Cinética

Esta depende del mecanismo de
reaccion, es decir de la etapas
moleculares Involucradas en la
transformacion de reactivos a
productos.



aA+bB ->cC+d D

velocidad de reaccion:

1A[A]_ 1A[B] 1A[C| 1A[D)

a At b At ¢ At d At



HO —->HO +;O

2 (1)
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2MnO; +5H,0, +6H" — 2Mn* +8H.0 +50, _



Descomposicion del H,0,

| I 1 \Y; \Y;
Reaction Rate
— A[H;0,]/At,
Time, s At, s [H,0,], M A[H,0,], M Ms™]
0 2.32
400 —0.60 15.0 X 107*
400 1.72
400 —0.42 105 x 107%
800 1.30
400 —0.32 8.0 X 107*
1200 0.98
400 —0.25 b diliE
1600 0.73
400 —0.19 48 x 107*
2000 0.54
400 —0.15 3.8 X 1074
2400 0.39
400 —0.11 2.8 x 1074
2800 0.28
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Velocidad media en el periodo



250 - Velocidad de reaccion inicial
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Velocidad instantanea



Ecuacion de velocidad

aA+bB —->cC+dD

velocidad de reaccion = k[A]m [B]
k=constante cinética

m, N = orden de reaccion
m-+n=orden de reaccion total



Meétodo de las velocidades iniciales

2HgCIl,  +CO,;  —2CI" +2CO, +Hg,Cl

2 4 (ac)

=k[HgCL]'[C,O07 |



Meétodo de las velocidades iniciales

EXp. [HgCl,] [C,0,%] | Vel. inicial
1 0,105 0,15 1,8*10
2 0,105 0,30 7,1¥10
3 0,052 0,30 3,5*107




Ordenes de reaccion

Considere que se duplica la concentracion de un
reactivo. Si el orden de reaccion con respecto a ese
reaccionante es de:

1.0rden cero, la velocidad de reaccion inicial no
cambia.

2.De primer orden, la velocidad de reaccion se duplica.

3.De segundo orden, la velocidad de reaccion se
multiplica por cuatro.

4.De tercer orden, la velocidad de reaccion se
multiplica por ocho.



Reaccion de orden cero
A — productos

v=- Iy

Ikdt:s[A] [A] -

(Al =kt [A],

m*x+ b

<
A~

>
—"

1

—kt



[Alg

[A]

Time e
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Iy



Reacciones de primer orden

A — productos
d [A]

EE

= —kt

jkdt:> In

j[A] Jrat=tngy

In[A] —In[A] =—kt = In[A] =—k*t+In[A]

J>

y(X) = m*x + b



In [H,0,]

1 6(1)0 | 2l00 1 SIOO 24IOO 30IOO
HZOZ _) HZO(I) ‘|‘—O Time, s

2(9)
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Tiempo de vida media para una
reaccion de primer orden
R
In—"- = —kt
A

40

L =[A] =5[A]

SLAL
In =—kt, = —-In2 =kt

Al

0,693
K

t;
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Reacciones de segundo orden
A — productos

LI
dt
l?g?] =th kdt = In m — _kt
L L = —kt = L = k*t + 1




Tiempo de vida media para una
reaccion de segundo orden

L =[A] =2[A]

i:k*t+ = = - = k*t, + .

AT Iy A
(AL




l/[A]——

Time ——
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Timpo*min? | [A]*L/mol Ln[A] 1/[A]
0 1,00 0,00 1,00
5 0,63 -0,46 1,60
10 0,46 -0,78 2,20
15 0,36 -1,02 2,80
25 0,25 1,39 4,00




(1)

0O 5 10 15 20 25
Time, min

[A] =—k*t+In[A]

(2) 3)

0.00 5.00
—0.40 4.00
5—0.80 E 3.00
= —1.20 — 2.00
—1.60 1.00
—2.00 0.00
O 5 10 15 20 25 O 5 10 15 20 25
Time, min Time, min
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In[A] =—k*t+ In[ A] ﬁ= k*t+ﬁ



TABLE 14.5 Reaction Kinetics: A Summary for the Hypothetical Reaction A —— Products

Order  Rate Law Integrated Rate Equation  Straight Line k = Units of k Half-life
0 Rate = k [A]l; = —kt + [A]p [A] v. time —slope  molL7's™t  [A]y/2k
1 Rate = k[A] In[A]; = —kt + In[A]y In[A] v. time —slope s~ 1 0.693/k
1 1
2 Rate = kK[A]*v —— =kt + — — _time slope Lmol s}
A Tan T T [A] : A
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TABLE 14.4 Some Typical First-Order Processes

Process Half-Life, t4 /2 Rate Constant k, s~
Radioactive decay of 233U 451 X 10° yr 287
Radioactive decay of L6 E73 < 10° yT 281 i
Radioactive decay of e 14.3d 5.61 X 1077
C12H2O11(aq) + HyO(l) ——— C4H1204(aq) + CeH1206(aq) 8.4 h 23 % 107

sucrose glucose fructose
(CH,),0(g) —>=> CHy(g) + CO(g) 56.3 min 2.05 X 107
ethylene oxide

in CCl

2N>05(8) —zec — 2 N204(g) + Oa(g) 18.6 min 6.21 X 1074
HC,H;0,(aq) — H'(aq) + C,H;0, (aq) 89 X 107 s 7.8 X 10°
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Teorias de las colisiones

Intuitivamente, la velocidad de reaccion esta
relacionada con la frecuencia de las colisiones
entre los reaccionantes. Para que se
produzcan productos, en cada colision debe
haber una redistribucidbn de energia, de
manera que haya energia suficiente para que
ciertos enlaces se rompan. Por lo que no es
condicion suficiente la colisidn entre reaccio-
nantes para que se formen productos.



Teoria de las colisiones

La energia de activacion Ea, es la ener-
gia minima, superior a la energia cinética
media, que deben tener las moléculas
cuando chocan para gue tenga lugar la
reaccion guimica. Hay, entonces, solo
una fraccidn de moleculas gque tienen
una energia cinética que cumple con la
condicion.



Teoria de la colisiones

La velocidad de una reaccion depende de la
frecuencia de choque y de la fraccion de
moléculas “activadas”.

De otra manera, depende de la probabilidad de
chogue entre moléculas con energia cinética
suficiente para reaccionar.

Otro factor es la orientacion de las entidades
elementales al momento del chogue.



Fraction of molecules

having a certain KE

Temperature 7, > T,

Kinetic energy
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- .

(a) Favorable collision

:

l

(b) Unfavorable collisions
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Teoria del estado de transicion

Supone la formacion de una especie
intermedia transitoria (hipotética) entre el
estado de los reactivos y de los productos.

A este estado Intermedio se le llama: estado
de transicion.

Y a la especie hipotética se le llama: complejo
activado



N=N—O + N=—=0O ——= N=N:---0---N

reactants

/O

activated complex

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.

Potential energy (kJ)

E,(forward) = 209 kJ

Reactants

\ /

= N,O(g) + NO(g) w

AH = —139kJ

/O

——> N=N + O—N

products

E (reverse) = 348 kJ

Products
N,(g) + NO,(g)

Progress of reaction

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.






Efecto de la temperatura en la
velocidad de reaccion
Arrhenius demostro, empiricamente, gue

la constante de velocidad de mucha
reacciones varian con la temperatura:

Ea
A representa k=Ae ™
la frecuencia
de choque y la
probabilidad Ink = = Fin A
de orientacio- RT

nes favorables

N y
N J
e e

y(X)= m*x+ Db

N




_4.0 —

—6.0 — )
—8.0 — :
|
= —10.0 -
| 0.50 X 1073
—12.0 - S S S I E—
Slope = _6'2_ — = —12 X 10*K
140 0.50 X 1073 K™

| | | I | | |
3.00 3.10 3.20 3.30 3.40 3.50 3.60 X 1077

/T, K~ !
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A dos temperaturas

Ea/1

1)

R\ T, T/

Fa(T -T

R\ LT

EFa — )
mol
J
R =8,314
mol * K
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