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Cinéticaquimica
Es la rama de la quimica que proporciona las herramientas que se
pueden utilizar para estudiar las velocidades de las reacciones
quimicas en los niveles tanto macroscopico como atomico. 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 cinéticaquimica
es de crucial
importanciaen
ambitoscientificos
y tecnoldgicoscon
implicaciones
economicas,
industrialesy
medioambientales.
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Cambio en la

concentracion de los reactivos y/o
productos por unidad de tiempo.
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EJEMPLO: Descomposiciéon del H,0,

1
H,0, = H,0+-0,
2
tiempo (s)  [H,0,] (M)  [H,0] (M) [0,] (M)

0 2,32 0 0
400 1,72 0,60 0,30

En ese intervalo de tiempo:

Velocidad unica de
Reaccion promedio:

. . AlH,0,]  (1,72-232)M
Velocidad de desaparicién de H,0,: — = - =0,0015M/s
At 400 s

(cada segundo que pasa, su concentracidon disminuye 0,0015 mol/L)

A[H,0]  (0,60-0)M
idad de formacién de H,O: — = = =0,0015 M/s
At 400 s N

(cada segundo que pasa, su concentracion aumenta 0,0015 mol/L) /

elocidad de formacion de O,: M = (O’3O _ O) M =0,00075 M/s
8 At 400s —

(cada segundo que pasa, su concentracion aumenta 0,00075 mol/L)




EJEMPLO: Descomposiciéon del H,0,
1

H,0, — H,O0+-0,
2

tiempo (s) [H,0,] (M) [H,0] (M) [0,] (M)

0 2,32 0 0

En ese intervalo de tiempo
400 1,72 0,60 0,30

A[H,0, | A[H,0] 1 A|O,]

Velocidad de reaccion: — —

At At 1/2 At
(1,72-232)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 concentracién de H,0, disminuye 1 x0,0015 mol/I
la concentracién de H,0 aumenta 1 x 0,0015 mol/I

la concentracion de O, aumenta 1/2x 0,0015 mol/I




EJEMPLO: Descomposicion del H,0, H,0, — H,0 + 102

2
4 ™ )
tiempo (s) [H,0,] (M) At (s) A[H;0,] (M) v (M/s)
0 2,32 400 -0,60 0,0015
400 1,72 400 -0,42 0,0011
800 1,30 400 -0,32 0,00080
1200 0,98
400 -0,25 0,00063
1600 0,73
400 -0,19 0,00048
2000 0,54
400 -0,15 0,00038
2400 0,39
400 -0,11 0,00028
2800 \ 0,28 \ J
0.0020 . , . ; [ ; . ; ' l /
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En general:

aA+bB—gG+hH

En un intervalo de tiempo:

o o__1a[A] _1A[B] 1 1
a4 At b At g At h At
Instantanea:

At — 0
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[H,0,1/M

Descomposicion del H,0,

H,0, = H,0 +%02

Medida directa:
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Ecuacion cinética

V= k[HzOz]
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ECUACION DE VELOCIDAD

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+---—=2oG+hH+---
v=k[A] [B] -
Orden de reaccion

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

* Generalmente, son numeros enteros positivos pequenos: 0, 1, 2.
ionalmente, pueden ser niUmeros fraccionarios y/o negativos.
estan relacionados con los coeficientes estequiométricos de la reaccion 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.
Su valor indica si la reaccion es rapida o lenta.
Sus unidades dependen del orden de la reaccion.

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 ordenes de reaccidon 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 relacion 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 la reaccion A + B > PRODUCTOS

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

ST [AL(M) (BL(M) Velocidad inicial

(M/s)
Vo, k [A ]zm [B]p_n 1 0.105 0.150 1.8 x10°5
v, k[A]"[B]" 2 0.105 0.300 7.1x10°5
3 0.052 0.300 3.5x10°5

para A constante : v. _K M[OjoO]zn _on Y2 7.1

v kfotesfTloasolt v, 18
/

. 7.1
para B constante : Y2 _J([O,lOS]z W— 2" Y — =2.03

v Tkfo0s2) o300l T v 33

—_—

Vieaccion = k [A ]1 [B ]2

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




EJERCICIO GUIA DE TRABAJOS PRACTICOS

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

EXPERIENCIA | CONCENTRACION INICIAL VELOCIDAD

(mol.l't.s?)

[A] [B]
1 0,01 0,01 4,4.10*
2 0,02 0,01 8,8.10"
3 0,02 0,02 35,2.10™

¢ Cual 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]2.[B]?

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




Cambio de concentracion de reactivos con el tiempo

A partir de la ecuacion de velocidad es posible establecer Ila
dependenciade las concentraciones de los reactivos con el tiempo.

o Las ecuaciones concentracion-tiempo se llaman ecuaciones de
velocidad integradas, porque resultan de la integracion de la
ecuacion de velocidad, que es una ecuacion diferencial.

dlA -

k[l = -AAAY — (A=)
dt
Método Integral '/

Orden Cero Primer Orden Segundo Orden

[Al|=|A] -kt | |In[]A]=In[A] k1 L1

Al [A]

» Tiempo de vida media: El tiempo que debe transcurrir para que la
concentracion de un reactivo se reduzca a la mitad.

Para una reaccion de Primer Orden: n?2 0,693

by = I I




Reaccion de orden cero

Caso: descomposicion de un solo reactivo

A — productos = |v=k

Al
dt
d[A]=-kat ;
[A] t=t
d[A]=-k [dt ;
)
(AL -[A] =k (2-0)

» El grafico concentracion - tiempo es una recta de
pendiente negativa.

El valor absoluto de la pendiente es la constante

tana = -k

de velocidad.

v



Reaccion de primer orden

Caso: descomposicion de un solo reactivo

A — productos = |v=k [A]

ln_A_=1n[A] -kt tana = -k

[ 0
in[A]”
» El grafico logaritmo natural de concentracidn vs
tiempo es una recta de pendiente negativa.

El valor absoluto de la pendiente es la constante de

velocidad.




Reaccion de segundo orden

Caso: descomposicion de un solo reactivo

V= k[A]2

A — productos =
_M _k [A]2 :
dt
1
d|A|=-kdt;
[A] 1 [ ] t=t
d|Al=-k [ dt ;
L [AT J
L
[A]t [A]O
_L_ 1

+kt

» El grafico inverso de concentracion - tiempo es una

recta de pendiente positiva
La pendiente es la constante de velocidad

tana =k




METODO GRAFICO DE RAPIDEZ

- Time,
» Como aplicarlo? ik (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
15 0.36 -1.02 2.8
25 0.25 ~1.39 4.0
\ 1.00 0.00 4 5.00
0.80 \ 0.40 \\ 4.00 /
= 0.60 \ E—().x() =1 = 3.00 :
< 040 s = -1.20 e 2.0()/
0.20 B 1.60 1.00c
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




Factores que influyen en las velocidades de reaccion

® La naturaleza misma de los reactivos: Afecta la ruptura y formacion de
nuevos enlaces que se dan lugar durante la reaccion.

® La concentracion de los reactivos: La mayoria de las reacciones
guimicas 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
regcciones quimicas aumenta conforme se eleva la temperatura.

® La presencia de un catalizador: Un catalizador aumenta la velocidad
de una reaccion sin ser consumido en la misma. La fisiologia de casi
todas las especies vivas depende de manera crucial de las enzimas, que
actian como catalizadores biolégicos aumentando la velocidad de
reacciones bioguimicas 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 sdlido.




Catalisis
» Catalizador: sustancia que aumenta la velocidad de una reaccién, sin

alterarse ni consumirse al final de reaccion. Ofrece un mecanismo
alternativo mas rapido.

o Disminuye la energia de activacion
dando lugar a un estado de transicion distinto, de menor energia.

o No altera la entalpia ni la entropia de reaccion

por lo que no afecta la espontaneidad ni la constante de equilibrio de la
reaccion.

Energia (kJ)

v

coordenada de reaccion
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Ecuacion de velocidad o ecuacion cinética

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

aA+bB+---—>gG+hH+-- v =k [A]"[B]"
m+n: orden de
reaccion

A+bB+---«-gG+hH+--- v = k’[G]P[H]?

En el equilibrio: v = k [A]¢[B]?

aA+bB+--<5gG+hH+-- v =k’[G]9[H]"




Equilibrio quimico

Concepto: 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.

Considerando reacciones reversibles y elementales, es posible plantear:

A <> B
Reaccion directa : A—>B V = Kd|A]
Reaccion mversa : B—>A V = Ki|B]
PV =nRT donde (n/V)=M =(P/RT)

[A]=(P+/RT) 'y  [B]=(Ps/RT)

cr Pa
Reaccion directa : V =Ka

RT

e, ~Ps

Reaccion inversa : V=Ki—

RT




Ley de accion de masas
(Expresion/de equilibrio)

mecanismo.

aA+bB = cC+dD

Keg = P (Po)
(Pa)" (Ps)
e - [CTID]

(B[

CONSTANTES DE EQUILIBRIO Kp y Kc

Ecuacion general de equilibrio

Condicion de equilibrio:
reactivos y productos en
fase gaseosa

Condicion de equilibrio:
reactivos y productos en
disolucion

La expresion de la constante de equilibrio solo depende
de la estequiometria de la reaccion, no asi de su

El valor de Keq varia unicamente con la temperatura.



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

N,O, congelado
es incoloro

N204(g)— 2NO2(g)

A temperatura
ambiente el N,0O,
se descompone
en NO, (marrén)

N204(g) —= 2NO2(g)

El equilibrio quimico
es el punto donde las
concentraciones de
todas las especie son
constantes



El punto en el cual la velocidad de descomposicion: N,04(5) — 2NO, g,

es igual a la velocidad de dimerizacidn: 2NO; ;) — N,04()
constituye un EQUILIBRIO DINAMICO.

® Dado que NO, es color pardo oscuro y el N,O, es incoloro, se verifica la
reversibilidad de la reaccidon, 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.

/

" -
o \g . ©
3} o <
< g =
: : :
O \ N,LO 8 NO, g
& \ - - g - S

o
o @)
@) \ ~ / i NO,
\
/ \ NO
/
//’
Tiempo Tiempo Tiempo




DETERMINACION DE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO

(Pyo,)’ [NO,T’
NO
N,O,0) <> 2NO,q) Keq = : Keqg = -
PN204 [N204]
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,] S :
. NOJ N0

0.000 0.670 0.0547 0.643 0.0851 465 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 460 % 1073
0.0400 0.600 0.0523 0.594 0.0880 460 <103
0.200 0.000 0.0204 0.0898 0.227 463 % 10°°




Magnitud de la K,

Informacion, composicionde una mezcla en equilibrio.

quilibrio desplazado a la
derecha: hacia los productos

Equilibrio desplazado a la
izquierda: hacia los reactivos

Reactivos , — | Productos
() Ky >1
Reactivos | == | Productos

(b) K,y <1




Equilibrios homogéneos

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

P )2 I
N,0,@ == 2NO, (2 Kp = ( -\0:) o Kec= [P.\OI]2
PN104 [P'\::OJ
adg bBg suponiendo comportamiento de gas ideal
[B]b n-'\RT nBRT
K = P = — P =
¢ [A]a A v y B v
b
Db b (ngRT) (ng )
Kp =2, kp=2 ol V) V) gy
Fa PY n,RT ) a /n_A\ a
\ Vv / \_ A% Y,

b
sz[B] (RT)" = |Kp=Kc(RT)" | donde An=b-a




Equilibrios heterogéneos

Cuando se tiene una reaccion reversible con reactivos y productos en
fases distintas.

PbClz (s) €2 sz-(ac) + 2C1_(ac) Keq =

Pbet

®* Para sustancias puras, solidas o liquidas, la actividad que presentan es
igual a la unidad.
CaCO;) > CaO) +CO, ()

Keq = PCO:

®* Se encontro en forma empirica y esta justificado termodinamicamente, que
|@s liquidos y solidos no deben aparecer en Keqg. Es posible resumir estas reglas
introduciendo el término de actividad, a, de una sustancia:

-Para un gas ideal, a = P/P°, simplificada en ecuaciones a a = P.

-Para un soluto en una solucién ideal, a = M/M° , simplificada en
ecuaciones a a =M.

-Para un sélido o liquido puro, a=1

M=C=][]

Ejemplo :

* Las K de equilibrio son adimensionales. Keq = (Pyo, / Pref)’

, P Pref = latm
(PN:O4 / P?".-':’f)




Aplicaciones

°*  Prediccion del sentido de la reaccion hasta alcanzar el equilibrio.

‘ H,g9+1,o = 2Hly

a 448° C Keg =50.5

a 448°C enrecipiente de 2L

p, =R 6 502 atm
n; RT
\ P, =—2 =0,296 atm
2y
ng; RT

P, =— = 0,888 atm
: \Y

o- (P __ (059
C(P)(®,)  (0.296)(0888)

=13

‘Q<Keq

{ 0,02 mol de HI; 0,01 mol de H 5 Y 0,03 mol de I 5

Q
|
B L
| ﬁ> —L“‘——

Lareaccion Equili- La reacciéon
forma brio forma
productos reactivos

— formacionde HI



* Calculo de concentraciones de reactivos y productos en el equilibrio.

H,@+1,e = 2HIly a 448° C Keq =50.5

matraz de 1L: 1 mol de H 2y 2mol de I, a 448°C

n; RT
P, =— = 59,19 atm
: \Y
n; RT
P =— =118,4 atm
Condiciones P Hyq atm lg) atm Hl ) atm
Inicial 59,19 118,4 0
Cambio -X -X +2X
Equilibrio 59,19 - x 118,4-x 2X
P. )’ 2x)
Keq = (By) = (2x) = 50.5 x=137,6 0 55,3
(P)®,)  (59,19-x)(1184 -x)

Py =2x =110,6 atm
P, =(5919-x) =385 atm
P = (118,4-x) = 63,1 atm




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

presion 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 quimico esta en equilibrio TN ——
q 5 7 L [ momento
y se agrega una sustancia, la reaccion Bquilibi N | Fauilorio
, | reestapleciado
se desplazara de modo que se H, | ;
restablezca el equilibrio consumiendo E; _ NH; ! T
. aQ
parte de la sustancia agregada. £ | |
£ : :
]
Si se elimina una sustancia, la reaccion N, | |
, . L
desplazara en el sentido que se | |
orme mas de esa sustancia S
N, @ +3H, @) <> 2NH; )

e Cambios de volumen y de presion

* Si se 4 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 presion 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.



Efecto del cambio de temperatura
Las velocidades de reaccion normalmente se incrementan al aumentar Ia
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 4 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 reaccidon en sentido inverso , es decir la
eaccion 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 numero total de
moles de gases.

- Volumen: haciadonde disminuye el numero total
de moles de gases.

+ Temperatura: favorece reacciones endotérmicas.

- Temperatura: favorece reacciones exotérmicas.



EJEMPLO DE APLICACION

En el equilibrio : N, (g) +3H, (g) < 2NH;(g) AH=-92KJ

[Nyl [Hag)l?

Qué sucede si:

Aumenta la concentracion de H,
Aumenta la concentracion de NH;
Aumenta la concentracion de N,
Disminucion de la concentracion de NH;
Disminucién de la concentracion de H,
Aumenta la presion

Aumenta la temperatura

Presencia de un catalizador




