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Concepto de velocidad de

reaccion

Cuando se produce una reaccion quimica,
las concentraciones de cada reactivo y
producto va variando con el tiempo, hasta
que se produce el equilibrio quimico, en el
cual las concentraciones de todas las
sustancias permanecen constantes.

Es la derivada de la concentracion de un
reactivo producto con respecto al tiempo,
tomada siempre como valor positivo.

Es decir el cociente de Ja variacion de la
concentracion de algun reactivo o
producto por unidad de tiempo cuando los
intervalos de tiempo tienden a 0.

v = lim A[Sustancia] _ d[Sustancia]
At—0 At dt




Grafica de cinética quimica

[HI] |

La velocidad de formacion
de un producto d[HI]/dt
(tangente) va disminuyendo
con el tiempo

t(s)



Ejemplo de velocidad de reaccion

x Br, (ac) + HCOOH (ac) —» 2 HBr (ac) + CO, (g)

x Tiempo (S) [Br,] (mol/l) vel. media

0 0’0120

g 3'8 - 10>
50 0’010

3'4 - 107>

100 0’0084
2'6 - 10>

150 0’0071
2'4 - 107

200 0'0059




Br, (ac) + HCOOH (ac) > 2 HBr (ac) +
CO, (9)

La velocidad puede expresarse como:
d[Br,] d[HCOOH] d[CO,] d[HBr]
dt dt dt 2 - dt

V=

Se puede apreciar que la velocidad de aparicion de HBr es
el doble que la de aparicion de CO, por lo que en este caso
la velocidad habra que definirla como la mitad de la

derivada de [HBr] con respecto al tiempo



Expresion de la velocidad de una
reaccion quimica

e En la reaccion estandar: aA +bB —» cC +dD

B d[A]_ d[B]_d[C]_d[D]
F__axdt__bxdt_cxdt dx dt

« Como la velocidad es positiva segun
transcurre la reaccion hacia la derecha, es
decir segun va desapareciendo los reactivos,
es necesario poner un signo "-" delante de
las concentraciones de éstos.




Ejemplo: Expresar la velocidad de la siguiente
reaccion quimica en funcion de la concentracion
de cada una de las especies implicadas en la
reaccion:

4 NH; (g) + 30, (g) - 2N, (9) + 6 H,O (9)

diNH;]  d[O,]  d[N;] d[H0]

V=-— = — = =

4 dt 3 dt 2 dt 6 dt




Ecuacion de velocidad

En general, I|a velocidad depende de |las
concentraciones de

los reactivos siguiendo una expresion similar a la
siguiente

para la reaccion estandar: aA +bB — cC +dD

v=kx|A|" x |B|™

Es importante senalar que "m” y *n” no tienen porqué

A\ Wy / 4

coincidir con los coeficientes estequiométricos “a” y
“b” sino
que se determinan experimentalmente.



Fcuacion de velocidad

A la constante “k” se le denomina
constante de velocidad.

Ejemplos:
" H,(g) +1,(9) > 2HI(9g)
v=Kk-[Hy] - [l,]
" H, (9) + Br, (9) > 2 HBr ()
v=k - [Hy] - [Br,]"?

Nota: El valor de “k” depende de cada reaccion.



Orden de reaccion

En la expresion: v = k - [A]" - [B]™ se
denomina orden de reaccion al valor suma de
los exponentes “‘n + m”.

Se llama orden de reaccion parcial a cada
uno de los exponentes.

(13 ”

En la reaccion anterior es de orden "n” con
respecto a Ay de orden "m” con respecto a B.



Ejemplo: Determina los 6rdenes de reaccién total
y parciales de las reacciones anteriores

H, (g) +1,(g) = 2 Hi(g) v=k-[H,]-[L]
Hz (g) + Brz (g) — 2 HBr (g) v=k- [Hz] . [Br2]1/2

Hy(9) +1,(9) > 2HI(g)  v=k-[H]-[l]
« Reaccion de segundo orden (1 + 1)

* De primer orden respecto al H, y de primer orden
respecto al |,.

H, (9) + Bry (9) > 2 HBr (g) v =k [H,] - [Br,] ”
« Reacciéon de orden 3/, (1 + %)

* De primer orden respecto al H, y de orden "z respecto
al Br,.



Determinacion de la ecuacion de
velocidad

Consiste en medir la velocidad inicial manteniendo
las concentraciones de todos los reactivos
constantes excepto la de uno y ver como afecta la

kvariacién de éste al valor de la velocidad.

\_

J
( . . ., )
Si por ejemplo, al doblar la concentracion de un
reactivo la velocidad se multiplica por cuatro,
podemos deducir que el orden parcial respecto a
ese reactivo es "2". Y




Determinacion experimental de
la ecuacion de velocidad

Ejemplo: Determinar el orden de reaccion :
CH;-Cl (g) + H,0 (g) » CH;-OH (g) + HCI (g) usando los
datos de la tabla.

Experiencia | [CH,-Cl] (mol/l) | [H,O] (mol/l) | v (mol-I7'-s7)
1 0,25 0,25 2,83
2 0,50 0,25 5,67
3 0,25 0,5 11,35




v =k - [CH,-CI ]" - [H,O]™

En las experiencias 1y 2 vemos que no cambia [H,0O] luego
el cambio de “v” se debe al cambio de [CH;-Cl ]. Como al
doblar [CH4-Cl] se dobla la velocidad podemos deducir

que el orden de reaccion respecto del CH;-Cl es “17.

En las experiencias 1 y 3 vemos que no cambia [CH;-Cl]
luego el cambio de “v" se debe al cambio de [H,0O]. Como
al doblar [H,0] se cuadruplica la velocidad podemos
deducir que el orden de reaccion respecto del H,O es “2".

v =k - [CH,-Cl ] - [H,O]2

Y el orden total de la reaccion es “3”. El valor de "k” se
calcula a partir de cualquier experiencia y resulta

181’4 mol—2l2s 1.



También puede calcularse usando logaritmos:

logv=logk + n-log[CH;-Cl]+ m - log[H,0]
Aplicamos dicha expresion a cada experimento:

(1)log 2,83 =logk + n-log 0,25M + m - log 0,25 M
(2) log 5,67 =logk + n-log 0,50 M + m - log 0,25 M
(3)log 11,35 =logk + n-log 0,25M+ m - log 0,50 M

Si restamos dos ecuaciones en las que se mantenga constante uno de los
reactivos, podremos obtener el orden de reaccion parcial del otro. Asi, al
restar (1) — (2) eliminamos “k” y [H,O] :

log (2,83/5,67) = n - log (0,25/0,50)

Analogamente restando (1) — (3) eliminamos “k” y [CH;-Cl]
log (2,83/11,35) = m - log (0,25/0,50)

_log (2,83/5,67) _

o _ _log (2,83/11,35) _,
log (0,25/0,50)

1 log (0.25/0.50)




jemplo: En la obtencion del acido nitrico, una de las etapas principales es la

oxidacion del 6xido nitrico a didéxido de nitrégeno: 2 NO(g) + O,(g) => 2 NO,(g).
Para esta reaccion, se ha determinado experimentalmente que su ecuacion de velocidad
s:

v = k [NOJ? -[0,] y que la constante de velocidad, a 250 °C, vale: k =6,5- 10 > mol-2L2s",
alcular la velocidad de oxidacién del NO, a dicha temperatura, cuando las
oncentraciones

niciales (mol L") de los reactivos son:

)INO] = 0,100 M ; [0,] = 0,210 M
b) [NO] = 0,200 M; [O,] = 0,420 M




Ejemplo: El 6xido nitrico, NO, reacciona con
hidrégeno formando éxido nitroso,

N,O: 2NO(g) + Hx(9) — N,O (g) + H,O (9).

En una serie de experimentos se han obtenidos los

siguientes resultados:
Determinar la ecuacion de la velocidad y calcular el

valor de la constante de velocidad.

Concentracion
Experiencia inicial (mol LY Velocidad inicial
[NOJ [H:] (mol L''s™)
E 0,064 | 0,022 2.6 107
22 0,064 | 0,044 52107
3? 0,128 | 0,022 0,10




Observando los datos se puede ver que, cuando se
duplica [H,], manteniendo constante [NO] (exper. 12y
2?), la velocidad se hace también doble, es decir, que
“v” es proporcional a [H,]".

En cambio, cuando se mantiene constante [H,] y se
duplica [NO] (exper. 12 y 3%), la velocidad se multiplica
por 4 (= 22), es decir, que la “v”’ es proporcional a [NOJ?.
Por tanto, la ecuacion de velocidad sera:

2NO(g) + H,(g) — N,O (g) + H,0 (9).
v = k [NOJ [H,]



Se trata, pues, de una reaccion de primer orden respecto al H,,
de segundo orden respecto al NO y de orden total igual a tres.

Para calcular el valor de k, basta despejar de la ecuacion
anterior y sustituir los datos de cualquiera de las experiencias.
Por ejemplo, sustituyendo las datos de la primera experiencia,
resulta:

Y 2,6 102 mol L'1s!

k = =
mol (LNO1* [Ha] (0,064 mol L'1)2- (0,022

k= 2,9 102 mol2L2s?



Molecularidad

xLa reaccion: H, (g) + 1, (g) > 2 HI (g) es una reaccion
elemental (que sucede en una sola etapa) y para que suceda
es necesario el choque de dos moléculas (una de H, y otra de
l,). Se dice que es una reaccion “bimolecular”

% Se llama molecularidad al numero de moléculas de reactivos
gue colisionan simultaneamente para formar el complejo
activado en una reaccion elemental.

% Se trata de un numero entero y positivo.

% Asi hablamos de reacciones unimoleculares, bimoleculares,
trimoleculares, etc...



Molecularidad

% Generalmente, en reacciones elementales, coincide con el
orden de reaccion.

% Sin embargo, existen casos en los que no coinciden, como las
reacciones de hidrolisis en los que interviene una molécula de
agua, ya que al ser [H,0] practicamente constante la velocidad
es independiente de ésta.

% Es raro que una reaccion intervengan mas de tres moléculas
pues es muy poco probable que chocan entre si
simultaneamente con la energia y orientacion adecuadas.



Mecanismos de reaccion

% En la reaccion elemental: H, (g) + 1, (g) > 2 HI (9)
vista anteriormente, v =Kk - [H,] - [I,]

% Sin embargo, la mayoria de las reacciones suceden en etapas.

% El conjunto de estas etapas se conoce como “mecanismo de la
reaccion’.

% Las sustancias que van apareciendo y que no son los productos
finales se conocen como “intermedios de reaccion”.

% La velocidad de la reaccion dependera de las sustancias que
reaccionen en la etapa mas lenta.



Ejemplo de mecanismo de reaccion

La reaccion
NO, (g) + CO (g) - NO (g) + CO, (9)
sucede en dos etapas:

1% etapa (lenta): 2 NO, > NO + NO,

122 etapa (rapida): NO;+ CO - NO, + CO,

JLa reaccion global es la suma de las dos.
= NO, es un intermedio de reaccion.

= En la etapa lenta intervienen dos moléculas de NO,, luego
v =Kk - [NO,J?



Teoria de las colisiones.
Energia de activacion (Ea).

% El numero de moleculas de productos es proporcional al
numero de choques entre las moleculas de los reactivos.

% De éstos, no todos son efectivos

+Bien porque no tienen la energia necesaria para constituir el
‘complejo activado”.

+Bien porque no tienen la orientacion adecuada.

¥ La energia de activacion es la necesaria para formar el
“‘complejo activado”, a partir del cual la reaccion transcurre
de forma natural.



Orientacion en el choque

4
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Perfil de una reaccion

Entalpia
Complejo activado Complejo activado
Energia de activacion
reactivos  \ L,  __~
reactivos
productos Entalpia de reaccion (AH)}

Reac.exotermica  Reac.endotermica



Factores que afectan a la

velocidad de una reaccion

¥ Naturaleza de las sustancias.
X Estado fisico.

®x Superficie de contacto o grado de pulverizacion (en
el caso de solidos)

% Concentracion de los reactivos.
+ Al aumentar aumenta la velocidad.
¥ Temperatura.
+ Al aumentar aumenta la velocidad.

X Presencia de catalizadores.
+Pueden aumentar o disminuir la velocidad.



Efecto de la temperatura

* |La constante de velocidad, y por tanto la velocidad de
una reaccion, aumenta si aumenta la temperatura,
porgue la fraccion de moléculas que sobrepasan la
energia de activacion es mayor. Asi, a T, hay un
mayor porcentaje de moléculas con energia suficiente
para producir la reaccion que a T,.

e | a variacion de la constante de la velocidad con la
temperatura viene recogida en la ecuacion de
Arrhenius.



Ecuacion de Arrhenius

K=Axe Fa/RT

e k = const. de
velocidad

e A = constante

« T = temp. absoluta

« Normalmente se
expresa de forma
logaritmica para
calcular E_.

Ink = Ind— @
ne= A T

Fraccion de moléculas

Energia




Ejemplo: ¢ Cual es el valor de la energia de activacion
para una reaccion si la constante de velocidad se
duplica cuando la temperatura aumenta de 15 a 25 °C?

Sabemos que k, (298 K) = 2 - k, (288 K)
In k, =InA—-E_/RT,
In 2k, =InA—-E_/RT,
Sustituyendo:
R=8,31Jmol" - K;T,=288K; T, =298 K
y restando ambas ecuaciones:

In2=-E_/ 8,31 J-mol-" -298 K —(— E_/ 8,31 J-mol-'-288 K)
Despejando E_ se obtiene:

E, = 4’95 x10% J x mol-’




Catalizadores
x Intervienen en alguna etapa de la reaccion pero no
se modifican pues se recuperan al final y no aparece
en la ecuacion global ajustada.
x Modifican el mecanismo y por tanto E_.
¥ No modifican las constantes de los equilibrios.
x Pueden ser:
+Positivos: hacen que “v” T pues consiguen que E_J.
+Negativos: hacen que “v” { pues consiguen que EaT.
x Los catalizadores también pueden clasificarse en:
+Homogéneos: en la misma fase que los reactivos.
+Heterogeneos: se encuentra en distinta fase.




Ejemplo de catalisis heterogénea

En los catalizadores de los coches hay una mezcla de Pty Rh
sobre las que se producen las siguientes reacciones:

x2 CO (g) + O, (g) > 2 CO, (g)
x2 NO (g) +2CO (g) > N, (g) + 2 CO, (g)
%2 C,Hg (9) + 70, (g) > 4 CO,(g) +6 H,0 (9)

con objeto de eliminar los gases toxicos CO y NO, asi como
hidrocarburos que no se hayan quemado del todo.



Grafica de perfil de la reaccion con y
sin catalizador

E ,con catalizador J

=
ED __________________________
E reactivos ‘ AH
= productos

coordenada de reaccion




Ejemplo: S

u ” gom bo
szlel;ld.o en cuenta la grafica g J\\
adjunta: ks | .

a) Indique si la reaccion es :
L. N reactivos AH
exotérmica o endotérmica;

productos

b) Represente el valor de AH
de reaccion: coordenada de reaccion

c) Represente la curva de reaccion
al anadir un catalizador positivo.

d) ¢ Qué efectos produce el hecho
de anadir un catalizador positivo?

a) Es exotérmica ya que E,yquctos < Ereactivos:

d) Disminuye la E_.ivacisn Y POr tanto exite
una mayor cantidad de reactivos con
energia suficiente para reaccionar; por
tanto aumentara la velocidad.



