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Capitulo 10.

Cinética formal de las reacciones quimicas

La cinética quimica se ocupa del modo en que las reacciones quimicas transcurren en el tiempo.
En su forma mas simple deseamos conocer cdémo cambian con el tiempo las concentraciones de los
reactantes y cdmo influyen las condiciones termodinamicas en la velocidad de reaccién. El adjetivo
formal alude a que nuestro punto de vista en esta leccion es fundamentalmente empirico: la ecuacién
cinética y sus propiedades son el fruto directo de la observacién experimental. Prescindiremos, por
lo tanto, de cualquier consideracién acerca de la naturaleza microscépica de la reaccién quimica,

que serd objeto de estudio en las lecciones posteriores.

De modo general, la mayor parte de las reacciones que examinaremos transcurren en una Unica fase
homogénea, bien una mezcla de gases o una disolucién. Las reacciones heterogéneas en las que
estan implicadas dos o mdas fases estdan dominadas por fendmenos de superficie, que escapan a los

temas tratados en nuestro curso.
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Velocidad de reaccion: Sea una reaccién quimica

aA+bB+..—pP+qQ+.. & Y v;X;=0, (1)

donde los coeficientes estequiométricos, v;, son positivos para los productos y negativos para los
reactivos. La variacion de concentracién de cada reactante no es independiente. Al contrario, cada
reaccidn cuenta, en principio, con un unico grado de libertad y la variaciéon del nimero de moles de
cada substancia, n;, esta ligada por

dni

Vi

= df paratodoi=1,2,..., (2)

donde & es el grado de avance de la reaccion.

La velocidad de la reaccidon quimica se define por

1 d¢
vV=——. (3)
V dt
Si el volumen V se mide en dm? y £ en mol, las unidades de v son mol dm~3 s~!. La velocidad de
reaccion puede expresarse también en funcién de la variaciéon de concentracién de los reactantes:

Y id[Xv;], (4)

V; dt

donde [X;] = n;/V [=] mol dm~—3 es la concentracién molar.
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Ecuaciones cinéticas: La experimentacién demuestra que la velocidad de muchas reacciones
quimicas, pero no todas, se puede expresar como una ecuacién algebraica en la concentracién de
alguno o todos sus reactantes:

v = k[A]*[B]7..[L]* = kH[Xi]m"’, (5)

donde

e k es la constante de velocidad o constante cinética, dependiente de la temperatura y la
presion.

e los m; (a,f,...) son los 6rdenes parciales de la reaccién, normalmente nimeros enteros o
fraccionarios, que se determinan experimentalmente y que no tienen por qué mantener relacion
alguna con los coeficientes estequiométricos. Se dice que la reaccién es de orden « en el
componente A, de orden (3 en B, y asi sucesivamente.

e n=>.m; =a+ [+ .. es el orden global de la reaccién. Sin = 1,2,... se habla de
reacciones de primer orden, segundo orden, etc.

Veamos algunos ejemplos de cinéticas determinadas experimentalmente:

2NO 4+ Oy — 2NOa, v = k[NO]?[02]; (6)
Ho + I — 2HI, v = k[H2][l2]; (7)
k[H2][Bra]*/2

Hy + Bry — 2HBr, (8)

~ 1+ K'[HB1]/[Bra]’
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H2O2 + 217 +2HT — 2H50 + I, v = k1[H202][I7] + k2[H202][I][HT];  (9)
[Hgg ?][TI+3]
Hgl? + TIT3 — 2Hg™2 + TIT, v = k——=2 ; (10)
’ [Hg™*?]
2N5O5 — 4NOs + 02, V= k[NQO5]; (11)
CH3CHO — CH4 + CO, v = k[CH3CHO]%?; (12)
2505 + 05 N2 2505, v = k[02][NOJ2. (13)

La oxidacién del NO (ec. 6) es un ejemplo muy simple, donde la ecuacién cinética depende de
todos y cada uno de los reactivos, y los érdenes de reaccién parciales coinciden con los coeficientes
estequiométricos de éstos. La hidrogenacién de Bra (ec. 8) el (ec. 7) demuestra que dos reacciones
aparentemente muy similares pueden tener ecuaciones cinéticas completamente diferentes. Ademas,
vemos que la ec. 8 no se ajusta a la forma general definida por la ec. 5. Tampoco lo hacen las
cinéticas de las reacciones 9 o 10. Las descomposiciones de N2O5 (ec. 11) y CH3CHO (ec. 12)
muestran la diferencia entre los érdenes de reaccién y los coeficientes estequiométricos, incluso en
reacciones de aspecto simple. Finalmente, la oxidacién de SO5 muestra que la ecuacién cinética
puede depender de la concentracién de una substancia que aparentemente no interviene en la
reaccién, aunque si es un catalizador presente.

Como veremos, en las reacciones elementales si hay coincidencia entre estequiometria y exponentes
de la ecuacién cinética. Se habla entonces de molecularidad y no de orden de la reaccién.
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Mecanismos de reaccion: El motivo por el que la ecuacién cinética no se ajusta normalmente
a la estequiometria de la reaccién es que la mayoria de procesos quimicos ocurren realmente a través
de una sucesidon compleja de etapas que no quedan realmente reflejadas en la ecuacién quimica
global. Por ejemplo, la oxidacién del SO2 (ec. 13) transcurre en dos etapas:

O2 + 2NO — 2NO2, (14)
NOs + SOs — NO + SOs. (15)

Cada una de estas dos etapas elementales tiene su ecuacidén cinética, y la etapa mas lenta

(14 en este caso) domina la cinética global. La especie NO2 actia en este proceso como un
intermedio de reaccidn, que desaparece en el balance global de la reacciéon pero forma parte de
una etapa imprescindible de la misma. En ocasiones estos intermedios constituyen substancias
estables o metaestables que se pueden llegar a aislar o, al menos, detectar por métodos quimicos
convencionales. En otras ocasiones se trata de compuestos altamente inestables que existen durante
un periodo muy breve.

El desarrollo de las espectroscopias con laser en la escala del femtosegundo, que motivaron

la concesion en 1999 del Premio Nobel de Quimica a Ahmed H. Zewail, estdn cambiando
dramaticamente el escenario de los estudios cinéticos. Estas técnicas estan permitiendo examinar en
el laboratorio el transcurso de una reaccién quimica con un nivel de detalle similar al de las mejores
simulaciones tedricas por ordenador.

La hidrdlisis de la sacarosa ilustra un importante problema a la hora de establecer la ecuacién de
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velocidad de una reaccidon. La reaccidén basica es
Ci2H22011 + H2O — C6H1206(g|ucosa) + C6H1206(fructosa) (16)

y muestra como aparente cinética v = k[C12H22011]. Sin embargo, la velocidad de reaccién
debe ser sensible a la concentracién de agua. El problema es que la concentracién del disolvente,
componente mayoritario de la disolucién, es casi constante, y su participacién en la ecuacién de
velocidad sélo se comprueba tras repetir la reacciéon para un conjunto de disoluciones iniciales
de diferente concentracién. Un segundo problema es que la reaccién esta catalizada por el acido
y, como el pH permanece inalterado durante la reaccién, su efecto en la ecuacién de velocidad

resulta dificil de establecer. Tras cuidadosos experimentos, parece que la verdadera cinética es
V= k/[C12H22011][H20]6[H30+].

Estas dificultades intrinsecas se suman a la propia tarea de establecer la concentracién de los
reactantes durante el transcurso de la reaccién. Tradicionalmente se han empleado métodos
quimicos de andlisis sobre muestras extraidas del reactor. Progresivamente se van imponiendo
técnicas fisicas como la espectroscopia, capaces de monitorizar en tiempo real el avance de Ia
reaccidn. En cualquier caso, la literatura esta plagada de ecuaciones de velocidad inciertas y muy
imprecisas.

Paul J. Crutzen, Mario J. Molina y F. Sherwood Rowland ilustran en sus lecciones por la concesién
del Premio Nobel de Quimica de 1995, las dificultades que entrana establecer el mecanismo real o
dominante de un proceso quimico natural.
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Integracion de las ecuaciones cinéticas: La integracién de las ecuaciones de velocidad
es, en general, un problema complejo, y no siempre se dispone de una solucién analitica. Vamos a
examinar las ecuaciones integradas de algunos de los procesos simples mds habituales. La tabla 354
resume el resultado de estos y otras casos.

Cinética de orden 1: La ecuacién de velocidad

_l@ — k[A] (]_7)

a dt
es comun a muchos procesos quimicos y fisicos. La desintegracion radiactiva de ntclidos inestables
por emisidén de particulas o o 3 es un ejemplo bien conocido. También proceden de este modo los
procesos de emisidn radiativa, es decir, con emisién de un fotén, mediante los cuales un atomo o

molécula decae desde un estado excitado en otro de menor energia.

Para integrar la ecuacién de velocidad escribimos

b d[A] . [A]

— = —k:a/ dt = In—-=—kat = [A]=[A]pe °*!, (18)
/0 [A] 0 [Alo

donde [A]g es la concentracién en el instante inicial to = 0, y [A] es la correspondiente a un instante

arbitrario t. En ocasiones encontraremos la notacién k4 = ak.

Un parametro importante es el tiempo de semirreaccion, b1/, definido como el periodo necesario

para que la poblacion inicial se reduzca a la mitad. En este caso ¢1/, = In 2/ak es independiente de
[Alo.
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El concepto de semiperiodo se puede generalizar a tn, el tiempo necesario para que [A]/[A]p = «a.
En particular, si « = 1/e tenemos 7 = b1/ = 1/ak, cominmente llamado tiempo de vida media.

Cinética de orden n: Si

1 d[A]
—— —— = k[A]" 19
=S8 — k4] (19)
y n % 1, podemos integrar inmediatamente la ecuacién como
1 1
/ [A]7"d[A] = —ka/ dt = [A]'™" = [A]é_” + ka(n — 1)t (20)
0 0
de donde
4] )1—” - 2l
- =1+ A ka(n — 1)t — t1/5= : 21
(i Ao keln =1 V2 = [Ty ka(n — 1) =
Estas ecuaciones son validas para érdenes n fraccionarios, pero no para n = 1.
Cinética de orden 1 + 1: La ecuacién cinética
1 d[A]
———— = k[A]|B] (22)
a dt

es caracteristica de todos los procesos elementales bimoleculares. Se trata, por lo tanto, de una de
las ecuaciones cinéticas bdsicas. Lo primero que necesitamos para integrar la ecuacién es relacionar
entre si las concentraciones de ambos componentes haciendo uso de la estequiometria de la reaccién:
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aA+bB — prod. = [A] =[A]o —azx, [B]=[Blo—bx, d[A]= —adz. (23)

Esto permite escribir la ecuacién cinética en términos de x vy t:

1 dx 1
|y @)@ =k, = (24)

Para integrar el miembro de la izquierda recurrimos al método de las fracciones indeterminadas:

1 P Q _ P(Blo—bz) + Q([Alo—ax)
([Alo—az)(Blo—ba) _ [Alo—az | Blo—bz __ ((Alo—an)([Blo—bz) (29)
= Pb+Qa=0 y PBl+QAo=1 = P=-7Q= G[B]OC_Lb[A]O - %, (26)
donde hemos definido el término 0, = a[B]o—b[A]o para simplificar el resultado. Con esto podemos
integrar
1 adx 1 bdx 1 1
= ), Gt o GalBlo ) = g L~ Ao + Bt (21
= In[A] = In|[B]
e donde B)/[B Blo—be [B]
0 , o—br 0
In m —kté,, 6 In Ao —az In m + ktdp. (28)
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Ecuaciones integradas de algunas cinéticas simples habituales.

Cinética Ec. de velocidad Ec. Integrada

Orden 0 —é% — k [A] = [A]o — akt £y = %

Orden 1 —2% — K[A] A] = [A]pe— 2t s = f—]f

Orden 2 —é% = k[A]? (A7t = [Alg " + akt tiy = ak[lA]o

Orden n —é% = k[A]" (A" = (Al 4+ ak(n—1)t  ti), = ak(ii_ll)[;l]lgl
Orden 2 —é % — k[A][B] In % = ktda,  Oap = a[Bo — b[A]g

Orden 3 —é% — k[A]2[B] [j]o - [ix] + 5; In [S%Z]S = —ktdgy,

Orden 3 —2% — k[A][B][C] 5a;ac In [E:a]o + 5b:’5bc In [f]]o + 5;561) In [[g]o S—
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Técnicas cinéticas experimentales: Aunque es imposible hacer un resumen simple de la variedad
de técnicas de medicidn que se emplean, si podemos establecer una clasificacion de los aspectos principales que
las distinguen.

Requisitos sobre las medidas cinéticas. De modo ideal, un experimento cinético debe seguir el cambio con el
tiempo de todos los reactantes que intervienen en una reaccién, manteniendo controladas todas las condiciones
externas que pueden influir. En la practica es dificil conocer de antemano todos los reactantes: el efecto de
un disolvente, p. ej. puede quedar oculto debido a que su concentracién mayoritaria apenas sufre cambios
durante la reaccidn, o la influencia de la superficie puede ser determinante pero permanecer oculta si todos los
experimentos se realizan en un mismo catalizador. Del mismo modo, también puede ser complicado mantener
fijas las condiciones externas. Siendo la temperatura un factor dominante en todos los procesos cinéticos, medir
con un 5% de precision la constante cinética de una reaccién tipica (energia de activacién de unos 100 kJ/mol,
medidas a 25 °C) requiere una variacién de temperatura menor de 0,4 °C.

Atendiendo al andlisis de datos podemos distinguir entre: (a) seguir el cambio con el tiempo de la concentracién
de un reactante; y determinar (b) las velocidades iniciales o (c) los tiempos de vida media para diferentes
concentraciones de los reactivos.

Atendiendo al método de seguimiento distinguimos entre métodos quimicos y fisicos. En los primeros se mide la
concentracién de reactantes, mientras que los segundos examinan la variacién temporal de una propiedad fisica que
depende de la concentracién. Ejemplos de este dltimo caso son la presidn en una reaccién entre gases, el dngulo
de rotaciéon de la luz polarizada en una disolucién épticamente activa, la intensidad de una banda en cualquier

tipo de espectroscopia, etc. Esta distincidn es cada vez menos importante, ya que los métodos de andlisis clasico
(marchas analiticas) han sido practicamente sustituidas por técnicas fisicas en los laboratorios: cromatografia,

espectrometria de masa, espectros IR, UV, espectroscopias de fotoelectrones, de resonancia, de fluorescencia, y un
largo y siempre creciente etcétera. En cualquier caso, si el método de medicién requiere la toma de una muestra,
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como ocurre con el andlisis quimico tradicional, debe evitarse, por una parte, que la reaccién prosiga hasta el
momento de determinacién real de la concentracién (tipicamente enfriando la muestra) y, por otra, que la toma
de una porcidn influya significativamente en la concentracién del medio que permanece en el reactor.

La capacidad de miniaturizacién heredada de la industria microelectrénica ha abierto una importante via para
la creaciéon de sensores quimicos capaces de detectar en tiempo real cantidades microscépicas de substancias.
Términos como nariz quimica, sensor molecular, lab-on-a-chip, etc, se hardn cada vez mds populares. Un chip
de 1 cm? puede hoy contener un sistema cromatografico conectado con un sensor que detecta un agente nocivo
especifico. Una nariz quimica consiste basicamente en una bateria de reactivos que reaccionan independientemente
con una muestra y registra, por ejemplo, el calor de cada reaccién. Tras examinar una coleccién elegida de
muestras patréon, esta nariz puede ser entrenada para reconocer los compuestos caracteristicos de la maduracién
de un queso o un jamdn ibérico, por indicar dos aplicaciones recogidas recientemente por la prensa generalista.

Atendiendo al tipo de reactor distinguimos entre métodos estaticos y de flujo. En los primeros la reaccién
transcurre en un recipiente constante de volumen fijo, mientras que los segundos (mas afines al proceso industrial)
consisten basicamente en tuberias por las que circulan y se mezclan de forma controlada los reactivos. En general,
en esta asignatura nos limitamos a los reactores estdticos.

Atendiendo a la rapidez de la reaccidn se distingue entre métodos clasicos (donde los tiempos de reaccién van de
segundos a dias o mas), métodos de flujo (capaces de llegar a una escala de 1073 s aprox.), y reacciones rapidas
(con tiempos de vida media del orden de 10~ *~107'? s). Los métodos de relajacién son particularmente dtiles
para éstas ultimas.
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Tratamiento de los datos cinéticos: Vamos a examinar cémo, a partir de las mediciones
de concentracién en funcién del tiempo, es posible determinar el orden de la reaccién y, una vez
conocido éste, el valor de la constante de velocidad. Los métodos que se describen a continuacién
son robustos, es decir, sus resultados no son muy sensibles a los errores experimentales.

Método de los tiempos de vida media: Se aplica a las cinéticas de la forma v = k[A]™.
De las ecuaciones que obtuvimos para ¢1/, podemos ver que una representacion grafica de logt/,
frente a log [A]o deberia dar una recta de pendiente (n—1):

In 2

logti/, = log — para n =1, (29)
ak
on—1t —1

logti/s = log ———— — (n—1)log [A]o para n # 1. (30)
ak(n—1)

En la practica se parte de un conjunto Unico de medidas de concentracién frente al tiempo y se
buscan, bien por medida directa o bien mediante interpolacién, parejas de concentraciones que estén
en relacién 1:2. La primera de ambas medidas se toma como [A]g, y el periodo transcurrido entre
ambas como valor de t1/2. De este modo, de un experimento Unico se obtienen varias conjuntos de
valores de ¢/, frente a [A]o.

Este método se puede generalizar para adaptarlo a cualquier otro periodo fraccionario t,. De hecho,
el valor de o se puede acomodar a los tiempos de medicidn realmente disponibles.
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Ej: Para la reaccién (A = p-tolueno)
3ASOoH — ASO2SA + ASO3H + H2O (31)

realizada en solucién de acido acético a 70°C se han medido las siguientes concentraciones y tiempos

de reaccidn:

[ASO2H] (mmol/L) | 100 84.3 722 640 56.8 387 29.7 196
t (min) 0 15 30 45 60 120 180 300

La representacién grafica de estos datos (Pag. 367) nos ha permitido componer la siguiente tabla

de valores de t1/2

[ASO2H] (mmol/L) [ 100 — 50 90 — 45 80 — 40 70 — 35 60 — 30 50 — 25 40 — 20
ti/, (min) 76 83 03 108 128 157 178

Los valores de log(ti/,/min) frente a log([ASO2H]/mmol L—1) se ajustan razonablemente a una
recta, de donde obtenemos n = 1.97 4 0.04, es decir, una cinética de segundo orden. Una vez
identificado el orden 2, una representacién de [A]~! frente a t deberia dar una recta de pendiente
ks = ak. En este caso, un ajuste de minimos cuadrados proporciona k4 = 0.0001365(13) mmol 1

L min— 1.
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Fig. (lzda.) Interpolacidn de los datos experimentales y obtencién de los tiempos de semirreaccién.
(Dcha.) Ajuste para la obtencién de k4 = ak.
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Método de Powell: También es especifico de las cinéticas de la forma v = k[A]™. Se define
los pardmetros adimensionales a y ¢ como

o=14)/[Ao, y = akt[A]}"". (32)

Esto permite construir unas representaciones graficas universales de « frente a log; ¢ para diferentes
6rdenes (véase la figura en la pag. 368), de acuerdo con las ecuaciones:

(paran=1): a=e ?, (para n#1) : al™™ —1 = (n—1)¢. (33)
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Los datos de un experimento cualquiera permiten obtener facilmente «, pero no ¢. Sin embargo,
log,g ¢ y log,ot difieren sélamente en un desplazamiento constante C' = loglo(ak[A]g_l). Por
lo tanto, si representamos los datos medidos de o frente a log;5t empleando la misma escala
que las graficas universales (Pag. 368), no tenemos mdas que desplazar horizontalmente la grafica
experimental hasta identificar el orden de la curva de Powell a la que mas se parece.

Obtencion del orden total: Los métodos anteriores, validos para las cinéticas de la forma
k[A]™, pueden utilizarse para determinar el orden global de una reaccién general del tipo k[A]*[B]”...
Para ello, necesitamos realizar un experimento en el que las concentraciones iniciales de los reactivos
estén en proporcién a sus coeficientes estequiométricos:

A B
aA+ bB + ... — productos — Ao = | b]o =..=s:. (34)
a
De este modo, a lo largo de la reaccidn se mantiene
AlA A|B
S Al Al 4= a—as :a<s—§) B :b(s_§> (3
V —a —b V V V

y, en la ecuacién cinética tendremos

v=k[A*[B]".. = k {a (s—é) }a {b (3_5) }B = ka®bh... (S_é)““”"'

= ka®bP ... (u>n = K'[A]", (36)

a
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de modo que la cinética de éste experimento en particular serd de pseudo orden n en A.

Método de la velocidad inicial: El método se basa en la realizacién de varios experimentos
en los que se mide la velocidad inicial de la reaccién para diferentes concentraciones iniciales de
todos los reactivos. Si vg es la velocidad inicial tendremos que

logvg = logk + alog[A]o + Blog [Blo + ... (37)

de modo que « se puede determinar facilmente a partir de dos o mas mediciones en las que se varie
[A]lo manteniendo constantes las concentraciones iniciales de los restantes reactivos. Lo mismo (3,
etc. La determinacién de la velocidad inicial es uno de los pasos delicados, pero se puede realizar

midiendo v(%) en los instante iniciales y extrapolando a t = 0 (ver J. P. Birk, J. Chem. Educ. 53
(1976) 704).

Meétodo del aislamiento: Este método también se basa en realizar una secuencia controlada
de experimentos. En este caso, para determinar « se parte de concentraciones iniciales [A]p <K

[Blo, [C]o, ..., de manera que la concentracién de todos los reactivos excepto A permanece casi
constante. En ese caso:

v=k[A]Y[B]’... = ov=Fk][A]%, (38)

de modo que la cinética es de seudo orden o en el componente elegido.
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Variacion de la constante de velocidad con la temperatura. La ecuacion de

Arrhenius:
—1.0 La constante de velocidad depende
e
N fuertemente de la temperatura. De
_15 Lo NG e e .
R s manera general, a medida que 7" aumen-
ta también lo hace k, siguiendo la ley
:\ _20 R T R B A .
g exponenC|a|
E ; I
g 25 EREEe K(T) = A(D)ePa/RT (30)
P 000 O O 0 conocida como ecuaciéon de Arrhenius.
El factor preexponencial A depende
g g L e

S S S S suavemente de la temperatura, normal-
1.40 1.45 1.50 1.55 1.60 1.65 1.70

: m i
1000/T (K1) mente como una potencia 7" de gra

Fig. Representacién de la ley de Arrhenius para la do bajo. La energia de activacidn

., : , . toma valores del orden de las decenas de
reaccion Ho + o — 2IH. El ajuste de minimos

cuadrados proporciona log;o(A/A°) = 10.81 4+ 0.35 k.J/mol para los procesos quimicos ha-
y Eq =70.2+1.9 kJ/mol. bituales.

Nota: Con independencia de los modelos desarrollados para explicar la ec. 39, nosotros hablaremos
de la ecuacién empirica que se obtiene por ajuste a los datos experimentales.
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En principio, la ecuacién de Arrhenius pareceria ser una caracteristica de las reacciones elementales.
Sin embargo, incluso en conjuntos complejos de reacciones suele haber, aunque no siempre, una
reaccidén limitante que determina el comportamiento global. Asi, la impronta de la ecuacién de
Arrhenius se deja ver en numerosos procesos biolégicos, como la frecuencia del chirrido de los grillos
(Eq = 12.2 kcal/mol), la frecuencia del latido de una liebre en reposo (E, =~ 18.3 kcal/mol entre
18 y 34°C), o la velocidad subjetiva del paso del tiempo para un grupo de voluntarios humanos
(Eq =~ 24.0 kcal/mol en el rango 35—-40°C) (ver K. J. Laidler, J. Chem. Educ. 49 (1972) 343).
Una evidencia clara de que estamos ante un conjunto de reacciones ocurre cuando la ecuacién de
Arrhenius se cumple en diferentes rangos de temperatura pero con diferentes valores de la energia
de activacion.

La ecuacién de Arrhenius fué propuesta originalmente por J. H. van't Hoff en 1884, aunque
fué Svante Arrhenius quien publicé en 1889 la primera interpretacion microscépica de la misma.
Dicha interpretacién partia de la hipdtesis de que la reaccidn quimica se produce mediante la
colision de las moléculas de los reactivos. La distribucion de Maxwell proporciona las velocidades
moleculares. La energia de activacidén se explica suponiendo que las moléculas deben alcanzar
una energia minima en la colisién para lograr que la reacciéon se produzca. Los detalles de este
modelo han progresado significativamente con el tiempo, y la mecanica cuantica ha proporcionado
una minuciosa descripcidon de los complicados procesos que tienen lugar durante la colisién y
reorganizacion molecular implicadas en una reaccién quimica. Pero, aun asi, la idea seminal de
Arrhenius permanece en el corazén de las modernas teorias cinéticas.
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De una de esas teorias, la teoria del estado de transicion (TET)
A también llamada teoria del complejo activado (TCA), proviene la

metafora dominante sobre la ecuacién de Arrhenius en el paradig-
ma quimico actual. En el paso desde los reactivos hasta los pro-
a-1 ductos se supone que la reaccién transcurre a lo largo de una
Eat secuencia de pasos que siguen una determinada coordenada de

Energia

! reaccion, y se supone que el sistema reactivo tiene una energia

A , . . - .
Productos  mecanocudntica bien definida en cada paso. El estado de transi-
AE

cién (1) es la etapa de mayor energia a lo largo del camino, y la

Y
Reactivos energia de activacién esta relacionada con la diferencia de energia

entre el estado de transicién y los reactivos.

Esta imagen permite explicar que, para una reaccién elemental y para su reaccién inversa existan

diferentes constantes de velocidad y diferentes energias de activacién:

k
aA+bB = pP+qQ, w1 =k[A[B)’, v_1 =k [PIP[Q)Y, (40)
—1
con E41 = Ey — E(reactivos) y E, 1 = FEy — E(productos). Cuando la reaccién alcanza el
equilibrio, las velocidades de las reacciones directa e inversa se igualan y, por lo tanto,

k1 A __ap/rr _ [PIPIQ)

ki Ao [A]*[B]°

= K.(T), (41)
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donde AE = E(productos) — E(reactivos) y K. es la constante de equilibrio. Tomando neperianos

obtenemos
K.(T) B AFE

K.(©)  RT’
que muestra la misma forma de la ecuacién de van't Hoff para la constante de equilibrio. De hecho,

In (42)

van't Hoff se sirvidé de estos argumentos para proponer en 1884 la ecuacién original de la velocidad
de reaccién.

Finalmente, dado el elevado nimero de teorias cinéticas que dan lugar a una ecuacidén similar a
la ecuacién de Arrhenius, es muy facil hallar una cierta confusién entre las diferentes formas que
pueden tomar Ay E, en todos estos modelos. Puesto que las teorias cinéticas no forman parte del
programa de esta asignatura, la ecuacién de Arrhenius es, para nosotros, puramente empirica, y los
datos experimentales deben establecer el valor y la dependencia de Ay E,.

Sistemas no ideales: Hemos establecido al comenzar la leccién que estdbamos examinando
sistemas ideales. De acuerdo con la termodinamica clasica, la forma funcional del potencial quimico,
las constantes de equilibrio, etc, se mantienen al pasar de sistemas ideales a no ideales si la
concentracién se sustituye por la actividad. O, si se prefiere, la presiéon parcial por la fugacidad en
el caso de los gases.

i Como afecta ésto a la ecuacidn cinética? La ecuaciéon de velocidad en sistemas no ideales adopta
la forma siguiente:
_ o 0O
v=kYajay.. (43)
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donde Y es una funcién que puede depender de la temperatura, presidon e incluso concentraciones, y
a; es la actividad de la especie X;. Haciendo uso de los coeficientes de actividad podemos escribir
también

v = kY55 JAIY[B)P... = kap[A]*[B]P... (44)
donde kap es una constante de velocidad aparente que, a diferencia de la constante de velocidad de
los sistemas ideales, depende de 1", p y las concentraciones de los componentes de la reaccién.
Ejercicios

e Nota: El programa gnuplot (que se distribuye gratuitamente en http://www.gnuplot.info/)

puede resultar de gran ayuda en la realizacién de los problemas, merced a su capacidad para
realizar graficos y hacer ajustes de minimos cuadrados con funciones de todo tipo.

1. En cinética en fase gaseosa algunas veces se usa la presién en lugar de la concentracién en
las ecuaciones cinéticas. Supongamos que para la reaccién aA — productos se encuentra que
—a"tdp/dt = kpp'y, siendo kj, una constante y p4 la presién parcial de A. (a) Demuestra
que kp, = k(RT)'~™, siendo k la constante cinética en términos de concentraciones. (b) ;Es
valida esta relacién para cualquier reaccién de orden n? (c) Calcula k, para una reaccién en
fase gaseosa con k = 2.00x107% dm?3 mol~! s, a 400 K.

2. La constante de velocidad de la reaccién en fase gaseosa 2NO2 + Fo — 2NOsF vale k£ = 38
dm3 mol~! s~1, a 27°C. La reaccién es de primer orden en NOs y Fo. Calcula el nimero de
moles de NO2, Fo y NO2F' presentes después de 10.0 s, si se mezclan 2.00 mol de NO2 con
3.00 mol de Fg en un recipiente de 400 dm3 a 27°C.

e (© V. Luafia 2003-2010 (376) —



http://www.gnuplot.info/

memmmm  L10: Cinética formal de las reacciones quimicas Ejercicios

3. Sea una reaccion A + B — (' que transcurre de acuerdo con una cinética 1 + 1. En
el curso de un experimento realizado con unas concentraciones iniciales de reactantes
[A]lp = 31,4 - 1073 mol/L, [B]o = 21,0 - 1073 mol/L y [C]o = 0, se han medido las siguientes
concentraciones de producto como funcién del tiempo. Determina la constante cinética del
proceso.

4. En la descomposicion de (CHg3)20 (especie A) a 777 K, el tiempo necesario para que [A]g se
reduzca a 0.69 [A]p, en funcidén de [A]o, es:

[A]p (1073 mol/dm3) | 8.13 6.44 3.10 1.88
10.69 (S) 590 665 900 1140

Calcula el orden de la reaccién y k4 = ak, suponiendo que d[A]/dt = —ka[A]™.

5. En el instante t = 0, se introdujo butadieno en un recipiente vacio a 326°C, siguiéndose a con-
tinuacién la reaccién de dimerizacién 2C4Hg — CgH 12 por medidas de presiéon. Se obtuvieron
los datos recogidos en la tabla siguiente. Calcula el orden de reaccién, usando el método del
tiempo fraccionario, y evaliia la constante de velocidad, suponiendo que v = k[C4Hg]™.

t (s) 0 367 731 1038 1751 2550 3652 5403 7140 10600
P (torr) | 632.0 606.6 584.2 567.3 535.4 509.3 482.8 453.3 432.8 405.3

6. En la reaccién A + B — C 4+ D, cuya ecuacién cinética es de la forma v = k[A]*[B]”, un ex-
perimento con [A]g = 400 mmol dm~3 y [B]g = 0.400 mmol dm—3 dio los resultados siguientes:
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t/s
[C]/(mmol dm™3)

0 120

240 360 00

0 0.200 0.300 0.350 0.400

Ejercicios —

y un experimento con [A]g = 0.400 mmol dm~—3 y [B]p = 1000 mmol dm—3, los siguientes:

10—3t/s
[C]/(mmol dm™3)

0 69

208 485 00

0 0.200 0.300 0.350 0.400

Determinar la ecuacién cinética y la constante de velocidad.

7. La constante de velocidad de una reaccién resulta ser el doble a 30°C que a 20°C. Calcula la

energia de activacion.

8. El corazén de la pulga de agua Daphnia longispina realiza un nimero
fijo de latidos antes de que la pulga fallezca de muerte natural. La
vida de la pulga es el doble a 15°C que a 25°C. Determina la energia
de activacién de la reacciéon que controla el ritmo de latido cardiaco

de la pulga.

9. El valor de la constante cinética para la reacciéon en fase gaseosa Ho + lo —— 2HI se ha

medido a varias temperaturas obteniéndose los valores de la tabla siguiente. Determina Ay F,.

k (1073 L/mol/s)
T (K)

0.54
599

25 14 25 64
629 666 683 700
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