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11 Velocidades y mecanismos de las
reacciones quimicas

11.1 Velocidades de reaccion

11.2 Obtencién experimental de la ley de velocidad para una reaccién quimica
11.3 Mecanismos de reaccion

11.4 Variacion de la energia en el transcurso de una reaccién

11.5 Catalisis

11.1 Velocidades de reaccion
Lacinética quimica estudia las velocidades de | as reacciones quimicas y |os mecanismos a través de los
cuales éstas se producen. La velocidad de reaccion es la velocidad con la que desciende |a concentracion
de un reactivo o0 aumenta la de un producto en el curso de una reaccion.
_ —d[Reactivos] _ +d[Productod
- it - dt
Se ha encontrado que la velocidad de una reaccion depende de |la naturaleza de los reactivos (estado
fisico, grosor de particula, etc), la concentracion de los reactivos, latemperaturay los catalizadores.
Ley de velocidad. Del estudio experimental de la cinética de una reaccion quimica, se deduce su ley de
velocidad, que es una ecuacion que expresa la velocidad en funcién de las concentraciones de | as sustan-
cias que toman parte en lareaccion y que normalmente tiene laforma v = k| Reactivos] * (figura 11.1).

Reactivos — Productos \Y

Figura 11.1. Gréfica de la concentracién de hidrégeno

2ICI(g) + Ha(g) — 12(g) + 2HCI(Q)

- - - pendiente de latangente =
velocidad inicial

frente atiempo paralareaccion entre ICl 2,000 M y H2
1,000 M. Lavelocidad de reaccién (instantanea) esigual a
latangente alacurvaen el instante considerado. La

= 08 velocidad de reaccion disminuye con €l tiempo, debido a
E ladisminucién de la concentracion de reactivos. A partir
- 06 pendiente de latangente = delos datos experimental es, se deduce lasiguiente ley de
N i elocidad:
L o4 velocidad alos 3 segundos veloa v=KICI[H,]
0.2 o donde k es la constante de vel ocidad, la cual depende de

factores como latemperatura. Obsérvese estarelacion
entre las diferentes formas de expresar la vel ocidad:

y = dHa] _1 —dic _dlly] _ 1 d[HCH

dt 2 dt a 2 dt
Orden de reaccién. El orden de reaccion con respecto a un reactivo es el exponente de su término de
concentracion en laley velocidad. El orden de reaccion global esla suma de |os exponentes de todos los
términos de concentracion (tabla 11.1).
Ecuacion develocidad integrada. Paracalcular 1a concentracion de reactivo que quedaratranscurrido un
tiempo o el tiempo necesario para que determinada cantidad de reactivo se consuma, es Util integrar la
ecuacion de velocidad (tablal1l.2). Lavida media, t;,,, de un reactivo es el tiempo necesario para que su
concentracién pase a ser la mitad del valor inicial. Para una reaccion de primer orden, la vida media no
depende la concentracion del reactivo (tabla 11.2).

10
tiempo, s

11.2 Obtencion experimental de la ley de velocidad para una reaccion quimica
Se obtendralaley de velocidad de lareaccion |05~ + 3HSO;™ > 17+ 38042— +3H™,
11.3 Mecanismos de reaccion

Teoria de las colisiones. Esta teoria, que deriva de |a teoria cinético-molecular, propone que para que
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Tabla 11.1. Leyes de velocidad y ordenes de algunas reacciones quimicas
Reaccion Ley de velocidad Ordenes de reaccion

2N,05(0) MNONQ) +Og)  v="L 2= ;04 Primer orden
2NOX(g) INO(G) +Oo(g) v :%Oﬂ = KNOyJ2 Segundo orden
_ —dHy] Primer orden paraH,
Ha(9) + 12(0) 2HI(g) v="—"F" =KHl] Segundo orden| pyier O Pere
CHCl5(g) + Cly(g)— Ve —d[CHCl3] _ KICHCIS][CI 4“2 Orden 1Y, {anerlorden para CHCl3
CCl4(g) + HCI( g) dt Orden ~/, para Cly
—d[Og] _ Primer orden paraG;
204(9) 302(9) v= T3 = KO3][0,] % Orden cero {Orden 1 paraO,
2NH(G) ST Nolg) + He)  v= L Orden cero
Tabla 11.2. Formas integradas de las leyes de velocidad
Orden Ley de velocidad Forma integrada Vida media
A
0 v= —dAl =KA]® =k [A] =[A] o -kt
dt
—dA] Al _ _ In2
1 V= T = KA] In Ao —kt typ = S
_ —dAl _ 2 1 _ 1 typ =
2 vETy T A “TAl, T v2% KAl
_ dAl _ o3 Lo L o
S vETg THA [A12 [Al?
dA 1 _ 1 [A] = concentracion de reactivo atiempo t
n>1 v= ([1 L. KA]" [A] "L [A] g™ + (Dt [A] 0 = concentracion inicia de reactivo

pueda producirse una reaccion quimica entre atomos, iones 0 moléculas, es preciso que éstos
experimenten primeramente colisiones. Seguin esta teoria, la velocidad de la reaccion dependera de

* lafrecuencia de los choques (concentracion, estado de los reactivos, temperatura (vel ocidad), etc)

* lafrecuencia de los choques con orientaciOn adecuada (naturaleza de | 0s reactivos, etc)

* lafrecuencia de los choques con energia suficiente parallegar a estado de transicion (temperatura).
Mecanismos de reaccion. La mayoria de reacciones transcurren por mecanismos de varias etapas,
|lamadas reacciones elementales. La ecuacion de una reaccion elemental indica la molecularidad
(nmero de particulas que colisionan) de los reactivos implicados en el chogue que produce la reaccion.

En el primer paso delareaccion,una ~— — Cada reaccion elemental tiene su constante de velocidad
moléculade NO chocaconuna de Fa. oy e K No(g) + F( g) Reaccion dlemental 1 (molecularidad = 2)
Mecanismo { NO(g) + F( g) ke NOF(g) Reaccion elemental 2 (molecularidad = 2)
2NO(g) + F 2(gy— 2NOF(g) Reaccion global

Molecularidad y orden de reaccion. Se puede predecir que la ley de velocidad para una reaccion
elemental (no global) viene dada por el producto de la constante de velocidad por las concentraciones de
los reactivos en esa etapa. Es decir, en una reaccién elemental, orden y molecularidad coinciden.

Etapa Elemental Molecularidad Ley de velocidad L os procesos de molecul aridad
A producto unimolecular v=|K [A] Proporcional mayor de tres son muy %s:balsos
A+B producto bimolecular v=|kl [A][B] ?Ihgung 0 odre éﬁgﬁ%ﬁgﬂsugaﬁ?ga gsrcc)jel tigo
A+A producto bimolecular v=|k [A] 2 uni(?ad dgtiempo adecuado colisionen con la
2A +B producto  termolecular v=|K [A]]B] orientacion y energia

Choques eficaces por unidad de tiempo,,” adecuadas al mismo tiempo.

cuando |las concentraciones son la unidad
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11.5.

Mecanismoy ley de velocidad. La etapa determinante de la velocidad en un mecanismo es lareaccion
elemental mas|enta, pues gobiernala velocidad delareaccion global. De estaforma, se puede saber si un
mecanismo propuesto para una reaccion es o no coherente con laley de velocidad experimental.

kq es coherente con la
El NO(g) + F »(g) NOF(g) + F( g) Etapalenta ley de velocidad

mecanismo | NO(g) + F( g) — 2~ NOF(g) Etapa répida obtenida v=KNOJ[F]
experimentalmente B
2NO(g) + F 2(g)— 2NOF(g)

Variacion de la energia en el transcurso de una reaccion

Teoria del estado de transicion. Esta teoriavincula la cinética'y termodinamicade una reaccion. Para
reaccionar, las molécul as necesitan distorsionarse formando un complejo activado. La energia de activa-
cion, E, eslaenergia que deben absorber |os reactivos paraalcanzar el estado activado (fig. 11.2). En una
reaccion de varias etapas, cada unatiene su complejo activado y su barrera de activacion (fig. 11.3).
Ecuacion de Arrhenius. La velocidad de unareaccién aumentaal elevar latemperatura. Mediante obser-
vaciones experimental es, Arrhenius obtuvo una relacion matemética entre la constantede velocidad y la
temperatura, k = Ae E¥RT donde A es una constante que depende de la reaccion (figura 11.4). La teoria
de las colisiones, permite deducir tedricamente la ecuacion de Arrhenius y darle un sentido fisico.

Teoria delas colisiones Ley de velocidad
Choques eficaces (suficiente energiay
orientacién adecuada) por unidad de tiempo

v = k [O producto de concentraciones Proporcional

a nimero de
choques por
unidad de tiempo

Choques eficaces por unidad de tiempo,
cuando las concentraciones son la unidad concentraciones

Ecuacion de Arrhenius

k = A Oe=RT Factor exponencial de Boltzmann

Choques con orientacion adecuada por unidad de L Frecc 6n de mol éculas que tienen
tiempo, cuando las concentraciones son la unidad la energia minimaEa para reaccionar

A = Z 0O p————— Fraccion demoléculas que
chocan con la orientacion
adecuada (factor estérico)

Ea

Choques por unidad de tiempo, cuando ‘ naturaleza
las concentraciones son la unidad. de los reactivos
Por ejemplo, parados moléculasA y B g G ERT

i aseo —7=_8MRT 2 PR .
deradiosry e, en fase gaseosa Z="mymg FA+'B) Energia cinética de las moléculas

Fraccion delas
moléculas con una
energia cinética dada

. . +
velocidad de las particulas (temperatura), ‘ Ma + Mg temperatura
tamafio, superficie efectiva (en sélidos), etc energia de activaciéon

Catalisis

Un catalizador es una sustancia que proporciona auna reaccion un mecanismo alternativo que tiene una
menor energia de activacion (figura 11.5). Un catalizador no es consumido en lareaccion, ni afectaa sus
aspectos termodindmicos (calor de reaccion, equilibrio quimico, etc). Un catalizador es homogéneo
cuando esta presente en la misma fase que los reactivosy heterogéneo cuando esta en fase distinta. Un
problema préactico de los catalizadores es que pueden ser envenenados (inactivados).

Enzimas. Los enzimas son grandes y complejas moléculas de proteina que actiian como catalizadores en
los procesos biol dgicos.

Bibliografia

Atkins, pags. 431-475; Dickerson, pags. 768-815; Masterton, pags. 447-478; Russell, pags. 395-431;
Whitten, pags. 467—496.
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Energia

Reactivos Energiade
lareaccion

Productos

Coordenada de lareaccion

Figura 11.2. Diagrama de energia para una etapa de
unareaccion. Laenergia de los reactivos viene dada por
el “pie” izquierdo de labarrera, mientras quelade los
productos, por € “pi€” derecho. Lacimadelabarrera
representala energiadel complejo activado. Laenergia
de activacion parael proceso directo es Ea mientras que
E'a eslaenergiade activacién del proceso inverso
(Productos — Reactivos). Obsérvese que la energia
total delareaccién es E'a — Ea que paralareaccion
representada corresponde a un proceso exotérmico.

Figura 11.4. a) La ecuacién
de Arrhenius puede escribirse
también en forma logaritmica

|nk=—%‘(%)+|nA

Unareaccion se dice que muestra
un comportamiento de Arrhenius
cuando lagréficaln k frentea (UT)  b)
es unalinearecta, cuya pendiente

es negativa e igual a Ea. No todas

Energia
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2NO + F2—> NOF + F +NO ——> 2NOF
Lenta

<

Répida

=

Reactivos . \
Intermedios

Productos
Coordenada de lareaccion
Figura 11.3. Diagrama de energia para la reaccién
2NO(g) + F2(9) 2NOF(g)
de acuerdo a mecanismo propuesto

NO(g) + Fa(@) — <2+ NOF(g) + F(g)

NO(g) + F(9) NOF(g)

Cada proceso elemental tiene su propia barrera de activacion.
Como la primera etapa es la etapa lenta, su barrerade
activacion es mas elevada que la barrera de la segunda etapa.

Etapalenta
ko

Etaparapida

b) Gré&ficas de k frente a temperatura para reacciones que muestran €l comporta
miento de Arrhenius. Se muestran tres gréficas paratres valores distintos de la
energia de activacion. Obsérvese que la vel ocidad aumenta mucho més
rapidamente con latemperatura en las reacciones con barrera de activacion ata.

M uchas reacciones que se producen a temperatura ambiente tienen una energiade
activacion de aproximadamente 50 kJ/mol. Para estas reacciones un aumento de
10 °C en torno a la temperatura ambiente duplica aproximadamente su velocidad.

El valor de A hasido
tomado arbitrariamente
para que en todos los
casosk=1lat=25°C.

\ \
10 20 30 40 50

temperatura, °C

Figura 11.5. Un catadizador aceleraunareaccion
T alterando e mecanismo de forma que laenergiade
activacion disminuye. Al ser menor la barrera a superar,
hay méas moléculas con suficiente energia para
sobrepasarla, y lareaccion es mas facil. Obsérvese que
L laforma de labarrera ha cambiado porque el mecanismo
ha cambiado. En el ggemplo delafigura, lareaccion sin
catalizador se produce en una sola etapa, mientras que el
proceso con catalizador se produce en dos etapas

|as reacciones muestran un <
comportamiento de Arrhenius, @
aunque muchas si o muestran en 3
ciertos rangos de temperatura. T
(]
©
3 g
3
R g
= 8
0
0
@m
s/  \ _ 1 Easin
= E acon cataizador
& Intermedios catal uzador
Reactivos C
Productos
Coordenada de lareaccion
Seminarios

(Reactivos — Intermedios e Intermedios — Productos)

ley de velocidad y orden dereaccion

111 ¢Cudlesson lasunidades en las que vendra dadala constante de velocidad para unareaccion a) de primer
orden, b) de segundo orden y ¢) de tercer orden, cuando |as concentraciones se expresan en mol [-1?
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Para cada una de las siguientes reacciones, expresa la relacion entre las velocidades de cambio de
[productos] y [reactivos]:

8) 2NO,(g) > 2NO(g) +O,(9) C) 204(0) > 30,(0)

b) 2HOF(g) > 2HF(g) + O,(9) d) Ny(g) +3H(g) > 2NHa(g)

Para cada una de las siguientes reacciones, da el orden global y el orden respecto de cada una de las
sustancias. Datambién las unidades de la constante de velocidad para cada caso.

c) 2N,O5 —» 4NO, + O, v=KN,Og]

€) CHCl;+ Cl, = CCl, + HCl v=KCHCIJ][CI V2
W, catalizador _ 0—

g) 2NH5 25200 N, + 3H, v=KNH;]%=k

h) 280,(g) + O4(g) —> 2S04(9) v = KSO,]/[SO5] 12

Laley de velocidad de una reaccién quimica se puede determinar:
a) a partir de la ecuacion quimica gjustada, mediante cél cul os tedricos.
b) midiendo la velocidad de reaccidén como una funcién de las concentraciones de | os reactivos.
¢) midiendo la velocidad de reaccioén como una funcion de latemperatura.

orden, molecularidad y mecanismo
Define: a) reaccion elemental, b) molecularidad, ¢) etapa determinante de la velocidad, d) intermedio de
reaccion, €) energia de activacion.
¢Significalo mismo la reaccion elemental A+ B — > C que2A + 2B — » 2C? ¢Y Si son reacciones
globales?
¢Qué diferencia existe entre orden y molecularidad de una reaccién quimica? ¢Cuando pueden coincidir?
Escribe unaley develocidad para cadauna de las siguientes reacciones elementales, y clasificalas como
unimoleculares, bimoleculares o termolecul ares:
8 2NO(g) > N,0,(g); b) Cl(g) —» 2CI(g); ¢) 2NO,(g) —» NO(g) + NO4(g)
Deduce la ley de velocidad para la reaccion entre mondxido de nitrogenoy bromo para la que se ha
propuesto el mecanismo:
NO(g) + Bry(g) ——NOBry(@)  (lenta)

NO(g) + NOBr,(g) 2NOBr(g) (réapida)

Supongamos que la reaccion 5Br- + BrO5~ + 6HY —» 3Br, + 3H,0 transcurre segin el mecanismo
siguiente:

Ko

k
Bro, + 2H+ek%1 H,Bro;* (equilibrio rapido)
~1
Br-+ H,Broz* ko Br-Bro, + H,0 (reaccion lenta)
Br—BrO, + 4H" + 4Br- ks

3Br, + 2H,0 (reaccién rapida)

Deduce la ecuacion de velocidad concordante con el mecanismo anterior, expresando la constante de
velocidad delareaccion global en términos de las constantes de vel ocidad de las etapas individualesy de
las concentraciones de [H*], [Br] y [BrO37].

La descomposicion del N,Og gaseoso transcurre segun la reaccion NoOg —» 2NO, + 1/2 O,. La
ecuacion de velocidad experimental es —d[N,Og]/dt = KIN,Og]. De |os siguientes mecanismos, ¢cuales



114

11.12

11.13

11.14

11.15

Quimica General. Grupo B. Curso 1993/94

no son coherentes con laley de velocidad?

Mecanismo 1 N,Og -Li‘ NO, + NO, (equilibrio rapido)
NO, + NO; ko NO, + O, +NO (reaccion lenta)
NO +NO; 8 2NO, (reaccion répida)

M ecanismo 2 N,Og ! NO, + NO; (reaccion lenta)
NO, 2 _NO+ 0, (reaccion rapida)
N,O5 + NO 8- N,O, + NO, (reaccion rapida)
N,O, Ky 2NO, (reaccion répida)

M ecanismo 3 2N,0; 4. 4NO, + 0,

Paralareaccion 2NO(g) + 2Hy(g) — N(g) + 2H,0(g) se ha propuesto el siguiente mecanismo:

2NO—KL_. N0,

N,O, + Hy 2 . N,O +H,0

N20+H2 k3 N2+H20
La expresion de velocidad observadaes v = KNOJ2. Si el mecanismo anterior es correcto, ¢cudl es la
etapa determinante del proceso?
Sugiere un mecanismo parala reaccion H,(g) + Bry(g) — > 2HBr(g) en ciertas condicionesen las que su
ley de velocidad es v = k[Hz][Brz]]JZ, sabiendo que la velocidad cae dréasticamente si se adicionan
sustancias gue eliminen hidrogeno y bromo atémico muy rapidamente.

factores gue afectan a la velocidad dereaccion
¢Cbmo afectan ala velocidad de reaccidn los siguientes factores?
a) la temperatura; b) la reduccion del volumen del recipiente en una reaccion en fase gaseosa?; c) e
tiempo?; d) la adicion de catalizador?
¢Como estan presentes dichas variables en la ecuacion de vel ocidad?
Indicasi las siguientes afirmaciones son ciertas o falsas:
a) Es posible cambiar la constante de velocidad de una reaccién cambiando latemperatura.
b) Si evoluciona a temperatura constante, la velocidad de una reaccion de primer orden permanece
constante.
¢) Si evoluciona a temperatura constante, la constante de velocidad de una reaccién de primer orden
cambia.
d) La constante de velocidad para una reaccion es independiente de las concentraciones de |os reactivos.

11.16Para cocinar alimentos con aguaen ebullicion a grandesalturas se requieren tiempos mas prolongados que

11.17

11.18

anivel de mar. ¢Por qué?
catélisis
El mecanismo propuesto para la descomposicion del ozono mediante el mondxido de nitrégeno es:
0,+NO—X__NO,+0,
NO, + 0 2 . NO+0,
¢Cud es el papel desemperiado por el NO en este proceso?
Di s las siguientes afirmaciones son ciertas o falsas:
a) Laconcentracién de un catalizador puede aparecer en laley de velocidad.
b) Un catalizador siempre es consumido en lareaccion.
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11.19 ¢Qué efecto tiene un catalizador sobre: @) el calor de reaccion, b) el estado activado y c) el equilibrio
guimico?
cinéticay energia
11.20 Paralareaccion hipotéticaA + B » C+ D, laenergia de activaciones de 32 kJ/mol. Para lareaccion
inversa(C + D —» A + B), laenergiade activacion es de 58 kJ/mol. ¢Es exotérmica o endotérmicala
reaccionA+B - » C+D?
11.21 ¢Qué criterios utilizarias para saber s unareaccion quimica es: a) rapida; b) espontanea; ) endotérmica?
11.22 ¢Por qué unallamaenciende un cigarrillo, pero e cigarrillo sigue ardiendo después de apartar lallama?

Problemas
ley de velocidad

111 Lareaccion A —» B + C esde primer orden en [A] y tiene una vida media de 30 min.

(a) Calculala constante de velocidad.
(b) Si [A] esiniciamente 0,20 mol 11, ;cudl serd su valor después de 24,0 h?

11.2 Lareaccionde descomposicion de unasustanciaA es de primer orden. Cuando se parte de unadisolucién

0,20 mol L en A, a cabo de 60 s se ha transformado el 5,0% dicha sustancia.

a) Calculalaconstante de velocidad.

b) Calculael porcentaje de A que se habra descompuesto al cabo de 60 s, si se partede unadisolucién
0,05 mol -1,

11.3 Una sustancia que descompone mediante un proceso de segundo orden, tarda 2h 20 min en reducir su
concentracion inicial de 10 103 M a 5,0 103 M. ¢Cud es la constante de velocidad de la reaccion de
descomposicion?

11.4 De una reaccién de segundo orden en A se sabe que la velocidad de reaccion es 2,8 10° mol -1 s-1
cuando la concentracion es 0,10 mol |I-1. Calcula:

a) La constante de velocidad; b) Lavelocidad de la reaccién cuando la concentracién de A es 0,050 mol
-1,

11.5 Una reaccion de segundo orden en A tiene una constante de velocidad de 3,33 102 mol-1 | s1. Si en

0,50 minutos ha reaccionado €l 2,0% de A, calculalavelocidad inicial de lareaccion.
determinacion experimental delaley develocidad

11.6 A 298 K, la descomposicion de pentoxido de dinitrogeno, 2N,Og(g) —» 4NO,(g) + O4(g), dio los
resultados tabulados en |a siguiente tabla. Traza una gréfica de las concentracionesfrente al tiempo y
calcula las velocidades instanténeas para cada uno de los tiempos. Determina el orden y la constante de

velocidad de lareaccion.
Tiempo (s) 0 4000 8000 12000 16000
[N,Oz] (mol I7) 2,151073 1,881073 1,64 1073 1,431073 1,251073

11.7 A 700 K, la sintesisde yoduro de hidrogeno, H,(g) + 15(g) —» 2HI(g), dio los resultados tabuladosen la
siguiente tabla. Traza una gréfica de las concentraciones frente al tiempo y calculalas velocidades

instantaneas para cada uno de |os tiempos.

Tiempo (9) 0 1000 2000 3000 4000 5000
[HI] (mol 1) 0 11,2103 14,4103 15,8 103 16,8103 17,4103

11.8 Determina el orden de la reaccion 2N,O5(g) —> 4NO,(g) + O,(g) a partir de estos datos

experimentales:
[N,Os] (mol ) 1,00 0,50 0,20 0,15
Velocidad de reaccién (mol 1-1s71) 8410 43107 17105 12,510

11.9 Serealizo un experimento sobre la velocidad de descomposiciondel N,O, es decir, sobre la reaccion
N,Og(g) — > N50,4(9) + 1/2 Oy(g). Se obtuvieron los siguientes datos:
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[NZOs] (mol 1) 2,40107° 7201073 1,44 102
Velocidad de reaccion (mol ™1 s 4,02107° 1211074 2411074

Calcula el orden de lareaccion respecto del pentdxido de dinitrégeno.
Escribe laley develocidad paralareaccion 2IClI(g) + Ho(g) —» 15(g) + 2HCI(g) en base alos siguientes
datos experimentales.

[1cl] (mol 174 151073 231073 231073
[H,] (mol I71) 151073 151073 371073
Velocidad de reaccién (mol I-1s71) 37107 5,710~/ 14,0 10~7

A 25°C, el dioxido de cloro reaccionacon yodo, en solucidn acuosa, segun lareaccion 2C1O, + 27— »
2CIO,~ + 1,. En presencia de un gran exceso de iones yoduro, la reaccion sigue una cinética de
pseudo—primer orden. Durante lamisma se formaun complejo intermedio, CIO,17, cuya concentracion
puede medirse espectroscopicamente. L os resultados obtenidos, alo largo del tiempo, son los siguientes:

Tiempo (s) 0 1 2 3 4 5
[ClOy 17 (mol I71) 4771074 4311074 391104 353104 319104 2,89104
Tiempo (s) 10 15 20 30 40 50
[ClO517] (mol 171 176104  1,0610% 064104 02410% 008710% 0032107

¢Cuad es e valor de k para esta reaccion de pseudo—primer orden?

ecuacion de Arrhenius
Calculalaconstante de velocidad parala descomposiciondel N,Og a 50 °C, sabiendoque a45 °C k= 5,0
104 s1[E, = 88 kJmol-L1, R=8,3144 Jmol-1 K-1].
Calcula la energia de activacion de la reaccion de primer orden 2N,0O(g) —> 2N,(g) + Ox(Q), si la
constante de velocidad tiene valores de 0,38 s a 1000 K y de 0,87 s a1030 K [R= 8,3144 Jmol-1
K-1].
¢Cudl es la energia de activacion para una reaccion si se encuentra que su constante de velocidad se
triplica cuando la temperatura se elevade 300 K a310 K? [R= 8,3144 Jmol—1 K-1]
Laenergia de activacion parala reaccion H,(g) + I,(g) —»> 2HI(g) desciende de 184 kJ mol—1 a 59 kJ
mol—1 en la presenciade un catalizador de platino. ¢Por quéfactor aumentarael platinolavelocidad dela
reaccion a 600 K? [R= 8,3144 Jmol—1 K-1]

Soluciones a los seminarios

1n1
1n2

1.3

114
115
11.6

n7
11.8
1.9
11.10
1111
11.12
11.13
11.14

11.15

a) st b) | mol 1 sL; ()] 1Zmol2 s,

8) v=~(,)V(NO,) = (M )V(NO) = (O,); b) v= ~H,)MHOF) = (U)V(HF) = W(O,); ) v =<4 M09 = (UO,); &) v =
Ny =~(Ya)MH,) = (Y)VNH.

a) globa = 1, N,O,4 =1, b) global = 2, C,H, =1, Hy = 1; ¢) global = 1, N,Og = 1, d) global =3, NO = 2, H, = 1; €) global =
1Y,, CHCl3 = 1 Cl, = Y5 f) global =2, NO, = 1, F, = 1; g) global = 0; h) global = ¥/,, SO, = 1, SO3 =Y,

Larespuesta correctaeslab).

Ver teoria

No, si son elementales. Unareaccion elemental indica el nimero de particulas de cada tipo que chocan en un paso de la
reaccion. La primeraimplica un choque de dos particulas mientras que la segundade cuatro. Si, si son globales. unareaccién
global indicalaproporcidn de losreactivos y productos. Las dosindican que A, B y C reaccionan en la misma proporcion.
Coinciden para un proceso elemental, no para uno global.

a) Bimolecular, v = kINOJ]Z b) unimolecular, v = KCl]; c) bimolecular, v = KNO,] 2

V= kl[NO][Brz] .

v =kK[Br][BrO;[H*]2

El tercero.

Laprimera.

Bry (+luz) ——> 2Bre (rapida); Bre + Hy —» HBr + He (lenta); He + Bro ——» HBr + Bre (rdpida).

a) Aumenta la velocidad de reaccion; b) al reducirse el volumen, aumenta la concentraciony, por tanto, la velocidad de
reaccion; c) no afecta; d) aumentala velocidad. El aumento de temperaturay la adicion de catalizador modifican la constante
de velocidad k. La reduccion de volumen modifica las concentraciones.

a) Cierta; b) falsa (a evolucionar la reaccion, disminuyela concentracién de reactivos); ¢) falsa, permanece constante; d)
cierta.
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11.16 A grandesalturas, lapresiony, por tanto, la temperaturade ebullicién son menores. A menor temperatura, menor velocidad de

reaccion.
11.17 Esun catalizador.

11.18 a) Ciertayaque € catalizador toma parte en los procesos €l emental es, aunque no lo haga en lareaccion global .

11.19 a) Ninguno; b) disminuye su energia; ¢) ninguno.
11.20 Esexotérmica (32-58 = —26 kJ mol—1).

11.21 a) laconstante de velocidad o la energia de activacién; b) la energialibre; c) laentalpia.
11.22 Permite superar labarrera de activacién del proceso de combustion, que es alta. Unavez encendidoes el calor desprendido por
€l proceso € que mantiene la temperatura suficientemente alta para superar la barrera de activacion.

Soluciones a los problemas

11.1 a) k=2,31102 mirmL; b) [A] = 3,55 10716 mol |1,

11.2 a) k=8,5510%4sL: b) 5,0%.

11.3 k=1,19102 | mo-1 s1,

114 a)k=2,81031mol~1s? b)v=7,010% mol I-1s1

115 v=1,3910° mol Il s1.

11.6 v(mol It s1)=681078 64107856 10°4,6 105,
4.5 108, Reaccion de primer orden conk = 3,110 s1,

11.7 v(mol "1 s1) =56 1076, 1,6 106, 7,010~7, 5,0 107,
3,010/, 2,0 10~/ respecto del H, (el doble con respecto
del HI).

11.8 Reaccion de primer orden conk = 8,4 104 s71.
11.9 Reaccion de primer orden (v = k[N,Og]),
k=167102s1,

11.10 v=K[ICI][H,],k=0,161 mol—1 s71.

11.11 k=0,10s1,

112 k=84104s1,

1113 E,=24102kJmolL.

1114 E;=85kImolL.

11.15 81010,



