CINETICA QUIMICA

En termoquimica estudiamos como determinar si una reaccién era o no espontdnea, pero no
hablamos de con qué velocidad se producia una reaccidon. Sabemos por ejemplo que la oxidacion del hierro
es un proceso lento en c.n. pero la combustidn de la pdlvora o del butano es rapida y la oxidacion de una
manzana cortada es lenta pero observable.

La cinética quimica estudia la velocidad de las reacciones y los factores que influyen sobre ella.

VELOCIDAD DE LAS REACCIONES QUIMICAS.

La velocidad siempre es una referencia al tiempo y por tanto la velocidad de una reacciéon quimica
también hara referencia al tiempo. Pero en una reaccidn intervienen tanto los reactivos como los productos,
por ello definimos la velocidad de reaccién como: “La variacion de la concentracion de un reactivo (o
producto) en la unidad de tiempo”

Apliguemos esta definicidon a una reaccion en particular:
N> + 3H> > 2NH3

Es evidente que la concentracidn de N, y de H, disminuyen con el tiempo, por tanto sus velocidades
(derivadas de la variacidon de la concentracion con respecto al tiempo) son negativas. Por el contrario, la
formacion de NHs serd positiva ya que va aumentando. Sin embargo, si nos referimos a la velocidad de la
“reaccion” debemos definir una forma en la cual la velocidad de desaparicién de una determinada sustancia
o aparicién de cualquier otra de la misma reaccion sea igual en todos los casos y defina por tanto la velocidad
de esa reaccion. Asi en este caso y teniendo en cuenta que debemos igualar los signos (aparicion y
desaparicién) y las velocidades (el H, desaparece tres veces mas rapido que el N2y el NH3 aparece el doble
de rapido que desaparece el N3), tendremos que:
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Asi la velocidad de reaccidn se define como:
La derivada de la concentracion molar respecto al tiempo, de cualquier reactivo o producto, dividida
por su coeficiente estequiométrico y convertida en valor positivo.

Las dimensiones de v son por tanto (mol/l)/s o mol/Is

Si representamos graficamente la variacidn de la concentracién de un reactivo o de un producto en
funcién del tiempo, salen graficas del siguiente tipo:
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Fuente imagen: http://www.100ciaquimica.net/temas/tema6/punto2a.htm

La velocidad de una reaccion en un instante dado (velocidad instantdnea) viene dada (como hemos
visto anteriormente) por la derivada de la concentracidn de una sustancia que intervenga en la reaccién con
respecto al tiempo. Como debes saber por matematicas, la derivada de una funcién en un punto es la
pendiente de la recta tangente a la curva en ese punto, por lo que, podemos concluir que:

- Para un reactivo, se observa que la pendiente de la recta tangente a la curva (es decir, la velocidad)
disminuye con el tiempo, por lo que la velocidad es maxima en el instante inicial, cuando la concentracién
de reactivos es mayor.



- Para un producto, la situaciéon es muy similar con la diferencia de que su concentracion es nula
inicialmente y va aumentando con el tiempo, pero, de la misma forma que antes, la velocidad es maxima
inicialmente y poco a poco va disminuyendo.

En general se suele estudiar la velocidad inicial de la reaccion. Su forma, para una reaccion del tipo:

aA +bB = productos  es V =k [A]* [B]P

Los exponentes ay fse denominan ordenes parciales de reaccion respecto a Ay B respectivamente y
la suma de ambos es el orden total de reaccidn. Los érdenes parciales oy [ no tienen por qué ser enteros ni
coincidir con los coeficientes estequiométricos. Estos coeficientes o drdenes parciales (o y 3) se determinan
experimentalmente al estudiar como varia la velocidad de la reaccion (es decir la velocidad de formacion o
desaparicion de una de las sustancias) al variar en cada experimento la concentracién de uno de los reactivos
(por ej el A) y mantener el resto de condiciones iguales. Luego se realizan otra serie de experimentos donde
se va alterando la concentracion inicial de B y manteniendo constante el resto de condiciones. De esta forma
se observa la influencia en la velocidad de cada uno de los reactivos y asi poder obtener los valores de oy 3
que aparecen en la “ley diferencial de velocidad o ecuacién de velocidad” V =k [A]* [B]®

(en clase se realizardn ejercicios explicativos con ejemplos)

La constante k se denomina constante de velocidad y viene dada por la ecuacién:
k = Ae “E9/RT (Ecuacién de Arrhenius)

donde A es el denominado factor de frecuencia (que depende del “tipo” de reaccion), y Ty E; son la
temperatura y energia de activacion (estos dos ultimos son de gran influencia puesto que son factores
exponenciales). Respecto al término energia de activacion (Ea) hablaremos a continuacién. Las unidades de
k (y por tanto A) dependen de los coeficientes a y B ya que el resultado dimensional debe ser el
correspondiente a v, es decir, (mol/l)/s o mol/sl. Los valores de k, A y Ea se obtienen de los datos
experimentales de las series de experimentos relatados anteriormente.

TEORIA DE LAS REACCIONES QUIMICAS.
Existen dos teorias fundamentales que explican el proceso de las reacciones quimicas:

- Teoria de las colisiones.

Una mezcla de hidrégeno y oxigeno puede tenerse durante muchos afios a la temperatura ambiente
sin que practicamente reaccionen para formar agua, a pesar de ser esta reaccidon espontanea y muy
exotérmica. En cambio, la formacién de agua a partir de los iones H* y OH™ (reaccidon de neutralizacidn,
débilmente exotérmica) es practicamente instantanea. ¢ COmo pueden explicarse estos hechos?

Ya se ha dicho que una reaccién quimica supone la ruptura de ciertos enlaces de las moléculas de los
reactivos y la formacién de otros nuevos para dar lugar a las moléculas de los productos. Para que esto
ocurra, es necesario que las moléculas reaccionantes entren en contacto, es decir, que choquen. Esta idea
constituye el punto de partida de la lamada teoria de las colisiones, basada en la teoria cinética de los gases.
Ahora bien, dos moléculas pueden chocar entre si y no verificarse reaccién alguna. Para que un choque sea
eficaz, esto es, se produzca reaccion, hacen falta al menos dos condiciones:

-Que las moléculas posean suficiente energia (cinética) para que al chocar puedan romperse algunos
enlaces (o relajarse mucho). Estas moléculas se llaman moléculas activadas, y la energia minima requerida
se llama energia de activacion.

- Que el choque se realice con la orientacion adecuada. Aunque las moléculas tengan la suficiente
energia, puede suceder que el choque no sea eficaz, por tener lugar con una orientacién desfavorable.

- Teoria del estado de transicion (o del complejo activado).

Una modificacion muy importante de la teoria de las colisiones es la llamada teoria del estado de
transicion, en la que se supone que la reaccidén transcurre a través del llamado complejo activado (o
complejo de transicién). Este es un agregado constituido por las moléculas reaccionantes, en el que algunos
de los enlaces de las moléculas reaccionantes se han relajado (inicio de la rotura) y se han empezado a formar



nuevos enlaces. Debido a su elevada energia (tiene acumulada la energia de las moléculas reaccionantes),
es muy inestable, y se descompone inmediatamente, originando los productos de la reaccién:

El complejo activado da cuenta de las dos condiciones antes citadas. La energia para llegar a él, a
partir de los reactivos, es la energia de activacién y la orientacidn exigida en el choque es la necesaria para
la formacién del complejo activado. La formacién supone que hay que remontar una barrera energética,
cuya altura es la energia de activacion, Ea, para que la reaccién pueda producirse.
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Es evidente que, si la energia de activacion es pequeiia, habra muchas moléculas con energia cinética
superior a la necesaria, por lo que muchos choques seran eficaces y sera alta la velocidad de reaccién. En
cambio, si Ea es grande, muy pocas moléculas tendrdn suficiente energia cinética para remontar la barrera,
con lo que casi todos los choques seran ineficaces, y la velocidad de reaccién serd lenta

Se comprende también que, aunque la reacciéon sea exotérmica, en muchos casos haya que
suministrar energia (por ejemplo, calentando) para iniciar la reaccién, asi para la combustién del butano se
necesita de la energia inicial de una llama o una chispa, energia que se comunica a las moléculas inmediatas
a la llama o chispa y adquieren la energia necesaria para superar la Ea, posteriormente la reaccién
desprendera mas energia que la suministrada y la reaccién continta por si sola.

La diferencia con una reaccion endotérmica es que en esta hay que suministrar calor durante todo el
proceso, ya que la energia desprendida en la reaccién es menor que la Ea necesaria.

MECANISMOS DE LAS REACCIONES QUIMICAS.

Cuando escribimos una reaccién quimica ajustada como p. €.
2KMnOs + 5H,0, + 3H,S04 2 2MnS0O4 + K2S04 + 50, + 8H,0

estamos escribiendo el resultado de diversas reacciones que ocurren en diferentes etapas ya que la
probabilidad de que coincidan, con suficiente energia y orientacién adecuada, y de forma simultanea un
choque de dos moléculas de KMnQO4 con cinco de H;0; vy tres de H,SO4 es practicamente nula.

Por tanto es de suponer que esa reaccidon debe transcurrir en sucesivas etapas mas elementales
dando globalmente el resultado de la reaccion final. Cada paso intermedio se denomina etapa (o reaccion)
elemental y el conjunto se denomina mecanismo de reaccion.



Asi p. ej. La reaccion 4HBr + O, — 2Br; + 2H,0 transcurre con las etapas:

HBr + O — HOOBr velocidad lenta

HBr + HOOBr — HOBr + HOBr  velocidad rapida
HBr + HOBr — H,0 + Br; velocidad rapida
HBr + HOBr — H,0 + Br; velocidad rapida

Global 4HBr+0,— 2Br, +2H,0 V=K [HBr][0:]

Como vemos, la velocidad de reaccién tiene 6rdenes parciales 1y 1 (orden total 2) que corresponden
a los de la reaccidn lenta, ya que ésta es la que marca la velocidad de la reaccion, ya que el conjunto global
de la reaccion debe esperar a que se realice la etapa lenta, ya sea ésta la primera, la Ultima o una intermedia.

Aparte del mecanismo anterior, para la reaccién 4HBr + O, — 2Br; + 2H;0, existen otros mecanismos
propuestos y lo mismo ocurre para otras reacciones. Entre los mecanismos propuestos se supone como real
aquel gue mejor concuerde con los valores cinético-energéticos que se hayan obtenido experimentalmente.

Molecularidad y orden de reaccién:

Se llama molecularidad al numero de moléculas de reactivos que colisionan simultdneamente para
formar el complejo activado en una reaccion elemental.

La molecularidad no suele ser superior a tres pues es muy poco probable que chocan entre si
simultdneamente con la energia y orientacién adecuadas cuatro moléculas o mas.

En las reacciones elementales la molecularidad coincide con el orden de reaccion (salvo raras
excepciones). Esto quiere decir que a y B coinciden con los coeficientes estequiométricos.

FACTORES QUE AFECTAN A LA VELOCIDAD DE REACCION

- Naturaleza quimica del proceso: Las reacciones que requieren mayor nimero de ruptura y formacion de
nuevos enlaces son mas lentas que aquellas que requieren menor niumero de ruptura y formacion de
enlaces.

Los iones y radicales suelen reaccionar a mayor velocidad que los dtomos o moléculas.

Por otra parte, influyen las propiedades quimicas de los reactivos, asi, un metal como el sodio o el
calcio tienden a oxidarse mds rapidamente que el oro o la plata, como veremos al estudiar las propiedades
periddicas, o la distinta reactividad del 4cido perclérico o el acido acético, como veremos en el tema acido-
base.

- Grado de division de los reactivos: Cuando el sistema estd constituido por reactivos en distinto estado
fisico (reacciones heterogéneas), como por ejemplo sélido con liquido, el grado de divisién del reactivo sélido
influye notablemente en la velocidad de la reaccién. Ello es debido a que, por verificarse la reaccion a nivel
de la superficie del sélido, cuanto mas finamente dividido se encuentre éste, tanto mayor serd el nimero de
moléculas expuestas al choque vy, por consiguiente, el nUmero de choques eficaces aumentara.

En las reacciones en las que todos los reactivos se encuentran en la misma fase (reacciones
homogéneas) las reacciones entre gases suelen ser mads rapidas que las que ocurren entre liquidos.

- Concentracion de los reactivos: Cuanto mayor sea el nimero de moléculas de los reactivos presentes en
un mismo volumen mas facilmente podran colisionar. Asimismo, cuanto mayor sea el nimero de colisiones
gue se producen en la unidad de tiempo, tanto mas probable serd la realizacidon de un choque eficaz, esto
es, de un choque con la orientacién adecuada para que dé lugar a la transformacién de las moléculas. De
esta forma se explica el hecho experimentalmente observado, de que al aumentar la concentracion de los
reactivos aumente la velocidad de la reaccion.

- Temperatura: De acuerdo con la teoria cinético -molecular de la materia, las moléculas constituyentes de
cualquier tipo de sustancia se hallan en continua agitacion vibrando o desplazandose con una energia



cinética que es directamente proporcional a la temperatura absoluta T a la que se encuentre dicha sustancia.
Experimentalmente se observa que la velocidad de una reaccidn aumenta mucho con la temperatura.

Considerando conjuntamente la teoria cinética y la teoria de colisiones es posible explicar tal
comportamiento. Al aumentar la temperatura, la energia cinética de las moléculas de los reactivos aumenta,
con lo que la probabilidad de que haya mas choques por unidad de tiempo aumenta y simultdneamente los
choques son mas violentos por lo que un mayor nimero de ellos tendrd la energia suficiente como para
superar la barrera que constituye la energia de activacién. El efecto conjunto de estos procesos individuales
se traduce en que una mayor cantidad de reactivos se transforma en la unidad de tiempo, es decir, la
velocidad de reaccién aumenta notablemente.

Recordemos que la constante cinética k es: k = A e E#/RTy en el exponente figura T (influencia de tipo
exponencial).

- Catalizadores: Ver ampliacidn a continuacion.

CATALIZADORES

En quimica se entiende por catalizador toda sustancia que incrementa la velocidad de una reaccion
sin verse el mismo alterado al final del proceso. El efecto del catalizador es, en cierto sentido, contrario al
efecto de temperatura; en vez de aumentar la energia cinética de las particulas para poder salvar la cresta
de la energia de activacién, como hace la temperatura, el catalizador lo que hace es rebajar la altura de ésta,
haciendo que la Ea sea menor y por tanto que la energia necesaria para el proceso de transformacion sea
menor, pudiéndose en ocasiones llevar a cabo incluso a temperatura ambiente.
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Fuente imagen: https://es.slideshare.net/x_maro_x/cineticaquimica-10111810

El catalizador se combina con alguno de los reactivos, dando lugar a un producto intermedio de vida
transitoria que reacciona con el resto con mayor facilidad, es decir necesitando menos energia de activacion.
Una vez concluida la reaccion el catalizador queda libre, pudiendo ser nuevamente empleado. En definitiva,
los catalizadores hacen que las reacciones transcurran por un mecanismo de reaccion distinto y que tiene
una energia de activacion menor en el caso de un catalizador positivo (o simplemente catalizador) pero
puede ser superior en el caso de los catalizadores negativos o inhibidores (llamados venenos de reaccion)
gue por tanto hacen que la reaccidn sea mas lenta.

En el mundo natural hay catalizadores biolégicos o biocatalizadores, las Ilamadas encimas.

La catdlisis puede ser de dos tipos:

1) Homogénea: El catalizador y el reactivo estan en una misma fase, por ejemplo, en solucién acuosa. Es el
caso de catdlisis por acidos o bases y la catalisis enzimatica.

2) Heterogénea: El catalizador y reactivo se encuentran en distintas fases, como por ejemplo, la catalisis de
una reaccién entre sustancias gaseosa en la superficie de un metal (es el caso de los catalizadores de los
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automoviles para acelerar ciertas reacciones quimicas que eliminen gases téxicos como CO y contaminantes
como Oxidos de nitrégeno, convirtiéndolos en CO; (contaminante pero no toxico) y N,.

Los catalizadores sdlidos suelen ser un metal de transicion o su éxido correspondiente (pero
igualmente puede ser cualquier otro metal o no metal o sales) y tratados fisicamente para hacerlos lo mas
porosos posible ya que la efectividad de un catalizador depende de la superficie que presenta de cara a la
reaccion, y los cuerpos porosos presentan una enorme superficie debido a las cavidades de los poros (un
gramo de catalizador poroso puede presentar una superficie de mas de 1000 m?) como es el caso del
popularmente conocido carbén activo.

Los catalizadores son especificos de cada reaccion, pudiendo una reaccién ser catalizada por varias
sustancias distintas o que una sustancia (catalizador) lo sea para muchas reacciones, pero no se puede saber
de antemano que sustancia puede actuar como catalizador para una reaccion determinada.

Pérdida de efectividad de los catalizadores.

La pérdida de efectividad de los catalizadores puede ocurrir por varios mecanismos, pero
principalmente son:

- Ensuciamiento: La desactivacion por ensuciamiento se debe al depdsito de sélidos como, por ejemplo,
carbono o azufre que obstruyen la superficie del catalizador o bien taponan el acceso a los poros.

- Envenenamiento: La desactivacion por este mecanismo ocurre cuando ciertas moléculas presentes en el
medio de reaccidn se quimisorben o reaccionan irreversiblemente con los centros activos, disminuyendo el
numero de éstos disponibles para la reaccién principal.

- Envejecimiento: Podemos incluir aqui varios procesos de degradacion de la estructura del catalizador
(reduccién de la superficie del catalizador no debida a ensuciamiento), ocasionados por elevadas
temperaturas que ocasionen volatilizaciones, cristalizaciones o rupturas y blogueo del complejo poroso.

En los tres casos, de una u otra forma, se produce un taponamiento de los poros o recubrimiento de
la superficie activa del catalizador, es decir que hay una disminucion de los centros activos (puntos de la
superficie del catalizador donde ocurren los enlaces quimicos con un dtomo o molécula (quimisorcion))

El catalizador de los automaviles.

El motor de un coche produce muchos gases tdxicos y contaminantes, como:
- Hidrocarburos: Proceden de la gasolina que no se ha quemado totalmente en el motor de combustidn. Son
sustancias que pueden causar problemas respiratorios y en algunos casos (hidrocarburos aromaticos como
benceno o tolueno) cancerigenas.
- Oxidos de nitrégeno (NOx): Se originan por combinacién del nitrégeno y el oxigeno del aire a las altas
temperaturas a las que se produce la combustién. Son causantes de problemas medioambientales como la
niebla provocada por la contaminacién, la lluvia dcida o la destruccion de la capa de ozono.
- Monodxido de carbono (CO): Es un gas muy peligroso porque se enlaza al hierro de la hemoglobina mucho
mas fuertemente que el oxigeno. Los gldébulos rojos no transportan entonces el oxigeno a la célula,
produciéndose asfixia y, si la cantidad de CO es elevada o la exposicidn prolongada, la muerte.

La tarea del catalizador es convertir esos gases en otros inocuos antes de que se emitan a la atmdsfera
por el tubo de escape. De forma simple las reacciones que ocurren son:
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Imdgenes reformadas de: http://www.aficionadosalamecanica.net/catalizadores.htm
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Se denomina catalizador de “tres vias” pues lo gases contaminantes se eliminan en tres procesos. El
catalizador de tres vias es eficaz en una amplia variedad de aplicaciones de motores y combustibles, incluido
el gas natural, propano y gasolina. Estos filtros estan constituidos por un monolito cerdmico tipo panal de
abeja con cubierta de acero inoxidable que se encuentra construido estructuralmente en acero. Estdn
formados por pequefios canales, cada uno de aproximadamente 1 mm. de didmetro (50-100 canales por
cm?), que se encuentran recubiertos por un material catalitico activo, que generalmente es platino (Pt), rodio
(Rh) y paladio(Pd), metales que segln cotizaciones pueden ser mas caros que el oro.

Uso de los catalizadores en la industria quimica y alimentaria.

Los catalizadores son fundamentales en la mayoria de las industrias quimicas, al acelerar el proceso
de fabricacion de los productos que se desean obtener, y sin los cuales en muchas ocasiones, el rendimiento
de la reaccion no es favorable econdmicamente. Mds del 60% de los productos quimicos se sintetizan
industrialmente con la presencia de catalizadores.

Como ejemplo tenemos en las refinerias el craqueo catalitico o cracking catalitico que es un proceso
de refinado del petréleo que consiste en la descomposicion los componentes del petrdleo en presencia de
un catalizador, con el propdsito de romper la cadena (craquear) de hidrocarburos de cadena larga y
convertirlos en hidrocarburos de menor cadena (5 a 10 carbonos) como la gasolina.

En la industria alimentaria también es fundamental el uso de catalizadores, si bien en este caso su
uso es el de catalizadores negativos o inhibidores, que hacen que las reacciones de oxidacidon o
descomposiciéon de ciertos alimentos sea mas lenta y prolongar asi su vida util.

Como ejemplos tenemos los conservantes (impiden la reproduccién de las bacterias) como los
nitritos, hipocloritos, fosfatos... o antioxidantes que frenan degradacién oxidante, como el enranciamiento
de las sustancias que contienen aceites o grasas, la perdida de color de frutas y verduras, etc. Por ejemplo,
el acido ascarbico y citrico, el didxido de azufre y el sulfito de sodio entre otros. Estabilizantes como son por
ejemplo los citratos, tartratos, fosfatos etc., los cuales cuentan con la finalidad de hacer estables los
alimentos que se presentan en forma de emulsiones, gelatinas, espumas, suspensiones, etc.

Los codigos desde el E200al E299 de los alimentos envasados son conservantes, del E300 al E399 son
antioxidantes (y algunos reguladores de acidez) y del E400 a E499 son estabilizantes (pero aqui se incluyen
espesantes y emulsionantes).



