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VELOCITAT DE REACCIÓVELOCITAT DE REACCIÓ
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Llei de la velocitatLlei de la velocitat És una equació que relaciona la velocitat d’una reacció 
química amb les concentracions dels reactius.

    ...nm BAkv  On k és la constant de la  velocitat, que 
representa la velocitat de la reacció 
quan els reactius tenen de 
concentració la unitat.

Els exponents de cada factor 
representen l’ordre de reacció 
referits al reactiu corresponent.

MECANISMES DE REACCIÓMECANISMES DE REACCIÓ

Reaccions elementals o concertades tenen lloc en una sola etapa, es produeix una sola     
col.lisió.

Molecularitat d’una reacció és el nombre d’àtoms, molècules o ions que intervenen 
en una reacció elemental. Poden ser unimoleculars,bimoleculars o trimoleculars.

Reaccions per etapes: transcorren a través d’una sèrie de passos successius. El 
conjunt d’etapes elementals d’una reacció global és el mecanisme de reacció.



GrGrááfica de cinfica de cinéética qutica quíímicamica

t (s)

[HI]

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



Ejemplo de velocidad de Ejemplo de velocidad de 
reaccireaccióónn


 

BrBr22 ((acac) + HCOOH () + HCOOH (acac) ) 
 

2 HBr 2 HBr (ac) + CO(ac) + CO2 2 (g)(g)


 

Tiempo (s) Tiempo (s) [Br[Br22 
 

(mol/l)(mol/l) vel. vel. 
mediamedia 

0      0      00’’01200120 
33’’8 8 ·· 1010––55 

5050 00’’01010101 
33’’4 4 ·· 1010––55 

100100 00’’00840084 
22’’6 6 ·· 1010––55 

150150 00’’00710071 
22’’4 4 ·· 1010––55 

200200 00’’00590059





BrBr22 ((acac) + HCOOH () + HCOOH (acac) ) 
 

2 HBr 2 HBr (ac) + CO(ac) + CO2 2 (g)(g)


 

La velocidad puede expresarse como:La velocidad puede expresarse como:


 

d[Brd[Br22 ]      ]      d[HCOOHd[HCOOH ]   ]   d[COd[CO22 ]   ]   d[HBrd[HBr]] 
v = v = –– —————— = = –– —————————— = = —————— = = —————— 

dt             dt                dt             dt                dtdt 2  2  ·· dtdt


 
Parece claro que la velocidad de apariciParece claro que la velocidad de aparicióón de n de HBrHBr serseráá 
el doble que la de apariciel doble que la de aparicióón de COn de CO22 por lo que en este por lo que en este 
caso la velocidad habrcaso la velocidad habráá que definirla como la mitad de que definirla como la mitad de 
la derivada de [la derivada de [HBrHBr] con respecto al tiempo.] con respecto al tiempo.



ExpresiExpresióón de la velocidad de n de la velocidad de 
una reacciuna reaccióón qun quíímicamica


 

En la reacciEn la reaccióón estn estáándar: ndar: aAaA ++bBbB 
 

cC +dDcC +dD


 

Como la velocidad es positiva segComo la velocidad es positiva segúún transcurre la n transcurre la 
reaccireaccióón hacia la derecha, es decir segn hacia la derecha, es decir segúún va n va 
desapareciendo los reactivos, es necesario poner un desapareciendo los reactivos, es necesario poner un 
signo signo ““––”” delante de las concentraciones de delante de las concentraciones de ééstos.stos.

[ ] [ ] [ ] [ ]
     

   
d A d B d C d Dv
a dt b dt c dt d dt



Ejemplo:Ejemplo: Expresar la velocidad de la siguiente Expresar la velocidad de la siguiente 
reaccireaccióón qun quíímica en funcimica en funcióón de la n de la 
concentraciconcentracióón de cada una de las especies n de cada una de las especies 
implicadas en la reacciimplicadas en la reaccióón:n: 
4 NH4 NH 33 (g) + 3 O(g) + 3 O 22 (g) (g) 

 
2 N2 N 22 (g) + 6 H(g) + 6 H 22 OO (g)(g)


 

d[NHd[NH33 ]      ]      d[Od[O22 ]      ]      d[d[NN22 ]     ]     d[Hd[H22 OO]] 
v = v = –– —————— = = –– —————— = = —————— = = —————— 

4 4 ·· dt       3  dt       3  ·· dt       2 dt       2 ·· dt     6  dt     6  ·· dtdt



11,350,50,253

5,670,250,502

1 2,830,250,25

DeterminaciDeterminacióón experimental de la n experimental de la 
ecuaciecuacióón de velocidadn de velocidad 
Ejemplo:Ejemplo: Determinar el orden de reacciDeterminar el orden de reaccióón :n : 
CHCH33 --Cl (g) + HCl (g) + H22 O (g) O (g) 

 
CHCH33 --OH (g) + HCl (g) OH (g) + HCl (g) 

usando los datos de la tabla.usando los datos de la tabla.

Experiencia v (mol·l–1·s–1)[H2 O] (mol/l)[CH3 -Cl] (mol/l)



Ejercicio B:Ejercicio B: El oxido nEl oxido níítrico, NO, reacciona con hidrtrico, NO, reacciona con hidróógeno geno forfor--mando mando óóxido xido 
nitroso, Nnitroso, N 22 O:  2NO(g) + HO:  2NO(g) + H 22 (g)  (g)  

 
NN 22 O (g) + HO (g) + H 22 O (g).O (g). 

En una serie de experimentos se han obtenidos los siguientes En una serie de experimentos se han obtenidos los siguientes 
resultados:resultados: 
Determinar laDeterminar la 
ecuaciecuacióón de la n de la 
velocidad y calcularvelocidad y calcular 
el valor de lael valor de la 
constante de constante de 
velocidad.velocidad.

Por la simple inspecciPor la simple inspeccióón de los datos se puede ver que, cuando se duplica n de los datos se puede ver que, cuando se duplica 
[H[H 22 ], manteniendo constante [NO] (], manteniendo constante [NO] (experexper. 1. 1ªª y 2y 2ªª), la velocidad se hace ), la velocidad se hace 
tambitambiéén  doble, es decir, que n  doble, es decir, que ““vv”” es proporcional a es proporcional a [[HH 22 ]]11. En cambio, . En cambio, 
cuando se mantiene constante [Hcuando se mantiene constante [H 22 ] y se duplica [NO] (exper. 1] y se duplica [NO] (exper. 1ªª y 3y 3ªª), la ), la 
velocidad se multiplica por 4 (=2velocidad se multiplica por 4 (=222), es decir, que la ), es decir, que la ““vv”” es proporcional a es proporcional a 
[NO[NO]]22. Por tanto, la ecuaci. Por tanto, la ecuacióón de velocidad sern de velocidad seráá:                                        :                                         

Concentración 
inicial (mol L-1) 

   
Experiencia
 
 [NO] [H2] 

               
Velocidad inicial 

(mol L-1s-1) 
 

1ª 0,064 0,022 2,6 . 10-2 
2ª 0,064 0,044 5,2 . 10-2 
3ª 0,128 0,022 0,10 



2NO(g) + H2NO(g) + H 22 (g)  (g)  
 

NN 22 O (g) + HO (g) + H 22 O (g).O (g).

v = k [NO]v = k [NO]22 [H[H 22 ]]
Se trata, pues, de una reacciSe trata, pues, de una reaccióón de primer orden respecto al Hn de primer orden respecto al H 22 , de segundo , de segundo 
orden respecto al NO y de orden total igual a tres.orden respecto al NO y de orden total igual a tres.
Para calcular el valor de k, basta despejar de la ecuaciPara calcular el valor de k, basta despejar de la ecuacióón anterior y sustituir n anterior y sustituir 
los datos de cualquiera de las experiencias. Por ejemplo, sustitlos datos de cualquiera de las experiencias. Por ejemplo, sustituyendo las uyendo las 
datos de la primera experiencia, resulta: datos de la primera experiencia, resulta: 

v v 2,6 2,6 ..1010--22 mol Lmol L--11ss--1 1 

k k ———————————— = = ———————————————————————————— = = 
[NO][NO]22 [H[H 22 ]     (0,064 mol L]     (0,064 mol L--11))2 .2 . (0,022 mol L(0,022 mol L--11) ) 

k =k = 2,9 2,9 . . 101022 molmol--22LL22ss--11

Concentración 
inicial (mol L-1) 

   
Experiencia
 
 [NO] [H2] 

               
Velocidad inicial 

(mol L-1s-1) 
 

1ª 0,064 0,022 2,6 . 10-2 
2ª 0,064 0,044 5,2 . 10-2 
3ª 0,128 0,022 0,10 



Perquè tingui lloc una reacció química, les partícules reaccionants han 
de col.lidir. Perquè aquests xocs siguin eficaços,han de comportar la 
ruptura d’uns enllaços i la formació d’uns altres.EFICAÇ

NO EFICAÇ

CONDICIONS : Les molècules, els àtoms o els ions dels reactius han de tenir l’energia cinètica 
suficient perquè en la seva col.lisió es puguin trencar els enllaços que calgui. És 
l’energia d’activació.

El xoc s’ha de produir amb l’orientació adequada. Les partícules que xoquin 
amb de fer-ho amb un angle determinat. Factor estèric.

Quan  dues  partícules s’apropen  per reacionar, si tenen l’energia 
suficient, primer formen una espècie, el complex activat  o l’estat 
de transició.

Les gràfiques mostren com les partícules han de 
traspassar  una barrera de  potencial   perquè 
reaccionin; l’energia necessària  prové de la seva 
energia cinètica.













FACTORS QUE INFLUEIXENFACTORS QUE INFLUEIXEN

Les reaccions entre substàncies iòniques en dissolució acostumen a ser 
molt ràpides, ja que no cal trencar enllaços.

Les reaccions en què s’han de trencar enllaços per formar-se’n uns 
altres acostumen  a ser lentes a temperatura ambient.

INFLUÈNCIA DELS REACTIUS

INFLUÈNCIA DE LA CONCENTRACIÓ

L’augment de concentració incrementa la probabilitat dels xocs 
entre les molècules i augmenta, per tant la velocitat de reacció. 
El nombre de xocs entre les molècules és proporcional a la 
concentració de cada un dels reactius.

INFLUÈNCIA DE LA SUPERFÍCIE DE CONTACTE ENTRE ELS REACTIUS

Les reaccions heterogènies amb reactius en fases diverses, dificultat perquè les 
substàncies entrin en contacte. Les reaccions entre sòlids són més ràpides com més 
fragmentats estiguin.

Les millors condicions quan els reactius siguin gasos o estiguin en dissolució, el contacte 
entre les partícules que han de reaccionar és molt més fàcil.



INFLUÈNCIA DE LA  TEMPERATURA

Un augment de la temperatura provoca sempre un increment de la velocitat 
de reacció. 

La influència és doble : * sobre la velocitat de les partícules dels reactius.

* sobre l’energia cinètica de les partícules

INFLUÈNCIA DELS  CATALITZADORS

Un catalitzador és una substància que fa augmentar considerablement la 
velocitat d’una reacció química determinada. Aquesta substància es 
recupera íntegrament al final de la reacció. Pot ser un element químic, un 
compost o bé una mescla .

CATÀLISI HOMOGÈNIA: Catalitzador i reactius estan en la mateixa fase.

CATÀLISI HETEROGÈNIA: Catalitzador i reactius estan en fases diferents.

CATÀLISI ENZIMÀTICA: Catalitzadors de naturalesa proteica ( enzims)

H2 O2                               2 H2 O   +   O2 En presència d’ions iodur l’energia 
necessària disminueixa 56 kJ

Reacció de l’hidrogen i l’oxigen, la presència de 
platí finament dividit augmenta la velocitat .









MECANISMES DE REACCIÓMECANISMES DE REACCIÓ H2 (g) + I2 (g)  2 HI (g)

L’equació química expressa que un mol de H2 gas reacciona amb un mol de I2 gas 
per a produir dos mols de HI gas.

En realitat no és cert. Sabem que aquesta reacció, com moltes altres, s’esdevé per 
mitjà de determinades etapes intermèdies o reaccions elementals que no consten en 
l’equació estequiomètrica i que configuren l’anomenat mecanisme de reacció.

Les reaccions elementals són 
cadascuna de les etapes 
intermèdies que s’esdevenen 
en una reacció química

Mecanisme de la reaccó és el conjunt 
de reaccions elementals la suma de 
les quals és la reacció global i que 
justifiquen l’equació de velocitat 
d’aquesta reacció

Reaccions elementals I2 

 
2 I

I + H2 

 
H2 I

H2 I  +  I  
 

2 HI

Reacció global H2  +  I2 

 
2 HI



Les reaccions elementals s’escriuen com a equacions químiques en les quals 
consten els àtoms o molècules que realment intervenen per tal de formar un 
producte mitjançant una col·lisió directa. Segons el nombre de partícules, es 
defineix la molecularitat de la reacció.

Molecularitat d’una reacció elemental 
és el nombre d’àtoms o molècules 
independents que hi intervenen.

L’ordre de reacció per cada 
reactiu coincideix amb el seu 
coeficient en la reacció 
elemental.



L’etapa determinant de la velocitat en un mecanisme de reacció és la reacció 
elemental que, pel fet de ser prou lenta, determina la velocitat de la reacció 
global.
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