiplicando ambos miembros de la igualdad por (k;—k;) se obtiene
ke —ke™ =k e — ket 433c
y ke™ = ke 4.33d
(ky k) _ k2
porlocual 2701 = P 4.33e
1
In iz
y entonces = d: 4.34
ky — k3

sustituyendo T en la ecuacién 4.30 se obtiene

c
Cp,= 40 (kle'k'r _kle—sz) 4.35a
T ok
y como se establece en la ecuacion 4.33d que ke ™" = k,e™", se sustiluye
C & e
Car= A0 (e tar _pehar)=Casf ~ ) 435b
. ky —k ky =k 7
ks
1LY nk2 | &k
y Cpr= CA_oe_kzr =C 9¢ ky-k _ Caole k 4.35¢
.-
ky =k
y Cpr =CA,0[';Z J =2 436
1

Ejemplo 4.6 Con los resultados del ejemplo 4.5, obtener la concentracion maxima que se puede
obtener de SO; y el tiempo en que esto se logra.
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Respuesta
En el ejemplo 4.5 se obtuvo k; = 3.3x10” min™' y k; = 2.58x107 min™.
Se puede hacer R= ka/k; = 0.78, entonces

oItk 1K) Uitk k1 IR

ko-k b kK R- 4372
Ky
77R
y Cpr=CaoR K 437b

entonces T = 342 minutos y Cg = 0.0203 moles.
4.6 Intermediarios reactivos y el formalismo de estados estacionario.

En la secuencia de reacciones A —» B — C, el compuesto B es un “intermediario™ para la
formacién del producto final C. Cuando la velocidad de transformacion de B es mucho mayor
que la velocidad con la cual se genera (k»>>>k,) se dice que B es un “intermediario reactivo™.
Segun la ecuacion 4.37a , cuando R=ky/k; es muy grande, t tiende a cero y Cg. también tiende
cero:

tim e= tim |- PR =0 438
R—m> Rool k) R—1
- R7
y fim Cgr= lim|Cy R RV |=Cup lim R =0 439
Rox R—of 7 " Row

lo que significa que la concentracion maxima de un intermediario reactivo se alcanza muy
rapidamente y que esta concentracion suele ser imperceptible por ser asintética a cero durante el
transcurso de la reaccion. La figura 4.8 es la grifica de concentraciones respecto al tiempo,
cuando R = 100. En resumen, la reaccion quimica aparentemente es A — C.

La existencia del compuesto B se justifica como una necesidad estructural o energética de la
reaccién quimica, ya que en un complejo activado no se suponen cambios demasiado
complicados y la formulacién, siempre hipotética, de uno o varios intermediarios reactivos
facilita la explicacién de las transformaciones de los enlaces quimicos etapa por etapa. El
conjunto de etapas intermedias para explicar los cambios electrénicos en el proceso de
transformacion del conjunto de reactivos hacia sus productos se denomina “mecanismo de
reaccion”, Cuando una reaccion no requiere de la formulacion de intermediarios reactivos, lo que
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Figura 4.8. Gréfica de concentraciones en reacciones consecutivas A — B — C cuando k>>>>k;.

significa que transcurre a través de solamente un complejo activado, se dice que es una reaccion

“elemental”.

Una consecuencia de que Cg, sea asintdtico a cero y, por tanto, cercano al eje de las abcisas es
que su concentracion se puede considerar constante a lo largo del experimento, formalismo que

N . I dc
implica que la concentracién de B se encuentra en estado estacionario y que [ _dﬂ'] =0.
t
[}

Este formalismo puede ayudar a discutir el mecanismo de una reaccion y su relacion con su ley

de velocidad experimental.

Ejemplo 4.7 Para la descomposicién térmica del ozono en fase gaseosa, suponiendo un

mecanismo de reacciones sucesivas
0;=20+0
0;+0 520,
Encontrar una expresion de velocidad.

reaccion
reaccion

Respuesta.

La ley de velocidad para la descomposicidn del ozono en las reacciones sucesivas propuestas es

dCp,
~| —=2 | =kCp, -kCp.Co.
[ r l 1Co, —k2C0,Co

1
2

No se puede evaluar el segundo término porque O- es un intermediario muy reactivo. Sin

embargo, a partir del formalismo de estado estacionario
dCo,]

—= | =kCq, —k2Cp.Cp. =0
[ a ), 1to, —*2lo;%0

¥ k2Co]C0. :k]COJ



t —O9 | =ac
entonces = :
) 1C0,

Se hace notar que aunque la reaccion ocurre en dos etapas sucesivas, cuya reaccion global es
203 — 30,, la ley de velocidad es de orden 1, con una constante de velocidad especifica aparente
que es, en realidad, 2k;.

Ejemplo 4.8 Para la reaccion en fase gaseosa a alta temperatura entre el Br y el Hy se ha sugerido
el mecanismo siguiente:

Br; —» 2 Br reaccion 1
Br + H; - HBr + H- reaccion 2
H- + Br, = HBr + Br- reaccion 3
H-+ HBr — H; + Br- reaccion 4
2 Br — Bn, reaccién 5

Hallar la ecuacidn de velocidad para la formacién del HBr.

Respuesta,

El conjunto de etapas mostradas constituyen una “reaccion en cadena”. Las etapas que parten de
especies quimicas estables y producen una o mas especies inestables, en este ejemplo los
radicales libres que se expresan como atomos o moléculas que tienen electrones desapareados y
que se sefialan con un punto *, se llaman etapas de iniciacion (de la cadena). En este ejemplo
solamente la etapa 1 es de iniciacion. Las etapas que convierten una especie quimica inestable en
otra se [laman etapas de propagacion (como son las etapas 2, 3 y 4) y las etapas que parten de
especies quimicas inestables y concluyen con especies quimicas estables se llaman etapas de
terminacion (como la etapa 5).

Las reacciones 1 y 5 pertenecen a un conjunto de reacciones opuestas Br; 5 2 Br-, pero en este
ejemplo se han separado para dar la informacion que corresponde a las reacciones de iniciacion y
de terminacion.

El HBr esta presente en las reacciones 2, 3 y 4. La expresion cinética de la velocidad de
formacion del HBr es:

dr
Esta expresion de velocidad no es medible experimentalmente porque cada uno de los términos
contiene la concentracién de una especie inestable. Si se aplica el formalismo de estado
estacionario se tendra:

dC
[ HB") =kyCpy.Cpt, +k3Cy Cpyy —kaCry Cape
i

dc
[ : f) =2kCpy, —ksCp,.Cpy, +k3Cy Cppy +kaChi Crpy —2k5Cp. 2 =0
]

Notar que las etapas que implican la creacion de la especie, son positivas y las de consumo,
negativas. La etapa k; se duplica porque aparecen 2 radicales, al igual que en la etapa 5 en la que
desaparecen 2 radicales. La Cg, en la etapa 5 esta elevada al cuadrado porque se supone que las
reacciones son elementales y el orden de reaccién es la molecularidad ( o nimero de moléculas
que forman el complejo activado).

dCy. . "
[ d:f ] =k2Cp.Cpy, —k3Cy Cpy, —k4Cpy Cpypy =0
L}
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Sumando las dos ultimas, se obtiene
1/2
2k Cp,, ~2ksCp, 7 =0, osea Cpy.= [— ] Car

Si esta Cg,. se sustituye en la expresion de velocidad de Cy, se obtiene

1/2
k ;
kz(;‘i] Car,""*Cy, ~k3Cpy Cary, —kaCpy Coipe =0

de donde se despeja Cy

o )2
" /
kz(é] Cpr' *Cyyy
Chy.=— "

k3Cpr, +kaCpipr
Sustituyendo las expresiones de Cy;. y de Cp en la expresion de la velocidad de formacion del
HBr se obtiene

kl 12
2k, - Can C
[dc@, J :j[jcs] il
ar 1+ *4Cripr
k3Cpy,

Ahora la expresion de velocidad estd en términos de concentraciones de especies quimicas
medibles: Ha, Br, y HBr. La complejidad de la ecuacion de velocidad es una clara indicacion de
que la reaccién no es elemental. La ecuacion de velocidad dice que la velocidad es proporcional a
las concentraciones de Bra y de Ha, pero que el HBr resulta ser inhibidor, lo cual se ha
confirmado experimentalmente.

Ejercicios

4.1 Por radioactividad el torio (5, Th) se convierte en radio (**3Ra) con un tiempo de media
vida de 75200 anos y éste en radén (“*gsRn) con un tiempo de media vida de 1620 afios. Se
supone que en el planeta todo el radio proviene del torio. ;Cudl debe ser la relacién de
concentraciones de radio/torio en los minerales de radio?

Respuesta

Las reacciones nucleares son
B2, Th - 2y4Ra + Yo reaccion 1. tj» =75200 afios
25Ra —» P'gRn + Lt reaccion 2, tyn =1620 afios

Es necesario suponer que en este planeta, la Unica fuente de radio y de radén fue alguna cantidad
de torio original y que la degradacion es del tipo A — B — C. Cuando el valor del tiempo es muy
largo (varios millones de afios en el planeta Tierra), A y B han reaccionado lo suficiente como
para que sus concentraciones sean asintoticas a cero y practicamente todo el torio se encuentre
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convertido en raddn. El hecho de que en la actualidad la grafica de Cg, vs. t sea una curva plan
asintdtica a cero, permite usar la aproximacion

[‘f;”] =kC,. -kC,. =0, osea KiCto = k2Cp 0

e
ka Caly

al valor de K., se le llama “constante de equilibrio secular” (que se alcanza con los siglos), que
en este caso es

=& o 1620,

T ky 75200

que es la relacion de concentraciones de radio a torio en las rocas actuales.

=0.0215

Notar que en lugar de k se utilizo 1/t.



Capitulo 5
CATALISIS HOMOGENEA

5.1 Naturaleza de la catélisis homogénea.

En algunas reacciones quimicas sucede que la adicion de alguna sustancia ajena a la
estequiometria de la reaccion modifica su velocidad. A esta sustancia se le llama
catalizador si tiene el efecto de aumentar la velocidad de la reaccion e inhibidor si su efecto
es el contrario. El esquema cinético es el de las reacciones simultaneas:

maA+mgB + ... — Productos 5.1a
mpA +mgB + ..., + Cat — Productos + Cat 5.1b

Notar que el catalizador Cat aparece en ambos miembros de la reaccion 5.1b por lo cual se
puede decir que no perlenece a su estequiometria y que, participando en ella, se regenera
antes de que la reaccion concluya,

Por ejemplo, hay compuestos organicos que se degradan al reaccionar con peroxido de
hidrogeno H,O,. Las especies activas para el proceso de degradacion son los radicales
hidroxilo HO" y peroxilo HO, que se obtienen de la descomposicion térmica del HoO»:

2 H;0; = HO- + HO» + Hy0 52

H. 1. H. Fenton descubrié que los compuestos organicos con peroxido se degradan con
mayor rapidez al adicionar cantidades traza de Fe”*, debido a las reacciones del peroxido
con el i6n ferroso:

H,0; + Fe®* — Fe(OH)** +HO- 5.3a

H,0, + Fe(OH)** — Fe*' + HOy + Hy0 5.3b
que sumadas dan

2 H,0; + Fe®* — HO- + HO» + HyO + Fe*' 53¢

De la misma manera se ha observado que el ion Ce'" oxida lentamente al ion TI" segin la
reaccion
2Ce" +TI" 5 2Ce™ + T1™ 5.4a

pero que la presencia de iones Mn®" acelera significativamente la reaccion. El ion
manganoso participa en la reaccion de la siguiente forma:

Ce" + Mn* = Ce** + Mn'™* 5.4b

Ce™ + Mn**— Ce** + Mn** 5.4¢

T + Mn* = TP + Mn** 5.4d
que sumadas dan

2Ce* + T1I" + Mn®™" = 2Ce* + T + Mn®* 5.4
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Una reaccion es lenta debido generalmente a que requiere formar al menos un complejo
activado de alta energia. La presencia del catalizador genera reacciones que tienen
complejos activados mas faciles de formar (por tener menores energias de activacion) y que
dan origen a los mismos productos.

Productos

Coordenada de yeaccién

Figura 5.1 Caminos energéticos de una reaccion no catalizada y de la misma reaccion en
presencia de un catalizador.

5.2 Cinética de las reacciones catalizadas,
La catalisis es un caso de aplicacion de las reacciones simultaneas ya que cuando existe un
catalizador para una reaccion, existe la reaccion no catalizada y es espontinea.
Considerando una reaccion modelo de solamente un reactivo, como caso particular, habra
una reaccion no catalizada:

A—» Productos
y al menos una reaccion catalizada:

A + Cat — Productos + Cat

La ecuacion de velocidad es

dc |. @t
_[ dIT-J = ‘tuCu ! +k[‘mc('af" CMM 5.5

donde kg es la constante de velocidad especifica de la reaccion no — catalizada. Se hace
notar que Ccy no tiene el subindice t ya que su concentracion es constante porque el
catalizador participa en la reaccion sin ser consumido. También se hace notar que el
mecanismo de reaccion para la formacion de los productos en las reacciones catalizada y no
— catalizada son diferentes, por lo cual vA y pA pueden ser diferentes. Solamente en el caso
de que vA y pA fueran iguales (que es muy frecuente), se tendria
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'[Eg;" J = (]‘n o kf'u!C('al‘(m‘ k‘.« .r‘ 5.6a

Todas las cantidades que estan dentro del paréntesis son constantes, por lo que la ecuacion
5.6a se puede formular como

di
-[ iﬁ) =k, C," 5.6
con
knp =ko + kea Cwutm 5.6¢c

Los experimentos cinéticos que se llevan a cabo con diferentes concentraciones de
catalizador dan diferentes valores de ks, (constante de velocidad aparente). La forma del

trazo de Ky, vs. Cey indica el valor de vCat.

Ejemplo 5.1 Las constantes de velocidad aparente de una reaccion catalizada con iones
Co®" para Ca o= 0.05 molar, son las siguientes:

10° kap (s°) 1.47 2.93 5.68

Cc, (moles/L) 0.053 0.084 0.1185

Hallar el orden de reaccion respecto al catalizador y las constantes de velocidad ko y ke
cuando Cg, = 0.1 molar.

Respuesta:

La gréfica de ks, vs. Ce, Se muestra en la figura adjunta. De la forma del trazo se deduce
que la relacién entre los pardmetros no es lineal. El tratamiento de los datos mediante un
procesador estadistico produce la ecuacion ky, = 4.979 x 107 Cey = 2111 x 107 Ceg +
1.19 x 10°. De esta ecuacion se desprende que ko = 1.19 x 10° s, que kea debe ser un
valor compuesto y el orden de reaccion mas alto es dos (ya que la ecuacion de ki, es
cuadrética). i

El valor de kyp, cuando la C, es 0.1 M, es 4.06 x 107 L mol” s
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Ejemplo 5.1

6E'05 T——a— = "7 S T I

|y = 4.98E-03x% - 2.11E-04x + 1.19E-05
5.E-05 Rt o0ES ;
4 E,Ds —_— = ————— ’. —_— 1

3E-05 1
2E-05

| | |
! 1.E-05 =2 =35/ 5F | B IR . s e b e oo}
| | |
0.E+00 t

005 006 007 008 009 01 011 012 013
Conc. Catalizador (M)

k aparente

5.3 Catdlisis Acido — Base.
Existe un amplio conjunto de reacciones que son catalizadas por dcidos y/o por bases de
Arrhenius:

Acido de Arrhenius: HA=H+A
Base de Arrhenius: COH = C™+ OH

en donde el catalizador especifico en medio acuoso dcido es el ion H' y el catalizador
especifico en medios acuosos basicos es el ion OH".

De los muchos ejemplos de reacciones catalizadas por sistemas acido — base esta la
hidrélisis de los ésteres R’CO.OR:

R'CO.OR + H:0— R'CO.0OH + ROH
Con los siguientes mecanismos de reaccion posibles:

i) Reaccion no catalizada
0 O 0
I | I
R’-C-OR —» R'-C-OR->R-C + O-R
1 | |
+ HaO: H-0-H" HO H

i) Reaccion catalizada por iones H':

0 8] (0]
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R'-C-OR - R-C-OR —-R-C + O-R
-]
H,O0+H* H.0: H OH H + H

iii)  Reaccion catalizada por iones OH™:

(6] o 6]
I | I
R'-C-OR — R*-C-0OR —R-C + O-R
1 \ |
HO" + H;0: HO +H-0OH OH H + OH
En términos cinéticos las reacciones elementales son
A+ H:0 = [A.. HO]* - Productos lenta,
A+H = [A..H] lenta
[A ...H'] + H;0 — Productos + H rapida
v A +OH = [A...OH] lenta
[A...OH] — Productos + OH" rapida

La especie quimica contenida dentro de los corchetes es el primer complejo activado de la
reaccion. Su formacion resulta ser la etapa mas lenta de las reacciones consecutivas. La
velocidad de las reacciones solamente dependen de las etapas lentas por lo cual la velocidad
total de descomposicion de A es:

dc
*[d—:] = ko Cac+ kisCiie Cay + Kon- Con- Ca = (ko + ki«Cuis + kon- Con- )Ca

con kap = ko + ki Cris + Kon- Cop- 5.7

No siempre ocurre que cuando una reaccion es catalizada por el ion H™ lo es también por el
i6n OH' y viceversa. Esto significa que algunas reacciones son acido cataliticas si ky. =0
¥ kon- = 0, o base cataliticas si ky: = 0 y koi. # 0 y dcido - base catalizadas si ky. #0 v
kou. # 0. Otra situacién importante en la ecuacion 5.7 es que Cpe y Coy. no son
independientes en solucién acucsa debido a la constante de disociacion del agua:

Ku=CusCon.= 1 x 10™ 5.8
entonces

K E
kup = ko + kn+Cu+ + kon. ¢ " 5.9

H+
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La acidez o basicidad de una solucién acuosa se mide con el parametro pH (potencial
Hidrégeno), donde pH = - log Cys 0 Cye = 107,

En una solucién acuosa neutra el pH = 7 y esto significa que Cyy = 107 (que corresponde a
la raiz cuadrada de K., ya que en la situacion de neutralidad Cy. = Con.). Si el pH fuera 5,
Cys = 107 y Con. = 107 (Notar que los exponentes de 10 en Cy:+ ¥ Con. deben sumar
siempre -14, para que se cumpla la ecuacion 5.8). Cuando el pH = 5, la concentracion del
ion H' es diez mil veces mayor que la concentracién del ién OH-, por lo que esta solucion
es acida. Se puede incorporar el pardmetro pH a la ecuacion 5.9 haciendo

kap = ko + ki X107 + kg x10714 5.10

Ejemplo 5.2 En una reaccién acido — base catalizada las contantes de velocidad fueron: ko =
10° min™, k. = 10 L mol” min"' y kos. = 20 L mol™ min™.
a) hallar los valores de K, a valores de pH comprendidos entre 5 y 9 en intervalos de
0.5 unidades de pH.
b) Trazar la grafica de log ks, vs. pH con los datos anteriores.

Respuestas:
a) se puede resolver en forma tabular para la ecuacion 5.10:

pH ko ki X107 ko, x10°H1 Kap

50  1x10® 1 x107 2x10* 1.01 x10*
55  1xl10° 3.16x10°  632x10% 3.27 x10°
6.0 1x10° 1x10° 2x107 112 x10°
65 1x10° 3.16x10°  6.32x107 4.79 x10°
7.0 1x10° 1x10° 2x10% 4.00x10°
7.5 1x10° 3.16x107  6.32x10° 7.64 x10°
80 1xI10® 1 x107 2x10° 2.11 x10°
85 1xlI0®° 3.16x10*  632x10% 6.43 x10°
90 1xl10® 1x10°% 2x10* 2,01 x10*

Notar que en los pH extremos los valores de ky+Ch+ ¥ kou.Con. son muy diferentes. A pH =
5 el valor de kyy.Cy+ es 5000 veces mayor que kon-Con- ¥ a pH = 9 el valor de kou.Con- es
20000 veces mayor que el de ky.Cy-. El valor menor es tan pequefio que no influye en la
suma de los tres términos. En cambio, en los valores intermedios de pH, 6.5, 7.0 y 7.5, los
valores de las tres contribuciones son del mismo orden y kq; resulta ser la suma de los tres
términos que aparecen en la ecuacion 5.10.
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Ejemplo 5.2
45 5 5.5 6 6.5 7 75 8 85 8 95

log k(ap)

b) Con base en la tabla anterior, observar que a pH acido. menor que 6, kyp= kyCs ¥
entonces

log Ky log k. + log Cpe = log ki« -pH 5.11a
a pH basico, mayor que 8. Koy = kon.Con. ¥
log kap = log kon. + log Cou. = (log Con. -14) + pH 5.11b

En la region 4cida, el trazo de log k., vs. pH debe dar una linea recta con pendiente -1
seglin la ecuacién 5.11a, y eso es lo que se observa en la parte izquierda de la grafica
anterior. En la regién basica, el trazo de log ky, vs. pH, debe dar una linea recta con
pendiente +1, segiin la ecuacion 5.11b, y asi se observa en la parte derecha de la grafica
anterior.

5.4 Catalisis dcido — base generalizada.

Segun la definicion de Lowry — Bronsted, dcido es una sustancia capaz de donar protones a
otra llamada base y por consiguiente base es una sustancia capaz de aceptar protones de
otra sustancia llamada acido. Desde luego, los acidos de Arrhenius HA son acidos de
Lowry — Bronsted, mas cualquier otra sustancia capaz de donar protones, como el agua
frente al amoniaco:

H;0 + :NH; —» NH.{ +OH

acido  base acido base

o el ién amonio frente al ion sulfuro:
NH;" + 8% 5 HS "+ :NH;
acido base acido base



La teoria de Léwry — Bronsted establece las definiciones de acidos y bases en términos de
reacciones de transferencia de protones. El compuesto donador de protones es siempre el
acido, pero la especie que queda después del proceso de pérdida del protdn, es una base.
Asi, en el segundo ejemplo, el i6n amonio es un acido cuya base conjugada es el
amoniaco, en tanto que en el primer ejemplo el amoniaco es una base cuyo acido
conjugado es el i6n amonio. La tabla a continuacién muestra algunos pares conjugados
acido — base:

Tabla 5.1 Pares conjugados de acidos y bases en la teoria de Léwry — Brensted

dcido base Acido base
RCO.OH RCO.0° H.0 OH
HCI Cr NH," :NH;
H;0° H,0 ‘NH; NH,

En algunas reacciones quimicas son agentes catalizadores tanto el icido como su par
conjugade, por lo cual la ecuacién 5.7 debe ser extendida a otras especies diferentes de H*
y OH:

dC
—( a’r‘ ] = ko Car+ kiso-Crso+ Cay + kon. Con- Cay+ kars Care Cay + kecisCoers Cay

= (ko + kn3o+Crzo+ + kon. Con- + kare Cars + kecraCeers) Cay 5.12a

En la ecuacién anterior no se incorpord el término en H,O como base conjugada del H;0" o
acido conjugado del ién OH porque estos términos estan incluidos en ko. El subindice ALB
se refiere al que corresponde a algin acido de Léwry — Broensted y el subindice BCLB se
refiere a su base conjugada.

La ecuacion 5.12a estd construida bajo el supuesto de que los agentes catalizadores siempre
forman complejos elementales con el reactivo A y por eso las reacciones son de orden |
respecto a cada especie. La constante de velocidad aparente es

kap = ko *+ kinno+«Cuszo+ + kon- Con- + kare Cars + kacieCaerp 5.12b

En una reaccién quimica particular en medio acuoso, es posible que haya mas de un acido
de Lowry — Brensted que participe como catalizador y también es posible que cualquiera de
las constantes de velocidad que aparecen en las ecuaciones 5.12 sean extraordinariamente
pequefias o posiblemente cero, de tal manera que no aparezcan en la expresion que defina a
kap. Por ejemplo, en la reaccion de descomposicion de la nitramida NH;NO; — N,O + H,0
se ha encontrado que el acido acético modifica muy poco la velocidad de la reaccion, pero
el i6n acetato (su base conjugada) tiene actividad catalitica notable, de tal manera que

Kap (s7)= 6.33 x 10 + 8.33 x 107 Caceuno - En esle caso se observa que la constante de
velocidad del catalizador es un poco mas de 1000 veces mayor que la constante de
velocidad de la reaccion no catalizada y que en la expresion 5.12b solamente aparecen los
términos que contienen ko ¥ KaLcs.
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Cuando en la expresion de ki, participan los términos que contienen como catalizadores a
acidos de bases de Lowry — Bronsted, se dice que la catilisis es generalizada, mientras
que si solamente participan los términos en kuao+ ¥ en Koy, se dice que la catalisis acido -
base es especifica. También es frecuente utilizar a H' como equivalente a H;0".

Ejemplo 5.3 Hallar el valor de la constante de velocidad aparente de la descomposicion de
la nitramida en soluciones de dcido acético 0.1, 0.2 y 0.3 molares.

Respuesta:

Como en la descomposicion de la nitramida el catalizador activo es el i6n acetato AcO’, es
necesario recordar de que existe una constante de equilibrio para la disociacién del acido
acético:

AcOH + H,0 = AcO +H;0" on Koon= 18 x10°
Como Kacon = {Cﬂ\utg,‘tm- :| - Cm”f}
Acon P C eon .
Entonces Cricm= TR Cagny = 390°JC o
Y kep=633x 10°+ 1.76 x 10° 1,
Cuando Cacon=0.1 M kp=1.77 x 105 L mol 7
Cacon=02M kep=2.24 % Iﬂ'f L mol™ s
Cacon=03M klP =260x10°L ITIOl" !

Notar que, segin este calculo, aparentemente el acido acético tiene actividad catalitica. Sin
embargo, es una actividad catalitica pobre porque al aumentar 3 veces la concentracion del
acido acético, la k,, solamente aumenta 1.47 veces. Si el experimento se llevara a cabo
aumentando la concentracion del i6n acetato mediante la adicion de alguna sal soluble, por
ejemplo acetato de amonio, el efecto catalitico serda mas notorio.

Ejemplo 5.4 Hallar el valor de la constante de velocidad aparente de la descomposicion de
la nitramida en soluciones acuosas de acido acético 0.1 M a la cual se adiciona acetato de
amonio de tal manera que se concentracion final sea 0.1, 0.2 y 0.3 molar,

Respuesta
Se puede aplicar directamente la formula kyy (s7)= 6.33 X 10° + 833 x 10” C e debido a
que Cacemto = Cacetato de amonios POT ser el acetato de amonio una sal fuertemente ionica.

Cuando Chceto = 0.1 M kyp=839x 107 L mol 5
Chcetato = 0.2 M Kip=1.67x 10" L mol” 5!
Chcetso =03 M Kyp=2.50x 107 L mol”' !
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Se observa que la adicién de acetato tiene un efecto catalitico mucho mas notorio. El
aumento de 3 veces la concentracion del acetato repercute también en un aumento de 3
veces en el valor de kyy. Cuando Caceo = 0.3 M, el valor de kg es casi 100 veces mayor
que cuando la concentracion de écido acético es 0.3 M.

5.5 Autocatalisis.

El fenémeno de autocatalisis se da cuando el producto de una reaccion es catalizador de la
misma. En la reaccion de hidrolisis de los ésteres inorganicos se observa un efecto de
catalisis acida especifica. En esta reaccion se produce un acido inorganico que a su vez

produce iones H' por disociacion

RNO; + H;0 + H' = ROH + HNO; + H”
HNO; —» H + NOy

Sumando las dos reacciones anteriores se obtiene
RNO; +H,0 + H* = ROH + NOy + 2H"

Donde se puede ver que la reaccion genera mas catalizador en la medida que avanza. Desde
el punto de vista cinético, el modelo de reaccion mas sencillo es

A— Productos + Cat

A + Cat — Productos + 2 Cat
y, por lo tanto

dC
_[ ai; ) ‘_—k() Cart kCal CCau CA‘I 5.13

Suponiendo que la primera reaccion fuera mucho mas lenta que la segunda (la catalizada) y
que Cay= Cag—x,dCx = -dx y Ceay = Craro + X, entonces:

[i‘} =Koy (Cong+ %) (Cap =) 514

cuya ecuacion integrada es

1 Co {C('ulﬂ +X)
b= — Ins ——— — .1
ke CA.n +Couo {C _(E'm “-") %4

Carp
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Figura 5.3 Grafica de Cu vs. t en las reacciones autocataliticas.

Las reacciones autocataliticas se reconocen por la forma en S invertida de la curva de Cy
vs. t (ver figura 5.3). Cuando la reaccién inicia con una cantidad pequefa o nula de
catalizador, la degradacion de A es muy lenta, pero a medida que avanza la reaccion, la
velocidad de degradacion aumenta debido a la presencia del catalizador generado,
disminuyendo rapidamente la concentracion de A.

Posteriormente la velocidad de la reaccion se hace mas lenta debido a la escasez del
reactivo A en el medio. La figura 5.4 muestra la variacion de la velocidad instantanea de la
reaccion respecto al tiempo.

0.0012 | — -
0001 |

0.0008 -
0.0006 -

0.0004

velociada instantanea

0.0002

0 50 100 150 200 250

4 dndas arkiteafasd
po (un

Figura 5.4 Variacion de la velocidad instantanea respecto al tiempo
€n una reaccion autocatalitica.
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Ejemplo 5.5 suponer gue la reaccion autocatalitica inicia sin la presencia del catalizador
que produce la reaccion. Escribir la ley de velocidad e integrarla.

Respuesta. La ecuacion de velocidad, derivada de la ecuacion 5.14, pero con Ceap =0, €s

{ dc,

di 1 =kear (X) (Cao-X)

0.1

0.06

0.04

Conc. del catalizador

0.02 1

0 50 100 150 200 250
tiempo

Figura 5.5 Grafica del crecimiento de la concentracion del catalizador
durante una reaccion autocatalitica

La ecuacion se puede integrar por fracciones parciales y se obtiene

est= 12040

C*.u CA,EI —-x

Esta ecuacién no es vilida para t = 0, dado que el numerador del argumento del logaritmo
contiene a x (que es igual a cero a tiempo cero) y el In 0 = - =, Esto se debe a que el
supuesto de la ecuacion 5.14 es que la velocidad de la reaccion no — catalizada es
despreciable, por lo cual se necesita muchisimo tiempo para obtener un valor de x
apreciable.

La figura 5.5 es la grafica de la concentracion respecto al tiempo y tiene la forma de S
inversa a la de la figura 5.3, en el sentido de que la concentracion crece. La forma de la
curva Ceary vs. L se ha encontrado en la descripcion de la dindmica de crecimiento de
poblaciones en recintos confinados con nutrientes limitados. El nutriente hace el papel del
reactivo limitante A y la poblacion se comporta de manera semejante a la concentracion del
catalizador, ya que la concentracion del catalizador (o la poblacion) crece en la medida en
que el reactivo limitante desaparece.
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En la figura 5.5, el valor limite del crecimiento de Ccu.o €s Cag + Cesros Ya que por la
descomposicion de una molécula A se genera una molécula de catalizador. El punto de
inflexién de la curva de la figura 5.5 corresponde al valor de t (llamado t) en el cual la
segunda derivada de Cca, respecto al tiempo se iguala a cero:

2 N d2 C + A 2
dc;ie'_ A Cup*)_dx 5.16a
dr” ), dt” dr
Considerando la ecuacion 5.14 se tiene que
d’x dx ax ¢
( d,z']h = *f-m{ 3 Caom v (Coo 4 )} =0 5.16b
entonces

(EJ"(C”,C‘_ﬂ'u):z,‘{dx]n 5.16¢

dr dr
y
C,o-C¢
x, =42 o 517
Con este valor de x;, observar que
C,,+C
Cpup +%, =22 i L T 5.18
y entonces la ecuacion 5.15 se transforma en
t C‘ 1.0
kc..t.=[ ]ln 2 5.19
C.I‘O _C(‘uf 0 Crm‘o

Ejemplo 5.6 Se estudio el problema de la infestacion de los rios, laguna y embalses
mexicanos por lirio acuatico. En estudios de cultivo controlado en “ranchos™ de 1 m’, con
agua corriente y todos los nutrientes necesarios para su crecimiento, el lirio crece hasta que
satura la superficie del rancho, con una biomasa total de 48 kg/m’(en base himeda).
Iniciando el cultivo con 1 kg/m’, se tomé muestras de biomasa cada 20 dias y se encontra
que el crecimiento de la misma sigue el siguiente ritmo:

Tiempo (dias) 0 20 40 60 80
Biomasa (kg/m”) 1 5.49 21.03 39.40 46.02

Dar la grafica de crecimiento de la biomasa del lirio acudtico. Hallar el valor de k¢, , de la
biomasa en el punto de inflexion de la curva de crecimiento y el tiempo al cual ocurre el
punto de inflexion.
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Respuesta: la superficie de Im? hace el papel del nutriente limitante. La biomasa del lirio
acuatico se puede tomar como Cea ¥ C;,m,u =1 kgfrn Como Cearw €8 Cag + Cemo, entonces
Cao0=Ceatw- Coao =48 -1=47 kg/m

Para aplicar el procedimiento tabular se puede transformar la ecuacion 5.15 en

G C +
(Cap - Cead) kewt = :ln{ A0 (_c.-,;o 1)

: Cia 47
=46 key. Ademas: — % =20 =47 =
C('m,u (Cm _;j} o "

Car 0 l

(Cf“’” 42 R. La tabla de valores es

(C 10~ X)
tiempo
(dias) Ceao+Xx X Cao—X Rr In Rr In Rr/t
0 1 0 47 1 0 am———
20 5.49 4.49 42,51 6.0698 1.803 0.0901
40 21.03 20.03 26.97 36.6485 3.601 0.0900
60 394 38.4 8.6 215.3256 5372 0.0895
80 46.02 45.04 1.98 1092.39 6.996 0.0875

Promedio 0.0893

caro \Can—x

queesel promedio de 46 kca, por lo tanto el valor promedio de kca = 1.94x 10° kg'md".
La gréfica del creclrmento de la hlornasa es

i " C,o \Copotx
El dltimo valor es el promedio de todos los eventos calculados de d ln{i ( Lord )}

Ejemplo 5.6

50 ——— —

7| 191 I KA ! -
30— ‘
20 | - | [ | 1‘

biomasa, kg/m2

10—

0 10 20 30 40 50 60 70 80 90
dias

El valor de la biomasa en el punto de inflexién (ecuacion 5.17) es x; = (Cao — Ceuo)2 =23
kg/m’, que corresponde a una biomasa total de 24 kg/m’. El tiempo necesario para alcanzar
el punto de inflexion (ecuacion 5.19) es
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c
o G (. S - U in %7 - 43 dias
Crwo  1.94x107 46 |

5.6 Cinética de Michaelis — Menten

Esta cinética se desarrollé fundamentalmente para el estudio de reacciones catalizadas por
enzimas. Las enzimas son moléculas sintetizadas por organismos vivos que coadyuvan en
el proceso de digestion de compuestos organicos relativamente grandes, degradandolos. Las
enzimas tienen actividad catalitica muy especifica. Asi, las enzimas especializadas en la
ruptura de los enlaces peptidicos de las proteinas se llaman proteasas y las especializadas en
reacciones de reduccion se llaman reductasas.

El modelo cinético propuesto por Michaelis y Menten es
A+ Enz = AEnz con constantes de velocidad k; y k). y
A.Enz — Producios + Enz  con constante de velocidad k.

En este modelo, la reaccion de transformacion sin enzima tiene velocidad cero (k, = 0)

Aplicando el formalismo de estado estacionario para ¢l complejo sustrato.enzima (se llama
sustrato a la molécula que puede ser degradada por la enzima) se obtiene:

dC, r.
[7;;&5] =K1Ca(Cenzt — KACa finzt — kaCa nzy = 0 5.20

Por lo general la concentracion de la enzima es muy pequeiia y la del complejo sustrato-
enzima lo es todavia mas y el analisis quimico de estas especies es muy dificil. En un
sistema reaccionante al que se le ha adicionado una cantidad conocida de enzima Cyqo.
después de cierto tiempo ésta solamente se puede encontrar en forma libre Cy,, 0 en forma
asociada al sustrato, Ca gnz, tal que la suma de los dos valores sien.pre sera Cpn, !

Cenzo = Cenzg + CaEnz

y Cnzt = Cenzo — Ca Enas 5.21
-
¥ ( ‘;:"’ ] =Ki CadCenzo— Cagnza) — (k1 + k2)Cagnz =0
EC, C,
y CAEHLI: 1 Ar™ Enz 0 N 522

ko +hy +hC,
La velocidad de la reaccion sera la velocidad con la cual la enzima puede modificar al

sustrato A:
[#a) o, = FECiCrno 5
dr ), Mk 4k, +AC,

[
s
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Dividiendo numerador y denominador por k; se tendra

,[‘EC{] - FiCuloms BCaCon
dt J, K, +C,,

donde Ky = (k. + ka2)/K; . por estar definida solamente con constantes, es una constante,
llamada constante de Michaelis que relaciona las energias de interaccion sustrato — enzima.

Cuando la reaccion se inicia con una C, o numéricamente mucho mayor que Ky, se tendra
que la velocidad inicial v, = ka2 Cgn.0 ¥ la ley de velocidad no serd dependiente de Ca,, por
lo cual aparentemente la ecuacion de velocidad es de orden cero y el trazo de Ca, vs. t sera
una linea recta. Segin la figura 5.6, la linea recta tiene la pendiente mas elevada, por lo cual
la velocidad definida en este lapso es la maxima que se puede encontrar en el experimento:

Wi —[%‘ ],=D= kCro si Ca>>>Ky 5.25
% ]

A medida que avanza la reaccion, A se va degradando. Cuando C,, se wvuelva
numéricamente mucho menor que Ky, la ecuacion 5.24 se transforma en

dc k M
_( E:i], :[}( i Cuice }( s =KaglCas 5.26

que corresponde a una reaccion de orden 1, donde la constante de velocidad especifica es
una constante aparente.

|
i
I
|

Concentracion del sustrato

| tiempo (unidades arbitrarias)

Figura 5.6 Curva de degradacion enzimatica del sustrato A.



Ejemplo 5.7

L e & — 7

g 0154 | _ | y=-3E-06x+01548

5 | R’ =0.9999

2 o1 = —

g ! [ | ] 1
| § oo ——t—1—7 — | |
| u i
' 0 5000 10000 15000 20000 25000 30000 35000 40000

tiempo(s)

Ejemplo 5.7 En una cinética enzimatica de la hidrolisis de la urea a 25°C, fueron
encontrados los siguientes datos:
Tiempo (s) 0 1056 2642 8839 15986 21407 26900 34400
Corea (mol/L) 0.155 0.152 0.148 0.13  0.11 0.095 0.08 0.06
con Cguy0=0.001 mol/L.
a) Trazar la grafica Cuea vs. tiempo
b) Hallar los valores de v, y de k.

Respuesta:
a) Se observa que el trazo es una linea recta, por lo cual se infiere que es una reaccion
de orden cero.

b) La ecuacion de la linea recta en este experimento es Ca, = -3x10° t + 0.1548, la
tabla 2.4 indica que para una reaccion de orden cero Cp, = — ki + Cap. Se observa
que la ordenada en el origen, 0.1548 es practicamente igual a la concentracion
inicial 0.155. la pendiente es igual a —k, Emr lo cual k = 3x10®° = vy = k3 Cenaor
Como Cenro es 1x107, entonces ko =3x107 s

Ejercicios

Ejercicio 5.1 Trazar las graficas de log kyp vs. pH cuando
a. k.p= 1x107 + 10 Cy+
b. ke =1x107+20 Co.
¢ Kep=1x107+ 10 Cpye + 20 Con.
d. k= 1x10"+ 10 Cyye + 20 Con.
entre los pH's 4 y 10.

Respuesta:



log k(aparente)

@b 0@

Ejercicio 5.2 Suponer que una reaccion autoca‘alitica inicia con un catalizador ajeno al que
produce la reaccion:

A— Productos + Cat] reaccion no - catalizada
A + Cat] — Productos + 2 Catl reaccion autocatalizada
A + Cat2 — Productos + Catl + Cat2. reaccion catalizada

Obtener la ecuacién de velocidad e integrarla

Respuesta. Si suponemos que la velocidad de la reaccién no — catalizada es despreciable, la
ley de velocidad es

—[dci] :(dx] =keat (%) (Cap — %) + kea(Ca 0-X)Coai
dr ), \dt),

La integracion de esta ecuacion es la suma de las integrales de ambos términos y produce la
ecuacion

C,olk,Crun + K,
Keatt Cao + keaeCoa = ¥ CanlkearCour + ke ®)
? k2 Coan(C o —x)

Ejercicio 5.3 Integrar la ecuacion 5.24
Respuesta:

, se obtiene

k,C
Haciendo Cx, = Cap - x en la ecuacion 5.24 7(.«:’(‘_4 ) = kCiCrn ]

a ), K,+C,
[ dx ] - E‘m.u(('m_ —x)
dt), Ky +(Chp=x)
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K, de+(C,,—x)dx

o =k,C
C“n_x 2 P.:D‘k
dx
o sea [k, Tun’ [dr= [ kC, ot
Cio
La integracion que se obtiene es KMIn-C =—+x=kC,
an =X
kCoo ol —x
b2 K, = ._E(-;"'
In ¢
Cin=5

ol



Glosario

Acido — base, catilisis. Reacciones que pueden ser catalizadas por una especie 4cida o por
una especie basica

Acido — base, reacciones. Reacciones que ocurren entre un dcido y una base.

Acido de Arrhenius. Es una especie quimica que contiene al menos un atomo de
hidrogeno disociable: HA= H" + A",

Accién de masas, Ley de. La velocidad instantanea de una reaccién es proporcional a la
concentracion de los reactivos en ese instante, elevada cada una a un exponente que se
determina experimentalmente. También se conoce como Ley de Guldberg y Wage.

Activacion, energia de. Energia que es necesario aportarle a los reactivos para que puedan
realizar los cambios necesarios para convertirse en productos. En la interpretacion de Van't
HofT, es la energia minima que deben tener los reactivos para que la colisién entre ellos sea
reactiva.

Activacion, energia libre de. AG*. En la interpretacion de Eyring, es la energia libre que
corresponde a la constante de equilibrio que se establece entre el complejo activado y los
reactivos, tal que AG* =-RT In K*.

Activacion, entalpia de. AH*. La componente entalpica de la energia libre de activacion en
la ecuacion de Gibas: AG* = AH* - TAS*.

Activacion, entropia de. AS*. La componente entropica de la energia libre de activacion
en la ecuacion de Gibbs AG* = AH* - TAS*.

Actividad. Concentracién efectiva de las especies en solucién, en procesos
termodinamicos.

Actividad, coeficiente de, f. Factor que convierte la concentracion real en la efectiva, f.=
8,/Cx.

Arrhenius, acido de. HA, molécula que contiene al menos un hidrégenos disociable. HA
=H +A"
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Arrhenius, base de. COH, molécula que contiene al menos un grupo OH disociable. COH
=C"+O0H.

E,
Arrhenius, ecuacién de. In k =In A- 'R;' . Obtenida por Jacopo Van't Hoff a partir de la

teoria de las colisiones y que explico la relacion propuesta para k = k(T) propuesta por
Svante Arrhenius.

Arrhenius, factor de, A. Factor pre-exponencial o logaritmico que aparece en la ecuacion
de Arrhenius.

Arrhenius, la relacion de. Svante Arrhenius propuso, a partic de evidencias
experimentales, que la relacion entre la temperatura y la constante de velocidad esInk = In
A - B/T, ala cual se le llama la relacion de Arrhenius.

Autocatilisis. Reaccion que produce su propio catalizador.
Avance, grado de avance de una reaccion. Es la fraccion del reactivo limitante que ha sido
transformada durante la una reaccién. Si el reactivo limitante es A y la cantidad

descompuesta es x, el grado de avance es x/Ca 5. También se llama conversidn.

Base de Arrhenius. COH, molécula que contiene al menos un grupo OH disociable. COH
=C"+OH.

Bidireccionales, reacciones. Reacciones que pueden proceder en ambas direcciones, de
reactivos a productos y/o de éstos hacia los reactivos.

Catilisis. Efecto que tiene una substancia ajena a la ecuacion quimica de una reaccion
respecto a su velocidad.

Catalisis acido — base. Efecto que tienen los iones H™ o los iones OH" sobre la velocidad
de una reaccion, en tanto que estos iones no sean parte de la ecuacion quimica de la misma.

Catilisis acido — base generalizada. Es como la catélisis acido - base, en la cual las
especies que tienen el efecto catalizador son los acidos y bases de Lowry — Brinsted y sus

especies conjugadas,

Catalisis homogénea. Se dice cuando la especie quimica que tiene efecto catalizador esta
en la misma fase (o estado fisico) que los demds componentes del sistema reaccionante.

Catalizadas, reacciones. Reacciones cuya velocidad se modifica debido a la presencia de
un catalizador.

Catalizador. Especie quimica que, sin estar presente en la ecuacion quimica de una
reaccion, participa en ella modificando su velocidad.
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Cinética de Michaelis — Menten. Cinética de reaccion catalizada generalmente por
enzimas y que obedece al modelo propuesto por esto autores.

Cinética quimica (definicion). Es la parte de la fisicoquimica que estudia la forma y la
velocidad con las que se desarrollan las reacciones.

Cinética tedrica. La cinética tedrica justifica la existencia de la ley de velocidad y los
efectos que sobre ésta tienen la temperatura y la presién, a partir de principios fisicos.

Coeficiente estequiométrico. Nimero que s> asigna a cada reactante en una ecuacion
quimica.

Colisiones, Encuentros o choques entre las particulas que tienen libertad de movimiento,
presentes en un sistema fluido.

Colisiones eldsticas. Ocurren cuando la suma de los impetus (impetu = producto de la
masa por velocidad) de las particulas que chocan se conserva antes y después de las
colisiones.

Colisiones reactivas. Ocurren cuando el choque es suficientemente fuerte como para que
parte de la energia de la colision se utilice para provocar cambios quimicos en las
particulas.

Complejo activado. Estado de agregacion de las particulas de los reactivos, en el que
ocurren corrimientos de electrones que permiten la formacion de los productos,

Composicién. Conjunto de concentraciones o de nimeros de moles de las substancias que
conforman un sistema.

Consecutivas, reacciones. Reacciones en las cuales los primeros productos son lo
suficientemente reactivos como para dar origen a otra reaccion. Las reacciones
consecutivas se pueden dar en dos 0 mas etapas.

Constante de equilibrio cinético. Relacion de las constantes de velocidad directa y
opuesta de una reaccion bidireccional K = kgi/kop-

Constante de equilibrio de concentraciones. Constante de equilibrio termodinamica
I
m
I il productos
productos cuct Z 2 e
K, = - AHue. . donde m es el coeficiente estequiométrico de cada
Bl ¢ Mreacnivos

reactivos’™ reactivos

equilibrio
especie quimica.

Constante de Michaelis — Menten. Constante que se obtiene del modelo cinético de
Michaelis — Menten y es igual a Ky = (k) + k2V/k;.
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Conversion. Es la fraccion del reactivo limitante que ha sido transformada durante la una
reaccion. Si el reactivo limitanie es A y la centidad descompuesta es x. la conversion es
X/Ca o. También se llama “grado de avance™.

Datos cinéticos. Datos obtenidos durante el monitoreo de una reaccién. Es un conjunto
formado por pares cartesianos (liempo, observzble).

Diferencial, método. Es el que resuelve la ecuacion de velocidad de una reaccion a partir
de las mediciones de pendientes en la curva concentracion — tiempo de uno o mas
reactantes.

Ecuacion de Arrhenius. In k =In A- i; . Obtenida por Jacopo Van't Hoff a partir de la

teoria de las colisiones y que explicé la relacién propuesta para k como funcién de T
propuesta por Svante Arrhenius.

AG* AS*T aH*

Ecuacién de Eyring. k:’t—f;]’-;Er = k-‘:‘- e R e RT

Ecuacion quimica. Expresion que describe, mediante formulas, la transformacion quimica
que ocurre en un sistema. La ecuvacion debe cumplir con el principio de conservacion de la
masa, por lo cual el nimero de dtomos de cada especie debe ser igual en ambos miembros
de la reaccion.

Efecto salino primario. Efecto producido por iones disueltos en el medio reaccionante.
Solamente se observa cuando el complejo activado tiene carga ionica.

Elemental, reaccion. Es aquélla que se produce mediante la colision simple de dos
reactivos o la que se realiza a cabo mediante solamente un complejo activado.

Energia de activacion. Energia que es necesario aportarle a los reactivos para que puedan
realizar los cambios necesarios para convertirse en productos. En la interpretacion de Van't
Hoff, es la energia minima que deben tener los reactivos para que la colision entre ellos sea
reactiva.

Energia libre de activacion. AG*. En la interpretacion de Henry Eyring. es la energia libre
que corresponde a la constante de equilibrio que se establece entre el complejo activado y

los reactivos, tal que AG* =-RT In K*.

Entalpia de activacién. AH*. Es la componente entalpica de la energia libre de activacion
en la ecuacion de Gibbs AG* = AH* - TAS*.
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Entropia de activacion. AS*. La componente entrdpica de la energia libre de activacion en
la ecuacion de Gibbs AG* = AH* - TAS*,

Enzima. Proteinas sintetizadas por organismos vivos, que catalizan reacciones de
degradacion de moléculas organicas en procesos de digestion.

Equilibrio. Un sistema se encuentra en equilibrio cuando sus variables de estado
permanecen sin alteracidn al transcurrir el tiempo.

Equilibrio cinético, constante de. Relacion de las constantes de velocidad directa y
opuesta de una reaccion bidireccional K = ky/kp.

Estado estacionario, formalismo del. Cuando un intermediario B resulta ser muy reactivo,

" — dC . -
su concentracion es asintética a cero y ( d—B = (en cualquier momento t de la reaccién.
)

Estequiométrico, coeficiente. Cada uno de los coeficientes que se asignan a las especies
presentes en una ecuacion quimica.

Etapa de iniciacién. En un conjunto de reacciones sucesivas, la primera etapa que forma
las especies inestables.

Etapa de propagacion. En un conjunto de reacciones sucesivas, las etapas que transforman
unas especies inestables en otras.

Etapa de terminacién. En un conjunto de reacciones sucesivas, la etapa en la cual las
especies inestables reaccionan para producir especies estables.

aGe [ AS*] _aHe
Bl . R |o RT

Evring, ecuacion de. & = k—ir ¢ RI

E
Factor de Arrhenius A. Factor pre-exponencial en la ecuacion de Arrhenius: k= Ae RT .

a

Factor de frecuencia. Sinonimo del Factor de Arrhenius.

Formalismo del estado estacionario. Cuando un intermediario B resulta ser muy reactivo,

- Lo dC . .
su concentracion es asintotica a cero y (—d‘a = Oen cualquier momento 1 de la reaccion.
t
!

Fraccion de vida. El tiempo en el cual se consume una fraccion previamente establecida
del reactivo limitante en una reaccion.



Fraccién mol. En un sistema multicomponente, la relacion entre el nimero de moles de
una especie quimica previamente definida y el total de moles presentes en el sistema,

Fraccion residual. En un si reaccionante, la fraccion no consumida del reactivo
limitante.

Frecuencia, factor de. Sinénimo del Factor de Arrhenius.
Fuerza iénica. Medida de la ionicidad o cantidad de iones presentes en una solucion.

Grado de avance de una reaccion. Es la fraccion del reactivo limitante que ha sido
transformada durante la una reaccién. Si el reactivo limitante es A y la cantidad
descompuesta es X, el grado de avance es x/Ca . También se llama conversion.

Grifico, procedimiento. Implica convertir la ecuacion integrada de velocidad en la forma
de una curva conocida. Si los datos cinéticos ajustan esa curva, se deduce que cumplen con
esa ecuacion de velocidad.

Guldberg y Wage, Ley de. La velocidad instzntanea de una reaccion es proporcional a las
concentraciones de los reactivos, elevados cada uno a un exponente que se determina
experimentalmente. O sea, R.=k' Ca. “Cp."".....

Heterogénea, catalisis. Conjunto de reacciones quimicas cuya velocidad ha sido
modificada por un catalizador que se encuentra en un estado fisico diferente del que tiene el
sistema reaccionante.

Heterogéneas, reacciones. Reacciones quimicas en las que al menos un componente del
sistemna se encuentra en un estado fisico difererte.

Homogénea, catilisis. Conjunto de reacciones quimicas cuya velocidad ha sido modificada
por un catalizador que se encuentra en el mismo estado fisico uel que tiene el sistema
reaccionante.

Homogéneas, reacciones. Reacciones quimicas en las que todos los componente del
sistema se encuentra en ¢l mismo estado fisico.

Iniciacién, etapa de. En un conjunto de reacciones sucesivas, la primera etapa que forma
las especies inestables.

Inhibidor. Catalizador negativo. Especie quimica que inhibe la velocidad de una reaccion.
Integral, método. Consiste en integrar la ecuacion de velocidad propuesta para una
reaccion, con el objeto de analizar si el conjunto de datos cinéticos satisfacen la ecuacion

integrada.

Intermediario reactivo. Especie quimica inestable. Significa que se destruye con mucho
mayor velocidad que la velocidad con la que se forma.



Ionica, fuerza. Medida de la ionicidad de una solucion. En la definicion de Lewis, la
fuerza ionica en una solucion es | = EE:,’C,. donde el subindice i se aplica a los iones
]

presentes en la solucion, z; es la carga eléctrica de cada uno de los iones y C, es su
concentracion.

Maxwell-Boltzman, distribucion de. Las moléculas presentes en un sistema fluido tienen
libertad de movimiento trasnacional. El conjunto de sus velocidades forma una distribucion
de Maxwell — Boltzman.

Mecanismo de reaccién. Conjunto de etapas que cursan los reactivos para convertirse en
productos.

Media vida (de una reaccion). Se dice del tiempo que una reaccion tarda en convertir la
mitad de la concentracién inicial del reactivo limitante.

Método diferencial. Es el que resuelve la ecuacion de velocidad de una reaccion a partir de
las mediciones de pendientes en la curva concentracion — tiempo de uno o mas reactantes.

Meétodo integral. Consiste en integrar la ecuacion de velocidad propuesta para una
reaccion, con el objeto de analizar si el conjunto de datos cinéticos satisfacen la ecuacion
integrada,

Michaelis — Menten, cinética de. Modelo propuesta para resolver la velocidad de las
reacciones catalizadas con enzimas.

Michaelis — Menten, constante de. Constante que se obtiene del modelo cinético de
Michaelis — Menten y es igual a Ky = (k., + ka)/k,.

Modelo de reaccion (o reaccion modelo). Ecuacién quimica abstracta de la cual se supone
que tiene la estequiometria y ley de velocidad tales que correspondan a una o mas
reacciones reales.

Molecularidad. Numero de moles de moléculas participantes en el complejo activado que
define la velocidad de una reaccion.

Monodireccionales, reacciones. Reacciones que conducen a la formacion de un dnico
grupo de productos a partir de un Gnico conjunto de reactivos y que se transforma en una

sola direccion (Reactivos — Productos)

Observable. Propiedad fisica ¢ quimica que permite el seguimiento o monitoreo de una
reaccion.

Opuestas, reacciones. Reacciones en las cuales los productos son lo suficientemente

activos como para regenerar a los reactivos (Reactivos = Productos)
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Orden de reaccitn, respecto a un reactivo. E! exponente al que se eleva la concentracion
de un reactivo, en la ecuacion que cumple la ley de velocidad.

Orden total de reaccién. La suma de los érdenes de reaccion respecto a cada reactivo en la
ecuacion que cumple la ley de velocidad de una reaccién.

pH. Potencial de hidrégeno. Es la concentracién de H' cn una solucién acuosa. expresada
en forma logaritmica: pH = - logjp Ch+.

Principio de reversibilidad microscopica. En las reacciones opuestas, las reacciones
directa y opuesta utilizan el mismo camino energético y, por lo tanto, forman los mismos
complejos activados.

Procedimiento grafico. Implica convertir la ecuacion integrada de velocidad en la forma
de una curva conocida. Si los datos cinéticos ajustan esa curva, se deduce que cumplen con
esa ecuacion de velocidad.

Procedimiento tabular. Consiste en establecer una tabla que tiene en las dos primeras
columnas los datos cinéticos y las siguientes, las transformaciones indicadas en la ecuacion
integrada de velocidad, despejada de tal manera que la ultima columna dé el valor de k. Si
los nimeros que se obtienen en la ultima columna son razonablemente parecidos, el
promedio de éstos es el valor promedio de k y el experimento satisface la ecuacion
integrada. No siempre se obtiene este resultado y es necesario proponer otra ecuacion
integrada y repetir el procedimiento tabular.

Proceso. En un sistema termodinamico esta ocrriendo un proceso cuando las variables que
definen el sistema (presion, volumen, temperatura o composicion) cambian con el
transcurso del tiempo.

Productos. El conjunto de especies quimicas que resultan de una reaccion.

Propagacion, etapa de. En un conjunto de reacciones sucesivas, las etapas que
transforman unas especies inestables en otras.

Pseudo-orden, reacciones de. Cuando uno de los reactivos es el disolvente, su
concentracion y su orden de reaccion no aparecen en la ecuacion de velocidad y el orden
total que se obtiene es un “pseudo — orden™ de la reaccion.

Reaccion elemental. Es aquélla que se produce mediante la colision simple de dos
reactivos o la que se realiza a cabo mediante solamente un complejo activado.

Reaccion, mecanismo. Conjunto de etapas gue cursan los reactivos para convertirse en
productos.



Reaccién modelo (0 modelo de reaccion). Ecuacion quimica abstracta de la cual se supone
que tiene la estequiometria y ley de velocidad tales que correspondan a una o mas
reacciones reales.

Reaccion quimica. Proceso mediante el cual cambia la composicion de un sistema, tal que
algunas especies disminuyen en nimero de moles y otras especies diferentes aparecen y/o
aumentan en su nimero de moles,

Reaccion, velocidad de. Cambio de nimero de moles o de la concentracion de una especie
quimica con respecto al tiempo.

Reacciones bidireccionales. Reacciones que pueden proceder en ambas direcciones, de
reactivos a productos y/o de éstos hacia los reactivos.

Reacciones catalizadas. Reacciones cuya velocidad se modifica debido a la presencia de
un catalizador.

Reacciones de pseudo orden. Cuando uno de los reactivos es el disolvente, su
concentracion y su orden de reaccion no aparecen en la ecuacion de velocidad y el orden
total que se obtiene es un “pseudo — orden™ de la reaccion.

Reacciones consecutivas. Reacciones en las cuales los primeros productos son lo
suficientemente reactivos como para dar origen a otra reaccion. Las reacciones
consecutivas se pueden dar en dos 0 mas etapas.

Reacci heterogé . Reacciones quimicas en las que al menos un componente del
sistema se encuentra en un estado fisico diferente.

Reacciones homogéneas. Reacciones quimicas en las que todos los componente del
sistema se encuentra en el mismo estado fisico

Reacciones monodireccionales. Reacciones que conducen a la formacién de un unico
grupo de productos a partir de un dnico conjunto de reactivos y que se transforma en una

sola direccion (Reactivos — Productos).

Reacciones opuestas. Reacciones en las cuales los productos son lo suficientemente

activos como para regenerar a los reactivos (Reactivos = Productos).

Reacciones simultineas. Las que ocurren con un mismo conjunto de reactivos, pero que
dan conjuntos de productos diferentes simultaneamente.

Reactante. Cualquier especie quimica (reactivo o producto) que aparece en la ecuacion
quimica de una reaccion.

Reactivos. Especies quimicas que participan en una reaccion y que se transforman o dan
origen a otras especies (los productos)
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Reversibilidad microscopica, Principio de la. En las reacciones opuestas, las reacciones
directa y opuesta utilizan el mismo camino energético y, por lo tanto, forman los mismos
complejos activados.

Salino primario, efecto. Efecto producido por iones disueltos en el medio reaccionante.
Solamente se observa cuando el complejo activado tiene carga ionica.

Simultineas, reacciones. Las que ocurren con un mismo conjunto de reactivos, pero que
dan conjuntos de productos diferentes simultaneamente.

Tabular, procedimiento. Consiste en establecer una tabla que tiene en las dos primeras
columnas los datos cinéticos y las siguientes, las transformaciones indicadas en la ecuacion
integrada de velocidad, despejada de tal manera que la dltima columna dé el valor de k. Si
los nimeros que se obtienen en la dltima columna son razonablemente parecidos, el
promedio de éstos es el valor promedio de k y el experimento satisface la ecuacion
integrada. No siempre se obtiene este resultado y es necesario proponer otra ecuacion
integrada y repetir el procedimiento tabular,

Terminacion, etapa de. En un conjunto de reacciones sucesivas, la etapa en la cual las
especies inestables reaccionan para producir especies estables.

Velocidad de reaccion. Cambio de numero de moles o de la concentracion de una especie
quimica con respecto al tiempo.

Velocidad instantanea de reaccion. Velocidad de reaccién calculada en un instante dado.

Velocidad mas probable. En el modelo de colisiones, la velocidad de las particulas mas
frecuentemente encontrada.

Vida fraccionaria (de una reaccion). Se dice del tiempo que una reaccion tarda en
convertir el reactivo limitante hasta que su concentracion sea la fraccion f de la
concentracion inicial del reactivo limitante.

Vida media (de una reaccion). Se dice del tiempo que una reaccion tarda en convertir la
mitad de la concentracion inicia! del reactivo limitante
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