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Cinética de reacciones homogéneas

1. Introduccion

Una reaccion homogénea es una reacciéon que ocurre dentro de una fase unica, esto
es, tanto los productos como los reactivos y las especies intermedias involucradas en
la reaccion forman parte de una fase uUnica homogénea. Por el contrario, las
reacciones heterogéneas involucran especies o particulas en dos o mas fases. A
continuacién distinguimos algunos ejemplos de reacciones homogéneas, y como
distinguirlas respectos de las heterogéneas:

(1) Decaimiento radiactivo: X
40K —» 40Ar,
147Sm — 143Nd + 4He.

En este caso, el nicleo del Ky Sm se destruye para dar origen a Ar y Nd+He,
respectivamente. La reaccién ocurre dentro de un mineral, por ejemplo, que contiene
ambos elementos padres en su red cristalina. La reaccién es homogénea. Notar que
la flecha es unidireccional, es decir, la reaccion procede sélo hacia los productos.

(2) Otras reacciones nucleares (quema de combustible estelar):

41H — “He
La energia del solar proviene de la “quema” o combustiéon de hidrégeno en el ntcleo
solar, mediante reacciones de fusion. Esta reaccion se ve simple, pero es muy
complicada contiene muchas reacciones intermedias. La reaccion ocurre en estado de
plasma, una fase.

(3) Reacciones en estado gaseoso:

2Hj(gas) + Oa(gas) — 2H0(gas) Combustién de Hidrégeno

2053(gas) — 302(gas). Descomposicién del ozono atmosférico

2C0O(gas) + Oa2(gas) <> 2C0Oz(gas). Combustién del monédxido de carbono

Notar que esta ultima reacciéon ocurre en ambas direcciones (flecha doble)
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(4) Reacciones en medio acuoso:

2H,0(aq) <> H30*(aq) + OH-(aq)

Disociaciéon del agua

COx(aq) + H,0(aq) <> HyCOs(aq) Formacién de acido carbénico

Notar que ésta es una reacciéon homogénea, en que las especies disueltas (CO2, H20

y H2CO3) reaccionan en una fase homogénea (agua). La reaccién siguiente, aunque
1idéntica en término de componentes quimicos, no es una reaccién homogénea:

CO3(gas) + H;0(aq) < H;COs(aq)
Ya que el COz no esta disuelto como una molécula de CO2 envuelta en aguas (esfera
de hidratacion), sino como una fase fisica distinta, gaseosa (imaginar una burbuja de
gas en una Coca-Cola). Esta ultima es entonces una reaccién heterogénea.

(5) Reacciones en medios fundidos silicaticos:

H,O(melt) + O(melt) <> 20H(melt)
H,O(melt) + O2-(melt) <> 20H-(melt).

en esta reacciones, el H20 disuelta en el fundido (magma) capta un oxigeno de
“puente” entre dos tetrahedros de silicio, y se disocia en 2 hidroxilos (OH) que
quedan disueltos en el magma. La reaccién ocurre en una fasem es homogénea
(magma).

(6) Reacciones en estado sélido (minerales):

FeZty12(0px) + Mg2+yp1(0px) <> Fe2*yi(0px) + Mg2+ypa(opx)

Esta reaccion corresponde al intercambio de Fe? y Mg2* entre los sitios octahédricos
M1 y M2 del ortopiroxeno, que es lo mismo que escribir:

FeMgSirOg(opx) <> MgFeSi;Og(opx)

La reaccion ocurre en estado sélido, es homogénea.
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(7) Existen muchas reacciones en geologia que no son homogéneas. De hecho, la
mayoria de las reacciones en la Tierra son heterogéneas, por ejemplo la
transformacién de diamante en grafito (muy lenta!) o la oxidacién de la magnetita
para formar hematita:

C(diamond) — C(graphite).
4Fe104(magnetite) + Oy(gas) — 6Fe;03(hematite)

2. Progreso de una reaccion (§) y velocidad de reaccion (dg/dt)

En cinética, nos interesa saber cuanto ha progresado una reaccién quimica desde su
inicio. Para ello, consideremos la siguiente reaccion:

H->0O(melt) + O(melt) — 20H(melt)

Para describir la velocidad o tasa de reaccion (“reaction rate”) uno puede utilizar
cualquiera de las especies involucradas en la reaccion, expresando su variaciéon en
forma diferencial respecto del tiempo:

-d[H:0]/dt, -d[0]/dt, d[OH]/dt

donde los paréntesis cuadrados indican concentracion (ej. moles/l, ppm, moles/kg,
etc., wt%). Notar que las tasas de las especies H20 y O llevan signos negativos, ya
que a medida que avanza la reaccién hacia la derecha, éstas se combinan
(desaparecen) para forma OH. Ademas, la cantidad de OH que aparece es 2 veces
mayor que la cantidad de O u H20O que habia, podemos escribir entonces:

d[OH]/dt = -2d[H20]/dt = -2d[O]/dt
(1/2)d[OH]/dt = -d[H20]/dt = -d[O]/dt
Sin una definicion estandar de progreso de reaccion, deberiamos cada vez especificar
qué especie estamos usando para definir la velocidad o tasa de reaccion (arriba
usamos la especie OH para definir d[OH]/dt . Para olvidarnos de este problema,

definimos primero el progreso de reaccion (€) como los moles que varian en la
reacciéon a medida que ésta avanza:

H->0O(melt) + O(melt) — 20H(melt)

Si las concentraciones iniciales de HoO, O y OH son [H20]o, [O]o y [OH]o,
respectivamente, y el progreso en el tiempo cero es igual a cero (§p = 0), tenemos:
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[H20] = [H20]p - &;
[O]=[Olo - &;
[OH] = [OH]p + 2E;

Notamos que las concentraciones de H20 y O disminuyen con el tiempo (restamos
€ a las concentraciones iniciales) y la concentraciéon de OH aumenta (sumamos
2E, son 2 moles). De esta forma, podemos definir la velocidad o tasa de reaccion
(d&/dt) como:
d§ d[OH] d[H,0] d[O]
de  2dt  de dt
El=0 =0,

L]

De esta forma, al expresar la reaccion quimica en forma de ecuaciéon diferencial,
podemos resolver para £y obtener la evoluciéon de las concentraciones de todas las
especies, siempre que sepamos las concentraciones iniciales.

Por definicion:

(d&/dt) = velocidad o tasa de reaccion

s1 (d&/dt)>0, la reaccion se mueve hacia la derecha
s1 (d&/dt)<0, la reaccién se mueve hacia la izquierda

s1 (d&/dt)=0 , la reaccién esta en equilibrio

3. Reacciones elementales y netas

Reacciones elementales (“elementary”): son aquellas que estan definidas por
s6lo un paso (“one-step”). A escala molecular, las particulas (reactivos, ej. 2
moléculas) colisionan para formar el producto (ej. otra molécula), o una especie se
desintegra para transformarse en productos. En resumen, la reaccién ocurre a
escala molecular TAL CUAL esta escrita en la reaccion. Ejemplos:

COx(aq) + HyO(aq) — HyCOs(aq)

40K — 40Ar,
147Sm — 143Nd + 4He.
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Reacciones netas (“overall”): son aquellas reacciones que no ocurren
exactamente a escala molecular de la forma como estan escritas en forma condesada
en una reaccion quimica. En otras palabras, la ecuacién quimica no expresa todos
los caminos o productos intermedios que se forman durante la reaccion, sino el
producto final. Estas reacciones son muy comunes en la naturaleza, ya que la
naturaleza es compleja y le gusta la diversidad. Por ejemplo:

La combustién de hidrégeno (protio) en las estrellas para formar helio+ energia,
4'H —“He, es una reacciéon neta, ya que ésta, a escala molecular ocurre como una
sucesion de reacciones elementales:

21H — 2H, (1.442 MeV)
IH +2H — 3He, (5.493 MeV)
23He — “He + 21H, (12.86 MeV)

El resultado neto de este proceso es 41H —4He (se obtiene multiplicando el primer
paso por 2, el segundo por 2, mas el tercer paso por 1). En los nicleos de las
estrellas, esta reacciéon ocurre cuando 2 atomos de 1H colisionan para formar un
atomo de deuterio, 2H. Este 4tomo de deuterio colisiona con otro 'H para formar 3He,
el cual a su vez se combina con otro 3He para formar un atomo de ‘He y 2 atomos de
1H (protio).

Otro ejemplo de reaccion neta es el ciclo CNO de combustion en las estrellas:

SN + IH — 12C + “He, (4.966 MeV)

Que es el resultado de la sucesion de las reacciones elementales siguientes:

12C + 1H — 13N, (1.943 MeV)

I3SN — 13C, (B-decay,2.221 MeV)
13C 4 IH — 4N, (7.551 MeV)
4N 4+ I1H — 150, (7297 MeV)

150 — 15N, (B-decay, 2.754 MeV)

Otro ejemplo es la formacion y descomposicion del ozono en la alta atmoésfera:

O2+hv (<240 nm) - 0+ 0

O+ 02— O3 Formacién del ozono
O3+ hv (<320 nm) = O + O2

O+03—=02+02 Destruccién del ozono
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4. Molecularidad de una reaccion

La molecularidad de una reaccion elemental se refiere al nuimero de
particulas (moléculas) en los reactivos (lado izquierdo de la reacciéon). Si:

- la molecularidad es uno (1), la reaccion elemental es unimolecular
- la molecularidad es dos (2), la reaccion elemental es bimolecular
- la molecularidad es tres (3), la reacciéon elemental es trimolecular (o termolecular)

No existen ejemplos de reacciones con molecularidad cuatro (4) o mas, ya que es
practicamente imposible que 4 particulas colisiones entre si al mismo tiempo.

La molecularidad permite determinar , a priori, si una reacciéon es elemental o
neta. Como reglas generales:

- S1 la reaccidn tiene molecularidad =4, la reacciéon debe ser neta.

- Si1 la reaccion tiene molecularidad 3, es muy probable que la reaccion sea neta, ya
que existe s6lo un nimero limitado de reacciones trimoleculares.

- Practicamente todas las reacciones elementales tienen molecularidad 1 o 2.

Existe una diferencia importante en cinética versus termodinamica relacionada al
concepto de molecularidad:

- En termodinamica podemos multiplicar la reacciéon quimica por una constante a
ambos lados de la ecuacién sin cambiar el significado de la reaccidn, sélo el resultado
(ej. variacion en la entalpia, entropia, Gibbs) queda multiplicado por el factor.

- En cinética, las reacciones elementales se escriben de acuerdo como proceden las
reacciones, por lo que no pueden multiplicarse por una constante. Si multiplicamos
por una constante, vamos a estar cambiando la molecularidad de la reaccién, y por
ende el mecanismo de reaccion cambiara. Por ejemplo:

CO2@aq + H2O g = H2COs3(aq)

La reaccién directa de formaciéon de Aacido carbdénico tiene molecularidad 2. Si
multiplicamos por 2 la reacciéon:

2CO0z2@aq) + 2H20ag) = 2H2CO3(ag)

la reacciéon no cambia de un punto de vista termodinamico (energético), pero de un
punto cinético si cambia la molecularidad de 2 a 4, lo que NO refleja la reacciéon de
un punto de vista de mecanismo quimico.
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Otra fuente de diferencia con la termodindmica es la reversibilidad de las
reacciones:

- En termodinamica, las reacciones se tratan como reversibles, y al invertir los
productos por los reactivos, s6lo cambia el signo, es decir, la energia es la misma.

- En cinética, la molecularidad de las reacciones es en general distinta entre
productos y reactivos (ver reacciones anteriores), lo que implica que los mecanismos
de reaccion de la reaccion directa (hacia la derecha) y de la reaccion inversa (hacia la
1zquierda) seran distintos, y por ende su velocidad no sera la misma.

5. Ley de velocidad de reaccién, constante de velocidad y orden
de una reaccién

La ley de velocidad (tasa) de reacciéon (“reaction rate law”) es una relacién
empirica que refleja como depende la velocidad de reaccién con las concentraciones
de las especies involucradas en la reacciéon. Por ejemplo:

H,(gas) + I>(gas) — 2HI(gas)
La ley de velocidad de reaccion es:
d&/dt = k3 [Ha][I2]

donde k32 es la constante de velocidad de reaccion se ha definido empiricamente
como funcién de la temperatura ks2 = exp(25.99-20620/T) 1t.mol-1.s'1, en un rango de
T entre 400 y 800 K, y [Hz] e [I2] las concentraciones de hidrégeno y yodo,
respectivamente.

Para una reaccién elemental cualquiera:

aA + BB — product

La ley de velocidad de reaccion se define como:

d&/dt = k[A]*[B]P




GL42A4, MReich

Esta expresion es una variante de la ley de acciéon de masa de Lavoisier, o
conservacion de la masa de una reaccion, donde el avance de la reaccion con respecto
del tiempo es proporcional a las concentraciones de los reactivos.

- El valor de % (constante de velocidad) es caracteristico para cada reaccion, y
depende de la temperatura como veremos mas adelante. Sus unidades son
[concentracion]-1.s1.

- El orden neto para la reaccién general anterior es:
orden de la reaccion = a + 3

y a la vez determina el orden de la ecuacion diferencial que expresa la ley de
velocidad de reaccién

(1) Reacciones de orden cero

La disociacion del agua es una reaccion de orden cero, ya que la concentracion de
agua se considera 1 (en abundancia):

2H;0(aq) — H30*(aq) + OH-(aq)
dg/dt = k [H20]2 =k [1]2 =

Sin embargo, la reaccion de asociacion del hidronio (H30+) y el OH- para formar
agua (reaccién inversa) es de segundo orden (1+1):

d&/dt = k.1 [H3O*]}[OH]?
(2) Reacciones de primer orden
Los ejemplos mas tipicos son las reacciones de desintegracién radiactiva:
40K —» 40AF

dg/ds = ki [*K]
d[*9K]/dt = -hao[*K]

La solucién a esta ecuacion diferencial de primer orden es muy simple.
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(3) Reacciones de segundo orden

Existen distintos ejemplos:

H,CO; + OH- < HCO3- + H,0
H,CO3; + OH- < HCO3" + H,0O
56Fe2+ + 55Fe3+ — 5&Fe3+ + 55Fe?.+

Donde la ley de velocidad de reaccién adquiere la forma:

de/dt = k& [A][B]!

A continuacién se muestra una tabla con ejemplos (reaccion; T; orden; kf = constante
de velocidad de la reaccién directa; kb = constante de velocidad de la reaccion

mversa; K = constante de equilibrio termodinamico)

Reaction T (K) | Order ke ky, K Ref.
H,0 <« H* + OH- 208 0:2 10285 101115 10-14.00 1
D;0 < D+ + OD- 298 0;2 ~10-3-79 101092 | ~10-14.71 2
H;0* + NH; — NH,+ + H,0 203 2: 1 101063 10137 10926 )
CO; + H;0 <« H,CO;4 298 1;1 0.043 15 10-2.54 3
CO; + H;0 <« H,CO;5 273 1;1 0.002 4
H,CO; <> H* + HCO5- 298 1;2 10679 101067 10377 | 3,5
HCO3- < CO; + OH- 298 1;2 10400 103.65 10765 | 3,5
HCO; < H* + CO52- 298 1;2 10-10.33 5
HCO;s + OH- < CO3%- + H,0 293 2;1 ~10%38 ~106.1 103.67 3
H>CO3 + OH- <= HCO5 + H>O 298 2;1 101023

S6Fe2+ 4 35Fg3+ — S6Fe3+ 4 S5Fel2+ 2,2 0.87 0.87 1.00 4
S6Fe2+ + 35FeCl2t — 2;2 54 54 1.00 4

S6FeC]2+ + 55Fe2+

Units of k and X are customary with concentrations in M and time in s. If two numbers are given in the column of
“Order”, the first number indicates the reaction order of the forward reaction, and the second number for the
backward reaction.

References: 1. Laidler (1987, p. 39). 2. Pilling and Seakins (1995, p. 169). 3. Bamford and Tipper (1972, p. 284).
4. Lasaga and Kirkpatrick (1981, p. 23, p. 12). 5. Drever (1997, p. 42).
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Algunas soluciones estandar para ecuaciones cinéticas de distinto orden:

Table 1-2. Concentration evolution for elementary reactions

Order | Type of | Reaction rate | Expression of B{(t) Linear plot Half-life (1)) and
reaction law mean reaction time ()
ey Ay
0 A—=C di/de = k A=Ay -ki=Ap C=Cy+kt ‘UZ‘E’T‘M
C=Ch+kt
E=Ag(l- ekl A= ageh s =02 = 1k
1 A dE/dt = kA Ind = Indy - ke 112 ’
- . C=Cy+ Ag(1- e 0 k
2 A — dE/dt = kA2 A Ay /A = 1Ay + 2kt i = 1
-dAfdr = 2kA? 1+ 2kAqi SETYI
T=1/{2kA)
ADB&(CI = l:l A Aﬂ lng =BD, then
If Ap# By, then E= —————+ In—=In— — Bkt
2 A+B— | dildr=kAB 0750, fhen (g4, —B,) i an * o= Ba) ti;2 = LitkAp);
where g = e H8rdali, if  Ap<<By,  them:
Ag=AgE; B=ByE It Ay = By, then | ity = 1/(kfiy) for A;
B VA=1UB=1UBy+ k&t if Ap==8y, then
If Ap=By, then A=8=—" .
40=Bo 1+ kBt fy2 = L(kAp) for B.
= A3
dAidr=3kA% | AT A, AT A, 2kAg
T = 1/(3kA%)
3 2A + B | deide=kAB | I Ag#2By, then
— -dASd: = 1 1 ABO
kt(Ag-28p)=(—-—)+In—
2UA%B (4o ~25p) (AG A7 " AoB
3 A+B+C— | dE/dr = kABC
_ -1
n nA — die/dr = kA™ 1 1! +nin—1kt ! ]=—1 1+n(r:—1:|i'c.t : =—2n -1
—dAfdt = nkA" A"_l n-1 AT ADH— 1/2 n(n—l}kﬂgn_l
nzl, 1 nzl, 1 n20, 1

A, B, and C denotes the species, and A, 8, and C (italicized) denotes the concentration of the species {i.e., A=[A]).
Subscript “0" denotes the initial concentration. E is the reaction progress parameter and k is the rate constant.



