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Cinética quimica

Es la rama de la quimica que proporciona las herramientas que se
pueden utilizar para estudiar las velocidades de las reacciones
guimicas en los niveles tanto macroscépico como atémico. En este
ultimo nivel la informacion suministrada permite establecer los

mecanismos por los cuales ocurren las reacciones, posibilitando
intervenir sobre la velocidad de reaccion y optimizar procesos.

La cinética quimica
es de crucial
importancia en
ambitos cientificos
y tecnoldégicos con
implicaciones
economicas,
industriales y
medioambientales.
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REACTIVOS — PRODUCTOS
concentracion de los reactivos y/o

productos por unidad de tiempo.

Velocidad de reaccion:

S8|0W JO JaquInN

Time (min)




EJEMPLO: Descomposicion del H,0,

H,0,— HO0+'0,

2
tiempo (s) [H,0,] (M) [H,0] (M) [0,] (M)
En ese intervalo de tiempo { 0 2,32 0 0
400 1,72 0,60 0,30
Velocidad unica de
Reaccion promedio: - - [H202 ] = M — L A [02]
At At 1/2 At
(1,72-2,32)M  (0,60-0)M 1 (0,30-0)M
400 s 400s  1/2  400s

0,0015M/s =0,0015M/s =0,0015M/s

Cada segundo que pasa:

la concentracion de H,O, disminuye 1 x 0,0015 mol/I
la concentracion de H,0 aumenta 1 x0,0015 mol/I

la concentraciéon de O, aumenta 1/2 x 0,0015 mol/l



EJEMPLO: Descomposicién del H,0, H,0, = H,0+ ! O,

2
4 N
tiempo (s) [H,0,] (M) At (s) A[H,0,] (M) v (M/s)
L s 400 -0,60 0,0015
Ly 1,72 400 -0,42 0,0011
S SEL 400 -0,32 0,00080
o 0,98 400 -0,25 0,00063
1 ,7
e thiE 400 -0,19 0,00048
2000 0,54
/ 400 -0,15 0,00038
2400 0,39
400 -0,11 0,00028
i . 0,28 \ /

{Se relacionan a través de una pendiente

0.0015

Ecuacion cinética

V=k[H202:|

0.0010 -

- A[H,0,]/At Ms')

0.0005

0.0000 ' : ' L ‘
0 1
[H,0,] (M)




En general:

aA+bB—=gG+hH

En un intervalo de tiempo se calcula la Velocidad Unica Promedio:

1A[A]= 1A[B]=lA[G]_l£|

R - - .
a At b At g At h At
En intervalos pequenos, se calcula la Velocidad Instantanea:
At — 0
d|A d| B d|G d|H
y __1dla]l _ 1d[B] _14d[G] _1d[H]

ECUACION CINETICA



Ecuacion de velocidad o ecuacion cinética

Ecuacion empirica que relaciona la velocidad de reaccion con las
concentraciones molares de los compuestos que participan en la reaccion.

aA+bB+---—gG+hH+---
v=k[AT [B] -~
Orden de reaccidn

» m,n,....orden de reaccién con respecto a A, B, ...

* Generalmente, son nUmeros enteros positivos pequefios: 0, 1, 2.
* QOcasionalmente, pueden ser nUmeros fraccionarios y/o negativos.

O estan relacionados con los coeficientes estequiométricos de la reaccidn global:

‘anto my a como ny b NO tienen por qué coincidir. Solo concuerdan en
reacciones que transcurren en un solo paso denominadas reacciones elementales.

m+n+...: orden de reaccion total, u orden global de reaccion.

Constante de velocidad o constante cinética: k
 Depende de la reaccion, de la temperatura y de los catalizadores si los hubiera.

e Su valor indica si la reaccion es rapida o lenta.
* Sus unidades dependen del orden de la reaccidn.

k [=] M 1-(m+n+...)/t = [=] M 1-(orden total)/t



Determinacion de la ecuacion de velocidad:
meétodo de las velocidades iniciales

» Paso 1: Determinar los érdenes de reaccion en el instante inicial,
eligiendo convenientemente las concentraciones de reactivos.

o Los ordenes de reaccion son independientes del tiempo y de las
concentraciones.

o De la relaciéon entre las velocidades iniciales de dos mezclas de reaccién
gue difieren en la concentracidon de un solo reactivo se extrae el orden de
reaccion con respecto a ese reactivo.

» Paso 2: Determinar la constante de velocidad a partir de los datos de
concentracion y velocidad inicial de cualquiera de los experimentos
anteriores.

o La constante de velocidad es independiente del tiempo y de las
concentraciones.




EJEMPLO: Para lareaccion A + B > PRODUCTOS

Vreaccion = k [A ]m [B ]n Datos cinéticos de la reaccion A +B > C a 20°C

Velocidad inicial (M/

Experimento [AL,(M) [B],(M) .

V, k [A ]2m [B]zn 1 0.105 0.150 1.8x 105

v, k[A]"[B]" 0.105 0.300 7.1x10%
3 0.052 0.300 3.5x10°

/

para A constante : Y2 M 0 300]2 L Tl 3,94

/

v, k[o1e57[0,150]" v, 18

para B constante : Y2 ,k’[O 105]2 W e [ =2,03

v, 4[0,052]"[0.300]" v; 35

I/reaccio'n — k [A ]l [B ]2

ORDEN TOTAL = 1+2 = 3 (tercer orden)



EJEMPLO

Se han realizado varias medidas referentes a una reaccion del tipo:
aA + bB — Productos, obteniéndose los siguientes resultados:

EXPERIENCIA | CONCENTRACION INICIAL VELOCIDAD
(mol.lI'1.s1)
[A] [B]
0,01 0,01 4,4.104
0,02 0,01 8,8.10*
3 0,02 0,02 35,2.104

éCual seria la expresion de la ecuacion de velocidad para esa
reaccion? Utilice el método de las velocidades iniciales.

a. v = k.[A]%.[B]

b. v =k.[A].[B]?

c. v = k.[A]%.[B]?

d. v = k.[A].[B]



METODO GRAFICO DE RAPIDEZ

- Time,
» Como aplicarlo? s (ALM In [A] 1A]
0 1.00 0.00 1.00
5 0.63 ~0.46 1.6
10 0.46 -0.78 2.2
5 0.36 ~1.02 2.8
25 0.25 ~1.39 4.0
1.00 0.00- 5.00
0.80 ~0.40 \\ 4.00
= 0.60 = —0.80 S = 3.00
< 0.40 £ —1.20 \ = 2.00
0.20 ~1.60 1.00
0.00 ~2.00 0.00
0 5 10 15 20 25 0 5 10 15 20 25 0 5 10 15 20 25
Time, min Time, min Time, min

\\




EJEMPLO

Los datos siguientes se obtuvieron para la descomposicion del dioxido
de nitrégeno en fase gaseosa a 300 °C, 2NO, (g) — 2 NO(g) + O,(g)

Tiempo () Noi(v)

0,0 0,01000
50,0 0,00787
100,0 0,00649
200,0 0,00481
300,0 0,00380

a. Utilizando el método integrado (grafico) indique el orden de
reaccion y exprese la ecuacion de velocidad.

b. En base a la ecuacidon de velocidad hallada, calcule la constante
de velocidad con sus correspondientes unidades.



Factores que influyen en las velocidades de reaccion

-

P i . o
R E& ® La naturaleza misma de los reactivos: Afecta la ruptura y
; 1 formacién de nuevos enlaces que se dan lugar durante la reaccion.

®* La concentracion de los reactivos: La mayoria de las reacciones
quimicas avanzan con mas rapidez si se aumenta |la
concentracion de uno o mas de los reactivos.

®* La temperatura a la cual se lleva a cabo la reaccion: La rapidez
‘de las reacciones quimicas aumenta conforme se eleva la
temperatura.

® La presencia de un catalizador: Un catalizador aumenta la
velocidad de una reaccidon sin ser consumido en la misma. La
fisiologia de casi todas las especies vivas depende de manera crucial
de las enzimas, que actuan como catalizadores bioldgicos
aumentando la velocidad de reacciones bioquimicas especificas.

° El drea superficial de los reactivos y/o catalizadores: Las
reacciones en las que participan solidos suelen avanzar mas
rapidamente conforme se aumenta el area superficial del sélido.



MODELOS TEORICOS EN CINETICA QUIMICA
yi

» Teoria de colisiones > R

o Las moléculas chocan entre si e 1\
- En gases, la frecuencia de colisiones ' AP AUR U=
es del orden de 103° colisiones/seg. — s [ '

- Si todas las colisiones fueran efectivas, las velocidades de reaccién

serian altisimas, del orden de 10° M/s, en la realidad son mucho
menores. Sélo los choques entre moléculas bien orientadas son
efectivos.

nergia de activacidn: Sélo los choques entre moléculas que traen
una energia cinética mayor que una dada energia (de activacion)
generan una reaccion quimica.

o T

» Teoria del estado de transicion
o En los choques efectivos se forma una especie hipotética, el
complejo activado, que esta en un estado transitorio llamado
estado de transicion, que se descompone, dando lugar a los
productos o bien restituyendo a los reactivos.
o La diferencia de energia entre el estado de transicion y los reactivos
es la energia de activacion.



Catalisis

En 1981, finalmente, la definicidn
aceptada por la IUPAC es la siguiente:

reacgion sin alterar las condiciones
termodinamicas de la misma; el
proceso se denomina catadlisis y la
reaccion en que esta involucrado un
atalizador se denomina reaccidon
atalizada”.

Los catalizadores disminuyen la energia
e activacion proporcionando un
mino alternativo. Se clasifican como
mogéneos y heterogéneos.

Energy

catalizador

' El término catalizador fue introducido por J. J. Berzelius en 1835, para referirse a
cualquier sustancia que, con su mera presencia provoca reacciones quimicas que, de otro
modo, no ocurririan. Mas tarde, en 1902 W. Ostwald dio una definicion mas ajustada y
definié un catalizador como una sustancia que cambia la velocidad de una reaccién
quimica sin ser modificada por el proceso.

E, (no catalyst)

E, (with catalyst)

Reaction Progress



EQUILIBRIO QUIMICO



Ecuacion de velocidad o ecuacion cinética

Ecuacion empirica que relaciona la velocidad de reacciéon con las
concentraciones molares de los compuestos que participan en la reaccion.

aA - bB
n
/ v=k,[A]" Reaccion directa V=k, Py
: ()
v = k;[B]™ Reaccion inversa v=k (%)m

ny m : ordenes de reaccion




EQUILIBRIO

Condicion en la cual las concentraciones de reactivos y productos en un sistema
cerrado se mantienen constantes con el tiempo, sin cambio visible del sistema.

K: Equilibrio alcanzado kf (PA/RT)E eq;ilibgi(;alcanzaldo
= | / ide 5 iguales
g I Pa _g : (velocidades iguales)
= l = |
S ; :
S : Py G |
b > |
& : ki(Pg/RT)!
0 > 0 L
Tiempo —> Tiempo —
—_ n — m
V= kd[A] v = k,[B]
m
= k;[B]

[B]P
K ¢
[A]®



Ejemplo de equilibrio quimico
El equilibrio del sistema N,O,-NO,

9 o
000:020:0:000 OQOO Og o .o @ O
00000 © Oo Q09 o
000000000 o 0 © o )
N204(s) N204(g)—2NO2(g) N204(g)—= 2NO2(g)
N,O, congelado A  temperatura El equilibrio quimico
es incoloro ambiente el N,O, es el punto donde las
se descompone concentraciones de
en NO, (marrén) todas las especie son

constantes



El punto en el cual la velocidad de descomposicion: N,0,, — 2NO,,
es igual a la velocidad de dimerizacion: 2NOy, = N,O0y)
constituye un EQUILIBRIO DINAMICO.

®* Dado que NO, es color pardo oscuro y el N,O, es incoloro, se verifica la
reversibilidad de la reaccién, con el cambio de color en uno y otro sentido de
reaccion.

® Se puede reconocer el equilibrio cuando ya no hay un cambio visible de color.

® Se puede conocer la cantidad de NO, a través de la intensidad del color en la
mezcla gaseosa.

NO NO,

N;O.q NIO—C

Concentracién
Concentracién

Tiempo Tiempo

Las concentraciones permaneces constantes y las velocidades directa e
inversa son iguales.



DETERMINACION DE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO

N,O, () <> 2NO, 9

Tabla 1417 El sistema NO,-N,0, a 25°C

Concentraciones

Concentraciones

Relacion

iniciales en el equilibrio de concentraciones
(M) (M) en el equilibrio
[NO,] [NO,J?
[NO,]  [N,0,] [NO,]  [N,0,] — :
[N,O,] [N,O.]
0.000 0.670 0.0547 0.643 0.0851 4.65 x 1073
0.0500 0.446 0.0457 0.448 0.102 466 x 10 °
0.0300 0.500 0.0475 0.491 0.0967 4.60 x 1073
0.0400 0.600 0.0523 0.594 0.0880 4,60 x 1073
0.200 0.000 0.0204 0.0898 0.227 463 %107

(Pyo,)”

Keg=

Pv.o,



CONSTANTES DE EQUILIBRIO Kp y Kc

Ecuacién general de equilibrio

aA+bB = cC+dD

(Pc)c (PD)d Condicién de equilibrio:
Keg = a b reactivos y productos en
/ (Pa)"(Ps) fase gaseosa
Ley de accion de masas.
y Waage,
[C:r |:D:|i Condicidon de equilibrio:
(Exprésion de equilibrio) Keq = A HB LTS prog.ctesiey
disolucién

La expresion de la constante de equilibrio s6lo depende
de la estequiometria de la reaccion, no asi de su
mecanismo.

El valor de Keq varia unicamente con la temperatura.



Equilibrios homogéneos

Se aplica al caso donde todas las especies quimicas estan en la misma fase.

2 )
N204(g) s 2N02 (g) Kp = (PNoz) o Kc= [ NO:F
PN204 [ " 204]

adg < bB suponiendo comportamiento de gas ideal

/
B[ n,RT ngRT
Kc = P, = y P=
[A]a A% A%
b b
b b ‘ngRT) (np)
Kp =, k=P oAV ) V) (e
A P, (n,RT) /n_A\a
.V V)

Kp:M(RT)An = |Kp =Kc(RT)™ | donde An=b-a




Equilibrios heterogéneos

Cuando se tiene una reaccion reversible con reactivos y productos en
fases distintas.
Ejemplo: CaCO; ) > CaOgs) +CO, gy

K = Acadls
[caco ],

® Esto se debe a que la concentracion de un sélido esta relacionada con su densidad, una
masa dada de un sélido y por lo tanto su niumero de moles, ocupando un determinado
volumen. Cuando el solido desaparece al reaccionar, su masa y su volumen disminuyen,
el niumero de moles por unidad de volumen de sélido se mantiene constante, la
concentracion molar de un sdlido es una constante, que se puede calcular a partir de su
nsidad y de su masa molar.
n general, la concentraciéon de cualquier sdélido puro es independiente de su cantidad
porque la concentracion es la relacion entre el numero de moles y su volumen. En el
ejemplo, si se duplica la cantidad de CaCO3, también se duplica su volumen y la relacién
entre estas dos magnitudes, la concentracidn permanece constante.

K = [co,],

[COZ] g

* Las K de equilibrio son adimensionales.



Magnitud de la K,:

Informacion, composicion de una mezcla en equilibrio.

oy

“F@O"o Q
Q ‘J':’v

Reactivos — Productos Reaclivos y Productos Reactivos - Productos
es1an en equilibro

Problema 10. Guia de trabajos Practicos
Para el siguiente sistema:

Hyg + g < 2HI,Si en un recipiente de 1 L hay 1 mol de H,, 2 moles de I,y 3
moles de HI, sabiendo que Kc= 64 a 450 °C:

Diga si el sistema se encuentra en equilibrio.

Si no es asi, ¢qué debe ocurrir para que se alcance el equilibrio?



* Calculo de concentraciones y/o presiones de reactivos y productos en el equilibrio.

Problema 7. Guia de trabajos Practicos

Si se hacen reaccionar 1 mol de I, y 1 mol de H, a 450 °C en un recipiente de 1
L. Si Kc= 64, calcule la composicion del sistema en el equilibrio.
Completar y resolver:

Condiciones P H, , atm ) atm HI ,, atm
Inicial

Cambio

Equilibrio

Problema 16. Guia de trabajos Practicos

Para la siguiente reaccion la constante de equilibrio, Kc, es de 4,2 a
1650 °C. Para iniciarla se inyectan 0,8 moles de H, y 0,8 moles de CO, en un
recipiente de 5,0 L. Marque la opcidon que indique la concentracion de todas las
especies en el equilibrio:

HygtCO g < HO0+CO

[Hz] = 0,052 M; [COZ] =0,052M; [CO] =0,107 M; [HZO] =0,107 M;
[Hz] =0,16 M; [COZ] =0,16 M; [CO] =0,16 M; [HZO] =0,16 M.
[Hz] =0,16 M; [COZ] =0,16 M; [CO] =0,100 M; [HZO] =0,100 M.
[HZ] =0,37 M; [COZ] =0,37 M; [CO] =0,537 M; [HZO] =0,537 M.
[Hz] =0,7 M; [COz] =0,7 M; [CO]=0,1M; [HZO] =0,1 M.




Principio de Le Chatelier

Si un sistema en equilibrio es perturbado por un cambio externo de
temperatura, presion, volumen o concentracion de uno de los componentes, el
sistema desplazara su posicion de equilibrio de modo que se contrarreste el
efecto de la perturbacion.

Cambio de
concentracion
de reactivos
o productos

Composicion
en equilibrio
de una
mezcla

/ \ Cambio de

presién parcial

Cambio de de reactivos
temperatura o productos
cambiando el

volumen



Principio de Le Chatelier

- Cambios de concentracion de reactivos o productos

Si un sistema guimico esta en equilibrio e SORIASEER e

. . Equilibrio ¢ | ailibric

y se agrega una sustancia, la reacciéon inicial N;ri‘im}il‘;ddo
, H f
se desplazara de modo que se _ : | %
Mg . . 2 NH;3 L I
restablezca el equilibrio consumiendo % | ;
parte de la sustancia agregada. 3 | |

=3 |

| |
| |
: . . ., N | |
Si'se elimina una sustancia, la reaccidn i
. |
se desplazara en el sentido que se }

[
[
|
Tiempo ~—>

forme mas de esa sustancia

N, @ +3H, @ <> 2NH; @
« Cambios de volumen y de presion

* Si se J el volumen de un sistema gaseoso en equilibrio, 4 la presion total, el
sistema buscara reducir la presion segun predice el principio de Le Chatelier.

« Cambio de presidn sin variar el volumen: por ejemplo si se adiciona un gas inerte
al sistema en equilibrio en un recipiente rigido, 4 la presion total, | las
fracciones molares de reactivos y productos y como las presiones parciales se
determinan como el producto entre las fracciones molares y la presion total del
gas, el equilibrio no se afecta y permanece invariable.



-« Aumento de la presion externa

(] »

Gases en el equilibrio Después de la compresion Gases comprimidos
pero antes del equilibrio después del equilibrio

A B C

CO + 3Hyg  F==  CHy + HyO,

* Un aumento en la presion externa hace evolucionar al
sistema en la direccion del menor nimero de moles de gas
y viceversa.



e Efecto del cambio de temperatura

Las velocidades de reaccidon normalmente se incrementan al aumentar la
temperatura. Consecuentemente, se alcanza mas rapidamente el equilibrio.
Los valores de la constante de equilibrio (K,,) cambian con la temperatura.

La temperatura cambia el valor de Keq de casi todas las reacciones a
diferencia de los cambios de P, V y C que solo desplazan el equilibrio.

Al ser endotérmica, absorbe calor, si P la T y el volumen no se modifica, se
favorece la formacion de productos por lo que la constante de equilibrio
aumenta con la temperatura.

Si la reaccion se enfria, se favorece la reaccion en sentido inverso, es decir la
reaccion exotérmica.

Efecto de catalizadores

No provocan cambios ni efectos sobre las concentraciones de equilibrio,
pueden modificar la velocidad directa e inversa. No afectan ni cambian la
constante de equilibrio solo establecen mas rapido o mas lento dicho
equilibrio.



Direccion del desplazamiento

+ Presion: hacia donde disminuye el numero total
de moles de gases.

- Presion: hacia donde aumenta el numero total de
moles de gases.

+ Volumen: hacia donde aumenta el nimero total de

moles de gases.
- Volumen: hacia donde disminuye el numero total
de moles de gases.
+ Temperatura: favorece reacciones endotérmicas.
- Temperatura: favorece reacciones exotérmicas.



Problema 15. Guia de trabajos Practicos

Para la siguiente reaccion endotérmica marque la opcién que indique el

efecto del aumento de la temperatura y de la presion sobre la misma:
CO, + 2H,, < CH;OH AH® = 22 Kcal

El aumento de la temperatura desplaza el equilibrio hacia la izquierda y el

de la presion hacia la derecha.

Los aumentos de |la temperatura y de la presion desplazan el equilibrio

ja la derecha.

El/aumento de la temperatura y la disminucion de la presion desplazan el

quilibrio hacia la derecha.

Las disminuciones de la temperatura y de la presion desplazan el

equilibrio hacia la derecha.

Las disminuciones de la temperatura y la disminucion de la presion

desplazan el equilibrio hacia la derecha.




