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1. introduccion

Objetivo:
Conocer cOmo cambian con el tiempo las concentraciones de los reactivos y
como influyen las condiciones termodinamicas en la velocidad de reaccion

La mayor parte de las reacciones que estudiaremos
transcurren en una Unica fase homogénea (disolucién, mezcla de gases)

Las reacciones heterogéneas estan dominadas por fenomenos de superficie



1. Introduccion

Velocidad de reaccion: aA+bB+...—> pP+gQ 6 > v X; =0

Coeficientes estequiométricos: v, >0 productos
v;<0 reactivos

La variacion del nimero de moles: dni . df ¢ = grado de avance
- de lareaccion
Vi
. L 1dg |
La velocidad de lareaccion quimica: V = ——— Unidades: mol L-1s?
V dt
N.
V = 1d [Xi] [Xi] = —L : concentracion molar de los

V. dt V componentes de la reaccion



1. Introduccion

Ecuaciones cinéticas: La velocidad de muchas reacciones
guimicas se puede expresar como una ecuacion algebraica que
incluye la concentracion de alguno o de todos sus reactivos:

v=k[A][BY ... [L)" =k T[X.]"

Donde:
« k eslaconstante de velocidad o constane cinética: k(P,T)

 Los m;(a,B.....A) son los 6rdenes parciales de la reaccion.
*n= Zm_ —a+f+...+1 s el orden global de la reaccion.
,
i



1. Introduccion

Ejemplos:

2NO +0, —»2NO, v=k|[NOJ|0,]
H,+1,—>2HI v=k[H,]L,]

B r]%

WGED

[
H,+Br, > 2HBr v= [ |

[Brz_
H,0,+21 +2H" > 2H,0+1, v=k[H,0,]1I"|+k[H,0,]1 |H"]

Hgy? +TI™ — 2Hg 2 + T v =  Ho:* [

Hg*? |




1. Introduccion

Ejemplos:

2N,O. — 4NO, +0, v =Kk|[N,O,]
CH,CHO - CH, +CO v =k|CH.CHOJ"

250, +0, —2 5250, v=k|[O,]NOFJ
2 2




1. Introduccion

Mecanismos de reaccion: la ecuacion cinética no se ajusta a
la estequiometria porque la mayoria de las reacciones ocurren
realmente a través de una sucesion compleja de etapas que no se
reflejan en la ecuacion quimica global. Ejemplo, la oxidacion del SO,

250, +0,—° 5250, v=k|O,][NOJ

transcurre en dos etapas:

0, +2NO — 2NO,
SO, + NO, — NO + SO,

Cada etapa tiene su ecuacion cinética, y la mas lenta controla la cinética global.
El NO es un catalizador y el NO, un intermedio de reaccion.
« Cada etapa en el mecanismo es una reaccion elemental.

 Unareaccion simple contiene una sola etapa elemental.
e Unareaccion compleja contiene dos o mas etapas elementales.



1. Introduccion

En la hidrdlisis de la sacarosa:

C12 H 22011 + H 2O — C6 H 1206 (g

ucosa) + C;H,, O, (fructosa)

V= k[Clz H 22011:

Es una reaccion de pseudo primer orden

Los pseudoodrdenes se presentan generalmente en reacciones cataliticas




1. Introduccion
/.cOmMo se miden las velocidades de reaccion?:

e Meétodo quimico

e Metodos fisicos (mas exactos y menos laboriosos):
a) Lapresidon en reacciones con gases.
b) El cambio de volumen en reacciones liquidas con un

dilatdmetro.
c) Larotacidon optica en las especies Opticamente

activas.
d) Labanda espectroscopica de absorcidn caracteristica

de una especie de la reaccion.

¢.cOmo se mezclan los reactivos?:

e meétodo estatico

e meétodo de flujo (estado estacionario):



2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Vamos a examinar las ecuaciones integradas de algunos
de los procesos simples mas habituales.

Cinética de orden 1: |aA—Productos| |-———— = k[A]

I{[A]M:—kaﬂdt = |nu——kAt = [A]=[A] e

A [A] AL

[A]y: concentracion en el instante inicial t=0

[A]: concentracion en un instante cualquiera t

Tiempo de semireaccion (t,,,) (tiempo de vida media): tiempo
requerido para que la concentracion inicial se reduzca a la mitad. |n2

Tiempo de vida fraccionario (t,): tiempo requerido para que la y
concentracion inicial [A], se reduzca una cantidad a[A],.




2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Cinética de orden 1:

[N,Oc] (M)

N2Os) = 2 NyOgg + Y20y

2 _
\ : ., .
\ Variacion exponencial
1 Y *

1.5 _ —kt
Conc. e [N,O5] =[N0 e
inicial

i / ......
d[N,O] .
51, 25
Ley &inética; v=— [ ]:k[N O]
dt 295
O \ \ \ \ \
0 500 1000 1500 2000 2500 3000



2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Cinéticade orden 1: | 1 d[A] _ Kk[A] [A]=[A] e ™
a dt
IN[N,O ]0.5
n
FToa g N;Os) — 2 N0 + %20,
0.3 \‘\,\
0.2 1 “~~\
01 | \0\ - y =-2.710E-04x + 3.675E-01
e R* = 1.000E+00
0 - N -
~
-0.1 - \\.’~ l
Ley.ginética ~ - —
integsada: In[N,0,]=In[N,0,],—kt —{kK=R710"s
0.4 Constante Cinética

0 500 1000 1500 2000 2500 3000
t(s)




2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Cinética de orden 2:/3A —— Productos 1 d[A] _ K[AF

a dt

[A]d[A] t 1 1 [ ]
hfap = b = AT PR

L1
%A




2. Integracion de las ecuaciones cineticas

a dt

Cinética de orden 2:  |aA +bB——> Productos| | 1d[A] k[A]B]

Para integrar necesitamos relacionar entre si las concentraciones de ambos reactivos:

b_ABI_BIFBL . m1-is] - Pa] + (Al

a  AlA] [A]-[A] a~ " a
ijzﬂz_k dt
a” [A]B] ' I L gx=— L Pt para p =0
X(p +sx) p X
_ he « be T
Bl, -—[A], -—[A
1 1b m[] 2 - e =k(t, - t,)
2| (8- 2 [Al A




2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Cinética de orden 2:

aA + bB—— Productos

12

=k[A]B]

— k(tz - tl)

-A- -

o Larepresentacion de la parte izquda frente a t da una linea recta de pendiente k
» El concepto de t,,, no es aplicable a la ecuacion integrada.

 SiAvy B estan presentes inicialmente con proporcion estequiométrica:

L1 ke

A] AL




2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Cinetica de orden n: |aA—— Productos 1 d[A] k[A]
a dt
[A] d[A - _[aTe
J'[A]O AT =k J- dt = [A]"=[AL" +k,(n-Dt
1-n n-1
([A]j =1+ ALK, (n =Dt :>ty=[ ]2 = paran =1
2

AL

Ag lkA(n _1)




2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Ecuaciones integradas de algunas cinéticas simples habituales.

Cinética Ec. de velocidad Ec. Integrada

Orden 0 —é% =k [A] = [A]o — akt by = [2‘1]2

Orden 1 —é% = k[A] [A] = [A]pe™ %< by = i—ﬁ

Orden 2 —é% = k[A)? (A7 = [A]al + akt by = szs[%/l]()

Orden n —é% = k[A]™ (A" = [A]lyT" 4 ak(n—1)t 1y, = ak(f::l) [;]}_1
Orden 2 —i % = k[A][B] In % = ktdap,  Oap = a[Blo — b[A]o

Orden 3 —i% = k[A]2[B] [;]{) - [;] + {ib In [[E%f:]]g = —ktdap

ordens 2 _ e —% 10 A b 5] ¢ Ol

n n =
a dt davdac  [Alo  Obadbe [Blo  dcabes  [Clo




2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Reacciones reversibles de primer orden:

A —C

 de primer orden en ambos sentidos: V, = kd [A] Y V.= ki [C]

» El coeficiente estequiométrico de A es -1 para la reaccion directa y
1 para la reaccion inversa.

(Mj =v, =k [A] (MJEVFK[C]

dt dt

L~ K (A (A= (AL




2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Reacciones reversibles de primer orden:

A —C

A C
1
I'-\]I["‘l‘lll A.,: ‘f. 2
0.8 ) .
(Al-[AL )= (AL-[AL e
0.6 €] 0 €q
0.4
0oL/ (EMIAL,
I I I I I
“U 1 3 4 5
it
FIGURA 17.2
Concentraciones frente al tiempo
para la reaccion reversible de

primer orden A = C con
constantes cinéticas directa e
inversa k, y k, representadas

por kk, = 2. Cuando r — oo,
[Cl/[A] — 2, que es la constante
de equilibrio de la reaccidén.




2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Reacciones Consecutivas de primer orden:

A—f sB—* 5D

« Ambas reacciones son de primer orden: V, = kl[A] Yy V,= k2 [B]

* Las velocidades con las que varia [B] debido a la primera y segunda reaccion:

dt dt
(22 + () ~ielal-k el
IAL ka] ;BB akfe] o Ao el




2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Reacciones Consecutivas de primer orden: A—% sB—* s D

%:—kl[ﬁx] : %:kJA]_kz[B] ! %sz[B]

Suponemos que a t=0 sélo hay A: [A]o =0 [B]0 =0 ; [C]O =0

Tenemos tres ecuaciones diferenciales acopladas:

d[A )
Tar————
] -k o]l o] = [B]= LA e e )
at kz B k1
([:IC;]'I-’a..n.] gtr;rrlgf)io de conservacion [C] _ [A]O [1 - L ot L ekztj
kz o k1 kz B kl

[Ab =[A]+[B]+[C]



2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Reacciones Competitivas de primer orden:

A—~5>C y A—25>D

d[A]

- Al [A = ) = [A]= [ALe
M — kl[A]: kl[A]Oe—(k1+k2)t [C]: kl[A]O (1_e_(k1+k2)t)
dt k, +K,
d[D] ~(Kky+ky It K [A] _
Ik lal=z k. [A 1+, _ 2l (1 _ a-(katko)t
o =klAl=k,[ALe D)= e t-e™)




2. Integracion de las ecuaciones cineticas

Reacciones Competitivas de primer orden:
A—+5>C y A—25>D

Al-[ae o [e]- A e ) o] 2B e et)

1 2 2

[Aly

Concentracion
Concentracion

FIGURA 17.3

Concentraciones frente al tiempo
para las reacciones consecutivas
de primer orden A— B — C con
constantes cinéticas k| v k..

() &, =6ks (B) k= gk




3. Determinacion de las ecuaciones cinéticas

Tratamiento de los datos cinéticos: A partir de las mediciones
de la concentracion en funcion del tiempo se puede determinar el
orden de la reaccion y la constante de velocidad.

a) Método del semiperiodo de reaccion:

« Se aplica a cinéticas de la forma:V = k[A]n

Iogt%zlogll?—2 paran=1

A

2™ 1
| =1 —(n-=1)log|A 1
ogt,, ngA(n—l) (n—-1)log|A], paran=

« Larepresentacion log t,,, vs log[A], da una recta con pendiente n-1



3. Determinacion de las ecuaciones cinéeticas

a) Método del semiperiodo de reaccion:

Ej: Para la reaccién (A = p-tolueno)
3ASO3H — ASO5SA + ASO3H + H20O

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

de reaccion:

[ASO2H] (mmol/L) | 100 843 722 640 568 387 207 19.6

t (min) 0 15 30 45 60 120 180 300
o ---r-r----—-r—rr———T -
Exptal. e
0 7 cpreitrept)e ™ ——
80 [ i
) b
:E 70
E 60 =T
T 50 [
o)
2 40 e
30 =S N
=SNANE
20 -
10
] 50 100 150 200 250 300
f(min_)

Interpolacidn de los datos experimentales y obtencién de los tiempos de semirreaccion.



3. Determinacion de las ecuaciones cinéeticas

a) Método del semiperiodo de reaccion:

La representacién gréafica de estos datos (Pag. 329) nos ha permitido componer la siguiente tabla
de valores de £,

[ASO3H] (mmol/L) [ 100 — 50 90 — 40 70 — 35 60 — 30 50 — 25 40 — 20
t1/, (min) 76 85 s 108 128 157 178

Los valores de log(t1/,/min) frente a log([ASO2H]/mmol L—!) se ajustan razonablemente a una
recta, de donde obtenemos n — 1.97 + 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

k4 = ak. En este caso, un ajuste de minimos cuadrados proporciona k4 = 0.0001365(13) mmol—!

L min—!.

0.055
0.050 |- Cekyr
0.045
0.040
0.035
0.030
0.025 s
0.020
0.015 -
0.010
0.005

[4SOH]™" (Limmal)

0 50 100 150 200 250 300
t (min)

Ajuste para la obtencion de k4 = ak.



3. Determinacion de las ecuaciones cinéeticas

b) Método de representacion de Powell:

n
« Se aplica a cinéticas de la forma: V = k[A]

» Se definen los parametros adimensionales ay @
(a es la fraccion de A sin reaccionar ):

o = A . p=Kk, ALt

AL
([Fﬁ‘]]j =1+[A["k,(n-Dt = a""-1=(n-1¢ paran=l
In Al =kt =a=e? paran=1

AL

De acuerdo con estas ecuaciones se puede construir unas representaciones grafic
Universales de a vs log @



3. Determinacion de las ecuaciones cinéticas

a™"-1=(n-1)¢ paran=1
a=e"’ paran=1

de acuerdo con estas ecuaciones se puede construir unas
representaciones graficas universales de a vs log ®

Fig. Curvas universales de Powell.

[AVIAl

o=




3. Determinacion de las ecuaciones cinéeticas

Obtencién del orden global:

Los dos métodos anteriores pueden utilizarse para determinar el orden global
De una reaccion general del tipo:
9 P v =k[A]“[BY’ ...

para ello realizamos un experimento en el que las concentraciones
iniciales de los reactivos estén en proporcion a sus coeficiente estequiométricos

(AL _ [BL

aA+DbB +... > productos = =5 =...=S
a

de este modo a lo largo de la reaccion se mantiene:

\9: = A_[':]: A_[Iz]: = [A]:[A]O—aéza(s—éj;[B]—b(s—é);...

y en la ecuacion cinética tendremos:

B “ B " S ’ B
V h— k[A] [B]ﬂ oo o k{a(s_v j} {b(s_v j} oo o | -
La cinética de este

o & S . Al .1 Experimento es de pseudo




Determinacion de las ecuaciones cinéticas

c) Método de la velocidad inicial:

« Se basa en la realizacion de varios experimentos en los que se mide la
velocidad inicial (v,) de la reaccion para diferentes concentraciones iniciales de

todos los reactivos: log v, = logk + 0(|09[A]0 +,3|09[B]o +...

a se puede determinar facilmente con dos o mas mediciones en las que varie [A],
manteniendo constantes las concentraciones iniciales de los restantes reactivos

¢,Como se determinar v,? ...
midiendo v(t) en los instantes iniciales y extrapolando at =0

d) Método del aislamiento:

» Se basa en realizar una secuencia controlada de experimentos.
Para determinar a se parte [A], mucho mas pequeias que el resto de los reactivos,
De manera gque la concentracion de todos los demas reactivos se considere cte:

v=k[A]'[BY... = v=k][Af

La cinética es de pseudo orden a en el reactivo A



4. Mecanismos de reaccion

 Unareaccion compleja (compuesta) ocurre como resultado
de la superposicion de dos o0 mas etapas simples. Ejemplo:

2N,O, > 4NO, +0, (1)
En la descomposicion se producen las siguientes etapas:
N,O. < NO, + NO, (2)
NO, + NO, - NO+0O,+NO, (3)

NO + NO, — 2NO,  (4)

(1) =2(2) +(3) +(4)

Los niumeros estequiomeétricos de las etapas (2), (3) y (4) son 2, 1y 1, respectivamente



4. Mecanismos de reaccion

 Unareaccion elemental es aquella gue no se puede descomponer en
etapas mas sencillas. La ecuacion cinética depende de la concentracion de
todos los reactivos y los ordenes parciales coinciden con los coeficientes
estequiométricos de cada componente.

 Molecularidad (numero de moléculas que reaccionan en una etapa
elemental) es equivalente a orden de reaccion.

Reacciones unimoleculares : | A productos Vv = -M — k[A]

dt
_A]
A+B — productos v =-—-—=k|[A]B]
Reacciones bimoleculares : Flt
2A - productos v =- d([ﬁ\ = k[A]
dlA]
A+B+C — productos v = e k[A[B]C]
d[A] 2
Reacciones trimoleculares : |A+2B —productos v = TR k[A]B]

3A — productos Vv =- d([ﬁ‘] =k[A]




4. Mecanismos de reaccion

El mecanismo propuesto debe cumplir la ecuacion cinética observada

Muy dificil
Ecuaciones diferenciales .
. . > Ecuacion cinéetica
de un mecanismo de varias etapas

(ecuaciones diferenciales acopladas)

Suele utilizarse un metodo aproximado para
determinar la ecuacion cinética

A partir de las etapas del mecanismo de reaccion:
a) Método de la etapa limitante.

b) Método del estado estacionario.



4. Mecanismos de reaccion

a) Aproximacion de la etapa limitante:

En una reaccion es muy frecuente que exista una etapa mas lenta que el resto
y que domina la velocidad global del proceso.

k k
Ejemplo: A+B<_Tl* X—=>=7
1

Si k,>>k, la primera reaccion actua como limitante, X se descompone en Z mucho

Mas rapidamente de lo que se forma. La velocidad global esta determinada por la
Concentracion de los reactivos iniciales: d[ ]
ki[AlB]

V=——2=
» Sik,<<k_ la primera reaccion alcanza el equilibrio Kk [X]
y la reaccion limitante es la conversion del intermedio " "€ K ) - [A][B]

en el producto final: k,K,
\Y dt 2[ ] K [ ][ ]

-1

Esta aproximacion es util en mecanismos con varios equilibrios
y una etapa lenta no reversible




4. Mecanismos de reaccion

b) Aproximacion del estado estacionario:

e Se basa en suponer que la concentracion de los compuestos intermedios

de la reaccion permanece constante.

* En general, solo se aplica al caso de intermedios con concentracion muy baja
0 casi constante comparada con la del resto de reactivos.

Ejemplo, para el caso de dos reacciones consecutivas de primer orden:

A—f sB—* 5D

W ja] = A=l
kAl kfel~0 [l - Al lALe
dlc]



4. Mecanismos de reaccion

b) Aproximacion del estado estacionario:

La comparacion de esta aproximacion con la solucion exacta
da resultados razonables para un sistema cinético con k,>>k,

Comparacidn entre la solucién exacta (lineas continuas) y la obtenida con la aproximacién del

estado estacionario (lineas punteadas).

08

06 -7 kalk,

=
"
[y

04

Concentracion relativa [X]]A],
m
m

02 [IF

0.0 10 20 30 40 50

ky t

La aproximacién del estado estacionario puede
dar buenos resultados si ko 3 k;. Los princi-
pales errores corresponden a la concentracién
del compuesto intermedio en los primeros
instantes.

1.0

08 [ 7

06 - ko/k,

04

Concentracién relativa [X)[Aly
m
m

0.2

ey

D.U I+ il S G LT I
0.0 10 20 30 40 50
A cambio, la aproximacion del estado estacio-
nario puede dar lugar a resultados tremenda-
mente erréneos si sus condiciones de aplicacion
no se cumplen.




4. Mecanismos de reaccion

?

Ecuacion cinética ——>  mecanismo

Reqglas para encontrar mecanismos:

1.- a) Si la ecuacion cinética es del tipo: vV = K[A]*[B}’...[L]

donde a,[,...,A son enteros positivos, la composicion de los reactivos
En la etapa limitante es: A + PB+...+ AL

LAI[BY . [LY
[MFINT ..[RY

donde q,B,...,A,d,v,...,p SON enteros positivos, la composicion de los reactivos

En la etapa limitante es: oA+ pB+...+AL—uM — N —...— pR

1.- b) Si la ecuacion cinética es del tipo:V =

Siendo las especies uM, vN,...,pR productos en el equilibrio que precede
A la etapa limitante y por lo tanto no participan en esta etapa.



4. Mecanismos de reaccion

Reqglas para encontrar mecanismos:

2.- Si el orden con respecto al disolvente (S) es desconocido, la composicion
de los reactivos en la etapa limitante es: A+ B +...+ AL— M —WN —...— PR+ XS
, donde la ecuacion cinética es la prevista segun la regla 1b y x puede ser 0,£1,+2,...

3.- Si la ecuacion cinética tiene le factor [B]Y?, el mecanismo implica el
Desdoblamiento de la molécula en dos substancias antes de la etapa limitante.

4.- Una ecuacion cinética con una suma de términos en el denominador indica
Un mecanismo con uno o mas intermedios, a los que se les puede aplicar la
aproximacion del estado estacionario.

5.- Las reacciones elementales son en general unimoleculares o bimoleculares,
Raramente trimoleculares y nunca con molecularidad superior a 3.



4. Mecanismos de reaccion

Mecanismo Lindemann de las reacciones unimoleculares (1922):

A—— Productos
Ejemplos: a) isomerizaciones: cis-CHCI=CHCI| —trans-CHCI=CHCI
b) descomposicion: CH;CH,l -CH,=CH, + HI

* Propone el siguiente mecanismo para
explicar la reaccion unimolecular:

A+ M k%»l A*+M
A — B(+C+..) - K,
A* —B (+C+..))
La velocidad de reaccion es: V = dc[ltB] _ k2 [A*]

Aplicando la aproximacion del estado estacionario a A*:




4. Mecanismos de reaccion

A+ M kFl A*+M
A — B (+C+..)) - K, 1
A* —B (+C+...)

[A*] _ kl[A][l\/l ] sustituyendo en v=k,[A*] V= k2
K [M]+k, ko[M [+k,

kzkl[ A] Limite de
alta presion

—a) sik, M)k, =v=

1
dos casos limite

—b) sik,[M]<<k, =v=k[A[M] Imtede

baja presion



4. Mecanismos de reaccion

La constante experimental unimolecular k,,
se define por v=K .[Al:

kM) Kk
ok M+, o+ K,

[M]
« Ellimite de alta presion de k,

K = Ko, = 2

uni,P=oo0
k—l

» La expresion de Lindemann predice un
comportamiento lineal de 1/k ,; vs 1/Py:

1 ok, 1

ks ke K [M]

uni

CH;NC - CH,CN
£ 40 a 230 °C

10° ©0 &0

|
10" .

10" |-

]{}l_;JMJ_LLLLM_I_'IMLuJM_A.IM
10 10" 10 10" 10 10* 10¢
P, torr

FIGURA 17.13

Constantes cinéticas observadas
en la reaccién unimolecular en
fase gaseosa CH.NC — CH,CN a
230 °C en funcion de la presion
inicial £, Las escalas son
logaritmicas.



5. Influencia de la T en las constantes cinéticas

240 —

La constante de velocidad k depende fuertemente
de la temperatura, siguiendo la ley exponencial:

E

k=Ae R

10°k/s™!

Ecuacion de Arrhenius

A: factor preexponencial

E.: Energia de activacion

Propuesta en 1884 por van’t Hoff
Interpretacion microscopica en 1889 por Svante Arrhenius

log (k/s7")

i |

2 K 35 °C el &

I<J]

(a) Constantes de velocidad
frente a la temperatura para
la reaccion de primer orden
de descomposicion

2N,O; —= 4NO, + O,



5. Influencia de la T en las constantes cinéticas

15
_Ea
10 |— D e = 6.0 —(=5.0)
Pendiente (0.0014 —0.0034) KT
Ea ] 5500 K
0 -l

Ink =1n A—
RT

log (k/s7)

E
IO k — IO A_ 2 (1]
! ) 2.303RT

J [ [

0 0.002 K 0.004 K

dink dink T
_R ' — RT2 L (b) Grifico tipo Arrhenius de

i d:I/T dT log,, k frente a 1/T para dicha

reaccion. Véase la gran

extrapolacion que es necesaria
para calcular A.




5. Influencia de la T en las constantes cinéticas

E

k=Ae &7

* La ecuacion de Arrhenius resulta satisfactoria para casi todas las
reacciones homogéneas elementales y muchas reacciones complejas.

» La reaccion quimica se produce mediante la colision de las moléculas
de los reactivos.

« Laley dedistribucion de Maxwell-Boltzmann proporciona las
velocidades moleculares.

 Laenergiade activacion se explica suponiendo que las moléculas
deben alcanzar una energia minima en la colision para lograr que la

reaccion se produzca.




6. Catalisis

« Catalizador: sustancia que aumenta la velocidad de reaccion y
gue se recupera al final de la reaccion.
« Un catalizador suministra un mecanismo alternativo mas rapido.

R, Y R, : reactivos
P,y P, : productos

| + R2 s C + P2 |: intermedio
C: catalizador

R,+C——>I1+P

Ejemplo:
0, +2NO——2NO,
NO, + SO, —> NO + S0,

o Catalisis homogénea: La reaccion catalizada se produce en una fase.

o Catalisis heterogénea: La reaccion catalizada se produce en la interfase
entre dos fases.



6. Catalisis

e Un catalizador no puede alterar la constante de equilibrio de la reaccion.
La constante de equilibrio es independiente del mecanismo.

R,+R, <P, +P, ; AG=-RTInK

e La ecuacion cinética para una reaccion catalizada
frecuentemente adopta la forma:

v=k,[A]“[BY ...[L]" +k_,[A]“[B]’ ...[L]"[cat]

cat

 En general, el orden con respecto al catalizador es 1.
« Si E, disminuye mucho, el primer término es despreciable.




6. Catalisis

Reaccion autocatalitica: Un producto acelera la reaccion.

« La hidrolisis de esteres catalizada por H;0*:

RCOOR' + H,0 —>RCOOH + R'OH

Los H;O" de la disociacion del acido aumenta [H;O7]
y esto tiende a acelerar la reaccion.

e En lareaccidon elemental:

A+B——C+2A ; v=k[A]B]

durante la reaccion la concentracion de A aumenta, lo que aumenta
la velocidad de reaccion y acelera la produccion de A, que es a la
vez, reactivo y producto.

Inhibidor (catalizador negativo): una sustancia que disminuye la velocidad
de una reaccion cuando se afiade en pequenas cantidades.




6. Catalisis

Catéalis enzimatica: es de tipo homogeneo y domina el comportamiento
de los sistemas biologicos.

« El catalizador (enzima) actia de manera especifica sobre un reactivo (sustrato)

« Concentraciones muy pequenas de enzima son suficientes para producir una
actividad catalitica enorme sobre grandes cantidades de sustrato.

« El sustrato s e enlaza a un centro activo de la enzima y forma un complejo ES.

Mecanismo de Michaelis-Menten de la catalisis enzimatica;

k k
E+S —= ES —> P+E
K, K,

Podemos aplicar la aproximacion del estado estacionario:

0~ UL [eTs] -k [Es] -k Es]+ k [ETP]



6. Catalisis

Mecanismo de Michaelis-Menten E+S ﬁ, ES ﬁ. P+E
d|ES
0=IESL_ i [eIs)-t [Es]-[Es)[eTP]

Como [E]O = [E]+ [ES] entonces,

_ kls]+k,[P]
ESke = k_, +k, +k[S]+k,[P] El

_ k2k1[S]_ kzk—z[P]
YT Tk, kST |<_2[F>][E]0




6. Catalisis

Mecanismo de Michaelis-Menten K K
E+S —>.k_1 ES —>.k_2 P+E
1 2

V = kzkl[s]_k—lk—Z[P] []
Ck, 4k, +k[S]+ kL [P]TT

 Velocidad inicial:

[PI=0y [S] = [S]o kKIS ||E >
ky: cte de Michaelis ky, = Shat V, = 2[ ]0[ ]0 Ecuacion de
K, k + [S] Michaelis-Menten
M 0
1 _ kM 4 1 Ecuacion de

V_o - K, [S]O[E]O K, [E]o Lineweaver-Burk




6. Catalisis

Mecanismo de Michaelis-Menten K K
E+S — ES —> P+E
K, K,
1 k,vI 1 Ecuacién de

v, = k2 [S]o [E]o + kz [E]o Lineweaver-Burk

0.5 —
FIGURA 17.21
Velocidad inicial frente a
0 | | l | | concentracion micial de sustrato
0 2 4 §] o) 10

para el mecanismo de
Michaelis-Menten.



/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.1.- Teoria de Colisiones

i) Describimos las moléculas como Esferas Rigidas de diametro d

ii) Para que haya reaccion debe producirse colision entre B y C

iii) Suponemos vdlida la Distribucion de velocidades de
Maxwell-Boltzmann

Si tfoda colision fuera efectiva (es decir, diera lugar a reaccion)

1 dN N. N 2
—v dtC:ZBC :G<VBC>VB \/C G:ndBC
NA dnC 2 nB r]C d|.CJ
_7 dt :G<VBC >NAV7 |:> _—dt :G<VBC >NA[B][C]

1/2
K. =06<Vg. >N, =¢ 8RT[ 1 + 1 N,
n (M M



/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.1.- Teoria de Colisiones

iv) Solo las colisiones con ¢ suficiente son efectivas

k, =oN, <Vvg. > ?

K.(¢)=0c(e)N, <Vg. >

La magnitud k = INAG(g) < Vg > G(g)de
0

macroscopica

es un promedio 2l
Modelos Teoria Cinética de Gases

1) .
G :2 - 1/ 2 <
(8)1 n(nij : eXp( ij

2
8:§M<VBC>

1/ 2
8 s €
k = N, | — exp| —-— d
r (nuij A-([kTG(S) p( ij ©




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.1.- Teoria de Colisiones

o(e)=0 V e<g, } o)

1/2 112
8 f € € 8 € €
N [ -0exp - [de+ Ny | mdc-exp| — -
nukT] AjkT p( ijdg (nukT] AJan > p( ij :

8 1/2
[ Tj NAndéc(so+kT)exp(—li_‘l)_j




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.1.- Teoria de Colisiones

Supongamos dos trayectorias con colision
b ¢ dg.

Teniendo ambas ¢ > ¢, ¢la probabilidad de que sean efectivas sera igual?

Sélo algunas colisiones con &> ¢, son efectivas

V.= <Vg> C0SO



/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.1.- Teoria de Colisiones

£, = ;uvi = ;u(< Vge > €0S0) = %u < Vg > (1— senze)

—

1 b2 b? Si b=0 € = €
:§M<VBC > (1_(17):8(1_?)“ .
BC BC Sib=dg:.5 e, =0

—

iv.b) Las colisiones con ¢_ > ¢, son efectivas



/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.1.- Teoria de Colisiones

* Las colisiones con . > ¢, son efectivas

k. = jNAc(g) < Vg > G(e)de
0

eSieg<g, =g, <gy,porloque o(e)=0 V e<g,

eSle>g,=>¢e, >g,7?

<VBC>

b

Qe !




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.1.- Teoria de Colisiones

N

o(e)=0 V e<g,

o(e) = nd3, (1—8—‘)) V  eg2>g,
€
o(e) ’

5

g €

( 8 jl/Z
~ 2| N,
wukT :

£

—_— 8
m
a
(@}
W~
(@]
7\
T
™ ‘om
N S
0]
X
o
|
5
N S
o
m

r_(rcuij N j cs(s)exp(—k_l_jde T



/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.1.- Teoria de Colisiones

8KT
dl

|

1/ 2
j N, ek,

€0

ol

N Total de

Colisiones

Fraccion con
Energia Suficiente

dink d SkT €
E =RT? SR 2 ¥ Dt
a a7 RT T [In( nuj N, md3. exp( kTﬂ
d 8k € 1 o 1
=RT? —|In| — d? INT - "% |=RT? 0 |——
dT{n(nu] Nam BC+2 " kT} RT [2T+kT2} > RT+E
E E 8kT 1
k =Aexp ——2 A =Kk ex a | = — d? . ex
r p( RT] r p(RTj ( TCH j ATc BC p(zj




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.1.- Teoria de Colisiones

Reaccion E, (kImol?t) | Ag,p,(Mis?t) | A (Mis)
2NOCI—>2NO+2Cl 102.0 9.4 10° 5.9 101
2ClI0O—Cl,+02 0.0 6.3 10 2.5 1010
C,H,+H,—»>C,H, 180.0 1.24 10° 7.3 101




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.1.- Teoria de Colisiones

O,+CO —> 0--0:-CO >0+ 0CO

v) Para que una colision sea eficaz se ha producir
con una determinada orientacion

1/ 2
K = p(&] N, mdz exp(— S—OJ

KT

N Total de
Colisiones

Fraccion con Fraccion con
Orientacion Adecuada Energia Suficiente




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.1.- Teoria de Colisiones

K + Br, - KBr + Br Acaic <Aegp = p >17?7

= @

b b




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.2.- Superficies de Energia Potencial (SEP)

¢Como incorporar la estructura molecular y las interacciones intermoleculares?

e N

H:Te+'T'n+\A/(_:,n+\A/ee+\7nn

¢Como resolvemos el problema? Aprox. Born-Oppenheimer m, >> m,

Va N N

Hele — Te + Vee + Ven :> HeIeLPeIe — Eeleqjele

V(R)=E_.+V., Energia Potencial
Molecular




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.2.- Superficies de Energia Potencial (SEP)

/‘

* Depende de 3N-6 (o 3N-5) variables

_ * Da las fuerzas sobre los atomos
V(R) _Eele+vnn

Energia Potencial < F=-VV(R)

Molecular * La energia total se obtiene sumando
la energia cinética de los nicleos:
Trasl + Rot + Vib

E, =V(R)+T,

-




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.2.- Superficies de Energia Potencial (SEP)

Ejemplo H, — 2H V(R) depende de 3*2-5= 1 variable R

— — D.=4.74 eV




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.2.- Superficies de Energia Potencial (SEP)

H, + HH, — HH, + H

-
R, disminuye

3*3 - 6 = 3 variables < R,. aumenta

_ Oac suponemos fijo 180

Tendremos una SEP 3-D =) Ry : Ry, : V
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7.2.- Superficies de Energia Potencial (SEP)

H, + HH, — HH, + H

S
LLE s ‘{"Q’&
o

R o

e i e BT
PRI R o

3“.“&\“‘\1‘?{&&‘

o

A




/. Teoria de las velocidades de reaccion

7.2.- Superficies de Energia Potencial (SEP)

4 . v‘&\ y é\‘\ -‘J‘_z, y 2
V' % ‘ "'+"‘--ﬁr ,r Ref. de P!m Lana?“
. "o N =
b 4 .f; NN ﬁnt Cnﬂlm

Tozgl de |uLH
. IBQG @

Ha + l—lec - HaHb

‘i,b\'}" Lo Plana Sonipas
= u", \G:J' s O )
e . |972 o
¥ gt 5 hnqu
== Forquela Collad:
i - 1943 Y
— -'-'\b::\‘TABlJ
":&____
r.“,,u SRRy o
""\ % (4R 6,' ',:: ;
W mso G Ry j ;1
f{ | '
C‘c'“ad(l e Pana C& N6
=
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7.2.- Superficies de Energia Potencial (SEP)

Ha + HbHc — HaHb

WA S,
LT AT LOCh,
SO AT BT
SO
e
a"éﬁ‘?ﬁqﬁﬂj

LT LSy
L

‘i

: e
P e
RPN R

‘“'\1‘;“-‘,‘.}.‘;‘&

R,.~0.74 A
R ,=2.2 A
Reactivos

n -

R.,~0.74 A
R,~2.2 A
Productos
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7.2.- Superficies de Energia Potencial (SEP)

Ha + HbHc — HaHb

7

o

L ey, T,

g

‘:““.‘-‘7’%\\“‘1{-}}}“‘**3
2 T

T T R R g
“".‘ e Lh REnEeT




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.2.- Superficies de Energia Potencial (SEP)

H, + HH. — HH, + H, Camino de Reaccion

sl
s 20 L
) r
o L |
0.5 O 3
o
) L
i o I
S -4
el 1_0 |




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.2.- Superficies de Energia Potencial (SEP)

H, + HHH. — HH, + H, Camino de Reaccion
E(kcal/mol)
40 —

reactjvos ~ productos 2.0
-_—-— | | | S -,

|
coord. reaccion (A)

Rab(A)

I

1- Acercamiento de a (b-c =~ cte) 10 '

2- a-b se acorta b-c se alarga
(se forman y rompen enlaces)

3- ¢ se aleja (a-b =~ cte)




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.2.- Superficies de Energia Potencial (SEP)

Ha- - Hb' - HC Ha- - Hb" - Hc Stretching Simétrico

S
LLE s ‘{"Q’&
o

R o

e i e BT
i L5

:::3‘““:5}.‘;5:&‘

G

o
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7.2.- Superficies de Energia Potencial (SEP)

"H,--H,--H,

 —

Stretching Simétrico
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o e st R,
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0.5 4 2 R
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/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.3.- Teoria del Estado de Transicion

Superficie
Divisoria - Rl V |

Reactivos Productos




/. Teoria de las velocidades de reaccion
7.3.- Teoria del Estado de Transicion

i) Se supone que todos los reactivos
que alcanzan la superficie critica dan lugar a productos

ii) Se supone que los reactivos mantienen una distribucion de Boltzmann
correspondiente a una temperatura T

iii) Se supone que las moléculas que alcanzan la superficie critica
mantienen tfambién una distribucién de Boltzmann correspondiente a la
misma temperatura T

iv) El movimiento a lo largo de la coordenada de reaccion se describe cldsicamente

B + C S x* —> Pl“OdUCTOS Punto de Silla ™

Productos

Reactivos
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7.3.- Teoria del Estado de Transicion

B + C 5 X¥ - Productos Punto de Silla

Productos

a5
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7.3.- Teoria del Estado de Transicion

[C] +1< Vg >
dt =X ]T

Productos

Reactivos
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7.3.- Teoria del Estado de Transicion

[C] +1< Vg >
dt =X ]T

qi
Ni — qi exp _A—Eg Xi] — AAV exp _A—g:;
BlC] 9/ dqc
N,V /N, V

qB = qtrasqrotqvibqele
qfF = qiprasqr:'cotq\jiibqile qcr {qtrasqriotq\flbqeleJ qfF g

t

Tratamiento clasico

585 . O

<>

h2

; (ZRmcr ij
. . = O

Punto de Silla
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7.3.- Teoria del Estado de Transicion

_dCe]

PuntodeSiIIa: I
T ]< Vcr >
dt

O

¥ 1/2 9
(V)= M- exp _MaVe
Ve =1 okt KT

< VCF >= J-Vcrg(vcr )dVCF —
0

o0 t 1/2 ) 1/2
mcr mcrvcr kT
= jvcr exp| — dv,_ = ;
. 27KT 2kT 21tm?
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7.3.- Teoria del Estado de Transicion

—d[C]:1<vcr>[X¢]
dt 9
—%

A kT 1/2£ﬂm£k_|_ 1/2 QAV At
_ 4 cr A A
~ -zﬁm*—] ( h? }/S/qg e eXpL T j[B][C]

) N,V N,V
%

KT N,V Ag}

_ B

LY [ j[ Ic]

N,V N,V

" h g/ O

=t
kT q% V Aet
kK = A exp[— 80)
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7.3.- Teoria del Estado de Transicion

Formulacion Termodindmica de la TET

—1
kT q% V Ae?
k = A exp[ 80)

KT

)

BIc] as. - KT
BICH a9y KT KE

Kk =
" h C°

lB- lC)/ - Os Uc kT
c® /C° N,V /NV B+Cs X 5P
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7.3.- Teoria del Estado de Transicion

Formulacion Termodindmica de la TET

Co=1M B+Cs Xt PO=1bar
kT K& Ke _ RS « - KTRT -

“ e C® R T hpF
AGY = -RTIn(K%) AGY =-RTIn(K})
0%

KT 1 AGS k, = <TRT op| - A

K, :TFEXDL_ RT") Th P P RT

0% 0 kT RT ASY AHY?
k = k_Tiexp ASC exp| — AHC kr —5 exp P exp| — P
" h C° R RT h P R RT

Para n moléculas de reactivos

KT( 1\ (AS% AHY KT(RTY™ _ (ASY AHY?
_ k = P _ P
A = h (Coj eXp( R )eXp[ RT " h P° PR )T RT
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7.3.- Teoria del Estado de Transicion

Formulacion Termodindmica de la TET (n=2)

2 T
Ea:RTzdlnkr:RTz d (kT RTKi R kRT0 , dink
dT dT ( h P° dT | hP dT

i i
_Rrt?| 2 dInK; 2RT+RT2d'”KP:2RT+AHg*
T dT dT

A=k, exp(

Eaj _KTRT 885 | apf - A" | o 2RT +AHE
RT) h P° R RT RT

0%
kT RT exp(2) exp[ Az ]

h P°
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7.3.- Teoria del Estado de Transicion

Efectos Cinéticos Isotdpicos (KIEs) <IE = KiL
--R-H — --R +H K. 1 K p
k kr‘,H > kr,D
-R-D — --R  +D "D
1 (ke |
Yen :2_7t 3} ) 1/2 Mo " P, B 1/2
CH i Ven _ Lep _ mg +My ~ !ER N % z\/i
1 [k Veo  \ Men BRLLULT %"‘ my
Vep = — . |—F Mg +M, R _F
21\ Hep P
- 1 A80¢(C—H): iAsoi(c-D)
SO(C_H):EhVCH i
1 C-H-Y 4
5(C-D)=_hves oo+ o

1

1
ASE(C_D)_ASE(C_H) - zh(VCH _VCD) = 2h(VCH - VCH) = hVCH(l— 1) = 0.146hVCH
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7.3.- Teoria del Estado de Transicion

Efectos Cinéticos Isotdpicos

—:
kT q% Vv Aet
K A exp( S0 ]

" h g dc KT
N,V /N,V
Ag? (C —H)

exp| —
Keon _ P KT _ exp AeH(C-D)- Aef(C—H) | _ exp[al%hij
K o Agl(C-D) KT KT

: _ R¢9y
=P kT
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