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TEMA 3: CINETICA QUIMICA
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1 INTRODUCCION.

La cinética quimica consiste en el estudio de las velocidades de las reacciones quimicas y de los

mecanismos por los que se llevan a cabo. Mientras que la termodindmica nos indica si una reaccion se

puede producir o no, la cinética nos informa sobre la velocidad con la que esta se realiza. El estudio de la

cinética quimica nos permite establecer la relacién entre velocidad de reaccién y las variables que

influyen en ella.

2

DEFINICION DE VELOCIDAD DE REACCION

La velocidad de un proceso quimico se define como el cambio en la concentracion de reactivos o

productos con respecto al tiempo en dicho proceso.

Podemos hacer un primer acercamiento al concepto de velocidad de reaccién. Si tenemos, por ejemplo, la

reaccién general:

aA+bB->cC+dD

la velocidad con la que desaparece el reactivo A a medida que se desarrolla la reaccion sera el cociente

entre la variacidn en la concentracion de Ay el tiempo transcurrido. Es decir, si a un tiempo to

(generalmente tomado como origen o 0) la concentracidn de A era [A]o y a un tiempo t la concentracion

es [A], podriamos definir la velocidad de desaparicidon de A (va) como

_[A] - [A]y _ A[4]
AT T T, T At

Como el reactivo A se va gastando, su incremento sera negativo y la velocidad asi definida sera también

negativa. Si nos fijasemos en By en Cy en D obtendriamos expresiones similares

_[B]—[B], _A[B]

B™ t—t, ~ At

[C]1—-[C]lo _A[C]
€7 t—t, At
o = [D] — D], _ A[D]
b t—t, At
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La velocidad de desaparicién de B, v, también seria negativa y distinta de la de A (si la reaccidn es, por
ejemplo, 2H,+0,->2H,0, el hidrégeno desaparece a doble velocidad que el oxigeno, pues por cada
molécula de O, que reacciona se combinan 2 de H,). En cambio, la vc y la vp son positivas, pues los
productos se forman y por tanto su concentracion aumenta. Para unificar las distintas velocidades y
poder definir una tnica velocidad para la reaccion, v, no las de cada reactivo o producto, se divide cada
velocidad parcial va, Vs, Vc ¥ Vo entre su coeficiente estequiométrico a, b, c o d y se afiade un sigho menos
a las de los reactivos para convertirlas todas en positivas. Asi se define la velocidad de reaccién como

_1AlA]l _ _1A[B] _ 1A[C] _ 1A[D]
T a At b At ¢ At d At , [ 1(mollL)
En el ejemplo de la formacién del agua, 2H,+0,->2H,0:
1A[H,] _ A[0,] _ 1A[H,0] - °
T2 At At 2 At l
Asi tenemos una Unica velocidad de reaccién, midamos como varia A,B, C \
oD. .‘W"\\ D
Esa velocidad anteriormente definida es una velocidad promedio, como \ )
en cinematica. Si queremos calcular la velocidad instantanea, la | T~ _:_H_:‘_: g

velocidad en un instante determinado, debemos hacer el cociente
cuando el denominador, el intervalo de tiempo At, se hace cada vez mas
pequeiio, tiende a 0.
1 . A[A] 1d[A] _ 1d[B] 1d[C] 1d[D]

v—__ — = =

ad~0 At adt b dt c dt d dt

Notas adicionales:

e |a derivada tiene como interpretacién geométrica la pendiente de la recta tangente a un punto de
la grafica [concentracidn]-t. En la figura anterior vemos que la pendiente, si nos fijamos en el
producto C, por ejemplo, ird disminuyendo a medida que avanza la reaccién, porque los reactivos
se van agotando. La velocidad es maxima al principio y luego disminuye segln pasa el tiempo.

e Las derivadas (pendientes) de las curvas de los reactivos son negativas porque su concentracion
va disminuyendo con el tiempo, mientras que las de los productos son positivas porque su
concentracién aumenta con el tiempo.

e Llas unidades de la velocidad son las de [concentracidn]/t, es decir, moles-L s,

1.-  Supongamos una reaccién del tipo: 2A+B—3C+D.
a) Escribe la férmula de la velocidad de reaccion en funcién de la concentracién de cada una de las
especies que intervienen en el proceso.
b) Si suponemos que comenzamos con 1 mol de A y otro de B en un matriz de 1 L y encontramos que a
los 10 minutos hay en el recipiente 0,9 moles de B, halla la velocidad media de reaccién y las
concentraciones de cada sustancia en ese momento.

3 ECUACION DE LA VELOCIDAD

La ecuacidn que relaciona la velocidad de reaccidn con las variables que influyen en ella se denomina
ecuacion de velocidad (o ecuacidn cinética o ley de velocidad o ley cinética).

En reacciones homogéneas, las variables que modifican la velocidad de reaccidn son: la concentracidn, la

temperatura vy la presencia o no de un catalizador. Por tanto, la ecuacién sera funcion de ellas:

v=f(concentracion, temperatura, catalizador)
Experimentalmente se comprueba, como deciamos antes, que la velocidad de reaccién disminuye a
medida que pasa el tiempo, debido a la disminucidn en la concentracion de los reactivos. La ecuacién de
la velocidad debe reflejar ese hecho, asi como la temperatura a la que se realiza y el catalizador
empleado.
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La forma mas sencilla de relacionar v con las concentraciones de los reactivos se puede hacer mediante
una proporcionalidad directa entre la velocidad de reaccién y las concentraciones de los reactivos
elevadas a una determinada potencia. Para la reaccién aA + bB = cC + dD seria:

v=k[A]*[B]F

donde:
e a: orden de reaccion respecto al reactivo A.
e B:orden de reaccién respecto al reactivo B
e n:Llasumade a+B es lo que se conoce como orden total o global de reaccién, n.
e k: constante de velocidad. Distinta para cada reaccién. Sus unidades no serdn iguales para todas
las reacciones, pues dependeran del orden total n. Serdn L"1-mol*"s?
2 notas importantes:

e ay P notienen necesariamente que coincidir con ay b, respectivamente. Sélo coinciden en las
reacciones elementales, que son aquellas reacciones cuyo mecanismo transcurre en una unica
etapa, tal y cdmo se escribe en la ecuacion quimica que representa a la reaccion. Asi sucede en la
reaccion Ha(g) + la(g) >2HI(g), cuya ecuacién de velocidad tiene la forma: v=k[H;][l2] y es una
reaccion elemental que sucede en una sola etapa, tal y como estd escrita, por el choque de una
molécula de H, con otra de |, con la energia y orientacién adecuada. Resulta curioso que para una
reaccién muy parecida, Bra(g)+H2(g)=>2HBr la ecuacién de velocidad sea v=k[H.][Br2]*?, lo que
implica que no es una reaccidon elemental. Se propone como mecanismo: http://goo.gl/V2f2C

e El orden de reaccidn siempre se define en términos de concentracién de reactivos y nunca de
productos.

El método mas usado para averiguar el orden de reaccidn de cada reactivo (a,B,...) es el método de la
velocidad inicial, que se basa en cambiar la concentracion inicial del reactivo para el que estamos
determinando el orden, manteniendo las concentraciones iniciales de todos los demas reactivos sin variar
y medimos la velocidad inicial de la reaccién, la velocidad con la que comienza. Si al duplicar la
concentracion inicial de A, por ejemplo, vemos que la velocidad inicial de la reaccién se duplica,
pensaremos que a=1 (se dice que es de primer orden respecto de A), ya que si v=K[A] (K seria k-[B]?, que
se mantiene constante), al duplicar [A] se
duplicard v. Si al duplicar A se cuadruplicav ~ Experiencia [CHs-Cl] (mol/L) [H20] (mol/L) v (mol-L-1-s71)

pensaremos que el ordende A, a, es 2.,,ya 1 0,25 0,25 2,83
que si v=K[A]?, si [A]'=2[A], 2 0,50 0,25 5,67
V'=K[A]'2=K4[A]2=4V. 3 0,25 0,5 11,35
3 2.- EJEMPLO: Determinar el orden de reaccion:
—L@ CHs-Cl(g) + H20(g) - CH3-OH(g) + HCI(g) usando los datos de la tabla.

v = k[CH; — CI]*[H,0]"
Sol: En las experiencias 1y 2 vemos que no cambia [H,0] luego el cambio de v se debe al cambio de [CHa-
Cl ]. Como al duplicar [CH3-Cl] se duplica la velocidad podemos deducir que el orden de reaccién respecto
del CH3-Cl es 1.
En las experiencias 1y 3 vemos que no cambia [CH3-Cl] luego el cambio de v se debe al cambio de [H,0].
Como al duplicar [H20] se cuadruplica la velocidad podemos deducir que el orden de reaccién respecto
del H,0 es 2.
Por tanto, la ecuacidn de velocidad en este caso se expresara:
v =k[CH; — CI1*[H,0]?

Se puede plantear mateméticamente usando la ecuacion v=k[A]*[B]? con cada experiencia y dividiendo:

Experiencia 1: 2,83 = k(O,ZS)“(O,ZS)B} Experiencia2 _ 5,67 o ( 0,5 )a — 9. 4

Experiencia 2: 5,67 = k(0,5)%(0,25)# ) Experiencial ™ 2,83 ~ 7 \o25) T

=1
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E igual comparando la experiencia 3 con la 2 se obtiene p=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~1%s 1.
3.- El 6xido nitrico, NO, reacciona con hidrégeno formando 6xido nitroso, N20:
2NO(g) + Hz(g) — N20 (g) + H20 (g).

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.

Experiencia | Concentracién inicial (mol L-1) Velocidad inicial (mol L-1s'1)
[NO] [H]

12 0,064 0,022 2,6-102

22 0,064 0,044 5,2-102

32 0,128 0,022 0,10

S: v=k[NOJ2[H].

4 MECANISMOS DE REACCION. MOLECULARIDAD.

La reaccidn: H (g) + 12 (g) = 2 HI (g), cuya ecuacidn de velocidad tiene la forma: v =k [H2] [l2], 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 |,). Se dice que es una reaccién “bimolecular”.

Se llama molecularidad al nimero de moléculas de reactivos que colisionan simultdneamente para
formar el complejo activado en una reaccidn elemental. Se trata de un nimero entero y positivo. Asi
hablamos de reacciones unimoleculares, bimoleculares, trimoleculares, etc... Generalmente, en
reacciones elementales, la molecularidad coincide con el orden de reaccidn y los exponentes de la ley de
velocidad coinciden con los coeficientes estequiométricos de la reaccion elemental.

Sin embargo, la mayoria de las reacciones quimicas no son elementales, ya que muchas implicarian en ese
caso la colisién simultanea de 3 o mas moléculas, cosa improbable, sino que implican una serie de pasos o
etapas. El conjunto de estas etapas se conoce como “mecanismo de la reaccidn”. Las sustancias que van
apareciendo y que no son los productos finales se conocen como “intermedios de reaccion”.

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

Ejemplo de mecanismo de reaccion:

La reaccidn siguiente: NO; (g) + CO (g) — NO (g) + CO; (g) sucede en dos etapas:
o 12 etapa (lenta): 2 NO,—> NO + NO3

e 23 etapa (rdpida): NOs+ CO —> NO; + CO;
La reaccion global es la suma de las dos. NOz es un “intermedio de reaccidon”. Como en la etapa lenta

intervienen dos moléculas de NO,, v = k [NO>]% La etapa lenta es la que condiciona la velocidad de la
reaccion, como un vehiculo a 50 km/h en una carretera de doble sentido.

5 TEORIA CINETICA DE LAS COLISIONES. TEORIA DEL COMPLEJO ACTIVADO.

La primera teoria sobre cdmo se producen las reacciones quimicas, denominada teoria cinética de las
colisiones, fue formulada por Lewis en 1918. Una mejora de ésta teoria, denominada teoria del estado de
transicion o teoria del complejo activado, fue formulada por Eyring en 1935. Estudiemos brevemente las
premisas de ésta ultima teoria:

e Las moléculas de los reactivos estdn en continuo movimiento. Esto es especialmente significativo
en los gases, de tal forma que la energia cinética media de las moléculas (la velocidad de las
moléculas sigue un patron estadistico, las hay mds lentas y mds rdpidas) es proporcional a la
temperatura absoluta T, del gas.
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e Esas moléculas de reactivos chocan unos contra otros. Recordamos que los choques con las
paredes suponen la presion del gas. Muchos de estos choques terminan con las moléculas
cambiando de velocidad y direccion, pero sin reaccion quimica entre ellos.

e Eln?de colisiones aumentard cuanto mayor sea la temperatura (mayor velocidad, mayor n® de
choques y mds energéticos) y cuantas mds moléculas haya de reactivos (mayor concentracion).

e Algunos choques serdn efectivos, es decir, producirdn el producto. Para que un choque sea
efectivo (Choque eficaz) deben darse 2 propiedades:

o Debe tener la orientacion adecuada (ver dibujo).

S
CHOQU
NO — a0 )
EFICAZ - %

ser@sleg - %

o Debe tener la energia adecuada. Es decir, las moléculas reaccionantes han de tener una
energia cinética igual o superior a la denominada energia de activacion.

Podemos definir la energia de activacion como la minima energia que deben tener las
moléculas que chocan con la orientacion adecuada para formar el complejo activado y que
la reaccidn continue hacia los productos.

e Para llegar al producto se pasa por un estado intermedio denominado complejo activado.

El complejo activado es una asociacion transitoria de moléculas muy inestable en la que se
estan formando los nuevos enlaces y debilitdndose los antiguos. Se forma cuando las
moléculas de reactivo chocan de forma eficaz y en dicho estado se acumula la energia de las
moléculas que chocan. Poco después de su formacion se descompondra en las moléculas
del producto resultante.

Es el punto de mayor energia en la representacion de la reaccion en un diagrama.

Reaccion endotérmica Reaccidn exotérmica

Estado de
transicidn

Estado de
transicion

Energia de
T activacion
Energia de l
activacion

!

Energia
Energia

P

Transcurso de la reaccion Transcurso de la reaccion
En cualquier caso, es importante no asociar velocidad de reaccién alta con proceso exotérmico y
velocidad de reaccién baja con proceso endotérmico.
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Lo que determina que una reaccién

Reaccion exotérmica lenta Reaccion endotérmica moderada
sea rapida o lenta es el valor de la AH
energia de activacion, o energia
necesaria para alcanzar el complejo E Productos

. ., Reactivos # AH>0

activado, cuya formacionnosolo  |Reactivos/ | \ @@0000000000| —F—---tl
necesita una determinada cantidad Bimdigitg
de energia, sino también la
orientacidon adecuada de las Coordenada de reaccion Coordenada de reaccién

moléculas en el choque.

Segun esto, puede darse el caso de procesos exotérmicos cuya reaccidn sea lenta, ya que el salto
energético correspondiente a la energia de activacidon es muy elevado, y procesos endotérmicos con
velocidad de reaccidn relativamente alta, si la energia de activacidn es facil de conseguir por los reactivos.

Como vemos en la grafica siguiente, si la reaccion

estado de transicion AH, =Ea((h1‘ect‘{l)7Ea1l_11\‘:‘15‘(l)

inversa (la formacion de reactivos a partir de los N,---0---NO
productos) es posible, proceso que es muy habitual, f
(de estas reacciones, denominadas reversibles, E, (directa)
(e +209 KkJ
hablaremos en el préximo tema), se puede 2 J _

., . = e N Ea (inversa)
establecer una relacion entre la entalpia de la g renckivos ] +348 kI
reaccion, la energia de activacién de la reaccion £ | No+NO AE;’%H
directa y la de la reaccidn inversa: |

AH,eqccion = Eq(directa) — E, (inversa) productos
Si, como ocurre en la grafica, Es(directa) es menor N, +0NO,
gue Ea(inversa), eso significa que la reaccion es coordenada de reaccién

exotérmica, y la diferencia entre ambos valores sera
negativa, como debe ser.

6 FACTORES DE LOS QUE DEPENDE LA VELOCIDAD DE UNA REACCION QUIMICA.

e Naturaleza de las sustancias.

e Estado fisico.

e Superficie de contacto o grado de pulverizacion (en el caso de sélidos)
e Concentracién de los reactivos.

e Temperatura.

e Presencia de catalizadores.

6.1 Estado fisico de los reactivos.
Cuando los reactivos se encuentran en estado gaseoso o en disolucidn las reacciones son mas rapidas que

si se encuentran en estado liquido o sdélido, ya que las moléculas en estado gaseoso y los iones disueltos

tienen mayor movilidad y por tanto mas probabilidad de chocar.

En las reacciones heterogéneas la velocidad dependera de la superficie de contacto entre ambas fases,
siendo mayor cuanto mayor es el grado de pulverizacién. Cuando atacamos un trozo grande de hierro con

HCI la reaccidn serd superficial, si lo hacemos con limaduras de hierro la reaccién sera total.

6.2 Concentracion de los reactivos.
En la ecuacidn de velocidad ya observamos la influencia que tenian los reactivos o al menos alguno de
ellos en la velocidad de la reaccion. En general, al aumentar la concentracidn de éstos se produce con

mayor facilidad el choque entre moléculas y aumenta la velocidad.
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6.3 Temperatura. (Ecuacion de Arrhenius).
La constante de velocidad, y por tanto la velocidad de una reaccidn, aumenta si aumenta la
temperatura, porque la fraccion de moléculas que sobrepasan la energia de activacidon es mayor. Segun la
teoria cinética de los gases la energia cinética media de las moléculas es proporcional a su temperatura
absoluta®. Por tanto, a una temperatura mayor T,
hay un mayor porcentaje de moléculas con

energia suficiente para producir la reaccion que Lk

©
. . S Ex
a Ti(area sombreada). Ademas, al aumentar la 2 !

, - 1
temperatura, como las moléculas van a mayor g ;
velocidad, habra mas choques en la unidad de 9 y
tiempo y la probabilidad de un choque efectivo S : T,
aumenta. o ;

. o ]
Todos estos factores fueron recogidos por w L
Energia

Arrhenius en una ecuacion que mide la variacion
de la constante de velocidad con la temperatura.

E
k =Ae” YRt (ecuacion de Arrhenius)

e k= constante de velocidad a una temperatura T dada
e A =factor de frecuencia o factor preexponencial. Representa el tanto por uno de todas las
posibles colisiones que son efectivas, que tienen la geometria adecuada para reaccionar.

e Ex=Energia de activacién, en kJ/mol. El factor e™ EA/RT representa a la fraccién de moléculas con
energia superior a Ea, aptas por tanto para proseguir la reaccién si chocan.
e T =temperatura absoluta.
e R=8,31J/K-mol
Normalmente se expresa de forma logaritmica para calcular Eo.

Ink = InA Ea
nKk = n RT

Ecuacidn de una recta de la forma y=m x + n, y que sirve también para calcular la Ea, conocida k, a

diferentes temperaturas. El aumento de k con la temperatura es tanto mayor cuanto mayor sea Ea.

6.4 Catalizadores

Un catalizador es una sustancia que afecta a la velocidad de la reaccién y, sin embargo, no se consume
en ella, se recupera intacto al final y de hecho no aparece en la ecuacidn global ajustada. Modifican el
mecanismo y por tanto la Ex de la reaccién.

Un ejemplo de catalisis es la descomposicidn del agua

Reaccién sin
catalizar

oxigenada:
H20, (ac) - H,0 (|) +% 0, (g)
Esta reaccidn transcurre lentamente en condiciones normales.

Energia de activacion sin
catalzador, E;  ff NN g

Energia de activacion con
catalizador, E.*

Sin embargo, si se aflade un poco de MnO; o de Kl ocurre casi

ENERGIA

instantaneamente.
Reaccion
No se debe afirmar en la definicién que un catalizador no catalizada
participa en la reaccidn, pues si bien es cierto que no aparece en P

la ecuacidn quimica si que altera los mecanismos de reaccion,

Transcurso de reaccion

! La energia cinética media de una molécula (es una media, cada molécula tiene un energia distinta) tiene de valor

3 . 3 . 1. 1
Ec=;kT, siendo k la lamada constante de Boltzmann, de valor R/Na=1,38-10"23 J/K. el 3 sale de multiplicar el 3 dela
féormula de la energia cinética por los 3 grados de libertad que tienen las moléculas en su movimiento.
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consumiéndose en alguna etapa y liberandose posteriormente en otra etapa, por lo que queda
aparentemente intacto, no se gasta en la reaccidn. Si no participase, écémo la iba a afectar? Si al final no
es liberado del todo (porque se produce una uniéon muy fuerte entre algunos de los reactivos/productos y
él) puede llegar a perder efectividad, a lo que llamamos envenenamiento del catalizador.

Generalmente se reserva la palabra catalizador para las sustancias que aceleran la velocidad de reaccion.
Si una sustancia disminuye la velocidad de reaccion se la denomina inhibidor o catalizador negativo (estos
hacen que la energia de activacién aumente).

Los catalizadores pueden clasificarse en:

e Homogéneos: en la misma fase que los reactivos. Por ejemplo: 250, (g) + Oz (g) = SOs (g) se
cataliza mediante la adicién de otro gas, el NO; (g).

e Heterogéneos: se encuentra en distinta fase. Es muy usado en la industria y suele funcionar
mediante la adsorcion de las moléculas que van a reaccionar (gases generalmente) sobre la
superficie del catalizador (solido), que les pone en contacto. El ejemplo mas representativo seria
el catalizador de los coches, dispositivo acoplado antes de la salida de gases del tubo de escape
que favorece la eliminacion de los peligrosos mondxido de carbono (CO) producido por
combustién incompleta , hidrocarburos no quemados y éxidos de nitrogeno (NO,) que producen
la lluvia 4cida. En los modernos catalizadores de tres vias?, las reacciones catalizadas por metales
como el rodio (Rh) o el Platino (Pt) son:

o Reduccidon de dxidos de nitrégeno a nitrogeno y oxigeno: 2NOx = xO; + N;

o Oxidacion de monodxido de carbono a didxido de carbono: 2CO + O, - 2CO;

o Oxidacidn de hidrocarburos no quemados a didxido de carbono y agua: CyHax:2 +
[(3x+1)/2] O, = xCO; + (x+1) H,0.

7 RELACION ENTRE LAS CONCENTRACIONES DE LOS REACTIVOS Y EL TIEMPO

Una vez que hemos estudiado el orden de reaccién es importante saber que los érdenes mas frecuentes
de reaccidn son cero, uno y dos, raramente encontraremos procesos quimicos en los que el orden de
reaccidn sea superior. Si integramos la ecuacion de velocidad se puede obtener el valor de la
concentracién en funcién del tiempo transcurrido.

Para ello tomaremos como ejemplo una reaccidn general del tipo: A >Productos. Podemos tener los
siguientes érdenes de reaccion:

7.1 Reaccion de orden 0: [A]
En estas reacciones v=k[A]°=k, es decir, la velocidad es constante e
independiente de la concentracion de los reactivos. Si escribimos la  [AloA
ecuacion de la velocidad:

dla [4] t

S =—kdt;j d[A]:—f kdt

at
[4]o 0

[A] = [A]o — kt

1@ 4.- Ejemplo: El amoniaco se descompone sobre superficies de
tungsteno a 900°C en nitrégeno e hidrégeno, segin la siguiente
reaccion:

2 NHs3(g) — N2(g) + 3 Hz2(g).
A esa temperatura, la constante de velocidad es de 1,67x10-* M/min. Determinar cuanto tiempo tardara
en descomponerse totalmente el amoniaco, si la presion inicial de éste es de 2 atm.

2 http://es.wikipedia.org/wiki/Convertidor_catal%C3%ADtico
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Sol: Analicemos las unidades de la constante: molaridad / tiempo. Corresponden a las unidades de una
constante de velocidad de orden cero. Por tanto, se cumplird que:

[NH3] = [NH3]o — kt
Queremos conocer cuanto tiempo transcurre hasta que la [NHs]=0. Para ello, necesitamos conocer la
concentracion inicial de amoniaco. Como es un gas, su molaridad (concentracién=n/V=p/RT) vendra dada

por:
) p 2 atm mol
Molaridad = RT = oL = O,OZT =0,02M
(0,082 57——=-1193 K
K - mol

Entonces, en nuestra ecuacion:
[NH3]o 0,02 M

k  1,67-10"*m/min
Por tanto, el tiempo necesario para que se consuma totalmente el amoniaco sera de 119,8 minutos (casi

= 119,8 min

dos horas).

7.2 Reaccion de orden 1:
En este caso, la velocidad es proporcional a la concentracién del reactivo A y a medida que vaya
transcurriendo la reaccidén, como éste ird disminuyendo, la velocidad también. El problema puede tratarse
matemdticamente como el anterior, aunque el resultado es distinto.
d[A] d[A] 141 d[A] ‘ [A] _
v = —T = k[A],W = —kdt; J;A]OW = —J;) kdt;lnm = —kt; [A] = [A]Oe kt
En este caso las gréficas [A]-t y In[A] frente al t serdn:

A M

[A] 1n [A]

v
J

tiempo tiempo

5.- Ejemplo: Al cabo de 35 minutos en una reaccién de primer orden, ha reaccionado sélo el 30% del
reactivo. Determinar:
a) La constante de velocidad.
b) El porcentaje del reactivo que queda luego de 4 horas.
Sol: Es una reaccion de primer orden, se cumple entonces:
In[A] = In[A], — kt
Si ha reaccionado el 30% del reactivo, quiere decir que queda un 70% del mismo. Entonces, podemos
decir que después de 35 minutos tendremos 0,7[A]o. Reformulando la ecuacién de primer orden usando
teoria de logaritmos, tenemos lo siguiente:

A
an =kt
[A]
Reemplazando los valores dados, obtenemos:
[4]o
l =k-(35mi
n0,7[A]0 (35 min)
Eliminando [A]o, llegamos a que:
k= —I[n0,7 — 0.01min-1
=—3z =0 min
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Ahora, usando nuevamente nuestra ecuacion, podemos determinar qué concentracion de A queda luego

de 4 horas:
[A]o 4 60 miny
lnm = (0,01 min™") - (4 horas) - (1 hora) =2,
% =e?*=11
Por tanto, la fraccidon que queda sin reaccionar la determinamos invirtiendo el cociente anterior:
[A]o o g [A] 100
[A] = T;fracczon sinreaccion = m~ 100 = ETE 9%

Quiere decir que, luego de cuatro horas, queda un 9% del reactivo inicial.

8 PERIODO DE SEMIREACCION Ty/2

El periodo de semirreaccion es el tiempo que ha transcurrido hasta que la concentracion de reactivo se
reduce a la mitad.
Si tenemos una reaccidn general del tipo A -Productos, y medimos el tiempo transcurrido hasta que la
concentracion de los reactivos A se reduzca a la mitad, obtendremos:

e Para una cinética de orden cero:

[A]o (Ao [4]o
—— = [A]o — kty2 ;ktyp = — it =5

El periodo de semirreaccién depende de la concentracidn inicial.

e Parauna cinética de orden 1:

A In2
[Alo _ [Alge 812 s —In2 = —kty p;ty ), = —

2 k
Que es independiente de la concentracién inicial.
9 Ejercicios:
6.-  Contesta cudl es el orden global de una reaccion cuya ecuacion de velocidad es v = k[A]?[B]3. Di también

el orden parcial respecto a los dos reactivos A y B.

-1 1 -1
7.- Para una determinada reaccion: A—»Productos, se han obtenido los E)Agl(molL ) ‘(;OO(E)OI L7s7)
datos de la tabla. Calcula el orden de reaccién y la constante de 0'02 0’16
velocidad: 0,04 0’64

S: v=k[A]?; k=400
8. (267-J19) La ecuacién de velocidad para la reaccion: Hz (g) + 1z (g) — 2HI (g) es de orden 1 respecto al
hidrogeno y de orden 1 respecto al yodo.
a. Escriba la ley de velocidad e indique qué unidades tendra la constante de velocidad. (Hasta 0,5
puntos)
b. Justificando debidamente la respuesta, indique cémo variara la velocidad de la reaccién:
i. Si manteniendo la temperatura constante, la presion se hace el doble, (debido a una variacién del
volumen). (Hasta 0,5 puntos)
ii. Si aumentamos la temperatura. (Hasta 0,5 puntos)
iii. Si se adiciona un catalizador. (Hasta 0,5 puntos)
S: v=k[H:][I:]; [k]=mol-1s-1L; i. v se cuadruplica; ii. v aumenta (aumenta k); iii. Igual que anterior

9. (277-S19) La velocidad de la reacciéon A + 2 B — C en fase gaseosa solo depende de la temperatura y de
la concentracion de A, de manera que si se duplica la concentracién de A, la velocidad también se
duplica.

a. Justifique para qué reactivo cambia mas deprisa la concentracion. (Hasta 0,5 puntos)
b. Escriba la ecuacion de velocidad y determine los drdenes parciales respecto de A y de B (Hasta 0,5
puntos)
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10.

S: v=K[NOJ?[0:]; orden total 3; L? mol-?s-1,

11.

12.-

13.-

14.-

c¢. Indique las unidades de la velocidad de reaccion y de la constante de velocidad. (Hasta 0,5 puntos)
d. Justifique coémo afectara a la velocidad de reaccidon una disminucién del volumen a temperatura
constante. (Hasta 0,5 puntos)

S: B, v=K[A], orden A=1, orden B=0, [v]=mol-L-1s-1; [k]=s"1, aumenta v
(245-J18) Las nieblas de contaminacién urbana se deben en parte a los 6xidos de nitrégeno. Se ha
estudiado la cinética de la reaccién exotérmica: NO + %202 < NO2 y se ha determinado que cuando se
duplica la [02] manteniendo constante la [NO], la velocidad de reaccion se duplica; y cuando la [NO] se
duplica manteniendo constante la [0z] la velocidad de reaccion se hace 4 veces mayor.
a. Calcule el orden total de la reaccion. (Hasta 1,0 puntos)
b. Determine las unidades de la constante de velocidad, k. (Hasta 0,5 puntos)
c. Dibuje un grafico que represente la variacidon de energia durante el transcurso de la reaccion,
incluyendo todas las magnitudes de energia implicadas. (Hasta 0,5 puntos)

(257-S18) EI NO (g) reacciona con Hz (g) Experimento [NOJo (M) [Hz2]o (M) | vo (M:s1)

para formar Nz0 (g) y H20 (g). Para dicha 1 0,064 0,022 2,6-102
reaccion se determinaron las siguientes 2 0,064 0,044 5,2:10-2
3 0,128 0,022 1,0-10-1

velocidades iniciales de reaccion para las
concentraciones iniciales de reactivos que se indican en la tabla:
Calcule numéricamente:
a. El orden total de la reaccién y los 6rdenes parciales. (Hasta 1,0 puntos)
b. La constante de velocidad de la reaccién. (Hasta 0,5 puntos)
c. La velocidad inicial de la reaccion para concentracion inicial de ambos reactivos igual a 0,08 M.
(Hasta 0,5 puntos)
S: v=K[NOJ]?[H:]; K=0,076 M-2s1; v9p=3,87-10-M-s-1

(225-J17) Para la reaccion: A + B — Productos, se determinaron experimentalmente las siguientes
velocidades iniciales:

Experimento [A]o (moles/L) [B]o (moles/L) vo'10-3 (mol-L-1s-1)

1 0,2 01 3,4
2 0,2 03 10,20
3 04 03 40,80

Calcule numéricamente:
a. La ley de velocidad para la reaccidn. (1,0 puntos)
b. El orden de la reaccién (total y parciales). (0,3 puntos)
c. La constante de velocidad y la velocidad de la reaccién si las concentraciones iniciales de Ay de B son
0,50 M.

S:v=K[A]?[B]; 8,5-10° L?-mol--s; 1,06-10° mol-L-1-s-1
(232-S17) Indique, justificando la respuesta, si las siguientes proposiciones son verdaderas o falsas:
a. Cuando se afiade un catalizador a una reaccion, ésta se hace mas exotérmica y su velocidad aumenta.
(0,5 puntos)
b. En general, las reacciones quimicas aumentan su velocidad cuanto mas alta es su temperatura. (0,5
puntos)
c. Las reacciones quimicas entre compuestos idnicos en disolucién suelen ser mas rapidas que en fase
sélida. (0,5 puntos)
d. La velocidad de las reacciones quimicas, en general, es mayor en las disoluciones concentradas que
en las diluidas. (0,5 puntos)
(PAU Madrid-J18) La reaccion 3 A(g) + B(g) — 2 C(g) + D(g) es de orden 1 respecto de Ay de orden 2
respecto de B.
a) Escriba la velocidad de la reaccion en funcion de cada especie y justifique si la velocidad de
desaparicion de B es doble de la velocidad de desaparicion de A.
b) Obtenga las unidades de la constante de velocidad.
c) Razone si la reaccion directa es endotermica sabiendo que la energia de activacion es 35 k] y la de la
reaccion inversa es 62 KJ.
d) Explique como afecta a la velocidad de reaccion un aumento de volumen a temperatura constante.
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S: a) F; b) L? mol-? s%; ¢) Curioso, AH=Eactivacién(directa)-Eactivacisn(inversa)=-27 kj/mol; d) Disminuye.

15.-

16.-

17.-

18.-

19.-

20.-

21.-

22.-

(PAU Madrid-S14)- La reaccion ajustada A + B — 2 C tiene un orden de reaccion dos respecto a Ay uno
respecto a B. Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) El orden total de la reaccion es 2.
b) Las unidades de la constante cinetica son L- mol™® = s'1,
c) El valor de la constante cinetica no se modifica si se duplica la concentracion de A.
d) La velocidad de la reaccion es v=—(1/2) d[A]/dt.
La descomposicién del pentéxido de dinitrégeno en diéxido de nitrégeno y oxigeno responde a una
reaccion de orden uno cuya constante de velocidad a 45°C vale 5,1-10-4sL. Suponiendo que la
concentracion inicial de N20s es 0,25 M:
a) ;Cual sera la concentracion después de 3,2 minutos?
b) ;Qué tiempo debe transcurrir hasta que la concentracién de N20s sea de 0,15 M?
c) ;(Cuanto tiempo tardara en transformarse el 62% del N20s (;Cudnto no ha reaccionado?)?
S:a) 0,23 M; b) 17 min; c) 32 min
(PAU Madrid-]J17) Se ha encontrado que la velocidad de la reaccion A(g) + 2 B(g) — C(g) solo depende
de la temperatura y de la concentracion de A, de manera que si ésta se triplica, también se triplica la
velocidad de la reaccion.
a) Indique los drdenes de reaccion parciales respecto de Ay B, asi como el orden total.
b) Escriba la ley de velocidad.
c) Justifique si para el reactivo A cambia mas deprisa la concentracién que para el reactivo B.
d) Explique como afecta a la velocidad de reaccién una disminucién de volumen a temperatura
constante.
(PAU Madrid-Modelo14)-.- La ecuacion de velocidad para la reaccion 2A + B — C viene dada por la
expresion: v = k[A][B]2. Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) Duplicar la concentracion de B hace que la constante cinetica reduzca su valor a la mitad.
b) El orden total de la reaccion es igual a 3.
c) Se trata de una reaccion elemental.
d) Las unidades de la constante cinetica son {tiempo} 1.
(PAU Madrid-J12)- Para la reaccion A + B — C se obtuvieron los siguientes resultados:

ENSAYO | [A] (mol- L'1) | [B] (mol- L'Y) | v (mol L1 s1) a) Determine la ecuacion de

1 0,1 0,1 < velocidad.

2 0,2 0,1 2% b) Determine las unidades de la
3 0,1 0,2 4x constante cinetica k.

c) Indique cual de los dos reactivos se
consume mas deprisa.
d) Explique como se modifica la constante cinetica, k, si se anade mas reactivo B al sistema.
(PAU Madrid-Modelo12)- Dada la reaccion elemental O3(g) + O (g) — 202(g), conteste a las siguientes
preguntas:
a) ;Cuales son los ordenes de reaccion respecto a cada uno de los reactivos y el orden total de la
reaccion?
b) ;Cual es la expresion de la ecuacion de velocidad?
c) Silas unidades de la concentracion se expresan en mol- L-1 y las del tiempo en segundos,.cuales son
las unidades de la constante de velocidad?
d) ;Que relacion existe entre la velocidad de formacion de Oz y la de desaparicion de 03?
(MGH) Para la reaccion en fase gaseosa: CO + NOz = CO + NO. La ecuacién de velocidad es y = k [NO2]2.
Justifica si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:
a) La velocidad de desaparicion del CO es igual que la velocidad de desaparicion del NO-.
b) La constante de velocidad no depende de la temperatura porque la reaccion se produce en fase
gaseosa.
c) El orden total de la reaccién es 2.
d) Las unidades de la constante de velocidad serdn: mol L 1s
(MGH) En la reaccion: N2 + 3 H>—2 NHs, el nitrégeno esta reaccionando con una v de 0,4 moles/min.
a) ;A qué velocidad esta reaccionando el hidrégeno? ;Con qué velocidad se esta formando el amoniaco?
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23.-

24.-

25.-

b) ;Con esos valores seria posible proponer valores adecuados para los exponentes ay 3 de la
ecuacion: v=k [N2]® [Hz]P o se necesitarian mas datos?
S:a) El Hz a 1,2 mol min%, el NHz a 0,8 mol min-1; b) no.
(MGH) En presencia del tetracloruro de carbono, el pentadxido de dinitrégeno se disocia en oxigeno
molecular y diéxido de nitrégeno. Experimentalmente se ha comprobado que la cinética de este proceso
es de primer orden respecto del reactivo y que la constante de velocidad a 45 °C vale 6,08 -10-4.
a) ;Qué unidades tiene esa constante de velocidad?
b) Determina el valor de la velocidad de la reaccidn, a esa temperatura, si la concentracién inicial de
pentadxido de dinitrégeno es 0,25 M.
) Si se aumentara la temperatura, ;aumentaria la velocidad de reaccién?
d) Si la concentracién inicial disminuyera hasta 0,05 M, ;en cuanto se modificaria la velocidad de
reaccion? ;Por qué?
S:a)s1;b)v=1,52-10* mol I'! s'1; c) correcta; d) en una quinta parte.
(MGH);Es posible que una reaccién endotérmica y otra exotérmica tengan la misma energia de
activacién? Ayddate de un dibujo para dar tu respuesta.
S: Si.
(MGH) La velocidad de una reaccion entre sustancias gaseosas: A + B->C se expresa como: v = k [A]
[B]2. En funcidn de esa ecuacion, contesta a las siguientes preguntas:
a) ;Cudl es el orden de la reaccién respecto al compuesto A? ;Y respecto al B?
b) ;Esa reaccién es bimolecular?
¢) ;Un cambio de temperatura afectaria a esta reaccion?
d) Si se duplicara la concentracion del compuesto A, ;cdmo se modificaria la velocidad de reaccion? ;Y
si se duplicara al compuesto B?
S:a)1y 2; b) correcta; c) correcta; d) aumentaria 2 y 4 veces respectivamente.
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