Curso de Quimica General/Quimica |
Cinética

Material Complementario PRACTICO 10
ASPECTO DINAMICO DE LAS REACCIONES QUIMICAS

La Cinética Quimica es la parte de la quimica que estudia:

a) La velocidad o rapidez de las reacciones quimicas;
b) El mecanismo (fases o etapas) de la reaccion;

La velocidad de una reaccion es la rapidez con que se da la transformacién de unas sustancias (los
reactivos) en otras distintas (los productos).

aA +bB +...— rR+sS....
Velocidad de reaccion; v=-1 d[A]l=-1d[B]=.=1d[R]=1d[S] (M/s)
a dt b dt r dt s dt

ECUACION O LEY DE VELOCIDAD

Es una expresion matematica que relaciona la velocidad instantdnea de una reaccion (en un
momento determinado) con las concentraciones de reactivos presentes en ese momento.

Se determina de forma experimental (ho hay una férmula general valida para todas) y para una
reaccion genérica del tipo:

aA+bB +cC —->rR+sS

Ecuacion cinética de una reaccion quimica (o ley diferencial de la velocidad):
v=k [A]°[B]*[C]¥ (s6lo reactivos)

k: constante cinética o de la velocidad (s6lo depende de T, sus unidades dependen del orden total)
a,B,y: 6rdenes parciales de reaccidn

(Se obtienen experimentalmente, no tienen porque coincidir con los coeficientes
estequiométricos de la reaccion).

iATENCION!: Los exponentes de la ecuacion o ley de velocidad sélo coinciden con los
coeficientes estequiométricos si la reaccion es un PROCESO ELEMENTAL (que no posee etapas
o fases intermedias y se produce un sélo estado de transicion).

Orden de reaccién=Z 6rdenes parciales

INTEGRACION DE LA ECUACION CINETICA:

. Orden cero: [ Alo=[ Ao]—kt tmedio = Co
2k
o Primer orden : [ Al=[ Aoje™ tmedio = LN2
k
e Segundo orden: [A]= [Ao] tmedio =_1 _
1+[ Ao]kt kco
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Ejemplo: A+2B+C — 2P +Q
v=k [ A’[ B]

Reaccion de 2° orden con respecto a A, de 1* orden con respecto a B y de orden 0 con respecto a
C. Cinética global de 3* orden.

TEORIA DE CHOQUES O COLISIONES

Para que tenga lugar una reaccion quimica ha de producirse un chogue o colisién entre las particulas
de los reactivos (atomos, moléculas, radicales o iones), pero para que este choque sea eficaz (es
decir, rompa los enlaces de los reactivos y forme otros nuevos de los productos):

1) las particulas han de tener la energia cinética suficiente; y
2) las particulas han de chocar con la orientaciéon adecuada.

TEORIA DEL COMPLEJO ACTIVADO o del ESTADO DE TRANSICION

Cuando las particulas de reactivos chocan durante una reaccion quimica,

1) Se forma una nueva especie guimica intermedia llamada complejo activado o estado de
transicion;
2)

En el que los enlaces de los reactivos se estan rompiendo y los de los productos se
estan formando;

3) Que tiene mayor energia que las particulas de reactivos y productos y por tanto es menos
estable que ellos.

La energia que han de adquirir las particulas de reactivos para formar el complejo activado se llama
energia de activacién (Ea), y es una magnitud muy importante, ya que:

A) Las reacciones que tienen una energia de activacion PEQUENA seran en general
rgpidas

B) Las reacciones que tienen una energia de activacion GRANDE serén en general lentas

Por tanto, la energia de activacién es la barrera de energia que han de superar las particulas de los
reactivos para romper sus enlaces y formar los productos.

—~ Energia de activacién
para la transformacién

deXenY

2ia total ——

"
Zner,

Eeaccidn ——

ECUACION DE ARRHENIUS

k = Ae—Ea/RT

Ea: energia de activacion R = 1.987 cal mol'*K ™= 8.314 J mol'K™
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Si trabajamos a distintas temperaturas obtenemos: | Ink;= Ea_[ 1- 1_]
k, R T,

Factores que influyen en la velocidad de una reaccién:

Cuanto mas fuerte sean los enlaces intermoleculares, mas lenta sera la reaccioén.

1) Sustancias covalentes, reacciones lentas a Temperatura ordinaria.

2) Sustancias i6nicas disueltas, reacciones rapidas a T ordinaria.

3) Grado de divisién de los reactivos. Para que una reaccién sea rapida, la superficie

de contacto entre los reactivos debe ser maxima. Esto se consigue cuanto mas
libres estén las moléculas. El contacto entre gases >liquidos > sélidos, y estos mayor

cuanto mas finamente estén divididos.

4) La concentracion. Al aumentar la concentracion, aumenta el numero de moléculas

reaccionantes por unidad de volumen, lo que provoca un aumento en el nimero de choques

aumentando la velocidad de la reaccion.

5) La presién. Propiedad importante solo para reacciones en fase gaseosa. Al

aumentar la presion parcial aumenta la concentracién, favoreciéndose lareaccion.

6) Latemperatura, Si aumenta la temperatura, aumenta la energia cinética de las moléculas
reaccionantes y como consecuencia una mayor efectividad de las colisiones intermoleculares,
aumentando la velocidad de la misma. La relacion entre la velocidad de la reaccion y la

temperatura la expresa la ecuacién de Arrhenius.

Si T aumenta — K aumenta — v aumenta

Si T disminuye — K disminuye — v disminuye

7) Catalizadores: sustancias ajenas a una reaccion cuya presencia modifica la
velocidad de la misma sin que ella experimenten alteracion permanente alguna, no
interviene en su estequiometria ni se consume. La reaccion procede por un camino distinto con

una E, diferente.

Por favor no imprima si no es necesario. Cuidar el medioambiente es responsabilidad de TODOS
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