Cinética

Modulo Il



Cinética quimica

[ Estudia |la velocidad de las reacciones quimicas.

[ Experimentalmente se busca una descripcion
fenomenologica

= Un expresion que permita determinar la velocidad en
diferentes condiciones.
[ Teoricamente se busca una descripcion a nivel
molecular

= Comprender el porqué del efecto observado para las
diferentes variables.



Ausencia de equilibrio quimico

[. Las concentraciones cambian con el tiempo.

[ Problema 1: determinar las concentraciones a diferentes
tiempos.

[ Problema 2. obtener |la velocidad a partir de las medidas
de concentracion a distintos tiempos.



Seguimiento de la reaccion

[©: Metodos quimicos (lentos, >seg):

= Se utiliza una reaccion quimica para evaluar la
concentracion de un componente.

= Requiere sacar una muestra y luego “detener” la
reaccion para poder evaluar la concentracion.

= Limitados al caso de reacciones relativamente lentas.
[ Métodos fisicos (rapidos, 10-1°> — 10-3 seqg):

= Se monitorea la variacion de una propiedad fisica:
[ Cambios de presion.
= Absorcion UV, V, IR, Raman, RMN, etc.
[*: Polarizacion de la luz.



Obtencion de la velocidad
promedio

. C,H,Cl(aq) + H,O(/) -» C,H,OH(aq) + HCl(aq)

TABLE 14.1 Rate Data for Reaction of C4HoCl with Water

Time, t (s) [C4HyCl] (M) Average Rate (M/s)

0.0 0.1000
50.0 0.0905
100.0 0.0820
150.0 0.0741
200.0 0.0671
300.0 0.0549
400.0 0.0448
500.0 0.0368
800.0 0.0200
10,000 0

19 x10™
17 x10™
16 x 10
14 x 10
122 %ig
101 x 107*
080 x 107*
0.560 x 107*




Obtencion de las velocidades
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Definiciones

Consideramos una reaccion arbitraria

aA+bB—>cC+dD

*El nimero de moles de cualquier especie a tiempo 7 es:

*Y su evolucion en el tiempo




Definiciones

] a velocidad de reaccion se define como

v 1d[4] 1d[B] 1d[C] _1d[D] Si hay
V= s T T T T T T T T T T Est. Est.

Se llama ley de velocidad a:

El quid de la cuestion es
hallar esta f.

Debe determinarse
experimentalmente

v= f(T,composicion)



Orden de reaccion y constante de velocidad

En muchos casos, la relacion empirica obtenida es del tipo:
k = constante de velocidad de reaccion.
o. = orden de reaccion respecto al componente A.
B = orden de reaccion respecto al componente B.

o + B +...+ vy = orden total de reaccion.



Comentarios sobre v =k[A]*[B]°[F]"

[ k no depende de la composicion ...
= pero depende de T, P, numero de fases.

[ A, B, F pueden ser reactivos, productos o
cualquier otra especie estable presente en el
medio.

[=: Los ordenes pueden ser enteros o fraccionarios.

[*: Los ordenes no necesariamente son iguales a
os coeficientes estequeometricos.

[ Los 6rdenes deben determinarse
experimentalmente.




Ejemplos

v = kl[[_lz][Brz]l/2
 1+k,[HBr]/[Br,]

H, + Br, > 2HBr

H +1,—>2HI  v=k[H,][I,]
250, +0,—¥° 5250,  v=k[O,][NOT

H,O,+21" +2H" - 2H,0+1, v=k[H,O,][I]
+ I, [H,0, 1[I 1[H"]




Determinacion de la ley de
velocidad

[ Método de las velocidades iniciales

= Se realizan dos experimentos con iguales
concentraciones iniciales de todos los reactivos
excepto uno.

= Se mide la velocidad inicial en cada uno de los
experimentos.

vip = k[ AL [BI[FT; Vi _ ([A]mj“

Voo = k[A]go[B]f[F]f Voo [ 4],,

¢ Podria utilizarse una velocidad que no fuera la inicial?



Ejercicio

Sea la reaccion A+B — C [ k|l4l|BY

[A] (M) [B] (M) Vel. Inicial (Ms-")
2.30 x 10 3.10 x 105 5.25 x 104
4.60 x 10 6.20 x 105 4.20 x 10
9.20 x 10 6.20 x 105 1.70 x 1022

oa=2
B=1

k=3.17 x 108 M-%s""



Determinacion de la ley de

velocidad

[ Método de aislacion

« lodos los reactivos se agregan en exceso excepto
uno.

= La concentracion de los componentes en exceso se
considera constante.

_d[A4]
dt

ocv=k[A]"[BI.[FT.

=« Luego
[=: Grafica In[A] vs .
=2 Grafica 1/[A] vs t.
= Grafica In(t,,) vs In([A],)-



¢ Hay coincidencia?



Ley integrada de velocidad

[ Indica como varian
las concentraciones
con el tiempo.

[ Permite una relacion
directa con el
experimento.

[* Podemos obtenerla si
conocemos la ley de
velocidad.




Ley integrada de velocidad Il

Si se conoce la ley de velocidad es posible determinar
la ley integrada de velocidad (concentraciones versus tiempo)

BN ° A partir de la ley de velocidad se
= f(T',composicion) i _
dt plantea una ecuacion diferencial.

* Resolviendo la ecuacion se obtienen
o las concentraciones en funcion del
= f(T',composicion)

_dlp]
4t tiempo.

* Notar: solo es necesario resolver una de
las ecuaciones.



Ejemplos sencillos

[=: Primer orden [ Segundo orden

S (T,composicion) = k[ R1@ (T, composicién) = k[ R]’

__ ARl _ gy
V= 7 k[R]

@ integrando @ integrando

[R]=[R],e™ L _1

In([R])=In([R]), — kt

EJERCICIO: LEY DE ORDEN CERO



Ejemplos no tan sencillos

A+2B—>C+D

f(T',composicion) = k[ A][ B]

v=- A LB
dt 2 dt

[=: Las variables [A] y [B] no son independientes.

[ Es necesario escribir la ecuacion diferencial en
funcion de una unica variable independiente.

[=: Para ello se utilizan las condiciones iniciales y
las relaciones estequeomeétricas.



Graficos de primer orden
CH,NC — CH,CN  v=[CH,NC]
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Graficos de segundo orden
NO, + CO - NO + CO,  v=[NO,]2

100 200
Time (s)




Tiempos medios

[ Es el tiempo que tarda la concentracion de
un reactivo en alcanzar un valor igual a la
mitad de la concentracion inicial.
= Si =ty 2 [A] = 72[A]

[ 1°" orden: t,,= In(2)/k = no depende de
[Alo-

QIOILELWA 7, =2 —1)/(n—1k[A4];"
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Velocidad de reaccion y
temperatura

[ La velocidad de |la
mayoria de las
reacciones depende
fuertemente de la
temperatura.

[: La mayoria de las
reacciones se
aceleran al aumentar

180 190 200 210 220 230 240 250

la temperatura. Temperature (C)




Ecuacion de Arrhenius

[=: Ecuacion fenomenologica.
[ Enunciada por Arrhenius.

[ Valida para una gran cantidad de reacciones en
un rango limitado de T.

k()= Ae " faaln(k(7))=In(4)-E, RT
A+ A(T)
Energia de activacion  JSECINUN

Factor de frecuencia

Puede ser mayor o
menor que cero




Graficos de Arrhenius

gl 1 1 1 1 e
0.0019 0.0020 0.0021 0.0022
1/T

Ojo: no todos los graficos de Arrhenius dan como predijo Arrhenius



¢, Qué informacion nos brinda E,?

. E_ > 0 indica una reaccion que se acelera
al aumentar la temperatura.

[ E_ < 0 indica una reaccion que se
desacelera al aumentar la temperatura.

. Cuanto mayor es E_ el cambio de k es
mas significativo.




Desviaciones de la ley de
Arrhenius

[ En amplios intervalos de T se observan
desviaciones a la ley de Arrhenius:
= la grafica de Arrhenius no da lineal.
= €l factor pre-exponencial depende de la

temperatura.

[ Para explicar estas desviaciones debemos
conocer con mayor detalle como ocurre
una reaccion quimica.



Mecanismo de reaccion

[=: Las reacciones se pueden clasificar como
simples o complejas.

=2 A nivel molecular las reacciones simples
ocurren en un unico evento.

[=: Las reacciones complejas involucran una
sucesion de etapas simples.

[=: Al indicar c/u de las etapas simples que
componen una reaccion compleja estamos
iIndicando el mecanismo de reaccion.




Reacciones simples

[ Estan caracterizadas por su molecularidad
(numero de moléeculas que participan en €l
evento a nivel molecular)
=« Unimoleculares. Ej: A>B
= Bimoleculares. Ej: A+B>C+D, 2A2A,
= Termoleculares. Ej: A+A+M->A, + M

[=: Notar: diferenciar entre una ecuacion

estequeometrica y la representacion de
una reaccion simple.



Velocidad de las reacciones
simples

[ En el caso de las reacciones simples, €l
orden de reaccion de cada especie coincide
con su molecularidad

A—> B
A+B—>C+D

A+A— A,
A+B+M > P+ M




Aproximacion cinética al equilibrio

2 El equilibrio quimico no implica la ausencia de reaccion.

[ Cuando hay equilibrio las reacciones directa e inversa
ocurren a la misma velocidad.

[ Por ejemplo, para una reaccion elemental
A(g) = B(g) en fase gaseosa tendriamos

Pp /RT | Equilibrium achieved ke (PA/RT)| Equilibrium achieved
(rates are equal)
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Aproximacion cinética al equilibrio

A< B

Inicialmente, la velocidad directa es grande y la inversa es nula.
Por este motivo la concentracion de A disminuye y la de B aumenta.
Esto hace que la velocidad directa disminuya y la inversa aumente.
Eventualmente las velocidades se igualan.




Reacciones complejas
Intermediarios y catalizadores

[*: Ej. considerar una reaccion R - P con el
siguiente mecanismo:
R+C->/+C
| > P

[ R= reactivo (se consume).
P= producto (se produce).
C= catalizador (no se consume ni se produce,
pero esta siempre presente en el medio).
I= intermediario (no se consume ni se produce,
sOlo esta presente mientras ocurre la reaccion).



Mecanismo y estequeometria

. El mecanismo debe ser compatible con la
estequeometria (sumando las etapas).

[ El mecanismo debe predecir la ley de velocidad
observada.

[ El mecanismo debe predecir correctamente la
dependencia de v con T.

O, +250, = 250, Estequeometria

O, +2NO — 2NO,
Mecanismo
NO, + 50, - NO + SO,



Variacion de las [ ] con el
tiempo en reacciones complejas

 La variacion de las [ | se puede deducir del mecanismo.

A veces (casos simples) se puede obtener una ley de velocidad.

* S1 el mecanismo propuesto es correcto las predicciones
coinciden con el experimento.

Reaccion
|
Sist. de ec
Mecanismo diferenciales

r
B—C




Solucion analitica

—e— [AJI[A], —e— [AJ[A],
e [BIIA], : o [BIIA],

—9- [CVIA], -v- [CVIA],

Concentraciones
Concentraciones




Aproximaciones para obtener la ley
de velocidad: estado estacionario

[F2 Se supone que la concentracion de los
iIntermediarios no cambia con el tiempo

2 Se utiliza la hipotesis anterior para expresar la
velocidad de aparicion de un producto en funcion de
la concentracion de especies estables.

v=" =)

dt



Soluciones aproximadas
Hipotesis de pre-equilibrio

A ki /k_, s B
Reaccion Mecanismo

B—%2 sC

Sistema de ecuaciones diferenciales

Hay que resolver el
sistema de ecuaciones
diferenciales.

Otra opcion es utilizar
la hipotesis de estado
estacionario para B.
Otra es asumir que el
primer paso esta en
equilibrio.




Hipotesis de pre-equilibrio |

Ak 181

dt

[5] k,
Pero si hay cuasi-equilibrio en la 1ra etapa = Kl =

[A] =

Notar que la hipotesis de pre-equilibrio
es un caso particular de la hipotesis del
estado estacionario.




Teoria de reacciones quimicas

. A nivel molecular las reacciones ocurren
porque:
= Las moléculas reactivas colisionan con
suficiente energia como para que se

produzca la ruptura y formacion de enlaces
(bimoleculares).

=« Una molecula acumula suficiente energia en
un modo de movimiento adecuado como para
reestructurar sus enlaces (unimoleculares).



Dinamica de reacciones
quimicas

[ Conociendo las leyes que rigen la
dinamica de los movimientos moleculares
es posible estudiar su dinamica:

= Determinar a partir de primeros principios el
resultado de cada colision.

= Determinar a partir de primeros principios la
transferencia de energia entre los modos de
movimiento de las moleculas.



Qué leyes rigen la dinamica de
los atomos y moléculas?

[ En principio se deben aplicar las leyes de
la mecanica cuantica.
(complicado).

[ A medida que la masa de las particulas se
vuelve mas y mas grande las leyes de la
mecanica cuantica se transforman en las
leyes de Newton.

(menos complicado).



Mecanica clasica

2da Ley de Newton

Como se
determinan
las fuerzas?




Energia potencial

La funcion energia potencial depende de 3N variables!

V=V (X0 11205 X35 V30 230 5 X5 Vs Zy)




Ecuaciones clasicas de
movimiento

__y dpyi __g dpzi —

d  x,) dt [y dt

Dadas las posiciones y momentos iniciales, se resuelve numéricamente
este sistema de 3N ecuaciones diferenciales ordinarias para obtener

todas las posiciones y momentos a cualquier tiempo t.
Se analiza el resultado



Se puede aplicar la mecanica clasica a la
simulacion de la dinamica de reacciones
quimicas”?

. No para el movimiento de los electrones.
= El tratamiento del movimiento electronico se hace
exclusivamente con mecanica cuantica
[ La solucion de la ecuacion de Schrodinger para los
electrones provee la superficie de energia potencial que
guia el movimiento nuclear.

. En muchos casos, el movimiento nuclear se puede tratar
por mecanica clasica.
= [eécnicas de dinamica molecular, trayectorias cuasiclasicas, etc
= EXxcepcion: dinamica de H, H*, H-.



1ras teorias sobre la reactividad
guimica
[ Proveen un marco conceptual para entender el
tema: cualitativas y no cuantitativas.

[=: Las teorias intentan explicar

= porque la velocidad de la reaccion aumenta al
aumentar la concentracion de reactivos.

= porque la velocidad de la reaccion elemental
aumenta al aumentar la temperatura.

[©: Los modelos mas simples son:
= Colisiones de esferas duras.
= leoria del estado de transicion.

[ Los modelos mas exactos requieren la
Implementacion de estudios computacionales.



Teorias sobre la reactividad
quimica Il

[ Colisiones moleculares
= Elasticas

= Inelasticas (transferencia
de energia)

= Reactivas

- Cuantas mas moléculas
hay, mayor es la
probabilidad de que
colisionen.

[ ¢ Como predecir el
resultado de cada
colision?




Teoria de las colisiones de esferas
duras

[:En vez de analizar la dinamica sobre la
verdadera superficie de energia potencial
asume que:

= Las moléculas son esferas rigidas.

= No interaccionan entre si excepto cuando sus
superficies se tocan.

= Si la colision supera una cierta energia
minima hay reaccion.

= Sl la colision no supera la energia minima no
hay reaccion.



Teoria de las colisiones de esferas
duras Il

No hay reaccion No hay reaccion

‘-" ‘-» ‘

Hay reaccion

-0 -o

Antes Después




Teoria de las colisiones de esferas
duras I

velocidad de (numero de colisiones j ( fraccion de j
= X

reaccion por unidad de tiempo ) |\ colisiones reactivas

f=exp[-E, /RT]

Factor de Boltzman




Fraccion de colisiones reactivas

|
Lower temperature !
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Teoria de las colisiones de esferas
duras |V

¢ Es consistente con Arrhenius?



Limitaciones de la teoria de
colisiones de esferas duras

[ Las moléculas interaccionan aun estando a cierta
distancia.

[ Las moléculas no son esféricas.

[F: La efectividad de una colision no depende soélo de la
energia sino tambiéen de la orientacion.

o o o W

Before collision Collision After collision

(a) Effective collision

wod o o

Before collision Collision After collision

(k) Ineffective collision



Coordenada de reaccion y estado
de transicion

_~transition state

products

action coordinate

Camino de minima energia entre reactivos y productos



Ejemplos




Ejemplos |l

Feaslants Bafore ranstion skate

H H

]

Br—Cuy - CH
-~
\

H

BrGH, + OH ™

Transition slate

H

Reastion prograss

Adter transilon stala

Br+ GHOH




La teoria del estado de transicion

[ Puede deducirse de dos formas

= Termodinamica: Eyring. Es la demostracion
mas intuitiva y la mas sencilla.

= Dinamica: Wigner. Es la demostracion mas
rigurosa y muestra claramente las
limitaciones de la teoria.

= La velocidad de reaccion es proporcional a la
concentracion de complejo activado.



La teoria del estado de transicion |l

Reaccion:

Eyring asume que hay un cuasi-equilibrio entre los reactivos y el complejo
activado y que luego este complejo activado se descompone para dar
productos

A+B<« X s AB* %2 5P

" . [AB” "
— e — S




La teoria del estado de
transicion Il

k. T o o ¢ Es consistente con Arrhenius?
v=-—""—exp A5 /R eXp A /RT[A] PJl ;. Cuadl es el sentido de AH*
h y AS#?

Krst



Catalisis

[ Los catalizadores aceleran la reaccion pero no
se consumen ni se producen durante la
reaccion.

[=: La presencia de catalizador provee un camino
alternativo para la reaccion.

2 El camino alternativo tiene una constante de
velocidad resultante mayor.

[ La catalisis puede ser
= Homogénea
=« Heretogenea



Catalisis Il

Um:atalyzed reaction

Catalyzed
reaction

HEOZ -+ 2H20 + BI’E

2H, O+ 0O, +
2Br +2H™

Reaction pathway




Catalisis heterogenea




Enzimas

[ En un instante dado, miles de reacciones
ocurren muy rapidamente en cada celula
viva.

[= Virtualmente todas estas reacciones son
mediadas por enzimas (proteinas y
ocasionalmente ARN).

[*:Las sustancias transformadas son
usualmente muy estables fuera de la
céelula.



[.Ej: la oxidacion de la glucosa es una
reaccion altamente exotermica

(~2500kJ/mol:
CH,O, +60,—6C0O,+6H,0

[ Ademas tiene una K>>>>1,

[:Sin embargo, se puede tener glucosa y O,
en un frasco y no esta se descompone (ni
el recipiente se calienta) ©

[F:En las celulas, las enzimas catalizan
procesos como este para que ocurran a
velocidades apreciables.



Enzimas Il

> Poder catalitico

Se mide por el cociente V., /V, . cat-
El poder catalitico de ciertas enzimas alcanza valores
tan altos como 107°,

[<: Especificidad
Respecto a las sustancias con las que interacciona
(sustrato).
Respecto a la reaccion que cataliza (ausencia de
reacciones paralelas).
La selectividad se basa en el reconocimiento mutuo
entre el sitio activo de la enzima y su sustrato.



Ej: modelo de la llave-cerradura.

Substrate Products

"

Enzyme Enzyme-substrate
complex

Regulacion: queda para ser estudiada en BQ1 o0 BQ2



Cofactores

[ Muchas enzimas solo tienen componentes
proteicos.

[F: Otras necesitan componentes no
proteicos => cofactores.

lones metalicos

Cofactores
Moleculas organicas => Coenzimas
Grupo prostético
Proteina + grupo prostético => holoenzima

Proteina sin grupo prostético => apoenzima



Conceptos basicos de cinética
enzimatica

[=: La velocidad de reaccion depende de la
concentracion de sustrato de una forma poco
usual

Comparar con
una reaccion
quimica de 1er
0 2do orden




El mecanismo de Michaelis-Menten




El mecanismo de Michaelis-Menten

Asumiendo estado estacionario para ES se llega a

Pero se busca una expresion en funcion de [E],=[E]+[ES]

k cat [E ] 0 k., =k, Nro.de intercambio
k+k

1

" TIEK, 8]

K, = 2 Cte.de Michaelis




Analisis de la ecuacion de M-M

Bajas concentraciones de sustrato
Pseudo primer orden en S

Altas concentraciones de sustrato
Velocidad constante

Ky €s igual a la concentracion de
sustrato para la cual v, es la mitad
dev

max



Analisis de la ecuacion de M-M




Significado de los parametros

En general k, <<<< k,

Ky aproximadamente igual a Ky del
complejo enzima sustrato.

Numero de moles de producto que se
obtienen por u. de tiempo en cond. de
saturacion.

Numero de molec de producto que se
obtienen por u. de tiempo, por moléc
de enzima, en condiciones de
saturacion.




Valores tipicos de k__,

Enzima Kcal /seg

Catalaza 40.000.000
Anhidrasa carbonica 1.000.000
Acetilcolinesterasa 14.000
Penicilinasa 2.000
Lactato-deshidrogenasa 1.000
Quimotripsina 100

ADN polimerasa | 15

Lisozima 0.5




Linearizacion de la ecuacion de
Michaelis

Ecuacién de Lineweaver-Burk o doble reciproca

)

1
(M/min

(L

1
Vo

—




Otras formas de linearizacion




Inhibicion

[ Competitiva

= El inhibidor compite con el sustrato por el sitio
activo de la enzima.

[>No competitiva

= El inhibidor modifica la estructura de la
enzima haciéeéndola menos eficiente



Inhibicion competitiva

E+1 < El
LE]L/]

kcat EO
1+KM(1+K,[[])

5]

Yy =




Seminario 1-Problema 9

Comprobacion 1er orden Comprobacion de segundo orden

1/(10**3[A])
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