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CA PíT ULO 1 
CINltTl CA FORMAL 

LI Definición 

La cinética química es la parte de la fi sicO<juimica qur: estudia la (arma) la rapidez con la 
que se desarrollan las reacciones quimicas. 

1.2 Reacción Qu ím ica. 
Un sistema termodinam ico cerr3do queda descri lO cuando se definen sus variables de 
estado P, T Y su composición qu ímica en términos de los números de moles de cada uno de 
sus componentes. Esto es, e l estado E del sistema es (unción de las variables mencionadas' 
E '" E(P. T. nA, no, .... . ) donde A, B, . son los componentes quím icos del sistema. 
El sistema se encuentra en equi librio te rmodi námico cuando todas sus \'ariablcs de estado 
son constantes en el tiempo. Cuando algunas de sus variables cambian con el tiempo ~ dice 
que en el sistema esta ocurriendo un prlX'eso. I~ I proceso es una reacción química cuando 
al menos dos especies químicas cambian el número de moles respeclO al tiempo. Es 
necesario que al menos una especie química dismin uya en su número dI! mo le~ ~ que al 
menos otra especie química, origi nalmente presen t ~ en el sistema, o no. aumentc cn su 
número de moles. La especie qu ímica cuyo numero de moles disminuye con eI¡icmpo se 
llama rt'aclÍ\'O y la que aumenta con el tiempo se llama producto. 
Si la especie reactivo ruera A y la especie prodUClO ruera Q. existe una t':uación qumlica 
que garantiza el balance de atamos en ambos miembros de la igualdad: 

mAA = moQ 1.1 
por ejemplo la transrormación de ozono en oxigeno c"s una reacción quím ica que '>C expresa 
como 

Los coeficientes mA Y mil garan¡i"..an que las molécullb A ) B comengan los mismo~ 

atomos en el mismo numero. con el objeto de ~t i s race r la igualdad. [n el ejemplo 
(ecuación 1.2) hay 6 atomos dI;" oxígeno en ambo), miembros de la igualdad. A eSto, 
número~ mA )' mil se les llama "codlcientes estequiomélricos'". 

Una expresión mas gcneral. aplicable cuando h:J~ ~arias especies rcacti\o ~ otr;t~ ..:' pecie~ 

producto es 

como en las rt'acciones 
2 1-1 2 . 0 : = 2 1--1 ,0 
..¡ NH J ¡ 60, '" 2 N::Ol -6 1--110 

1.3 

Obscl'"\ar que cuando un coeficicnte es 1. éste no <;c .:~cr i bc ~ queda implici to al e~~riblr la 
fórmulll química. como en la Cl;u;lCión I ...! , en la que.e escribió O, en lugar de <.'scriblr 
10::. 
En la ecuación quimica puedc haber cualquier IlIUlll'ro de espec ies qll101iclS 4ul.' Jctuan 
como r":lc t i ~os (cxccpto cero)} I.1mbí;!n cualqukr número de especies qlllmic~ qU\' Jctuen 
como productos (excepto cero). El numero de e~ p"" ,I.'~ químicas de reaCII\OS"':' tlo.'lII: quc 



ser igual al número de especies químicas de productos. Los coefi cientes estequiométricos 
no tienen que ser números enteros: la reacción 1.4 es 2 Hl + 0 1 '" 2 H10. pero también se 
puede escribir como Hl + V, 0 1 = H10 
Si en un sistema reaccionante hubiera especies químicas que no cambian de número de 
moles respecto al tiempo. serian denominadas inertes o no - react in s. Muy 
frecue ntemente el d isolvente juega este papel, así como otras substancias presentes, ajenas 
a la reacción química. 

1.3 Veloc idad de reacción. Velocidad instantinea de reacción. 
Los reactivos son las especies químicas que disminuyen su número de moles con respecto 
al tiempo en un sistema reaccionante y los p rod uctos son las que 10 aumentan. La 
representación gfllfica de los números de moles de los reactantes (reactivos o prod uctos) 
respecto alliempo es semejante a la mostrada en la figura 1.1 
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Figu ra I 1 Variación del número de moles de las especies activas respecto al tiempo. 

El concepto de rapidez de cambio esta asociado a la derivada respecto al tiempo de un 
escalar. En el caso de las reacciones químicas el escalar es el numero de moles. De esta 
manera la definición de veloc idad de reacción está asociada a la derivada de la 
desaparición de los moles de reactivos respecto al tiempo : 

1.6 

que es la tangente de la curva n.o. I'S. tiempo (ver figura 1.2). El s igno negativo de la 
ecuación 1.6 se aplica para hacer que la rapidez sea posi tiva ya que la pendiente de la 
curva n.o. liS t en la figura 1.1 es negativa. La rapidez de la reacción también se puede 
medir en terminas de la a pa r ición de una especie producto Q y, por lo tanto: 



1.7 

donde \lQ es la tangente de la cuna no "s. tiempo. Aunque ambas VA y \lQ son medidas de la 
rapidez v, no son necesariwnente iguales. 
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Figura 1.2 Cambio de la pendiente de la tangente a la curva del número de 
moles de un reactivo respecto al tiempo. 

900 

Debe notarse que la "rapidez" es un término lIans itorio. ya que la pendiente de la curva n ~ 

\lS I para cualqu iC'T reactivo A no es una conSlllntc. sino que depende dell iempo en el que 
se m ida la derivada. La tangenle a tiempo cero t iene mayor pendiente que cualquier olra 
tangente, es decir. VA.~ > \lA~ (ver fi gura 1.2) y. por 10 lanto. si se de~ea comparar las 
velocidades de reacción respecto a especies qUlmicas di ferentes, es necesario medir las 
pendientes de las tangentes a las curvas n, 1'.)', l (J - al gun rCllClanlc) en el rmsmo momento, 
La ve locidad de la reacción en e l instan te 1 para cualq uier reactivo R será 

VR,r={d;: )r 1.8 



Para cualquier producto P la velocidad de reacción será 

,p,: (~np ) 
, dt t 

1.9 

A estos valores de Vl •• se les llama "velocidades instanl!ineas" . 
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Figura L3 Velocidades de reacción en el instante r, respeclo a reactivos ( ) y a 
productos (- . . - ). 

Las técnicas de monitoreo c inético de una reacción generalmente consisten en lomar 
muestras del sistema cada cierta cantidad de tiempo. El analisis químico de las muestras 
proporc iona información de la composición del sistema en el momento en el que fue 
tomada la muestra. Sin embargo, es frecuente que la composición se reporte en unidades de 
concentraciÓn (molesIL) y no en número de moles. También es frecuenle que el análisis 
químico se realice para una sola especie química y no para toda la composición del sistema. 
Por esta razón es frecuente que las curvas de velocidad de reacción se realicen en unidades 
de concentración en lugar de! número de moles. Como la concentrac ión e es igual a n/V (V 
2< volumen del sistema). entonces 

de 
d, 

1.10 



En un proceso a volumen constante el valor de dV es igual a cero y dC 
dI dI 

Id". con lo 
V dI 

cual se observa que la velocidad de la reacción medida como un cambio de concentradón 
es proporcional a la ve locidad de la reacción medida como un cambio en el número de 
moles. Si r '" de/dt, entonces 

I 
r= - v o v"'Vr 1.11 

V 

La figura 1.4 muestra las curvas de concentración I'S tiempo para dos especies activas. un 
reactivo y un producto. Las ecuaciones 1.12 y 1. 13 definen las velocidades instantáneas de 
una reaedón respeclo al reactivo y al producto: 

dC,. 
r~. , =( dI ) . 
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Figura 1.4 Curvas de concentración - tiempo p:lr3 Jas especies activas reactivo - producto 
de una reacción. 

1.4 Reacciones lentas y reacciones r:ipidas 

Hay que notar en las figu ras anteriores ( J.I a lA) que no está definida la escala de tiempo 
en el eje de las abcisas. La escala de tiempo se define experimentalmente. después de saber 
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haciendo lo correspondiente con las velocidades instantáneas respecto a los demás 
reactantes se obtiene: 

l V02 =_~(~QI) =_ ~ 9~=_~0.!. 
6·r 6d¡r 6 dl dI 

y 

!v = I (dnmo) : I .Q:0~ _ 0.01 
6 H20.r 6 dI r 6 dI - dI 

como se ha supuesto el mismo valor de dt. entonces: 

I I 1 I 
4 v/VlO.r '" 6 v02.r '" 2 vN 20J.r "'"6VH20.r 

Para la ecuación química general mAA + mBB + ..... = mQQ + msS +. se tendrá que 

Vr =_ ·-.!.... vA., =- v8.,="'- vQ.r'" I- vs.r=. 
mA me mQ ms 

1.15 

o también 

R' '''- ' ~ - 'A'= - 1 re.r "' .. , = - -- rQ.r = rS,r =. 
mA ' me me ms 

1.16 

donde JI, o Rr son las expresiones generalizadas de velocidad instantánea. 

Ejemplco 1.1 
En la reacción que ocurre entre el persu lfato de potasio y el yoduro de potasio: 

K:¡S~O~(ac) + 2 KI (ac) = h(ac) + 2 K:¡S0 4(3C) 
Se encontró que la pendiente de la curvaC¡, I'S. I cuando FO era 0.0004 moIL·1min,l. ¿Cuál 

será la pendiente de la curva e", vs. t en el mismo experimento en el mismo instante? 

Respu~ta: 



Utili zando la e<:uación \.16 se tendrá: -~ rB.o "' rQ. o con B '" KI Y Q = h- Como la 

\'elocidad instantánea respecto a la concentración de Q en e l tiempo cero. rQ.o. eS 0.0004. 

entonces ro.oserá igual a -2 rQ.O = - 0.0008 moIL·1 min·l . 

1.6 Tipos de reacciones 
En el estudio de la Cinética Química es fre<:uente clasi ficru- las reacciones en los siguientes 
diferentes tipos. 

a) Por el numero de fases o estados fisicos presentes en el sistema: 
i) Se llaman "rcacciones homogéneas" a las reacc iones en las cuales e l medio 

reaccionante se encuentra en una sola fase o estado fisico. Esto ocurre, por 
ejemplo, en las rellcciones que se llevan a cabo en fase gaseosa. El sistema 
puede contener reactivos, productos y gases inenes. También ocurre cuando 
el medio reaccionante es liquido, ya sea porque todas las especies químicas 
presentes sea liquidas o porque se haya ut ilizado un disolvente en el que sean 
solubles todas las especies presentes. 

ii) Se llaman " reacciones heterogéneas" a aquéllas en las cuales a lgun 
reactante. di solvente o catalizador se encuentra en una fase diferente del 
estado fís ico generalizado del s istema. Ejemplos de reacciones heterogéneas 
son las reacciones de combustión de sól idos o liquidas con el oxigeno del 
aire : 

C(s) + O.(g) = CO.:(g) 

C2HsOH(t) + ~ 0 2(g) = 2 C0 2(g) + 3 H.OU o g) 

1.1 7 

1.1 8 

al igual que las reacciones que tienen un catal izador en una fase diferente que 
las de los reactivos, como en la reacción de hidrogenación de alquenos en 
fase gaseosa con catalizador metálico (p. ej. níquel o platino): 

PI 
CJ-Idg) 1.1 9 

Cuando el producto de la reacción no está en la misma fase que los reactivos, no se cumple 
la definic ión de heterogeneidad de la reacción química. La siguiente reacción se considera 
homogénea: 

CaCOl(s) - CaO{s) + CO!(g) 1.20 

Si n embargo. la reacción opuesta es una heterogénea. dado que los reactivos se encuentran 
ell diferentes fases : 

1.21 



b) Por el número de elapas re3ccionantes, 

i) Las reacciones monodireccionales son las que transforman a uno o mas 
react ivos para formar uno o mas productos. Esta transformación se señala 
con el símbolo -+ (ver la reacción 1.2 1). 

ii) Las reacciones no - monodireccionales son las que se formulas en más dc 
una etapa monodireccional con e l objeto de ellplicar el comportam iento del 
sistema reaccionante. Por ejemplo, aparentemente la desintegración nuclear 
del radio conduce a la formación del polonio y la emisión de dos partículas 
Q. Esta reacción se puede formular como dos reacciones consecutivas: 
" Ra --Jo..,R.n + 2Q S6Rn --Jo " Po + 2Q 1.22 

e) Por el uso de catalizadores. 

i) Existe un amplio número de reacciones cuya velocidad se explica únicamente 
en términos de tos reactivos que aparecen en la ecuación química. A estas 
reacciones se les llama no - eala liZ3das. Por ejemplo: 
2 H202(ac) --Jo 2 H20 + 0 l 1.23 
Sin embargo: 

ii) también ex iste un amplio número de reacciones que modifican su velocidad 
cuando el sistema reaccionante contiene alguna sustancia extraña a la 
ecuación qu ím ica. La reacción 1.23 modifica la velocidad de su reacción en 
presencia de iones yod uro 1-, de tal manera que la velocidad se vuelve 
proporcional a la concentración del ión yoduro, una especie química que no 
aparece en la ecuación. La sustancia que altera la velocidad de reacción. pero 
que no aparece en la ecuación qu imica se llama catalizador y a la reacción 
desarrollada en presencia de un catalizador se le llama cataliuda . 

Tabla I I Tipos de reacciones 
Clasificación: a) Por el número b) Por el número el Por el uso de 

de fases de etapas catalizadores 
; Homogéneas monodireccionales "O catalizadas 
ii heterogéneas "O monodireccionales cÓltaliz&das 

Ejercicios 

I Mostrar que las ecuaciones 
a) 4 NH)+ 60]= 2N10 )+6 H,0 y 
b) 2 N I-I) + 3 O,;; N.lOJ + 3 HlO corresponden a la misma reacción . 

Respuesta: 



Los coeficientes estequiométricos de una reacción química garantizan que el número de 
átomos de cada especie sean iguales en ambos miembros. En la ecuación a) se observa que 
hay cuatro átomos de nitrógeno en ambos miembros de la igualdad, al igual que en la 
ecuación b) hay 2 átomos de nitrógeno en ambos miembros. Comprobar que para cada 
¡uamo de Jos distintos elementos (N, H )' O) existe cJ mismo número en ambos miembros 
de la igualdad. 
Una Vt:Z obtenida la ecuación que describe la transformación de reactivos a productos, 
cualquier multiplicador ).1 de todos 10$ coefi cientes nos dará una nueva ecuación quimica de 
la misma reacción. En este ejemplo, la ecuación a) fue multiplicada por el fac tor Y, para 
obtener la ecuación b). Generalizando lo anterior. para la ecuación 

m" A + maB + .. ... =moQ + msS +. 1.3 

todas 1a$ ecuaciones de la forma 
)lm"A + ).IrnoB + ..... = ).ImQQ + ).ImsS + .. j.I es un número real, ).1"" O 

son ecuaciones de la misma reacción. Un caso especial se obtiene cuando ).1 "" l/m", 
entonces 

Lo cual significa que cualquier ecuación química puede ser escrita de tal manera que m ... 
sea igual a l. 

1.2 Dar las dimensiones de VR.. (ecuación 1.8) y de JI, (ecuación 1.15 ). Asimismo dar las 
dimensiones de fR.. (ecuación 1.12) y de R, (ecuac ión 1.16). 

Respuesta: 
Utilizaremos el símbolo {= f para indicar 'liene las dimensiones de". 
La ecuación 1.8 es 

tlllR 
vR.r =-( - dl )r 1.8 

y. por lo lanto VR.r (= ) moJes/un idad de tiempo. V, tiene las mismas dimensiones, ya que 

que 13 d iferencia entre VIL ' y V, es el factor l/m il; y m R es una constante sin dimensiones: 

Vr =- 1 ~ "A.r=- \' B.r= .... - 1 "Q.r'" " S, r= ' 
mA mB "'Q"'s 

LaecU3ción 1,12es 

de, 
'R.r '" -( tl-;-)r 

" 

1. 15 

1.12 



y, por 10 tanto rl. .• t"' ) moleslL.unidad de tiempo. De igual fonna . pan! la rapidez 
instantánea R,> se observa que liene las mismas dimensiones. 

1.16 

" 





CA PíTULO 2 
REACCIONES HOMOGtNEAS, MONODlRECCIQNALES, NQ-CATALlZADAS. 

2.1 Ecuación de Guldberg y Wage 

Para la reacción quimica que se lleva a ca.oo en rase homogénea, de naturaleza 
monodireccional y en rorma no - catalizada: 

mAA+ mllB + ..... --¡. moQ+ msS+. U 

se enuncia la ley de acción de masas o de Guldberg y Wage: 

" La velocidad instantánea de la reacción es proporciooal a l a~ conct'ntraciones de los 
reactivos en ese instante, elevadas cada una a UD exponente que se determina 
experimentalmente" . 

o sea: 2.\ 

donde : 
k' es la constante de proporcionalidad de la ley de Guldberg y Wage y que se conoce con el 
nombre de "constante de velocidad especifica " ya que tiene el mismo valor que R, 
cuando las concentraciones de los reactivos son ¡ mol/L cada uno. 
VA es el orden de reattión respecto al reactivo A, VB es el orden de reacción respecto al 
reactivo B y así para cada reactivo existirá un exponente para el término de concentración 
que deberá aparecer en la ecuación 2. 1. Cada orden de reacción respecto al reactivo R debe 
ser un número real (cero, positivo. negativo, entero o rraccionario). 

Se llama orden total de la reacción a la Suma de los e:<ponentes, tal que 

2.2 

La ecuación 2. 1 es una ecuación direrencial ya que el valof de R, fue definido en la 
ecuación 1.16 como: 

Rr "'- 1 rll.r :- TB.r "' .... _ 1 fO.r = rS.r = .. 
mil mB n/O n/ s 

1.16 

Asociando la ecuaciones 1 16 Y 2.1 se obtiene 
1 1 I I 

rll.r=- ·- rB.r=··· = - rOr= - rS r'" ..... k· C .... , VAC Il., " 0 ... 
mil n/B n/O . ms • 

2.3 

o 

_ 1 (dC~)r=_ 1 (deB ),= 1 (dCO)r = 1 (dCS)r"'k'CA,"'CO "'u .. 
mA dI mB dI mO dI mS dI 

Esta ecuación nos dice que la cinética de una reacción puede ser seguida mediante el 
monitoreo de un reactivo o de un producto, pero la expresión de velocidad instantánea 
dependf"rá únicamente de la concentración de los reactivos. 

IJ 



De la ecuación 2.3 se puede obtener 

dCA , vA "8 
r~.r::; -( ¡j¡ )r ::; (m~k)CA.r CB.r ... ::; kCA.,VACS., 'B .. 24 

Como rnA Y k' son constantes. su producto es también una constante. En muchas ocasiones 
se hace rnA '" I para que k sea igual a k' . 

2.2 Los datos cinéticos y la curva e vs. t 

El problema fundamental de la Cinctica Química cs la obtención de los valores de la 
constante de velocidad especifica (k' o k. segun sea el caso) y de los órdenes de reacción. 
Una manera de resolver este problema es emplear el método diferencial que consiste en 
obtener los dalos de concentraciones de las espec ies químicas A, B ..... , en varios tiempos a 
panir del inicio de la reacción. trazar las curvas de concentración respecto al tiempo y 
hallar las pendientes a estas curvas en tiempos determinados. Al conjunto de valores de 
CA ,. Cs., .. .. .. se les llama datos cinéticos. El seguimiento de una reacción química 
frecuentemente se realiza: 

a) preparando un conjunto de muestras idénticas que se analizan a diferentes tiempos 
después de iniciada la reacción o 

b) preparar una muestra de gran tamaño, de la cual se irán extrayendo porciones cada 
cierto tiempo. 

Por 10 general el análisis químico de las muestras es mucho mas tardado que el tiempo que 
se requiere para la toma de la siguiente muestra y. algunas veces. que el tiempo que 
rcqlliere el mismo desarrollo de la reacción (en e l caso de las reacciones rápidas). Por esta 
razón se requ iere detener la reacción instantes después de obtenida la nlUestra del sistema 
reaccionante. Hay tres procedimientos para lograrlo: 

i) el enfriamiento. Las reacciones a bajas temperaturas son mas lentas que las 
mismas reacciones a altas temperaturas. Cuando las reacciones se desarrollan en 
medio liquido. las temperaturas límites de la reacción son las temperaluras de 
congelación de la mezcla reaccionante. como mini~a , y la temperatura de 
ebullic ión. como maxima. La rapidez de la reacción no es cero cuando la 
muestra se enfria y hay que asegurarse que la rapidez de la reacción de la 
muestra fria sea mucho menor que la velocidad de reacción que siguió su curso 
nonnal . De otra manera los datos cinct icos que se obtengan seran incorrectos. 

ii ) la dilución . Si la muestra que se toma se deposi ta en una cantidad relativamente 
grande de disolvente . todas las concentraciones se reducirán por dilución y. 
como indica la ecuación 2.1 . la velocidad instantánea será menor en la solución 
diluida. El único inconveniente de este procedimiento es que al diluir el sistema 
reaccionantc se aumenta la dificultad en la realización del los análisis quimicos. 

¡ii) el secuestramiento. Consiste en ad icionar a la mezcla una sustancia qu ímica que 
transfonne alguno de los reactivos a una velocidad mucho mayor que la de la 
reacción estudiada. convin iendo su concentración en cero. Por ejemplo. sí la 



reacción química se llevara a cabo mediante un ácido, la adición de una base al 
sistema 10 neutralizaría y la reacción se detendría en ese momento. Es necesario 
conocer bien la reacción química con e l objeto de determinar el secueslrante (o 
neutralizante) idóneo. 

No sierllpre es necesario hacer las determinaciones analíticas de cada una de las especies 
químicas que aparecen en la ecuación química. Generalmente es suficiente hacer análisis de 
solamente una especie y la concentración de las demás se obtiene mediante ecuaciones de 
balance de materia, dependientes de los coe fici ente:> estequiométricos. Siempre sera 
conveniente conocer las concentraciones iniciales (o de tiempo cero) del sistema 
reaccionante, lo cual es sencillo porque para desarrollar la reacción es necesario preparar y 
controlar las condiciones iniciales (temperal\lra, presión, concentraciones. etc.) 
Los datos cinéticos están ronnados por el conjunto de pares cartesianos t . C, como se 

ilustra en la tabla 2.1. 

Tabla 2.1 Modelo de datos cinéticos 

Tiempo Conc. de A, C,,-, 

O C".o 
t , C".1 
t, CA' 
t, C".] 

etcétera 

Una vez que se tienen los datos ci néticos, se pueden preparar las cur\'as de concentración 
\'s. tiempo, como la de la figura 2. 1. Por lo general solamente es neces:lrio trazar la gráfica 
para un react ivo, dado que la ecuación 2.4 requiere {¡nieamente de una pendiente para su 
planteamiento. 

o .• :::r= 

1 
0.35 -1 
0.3 ---l-- ± < 0.25 ~ 

~ 
g O> 

~E+-_ o 0.15 
u 

O., 

0.05 

O " 20 30 " " 60 

tiempo (unidades arbitrariaa) 

Figura 2. 1. Gráfico típico de concentración vs. tiempo en el monitoreo de una reacción 
química. La concentración de A se da en unidades arbitrarias. 
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2.3 Método DiferenciaL 

La ecuación 2.5 define el método diferencial para las reacciones homogéneas 
monodireccionales. El valor de r ..... se debe obtener de la figura 2. 1 y los valores de CA," 
Ca ....... , se deben obtener de la tabla de valores cinéticos. 

2.5 

Las incógnitas son k, VA, VI;I, ... • Observar que e l número de incógnitas es igual al número 
de reactivos en la ecuación quimica. mas I (un orden de reacción para cada react ivo, y el 
valor dc k). Para poder determinar el orden de la reacción de cada componente se hace 
necesario plantear un sistema de ecuaciones de rapidez para cada uno de los componentes. 
Para hacer un sistema de ecuaciones que nos permita resolver este mimero de incógnitas se 
debe de obtener un numero de velocidades r A •• igual al número de incógnitas, por lo 
menos. I lay dos fonnas de obtenerlas: 

Una consiste en trazar tangentes a la curva CA.' vs t en varios ... alores de t. Sin embargo, se 
puede ver en la figura 2.2 que en la medida en que avanza la reacción la curva se "aplana" y 
se hace mas dificil tanto tnv.ar las tangentes como obtener sus pendientes. 

16 

012 

0,1 
;j 

~ 008 
E 

~ ", '. ~ 
B O.., J----; • 8 

0.02 

O 
lOO 200 300 400 

tiempo (unidades ¡ubihri¡s) 

Figura 2.2 Tangentes a la curva Concentración - tiempo de una reacción 
cn t = Oy en 1= 400 



La otra forma consiste en realizar varias veces el experimento cinélico, cada experimento 
con un conjunto de concentraciones iniciales di fe rentes. Como la pendiente a I = O es la 
mayor de las obtenibles en cada curva (ver figura 2.3), corresponde a la tangenlr mas fácil 
de trazar. A esta opción se le llama ''técnica de velocidades iniciales" o de Van' t Hoff. 
llamado también "de las velocidades verdaderas". 

0.25 I 
-1- I 

I --~. 

~ 
0.2 

• ~ .; 0.15 

S 01 • o 
u 

0.05 

O 
O lOO 200 300 ' 00 500 600 700 800 

tlempo(unldades arb¡tnlrI~s) 

Fi gura 2.3 Curvas de concentración - tiempo para la misma reacción con diferentes 
concentraciones iniciales. Se han trazado las pendientes a las cUlVas a t = O 

La ecuación 2.6 es la Jogaritmica (en cualquier base) de la ecuación 2.5: 

lag rA., = lag k + VA lag C ..... + Va lag Ca., +. 2.6 

Para cada pendiente r A.t determinada gráficamrntr se conocen los valores de CA.'. CB " 

y se pueden susti tuir sus valores en la ecuación antrrior. Con varios juegos de dntos se 
conforma un sistema de al menos n ecuaciones para las n incógn itas qlle [rnga In rcuación 
2.5, que es posible resolver. 

Ejemplo 2.1 El cloruro de bencenodiazonio (CSO) se descompone segUn la reacción 
C6HsN2Cl ..... CJlsCI + N2 • En un experimento realizado a 500c se obtuvieron los 
siguientes datos cinéticos: 

t(min) 
102CCoo. mollL 

o 6 9 12 14 18 22 26 30 
7.117 4.763 3.945 3.I~O 2.726 2.079 1.628 1.213 0.969 

Determinar e l orden de la reacción y la constante de velocidad mediante e l metado 
diferencial. 

Respuesta. 
a) En la figura adjunta se muestra [a curva de concentración vs. tiempo. obtrnida de 

los datos del problema. Se han trazado varias tangentes. las que corresponden a los 

J1 
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tiempos O. 6, 9 Y 12 minutos. Los valores de las pendientes se dan en la siguiente 
tabla. 

0.06 ~ -

0.07 ~ - i I --~ ~ ----t 
I 

0.06 I ~-I I 
• 0.05 ~ L-o 

ª 0.0< ~ 

3 

+ • 003 -1 8 
0.02 

__ -.l 

0.01 

1 -O 
10 15 20 25 30 

tiempo (min) 

b) Las pendientcs fueron calculadas con la ecuación _ /le '" Cl -C2 ,eSlimandl.l de la 
llt 12 - / 1 

curva los valores de e y de t . 

1 .1471 
.322 1 .003459 

1.4039 1.002723 

c) A partir de los datos de la tabla anterior se debe aplicar la ecuación 2.6 para 2 pares 
de valores log rA." log CA,,, debido a que solamente hay dos incógnitas: k y \1". De 
las 4 opciones que hay en la labIa. se leccionamos las 2 primeras: 

log rA.< '" log k + VA log CA ' 
-2.3554 = log k + \1.0.(-1.4477) 

-2.4610 '" log k + vA(-1.3221 ) 

d) La solución del s islema de ecuaciones anterior produce los siguientes valores: 
k "' O.02188 y \1,, "' 0.606 



El valor de VA es probablemente 1, ya que los órdenes de reacción mas fr«,uentemente 
encontrados son I o 2. En este metodo. la imprec isión proviene de la estimación dl! l valor 
de las pendientes. 

2.4 Las dimensiones de k. 

Dada la ecuación 2.5: 

(deA ) " e " dt r ::::: - k C .... , B., .. 

se puede obtener la ecuación 

(dCA ) motl.- l 

k ::::: - dL (-) _ -.J. _ (",) tmoIL·!f v1' .! e l 
CA,rYACB ,r,tI . . (mo tl.- t¡YA-+I-'B+ ... 

donde VT'" VA+ Vü+ •. (ver la ecuación 2.2) 

2.5 El ¡"'Iétodo Integral 

La «,uación de velocidad de reacción 2.5 

- (~A)r '" k CA.' VACA •• "6 .. 

2.5 

2. 7 

2.5 

es una ecuación dife rencial variables separables de primer grado. Para resolverla es 
necesario integrar. preferentemente entre los limites conocidos del tiempo de la reacción . 
.. O y t . Los valores de CA en estos valores de tiempo son C".o y CA.,: 

- fA., __ -,!!,CA -:.,tr Ó¡ "' kt 2.8 
04.0 C A. , vAC B,' v6 .... .0 

El miembro izquierdo de la ecuación anterior no se puede integrar de manera general , ya 
que la integración de~nde del número de funciones de concentrac ión que haya en el 
denominador y e l orden O exponente que corresponda a cada reactivo. Para hacer posible 
las integraciones se opta por resolver un conjunto de casos que se denominan '"modelos de 
reacción" 

2.6 Modelos de reaccio nes de solamente un reactivo. 

Es el caso de las reacciones 

o A-l> Produc tos 2.9 

' 9 



Cuya ecuación integral es 

_ [ ,tI de A :o fuil 

,t ,0 CA ,;4 
2, 10 

La solución de esta in tegral tieno:- dos casos particulares, cuando v" = 1 Y cuando v" '1- 1: 

2.6.a. Cuando VA = I la integración de la C{:uación 2.10 da como resultado 

InCA.O",/a 

CA,' 
2. 11 

El método integral implica un proced imiento d e prueba y uror. Si se tiene un conjunto 
de datos cinéticos para una reacción de solamente un reactivo. se puede suponer que la 
reacción es de orden 1. Para confi nnar que la suposic ión es correcta es usual utilizar 
cualesqu iera de dos procedimientos: i) el gráfico y ii) el analí tico o tabular. 

2.6.a.i Procedimiento gráfico, 
La ecuación integrada 2.1 t se puede escribir ahora de la forma 

In C"., = In C".o - kt 2.12 

que es la ecuación de una linea recta en el plano delinido por los ejes cartesianos In C", I '.f . 

t, cuya ordenada en el origen es In C".o y cuya pendiente es -k. A part ir de los datos 
cinéticos se encuentran los valores logariunicos de C", y se hace el trazo. Si se obtiene una 
línea recta a panír de los datos experimentales, entonces el supuesto de que la reacción es 
de orden 1 es correcta. 

Una de las ventajas de este procedimiento es el poder calcular el coeficiente de correlación 
en un procesador de datos estad ísticos adecuado. S i el numero de pares cartesianos (I.C",,) 
es igualo mayor que 4, un coeficiente de correlación igual o mayor que 0.95 nos indica que 
los valores experimentales pertenecen a una línea recta con e199% de conlianza. 

Ejemplo 2.2. Los siguientes datos cinéticos pertenecen a la descomposi¡;ión térmica del 
dióxido de nitrógeno segun la reacción 2NO~(g) -+ 2NO(g) + O~(g ). Demostrar que la 
reacción es de orden 1 y obtener el valor de la constante de velocidad específica k: 

tiempo(min) O I 2 3 4 5 
C"o~ x 104 (moI L" ) 4. 77 4.31 3.91 3.53 3.19 2.&9 

Respuesta: 
a) Completar los datos cinéticos segun la tabla 2.2: 

ticm min 
O 

20 

C", molL' 
4.77 x lO 
4.31 x lO 

In C , 
-7.64&0 
-7.7494 



, 3.9 1 x 10 -7.8468 
3 l53x 10 · 7.9490 
4 3. 19 x ID -8.0503 
5 2.89 x JO -8. 1491 

b) Trazar los ejes In CA,. (ordenadas) y tiempo(min) (abcisas). Inscribir en ese plano 
los puntos de la tabla anterior y observar si se obtiene una línea reCIa: 

Ejemplo 2.2 

-7.60 r ---- r-- -------
-7.70 .---.J. ~ 

• . -7.80 

& -7.90 

.f -8.00 

-8.10 

~.20 '--~--~--

tiempo(minutos) 

• ~ 
• 

e) con un procesador estadístico se calcula la regres ión lineal de los puntos de 1<1 
gráfica. Se obtiene la ecuación y = -7.6479 - 0.1003x. con un coeficiente de 
correlación de 0.9999. El valor de k es. en lonces, igual a 0.1003 min,l, 

2.6.3.ii Procedimiento analítico o tabular 

Consiste en ir obteniendo. mediante una labia, los valores que corresponden a la ecuación 
2. 13 

k = I l n C~ 
t C ..... 

2.13 

La labia tcndrilla s iguiente configuración : 

Tabla 2.3 Sol ución de la ecuación inte rada de orden I mediante el rocedimiento tabular 
Tiempo C~ , C", oIC~, In (C~ oIC" .. ) k''' ln (C" oIC" ,)!t 
O CA O CA CAO In C oICAo) O Indeterminado 0/0 
t i CA.! CAoIC" I In C J C", I k l 
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" 
CA,2 
CA,) 

In (C ... oIe 
In (CA ¡;Je Al 

k, 
k, 

Para que un conjunto de dalos c inéticos corresponda :1 una reacción de orden I es necesario 
que los valores de k, que se obtengan sean semejantes entre si y sin tendencia creciente o 
decreciente. Si esto se cumple. el valor promedio de de los valores k, es el valor 
aproximado de la constante de velocidad especifica de la reacción. 

Esu claro que en la primera línea de la tabla 2.3, que corresponde a t = 0, no se puede 
obtener información cinética. puesto que la reacció n no ha iniciado. 

Ejemplo 2.3 Aplicar e l procedimiento tabular a los datos del ejemplo 2.2. 

Respuesta: 
a) desarrollar la tabla de valores, semejanle a la tabla 2.3 

Proced imiento tabular ara la reacción del e' cm lo 2.2 
T iempo{min) C ... ,,.. 10 C ... oIe,o,¡ In C ... oIC,\I) k 
O 4.77 , O - _ . . -_.-, 4.3 1 1.1 067 0.1014 0 .1014 
2 3.9 1 1.21 99 0. 1988 0 .0994 
J 3.53 1.35 !3 0.3010 0. 1003 
4 3. 19 1.4953 0.4023 0. 1006 
S 2.89 1.6505 0 .5011 0 .1002 

b) Se o bserva que los valores de k obten idos son muy parecidos entre si y a 0 . 1 y no 
existe una tendencia crec iente o decreciente. El valor promedio de los valores de k 
obtenidos es 0.1004, por lo cual la constante de velocidad especifica de la reacción 
debe ser k = 0. 1004 min· l

, muy semejante al valor obtenido PO! el procedim iento 
gráfico. 

2.6.b Cu.1ndo v" = n, n"$: 1, la ecuación 2. 10 

_ ¡e,1j dCA '" fuJl 

.c"oCA
VA 

se puede integrar recordando que Jdx '" ~ ., 1- " + Cle. Enlonces 
x" l - n 

- ,e,., dCA - - '- C ,- " - ' [ _ '_ - ' ]=" .cAO C ,)4" - n - I A,f 0- n-I e ,,-\ e 11 - \ 
• A A./ A.O 
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La tabla 2.4 da las ecuaciones integradas para varios valores de n ... 1. A pesar de que n 
puedc adquiri r el valor de cualquier numero rcal (cero, posi,ivo, negativo, cntero o 
fraccionario) , la mayor parte de las reacciones monodireccionales en fase homogénea 
conocidas tienen órdenes de reacción I o 2. 

Dado un conjunto de datos cinéticos, la determ inación del orden de reacción se realiza 
mediante los procedim ientos gráfico o tabular, que pueden ser aplicados para cualquiera de 
los órdenes posibles. 

Tabla 2.4 Ecuaciones de velocidad inle >radas ara órdenes diferentes de I 
Orden n'" I Ecuación integrada 
O kt .. C"-O - CA.' 

, 
kt .. -....! 

, 
-

c" c" 
3 

2 kt "" -' , 
- -

CA'! 
1 G,.¡/ -, 2 kt .. CA.O CA .. 

V, 0.5 kt -= ';CA., - -,JC"'Jl 

Ejemplo 2.4 De la descomposición térmica del acetaldehido Cl-I lCHO(g) --t CH.J(g) + 
CO(g), se obtuvieron los siguientes datos cinéticos: 
Tiempo(h) O 2 6 10 15 20 
CA" (moI/L) 0.1 0.0958 0.0883 0.0820 0.0752 0.0694 
I-Iallar el orden de la reacción y la constante de velocidad especifica. 

30 
0.0602 

Respuesta: Empezamos por proponer Lln orden de reacción. Formalmente debiéramos 
empezar por proponer el orden uno y resolver por alguno de los dos procedimientos. En 
esta ocasión escogeremos el gnifico. semejante al utilizado en el ejemplo 2.2 : 

1'0 , 

0.1 -' .' 
0.1 -' .: 

O~ C-
130 -,i'fi¡ij-

Con estos datos se calcula mediante algún procesador estadístico la regresión para 13 recta 
In CA.' vs. t. Se obtiene la ecuación y = --0.0177\ - 2.31 9 con un coeficiente de correlación 
igual a 0.9886. 
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Si bien el resultado anterior no está fuera de lo esperado. el coeficiente de correlación 
resulta menor de lo corriente, por lo cual debiéramos proponer otro orden. Prolxmemos e l 
orden 2: 

La ecuación que debe ser empleada es : - ' - : kI + 2. 15 
CA" C,U 

obtenida a panir de la tabla 2.4 para el orden de reacción 2. Los valores que son necesarios 
representar gráficamente son l /e ...... , y L que se encuentran en la siguiente tabla: 

liempo{min l/CAe 
O 10.0 
2 104384 
6 11 .3250 

'O 12. 1951 
Il 13.2979 
20 14.4092 
JO 16.6113 

La regresión lineal de los puntos anteriores (t.]fCA,,) produce la ecuación r 0.22\+9.997 
con un coeficiente de correlación igual a 0.9999. El coeficiente de correlación indica que la 
reacción es de orden 2 y que k = 0.22 Lmor\hora· ' . Notar que las dimensiones de k son 
consistentes con la ecuación 2.7 para VT '" 2 

Este ejercicio se puede resolver también mediante e l procedimiento tabular aplicado a la 
ecuación 

k"' ;( c~,; -c~.J 2.16 

cuya tabla de valores es 

i ¡ 'p'" ,. ,,,,d6, 'o 0"" • 
¡ , , , , 

O. ' 958 10 '84 '.2 '" 
6 O.' 88J "O '2208 

20 ).0694 1.409Q 1= , 
Dado que los valores de k obtenidos son muy parecidos entre si y a 0.22, se puede concluir 
que el orden de reacción es 2 y que la constante de velocidad especifica es el promedio de 
los valores de k que aparecen en la tabla, por lo cual k = 0.22 Lmor 'hora" . 



2.7 Seguimiento de una reacción mediante el reactivo consumido. 

Una forma de seguimiento de una reacción es la medición de x. la cant idad consumida del 
reactivo A en el lapso transcurrido t. Se define x mediante la ecuación 

x "'C .... o- C..... 2. 17 
y C ..... "' C .... o- x 2. 18 
entonces dC ... . , '"' - dx 2.19 
y 

( d~A l, 
Considerando la ecuación 2.19, la ecuación 2.10 se convierte en 

Si v ... = 1, la integral es 

kt = ln _~A.,:Q 
CA,o -x 

y, si v ... >1: 1, la integral es 

k,: ;;~ I ¡ (c;'-~X);-' - c:::: "-, ) 
Se puede definir el "grado de avance" o "conversión" de una reacción como 

grado de avance '" conversión = x/C .... o 

y la fracción residual como 

fracción residual " 1 _ conversión '" 1 _ =- e i,O -:.. 
C A•O C A•O 

La siguiente ecuación esta en el ejercicio 1 del .:api¡ulo 1: 

A + ~ B+ ..... 
/1/ A 

2.20 

2.21 

2.22 

2.23 

2.25 



Esto significa que cuando se consume 1 mol de reacti vo A, el consumo del reactivo B será 

ms/m" moles. Si el consumo de A fue ra de x moles, el consumo del reactivo B será mS x m, 
moles. Con estos antecedentes podemos definir las cantidades residuales de una reacción 
después de un lapso t a partir del inicio de la reacción: 

CA.I "" CAO-x 

CII•I " CII•O _ mª-.T m, 

Ejemplo 2.S 

2.26 

a) Dada la reacción 2NHJ(g) + 302(g) --+ N20 1(g) + 3H!0(g), que in icia con O.OS moleslL 
de NHJ y O. l moleslL de O2 y tiene una conversión del 40% después de una hora, 
detenninar el número de moleslL de cada una de las especies químicas presentes en el 
reactor (a volumen constante), 
b) Hal lar la fracción mol de cada componente en la mezcla anterior: 
c) A partir de una presión inicial de 1000 mm de Hg, ¿cuáles seran las presiones parciales 
de los componentes y la presión total del reactor a una hora de iniciada la reacción? 

Respuesta : 
3 1 3 

a) La Tt:acción se debe escribir como NH1(g) + 2 O~(g) --+ 2 N20 1(g) + 2 H~O{g). Como la 

reacción se inicia con O.OS moles de NHl y después de una hora la conversión es del 40%, 
entonces 

conversión "" xlC .... IO.O"" 0.4 o sea: 0.4 "" ¡¡ÓS y x es igual a 0.02 y: 

C""IU•1 ""ro -= C""Hl.O - x = O.OS -0.02 = 0.03 mo1esIL 

C02 I PI<n = COl o - !!'8_x = C02 0 _3
X = 0. 1 - ~ (0 . 02) = 0 .07moleslL 

-. . m
A 

. 2 2 

CN201.1 1>oro = CN2QJo +!x = 0 + I (0.02)= 0.01 moleslL 
. 2 2 
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Cs, = Cso+ !!}S.x = Cso+~ .x "" 0 + 1.5 (0.02):0.03 moleslL 
. . m A . 2 

b) el numero total de moles/L es 0.03 + 0.07+ 0.01+ 0.03 = 0. 14 moleslL. La fracción mol 
está definida por la relación (moles de una espccie)/(molas totales). Tomando como base 1 
litro de mezcla: 

YNHJ " ~.03 .. 0.2143 
0.14 

Ym = ~~7 = 0.5 
0. 14 

YH'o= 1!:03 = 0.2143 
- 0. 14 

el En un reactor a vo lumen constante. la presión total del sistema es proporcional al numero 
de moles presentes, al inicio de la reacción habia un total de 0.15 moles/L (0.05 + 0.1) Y 
una presión de 1000 mm de Hg. AllinaJ el reactor contendrá 0. 14 moles/L. por lo cual la 
presión total será 

p ", ~. 14 ( IOOO)=933.3 mmde Hg 
0. 15 

La presión parcial de un gas en un sistema cerrado se calcula con la ley de Dalton; "Ia 
presión parcial de un gas denlro de una mezcla es el producto de la presión tOlal por la 
fracción mol del gas presente en la mezcla": P, '" Y, P. Por lo tanto, 

PNlU '" 0.2 13 (933.3) '" 200.01 PNWJ- 0.07 14 (933 .3) ""66.64 

Pm = 0.5 (933.3) = 466.66 Pmo " 0.2143 (933.3) '" 200.01 

Con las presiones dadas en mm de Hg. 

2.8 Transformación fraccionaria o fracción de vida de una reacción de solamente un 
reacti vo. 

Se llama fracción de vida fal valor de la convers ión xJC .... o de una reacción de solamente un 
reactivo. También se puede definir el "periodo de vida fraccionaria t¡" al tiempo que 
requiere la reacción para alcanzar la fracción de vida fío ese valor de la conversión): 

t = If ,; f= ~ ox = f C"o 
CA•O 

En reacciónes de solamente un react ivo: 

2.27 

2.8 a. Si es una reacción de orden 1, sustituyendo x de la ecuación 2.27 en la ecuación 2.22 : 

CAO 1 I I 
kl,=ln - '- - = In otr"' - In 2.28 

eH- fCA.O 1-f k 1- / 

Nolar que para las reacciones de orden 1, tr solamente depende de números constantes} no 
de la concentración inicial del reactivo. 
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2.8 b. Si es una reacción de orden 2, sustituyendo x (ecuación 2.27) e n la ecuación de 
velocidad de orden 2 (tabla 2.4) expresada en la s iguiente forma: 

kt "" I _ _ 1_ "" _ 1 _ _ ~_~~ x 2.29 
C,v CA,o CA.~ -x CA.O - CA.O{¿-~.0 

o sea: 

kt,.= __ !C~o __ 
e Á.O{CA.O - rc ..f.o) C..f.o(! - f ) 

2.30 

Ejemplo 2 .6 Hallar el periodo de media transformación de la reaccIón propuesta en el 
ejemplo 2 .2. 

Respuesta : Como es una reacción de o rden I con k = 0. 1, deberá suslituirse f por Yl = 0.5 
en la ecuación 2.2 8 

kt,.= ln _ _ ~A,~ - = In _1 . = !n '! - =ln 2 
C..f.o - fCA,o I-f 1- 0.5 

2.3 1 

entonces 

I;¡'" In 2=~693 =6.9 Im in 
k 0.1 

Una de las características importantes de la ecuación 2.3 les que el periodo de media vida 
no depende de la concentración inicial del reactivo. E SIO significa que el periodo de media 
vida sera una constante para la reacción, independiente de la concentració n inicial (ver la 
figura 2 .6). Por esta razón a lgunas veces se usa e l periodo de media vida como indicador de 
la velocidad de una reacción, en lugar de la constante de velocidad específica. Una TeacciÓIl 
que tenga un periodo de media v ida muy largo corresponderá a una reacc ión muy lenta. 
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Figura 2.6 El periodo de vida media de una reacción de orden I no depende de la 
concentración inicial. En este ejemplo. el periodo de vida media de la reacción es de 465 
unidades de liempo (arbitrarias), para las concentraciones iniciales de 0.2. 0.15 Y 0.1. 

02 ---'-'--- -,-----
0.175 I 

1 1112 
0.15 . 

~ I 0.125 ---- I 
0.1 ~ 

2 h 12 

j 
~ 
o 0.075 -- -. 
U 3t112 
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O''; t-- -

O 200 ' 00 '00 800 1000 

tiempo (unidades ilrbitrarlaS¡ 

Figura 2.7 En las cineticas de orden I el tiempo de vida media se rcpitc cada vez qlle In 
concentrac ión se reduce a la mitad. A partir de C¡\ ~ = 0.2. cuando t ". 280 (unidades 
arbitrarias). CA.' = 0.1 : Yl CA.o; cuando { = 560 = 2.,280. CA' = 0.05 = 'l. CAO: eU:lOdo ! = 
840 = 3 x 280, CA.' = 0.025 = 'lo CA.C. 

La relación entre la constante de velocidad especifica y el periodo de media vida es 
biun ívoca: habrá un \'alor. y solamente uno. para k. cuando se conoce t l'2. 



Otra consecuencia de la ecuación 2.3 J es que si en el periodo de media vida 1; la 
concent ración inicial CA.o se reduce a la mitad, en el doble del periodo la concentración se 

volverá a reduci r a la mitad, es deci r a 1 (~CA o) '" 1 e A o (ver la figu ra 2. 7). 
2 2 . 4 . 

La constante de velocidad especifica k de o rden 1 tiene dimensiones de el. por lo tanto el 
valor reciproco k,l tiene dimensiones de tiempo. equivalente a un "periodo" característico 
de la reacción. Un lapso transcurrido I de la n::3c-ción puede ser expresado como n veces el 
periodo característico. ta l que I '" n k"1 y el exponente - kl se convierte en - no La figura 
adjunta es la gráfica de Fracción Residual \lS. n. Esta gnific a representa a todas las 
reacciones de orden l . 
En el ejemplo 2.3, estando seguros de que la reacción es de orden 1. la (racción residual de 
la última muestra. tomada a los 5 minutos de iniciada la reacción. es (2.89x I0"/4.77x lO" ) 
= 0.6059, que en la gráfica adjunta corresponde muy ce rcanamente a n = 0.5. por lo cual k 
debe ser muy cercanamente nlt = k "" 0.515 minutos = 0.1 min·l. 
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- r -
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OL-__ -L ____ +-____________ ~ 
0.25 0.5 0.75 1.25 1.5 1.75 2.25 2.5 

n "pe riodos" 

Ejemplo 2.8 Hal lar e l período de media vida de la reacc ión propuesta en el ejemplo 2.4. 

La reacción es de o rden 2 con k = 0.22 Lmor lhr· l
• por lo cual deberé. sustituirse f por el 

valor \I¡ = 0.5 en la ecuación 2 .30: 

k1
11l

= _ 0.5 _ 
CA.o(l - O.5) CA,o 

y 
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1112"" _ 1- "' ~ ~ ", 45.45 horas 
kCA,O 0 .22xO.1 

2.9 Modelos de reacción de dos reactivos. 

Ocurre con las reacciones del tipo A + !'"' B 8 ..o.) Productos, cuya solución general es m, 

2.32 

Existen 3 casos cinéticos part iculares: 

2.9a. Cuando CA.O « « Ca.o: 
Como OS x S CA.o, entonces x« < Ca.o. Como [os coeficientes ma y mil de [as reacciones 

químicas son generalmenle números pequei'los, e ntonces ~B x «< Ce o Y se puede hacer m, 
C a.o - mIL x "" Ce o- Entonces la ecuación 2.32 se conviene en m, 

2.33 

{C?oJ puede salir de la inlegral porque las concentraciones iniciales son valores constantes 

a lo largo de un experimento cinético. También se hace notar que (C~~oJk es el producto 

de dos constantes y es igualmente una constante, a la cual llamamos k"'. La integración de 
la ecuación 2.33 es un caso idéntico a la in tegración de la ecuación 2.2 1. cuyas solucione!> 
rueron dadas en las ecuaciones 2.22 para vA '" 1 Y 2.23 para \'A ~ 1: 

Si v A = 1, la in tegral es 

1c ~ / ", ln C AO 

CA,O~ ... 

Si VA ~I , la integral es 

'''1" ,- ¡ _, -- 1 } 
n - 1 (CA,o _ x)n ~ l e ,.l .0 Il - L 

2.22b 

2.23 b 

La solución de este caso es muy senciJla. Su lim ilación es que de un e>.perimento cinéticu 
se puede conocer ún icamente e l valor de VII, ):1 que \'0 esta oculto en el valor de k" . de 
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donde no se puede despejar porque conliene dos incógni tas: VR Y k. Como el o rden de 
reacción que se obtiene es siempre menor que el o rden [Olal verdadero, a estas reacciones se 
les llama "de pseudo - orden". 

Es[e caso es frecuentemente utilizado cuando resulta fácil hacer CA.o «< (11.0, por ejemplo 
cuando B resulta ser el disolvente del medio reaccionante. además de ser el segundo 
reac tivo. 

Ejemplo 2.9 Encontrar los valores de VA y de k" en la reacción de hidrólisis del cloruro de 
ler - butilo (ter - (4H9C1) : 

a panir de los datos cineticos siguientes: 

tiempo(s) O 
C lO' _ C4H9C1 0. 1 

Respuestas: 

100 
0.082 

200 
0.0671 

300 
0.0549 

400 
0.0448 

500 
0.0368 

En el método integra! el orden de reacción debe ser propuesto. Se propone que e l orden de 
reacción sea l y que se utilice el procedimiento grafico para su verificación. Se sugiere al 
estudiante que util ice también el procedimiento tabular. 

Para VA " I deberá aplicarse la ecuación 2. 12 con los datos resue llOS para la tabla 2.2: 

In ( "'.1 = In (A.O - kt 2.12 

T,b1, ; ; p'" 1, 1 1 
T;,mpo('J e , 1, e,., 

1 
O.' '.701. 
O.' 49 '.9022 

~ - . ~ 1055 

Con un procesador estadístico se obtiene la ecuación y = -2.3016 - 0.0021. con un 
coeficiente de correlación de 0.999. 10 cual significa que los datos penenccen a una línea 
recta. Por lo tanto, e l orden 1 propuesto es e l correclO. El valor de k es 0.002 ("'" 2x 10.1) S·I. 
Notar que la reacciÓn contiene 2 reactivos y que la cinetica produce un orden de reacción l. 
considerando solamente las concentraciones de la especie activa y no aparece el orden de 
reacción respecto al disolvente. 

2.9 b. Cuando las soluciones iniciales de A y B se preparan intencionalmente con la misma 
concentración «(""O = Ca,o). Si en la ecuación química se diera que ms = m",. se tendrá. la 
ecuaciÓn 2.34 por sustitución en la ecuación 2.32: 
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2.32 

J '/CA r' dx r <Ix 
- CYA+ v8 - ::= .1;.=0 (C- - );;;+--;t¡::= .1;.=0(,,-- -\VT '" kt 

A,I A .O - x .... . O - X) 

2.34 

Ya se había definido vr'" v" + Vs (en la ecuación 2.2). Es probable que VA sea 1 o 2, al 
igual que vs. por 10 que Vr frecuentemente vale 2, 3 o 4. Como el integrando es de 
solamente un reactivo. el caso ya fue visto en la ecuación 2.22, cuyo resul tado es la 
ecuación 2.23b: 

2.23b 

Ejemplo 2. !O Con los dalos s iguientes de periodos de media vida de la reacción A + B -)o 

Productos, con C ... . o = CB•O• detenninar orden de la reacción y el valor de k: 

CA•O " Cfl O (mollL) 0.05 
11/2 (s) 302 

0.10 
152 

0. 15 
'O, 

0.20 
75 

Respuestas: Es aplicable e l concepto de media vida, dado que el caso de integración para 
modelo de reacciones de dos react ivos se reduce al caso de uno. Al apl icar la ecuación 
2.23b al periodo de media vida se obtiene: 

2.35 

'O"" ,~[ , .1 '- -'1] . . - , \ (,-/)"-, 
quc es una constante. 2.36 

La ecuación logaritmica de la ecuación 2.35 es 

log k + logtr= log~ -(n- I) log( ,." 

289:;3 l7 
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o sea 

log Ir= (Iog t, - log k) + (I·n) log CA O 2.37 

que es la ecuación de una linea recIa cuya ordcnada es log t, Y la abcisa es log CA•O. 

Aplicando los datos del problema a la ecuación 2.37 se obtiene 

c .... O t," 10gC,, 0 10g tl/2 
0.05 302 -1.3010 2.4800 
0.10 "2 ·1.0000 2.1818 
0.15 101 -0.8239 2.0043 
0.2 75 -0.6970 1.8751 

Al calcu lar la linea fecta con un procesador estadístico, se obtuvo un coeficiente de 
correlación de 0.9999 y la ecuación y '" 1 179 -1.0003 x. Entonces, como la pendiente es I­
n, el orden de reacción es 2. 

Al aplicar los valores de n=2 y f= '/, en la ecuación 2.36, se obtiene que t, = 1 Y log t, '" O. 
por lo cual log k '" -1.179 Y k = 0.066 Lmor l S·I. 

2.9c. Cuando C .... o ,.. Ca.o. La solución cinética es la integral de la ecuación 2.32. Un caso 
particu lar frecuente corresponde a m ... = m il y VA = VII = 1, cuya solución es 

2.38 

Ejemplo 2. 10. En la reacción de alquenos con ácido perbenzoico en solución clorofónnica, 
A + B -t Productos, se obtuvieron los siguientes datos cinéticos: 
tiempo(min) O 4.75 10 20 35 SS 
C"., (mollL) 0.3535 0.3050 0.27 0.232 0.203 0.1860 
Con CII•O '" 0.1825 mol/L. Mostrar que la reacción es de orden I respecto a cada react ivo. 

Respuesta: Es posible aplicar un procedi miento gráfico a partir de la ecuación 2.38, segun 
se observa en la ecuación 2.39b: 

( \< (Cso ) (CAO -x) CA.O-CB.O!a.:: ln - ' +In - '-
CA,o CB,O-x 

2.393 

, 
(c,.n-x) (Cs.o) (, \, In = In ,- - C A•O -CB.O,a 

CA•O - x CA•O 
2.39b 
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que es la ecuación de una linea recta con x '" t, )' = In(~8>O -xl. La pend iente es 
C",O -x 

-(C,.,.o -CB.O)t- y la ordenada en el origen es 1/ ~B,ol. l ,.,.0 
Al tomar en cuenta que x '" C .... o - CM, el valor de e!l .• se puede calcular como 

La tabla de cálculos es la siguiente: 

tiempo CA< e" Cu ,lC", II1(C,,/Cs ,) 
o 0.3535 0.1825 0.5177 -0.6586 
4.75 0.3050 0.1340 0.4393 -0.8225 
10 0.2700 0.0990 0.3666 - 1.0033 
20 0.2320 0.0610 0.2629 -1.3358 
35 0.2030 0.0320 0.1576 -1.8475 
55 0.1 860 0.0 150 0.0806 -2.5 177 

Al calcular [a recIa con un procesador estadístico se obtiene un coeficiente de correlación 
de 0 .9999 para la ecuación 

In RO :: - 0.6617 -3.3784xlO -1{ le -xl 
C A,a - x 

como la pendiente es igual (ec uación 2.39b) a -(C".o - Cll o)k '" .3.3784x 10.2 

3.3784xlO-1 
• '. 

entonceSk= ( - ) =O.1 976 LmOI 1
mln

l. 
0.3535 - 0.1825 

Ejemplo 2.1 1 Resolver el ejemplo 2.10 por el procedimiento tabular. 

Respuesta: 
Para construir la tabla se debe util izar la ecuación 2.39a : 

( \, (eno l [CAo-xl C,.j.O-CB,o ~¡ :ln . + ln . 
C A •O CS.O-x 

2.39a 
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tiempo C ... . G CB•O C".oICo.o In(C ,,/Co ,) (C".o-Cs o)kt (C ... . o-CII.o)k 
O 0.3535 0.825 1.9369 0.66 11 2.3140E-09 
4.5 0.3050 0.1340 2.2761 0.8224 0. 1613 0.03585] 
10 0.2700 0.0990 2.7272 1.0033 0.3422 0.0]42 17 
20 0.2320 0.0610 3.803] 1.3358 0.6747 0.0]37]6 
J5 0.2030 0.0320 6.3437 1.8175 1.1863 0.033895 

" 0.1860 0.0 150 12.4 2.5177 1.8565 0.033755 
total 0. 17 1457 
promedio 0.034291 

El valor promedio de (CA,o -C8 ,O ~ es 0.3429. por lo cual k =0.20053 Lmor1min· 1
. 

Compare con el resultado anterior. 

Ejemplo 2.12 Obtener la ecuación integrada d(' la reacción A+2B -+ Productos cuando v ... 

= l. vs; 1 y C .... o "' CR.r/2. 

Rl.'Spuesta: A 1= O. C"., "" C".o. CB., "" CII.o = 2C" .0 y 

j" dx e'" "" '\/ segun la ecuación 2.]2. Entonces 
;r",O(CA.O -x)C8.0 -2x) 

r" dx 1 r' dx 04<, 
J;r . O(CA~~xX2CA.O -2x)" 2 )."o(CA.O -x):! 

o sea 

r - (]x = 2kl 
.. o {C A.O-x)2 

La integración del lado izquieldo de la igualdad esta dada en la tabl:J 2.4, igual a la 
ecuación inlegrada de orden 2 para solamente un reactivo: 

1 _ _ I = 2kt 

C Al CA•G 

Ejemplo 2. 13. Obtcncr e l valor de k para la reacción Na2S20~ + 2Nal -+ 12 + 2 Na2S04. con 
la concentración inicial del pcrsulfato de sodio (Na2S20a = A) igual a 0.1 M Y la de l yoduro 
de sodio (Na! = B) igual a 0.2 M. a partir de los s iguientes datos cineticos: 
Tiempo s. 356 695 982 12 18 1565 1876 2205 2460 2751 
Conc.5:08 0 .08880.08030.0737 0.0691 0.06380.0599 0.056 0.05360.00.51 

RespueSla : 
Tomando la integral de la ecuación del ej emplo 2. 12: 

2kt = 1 1 
CA,I CA•O 
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Que se puede transformar en - '-: -'-+ 2kl, que es la ecuación de una recta en las 
CA." CA ,o 

coordenadas - '- V$. t, cuya pendiente es 2k. Tomando los reciprocos de C .... , se obtiene 
C" 

Tiempo. s 
IICA" 

o ,o 356 695 982 1218 1565 1876 2205 2460 2751 
11.26 12A5 13.57 14.47 15 .67 16.69 17.86 18,66 19.6 1 

Con un procesador estadístico se obtiene la ecuación de una linea recta: 
y = 0,0035x + 10.069 

con coeficiente de correlac ión R2 = 0.9993. El valor de R2 nos indica que los 10 puntos que 
subtienden la recta experimental ajustan adecuadamente la ecuación teórica. Se observa que 
2k = 0,0035, por lo tanto 

k = 0.00175 Lmor ls· 1 

2.8 Segu imiento de reacciones mediante observables. 

Las ecuaciones 1.8, 1.9, 1.12 Y 1 
cambios respecto al tiempo: 

13 definen la velocidad de una reacción en terminos de los 

vR =-(dnJi) 
.r di r 

d np 
vP.r = ( - dI ), 

rR =_(~R) 
.r di T 

dCp 
rp.r = -( di )r 

1.8 

1.9 

1.12 

1. 13 

La eon\'ersión de las ecuaciones 1.8 y 1.9 a las ecuaciones Ll I y 1.12 se debe a que los 
métodos analiticos aplicados en la parte experimental dan como resultado las 
concentraciones. Sin embargo. el seguimiento de una reacción no siempre se hace mediante 
análisis químicos. ya que también es posible rea lizarlo observando la variación de alguna 
propiedad del s istema que sea proporcional a la concentración. 

Por ejemplo. en la reacción de descomposic ión del peróxido de hidrógeno: 
2 H20 !(ac) --t 2 H 20(1) + O!(g) 

la reacción puede seguirse midiendo el volumt'n del oxigeno producido. desde l'1 in icio de 
la reacción, con una cantidad de oxigeno prod ucido igual a cero. hasta qut' el sistema 
reaccionante ~a no produzca mayor c¡midad de gas. Es posible que a part ir de los valore, 
de t, VOl., como datos ci néticos. se aplique a cada \olumen de oxigeno, considerado como 
gas ideal. un factor de conversión paTll obtener e l número de moles de o.\igeno: 

1102,1 = pJoc•1 Vm"/RT 
enlOnces se puede trallsformar d listado anterior a otro listado que contcl1ga 1. no~ , )' asi 
resolver 111 ley de velocidad mediante la ecuación 1.9. 
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Otro ejemplo de seguimiento se puede dar cuando algun o algunos reactivos en fases 
líquida o gaseosa) cambian de color. La rotocolorimelria pucde dar información de la 
absorbancia de la solución reaccionante en diferentes momentos para dar el conjunto dc 
datos cineticos t. A Y como la absorbancia es proporcional a la concentración del reactivo 
que genera el color (segun la ley de Lambert - Beer: A ,. tbC). entonces SI: puede converti r 
cada absorbancia a la correspondiente concentración y resolver la cinética mediante las 
ecuaciones 1. 12 o 1. 13. 

Las reacc iones químicas también pueden ser seguidas por otros parámetros fi sicos 
observables, como la conductividad e1«tr ica del medio. la intensidad de alguna señal 
apropiada en los espectros infrarrojo O de resonancia magnética nuclear. 

Es posible segui r la reacción medianle algun o\lservable, s iempre y cuando 
i) la magnitud de la propiedad observada sea proporcional a la concentraóón 
ii) la interacción con el sensor no afecte el comportamiento de la reacción química 
iii) la técnica de observación sea lo suficientemente rápida como para medir 

sim ultáneamente el tiempo de avance de la reacción y el valor de la propiedad 
observada. 

A continuación se presenta una deducción generalizada para la conversión de datos 
cinéti¡;os obtenidos mediante observables a la aplicación de las ecuaciones integradas. 

Dada la reacción 
m" A + mIlB + ..... = m(JQ + msS +... 1.3 

que se lleva a cabo en un recipiente a volumen constante. puede haber un observable " 
constituido por las !,;ontribuciones de cada una de las especies presentes. Por ejemplo. en el 
caso de los sistemas gaseosos. la presión IOtal es la suma de las presiones parciales. 
Entonces 

k = }..M+}.."+}..Il -t ....... + I.Q+ J.s + . 2.40a 

kM es la contribución del medio (disolventes, paredes del recipiente, etc.) al valor 
observado de A. La condición i anterior induce a pensar que en un momento dado 

I.Q., = yCo.' }..s., ;, O"Cs., 

donde Ct, j3 • ...• y, o. . . .. son las constantes de proporcionalidad entre la concentración de 
la especie química y su contribución al observable . AM es una constante. Por lo tanto 

2.40b 

a tiempo cero se tendrá 
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A tiempo t cada Al,' (1 es alguna de las especies químicas presentes) será proporcional a 
¡CI" pero como las concentraciones a tiempo t están relacionadas con las concentraciones a 
tiempo cero con las fórm ulas descri tas en la ecuación 2.26 

CI.,""CI.O ± mi x m, 
Entonces 

1.., = I.M +A ..... , T 1..0., + .. + Ao~+ I.s., .. = 

2.26 

- AM + a(CA~- x)+ p(Co.o · m'p x)+ .. +y(CQ.O +~'q x) + o(Cs.o + ms_x)+ .. 2.42a 
mA m A m A 

que se puede representar en dos panes, la que corresponde a los valores de las 
concentraciones iniciales y la debida al avance de la reacción (j. e. los terminos en x): 

1., = (41 + aCA" + pCo.o i ... + "A.o + O<:s.o - .. ) + 

J_ e· amAX • pmAx - .... ..¡- 1TTIOX + om~x "¡- •• • ) == m, 

=4+ x (-umA-pm¡¡ • .... +yrno..-oms ..¡- ... ) m, 2,42b 

el segundo termino contiene dentro de l parentesis solamente números constantes. por lo 
cual es una constante, a la cual llamaremos L . 

2.42c 

La reacciún termina cuando x sea igual a CA.O. Para indicar que la reacción ha terminado se 
toma un valor de I igual a infinito (1 = 00). EnlOnces la propiedad observable lomara el valor 

A .. = Al>! ..¡- a(CA.O - CA.O) ..¡- 13(C8.0 • m~ CA.O) ..¡- .. 
"',1 

que tambien puede representarse en dos lerminos: 

A.o = (I.M + aC,\.o + PCo.o - ... + '{Co o + oCs.o "- ... ) + 

1_· e-amAx - Pm8x - ...... ·fI1lo.x + omsx + .. ) m, 
c" '"'4+ "'-'-: (-amA-pmU- · .. +ymo+om,+ .. ) m, 

2.·Ha 

2.43b 
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=/..0 + C A.O L 
mA 

de la ecuación 2.42c se puede: observar que 

y que. de la ecuación 2.43c se ohtiene: 

Se puede hacer. mediante [a diferencia de las dos ecuaciones anteriores 

~+A.=< L (C .... o- x) 
mA 

Dividiendo 2.44b entre 2.44c se obtiene 

y divid iendo 2.44a entre 2.44c 

(x )-'=-
x m.A 

e A.O-x (e' ) L 
A.O - x 

mA 

2.43c 

2.44a 

2.44b 

2_44c 

2.45 

2.46 

y, entonces. sustituyendo 2.45 en la ecuación integrada de orden I para solamente un 
reactivo (ecuación 2-(1) quedará como 

tl : ln CA.O =In[""- "" ) 
CA •O -x l..,-A., 

2.41 

y susti tuyendo 2.46 en la ecuación inlegrada dc orden 2 para solamente un reactivo 
(ecuación 2.29) quedara como 
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, 1 [ , 1 1 ( "' - "') 
kt""CA,O(cA,o-xfcA,o CA,o-x :::CA,; A..,-..l, 

2.48 

Ejemplo 2. [4. La velocidad de la reacción de descomposición del N20s en solución 
clorofórmica: N~Os(soln) -Jo N10 l (soln) + 0 2(g). se siguió midiendo el volumen de! O. 
liberado. Determinar el orden de reacción a partir de los siguientes datos: 
tiempo(s) O 900 1800 2400 3000 
Vol. O2 (mL) O 8.95 15.53 18.90 21.70 

Respuestas: 

infinito 
34.75 

a) Se propone inicialmente que d orden de reacción sea l . Aplicar e l procedimiento tabular 

a la ecuación 2.47, ya que no se tienen datos de concentración. Los valores de volumen 

serán tomados como valores de A y R será igual a (.\., - ",) 
.\., - ;, 

T(s) >.. ;.,- >.. R Lo R (In R)ll'='k 
O O 34.75 1.000 0.0000 ...... 
900 8.95 25.80 1.3469 0.2978 3.3x1O 
1800 15.53 19.22 1.8080 0.5922 3.29x 1O 
2400 18.90 15.85 2. 1924 0.75 80 3.27x 1O 
3000 21.70 13.05 2.6628 0.9794 3.26x10 
ro 34 .75 34.75 

romedio 3.28x10 

Los valores de InRit ~ k muestran una ligera tendencia a disminui r, apenas el 1.2% (que es 
la razón de 3.26xI0-4/3 .3x lO-4) desde el primero a 900 segundos hasta el último a 3000 
segundos, en tanto que el valor de )., avanzó desde O hasta 2 1.7, que es el 62% del avance o 
conversión de la reacción «2 1.7-0)/(34.75-0)). Por esta razón podemos pensar que el valor 
de k se mantiene constante. La ligera variación que tiene k se debe a algun error 
experimental, probablemente en la medida de i..- Si se considerara que los valores de InRlt 
son aceptablemente constantes, entonces e l orden de reacción es l . 

Ejercicios. 

2.1. Suponer que CA•O = 0.1 mol/L y que el valor de k es 0.01 . Trazar las curvas CA•O vs. t 
para los órdenes de reacción O, I Y 2. 

Respuestas: 
A partir de la tabla 2.4 se debe despejar CA.' para cada uno de los órdenes de reacción 
propuestos: 
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Para el orden de reacción cero: C" .. =CA o-kt 

C,, ' =CA.oe-
lt Para e l orden de reacción 1 

Para el o rden de reacción 2 C",,= 
+k, 

C,...o 

El valor de k es arbi trario, por lo cual el tiempo se mide en unidades arbitrarias, Obtener los 
diferentes valores de C", .. como se hace en la tabla siguiente: 

, orden O orden 1 orden 2 
O 0.1 0.1 0.1 
1 0.08 009801987 0.0998004 
2 0.06 009607894 0,09960159 
3 OO, 0.09417645 009940358 

• 0.02 009231163 0.09920635 
5 O 009048374 00990099 

y con éstos dalaS se construye la gráfica: 

Ejercicio 2.1 

t :~t~-~ ',; 0.06 ----y----
,; 0.04 --- -8 0.02 --1' ~ 

O ~---L----------------~~----
O 

tiempo 

___ ordenO ____ orden 1 -.- orden2 

Nutar que para los mismos valores de k y de C".o, las reacciones de orden cero son mas 
" rápidas" que las de orden 1 y éstas son mas " rápidas" que las de orden 2, 

2.2 En la~ reacciones de orden l. k t iene dimensiones de frecuencia «(" ' ), por lo tanto k-' 
tiene d imensiones de ' 'tiempo''. Un lapso 1: puede ser descrito como un numero de veces n 
de periodus k-'. En el ejemplo 2.2 se obtuvo k = Q.l mino' entonces t es igual a lO minutos 
a) Rehacer los dalos cinéticos del ejemplo 2.2 de tal manera que se use n en lugar de t y se 
use la fracc ión residual F .R. en lugar de C"", 
b) Hacer e l trazo del logaritmo natural de la fracción residual (F. R.) frente a n, 
c) Hacer el trazo de In(F_R.) frente a n·1. 

Respuesta: 
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Los datos cinéticos del ejemplo 2.2 son: 
t«miro) O 23 4 5 
CA.IX I 0-1 (molfL9 4.77 4.31 3.9 1 3.53 3. 19 2.89 

t se transforma en n dividiendo cada tiempo por k·¡ ('" 10 minutos). Cada concentración se 
transforma en fracción residual F.R. divid iendo por C .... o(ecuación 2.24) . La tabla de datos 
cinéticos transfonnada es: 

" F. R. 
Ln F.R. 

'J la gráfica es 

o 
1 
O 

0. 1 
0.9036 
-0.1014 

¡---

0.2 
0.8197 
-0.1988 

0.3 
0.7400 
-0.3010 

Ejercico 2 .2 

0.4 
0.6688 
-0.4023 

0.5 
0.6059 'J 
-0.5011 

O~~--,----------------------, 

-¡¡ -0.1 O~ CA , , -¡ 
~ -0.2 f------f- 1 -- - -

0-0.3 - ----l-- ~--d= __ ~""", :---+­
~ -0.4 +------1f= -1 .003x - 3E-05_---,----=:,.,.. .... _ 
~ R2 = 1 i -0.5 +------1= 

-0.6 

n ~per¡odos" 

---JI 

Notar que la gráfica In(F.R,) vs. n es una linea rec ia con coeficiente de regresión lineal R2
", 

1: ¿qué significa la pendiente? 
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2.4 

A panir de la figura 3.1, en la cual ~e observa que CA = f(l) Y de la evidencia experimental de que 
la concentración de A en instante dado depende de las concentraciones de cada una de las 
especies químicas reaccionanles, tendremos que 

3.la 

y 3.1b 

por 10 cual _(dC, ) =f'(CA,~ CB'h' ..... ) 
d, , 

3.2 

La figura 3.2 muestra la variación de la velocidad de la reacción del ejemplo 2. 1 (variación de la 
primera derivada negativa) respecto al tiempo: 

! ~~ =-:~----'--l-=l--~-r-'-~-' -F'--¡ -'1
1 =i¡l 

'T 0,004 

0.02 -t- I 
O L-~----~--~ ______ ~ __ ~ 

tiem p.o 

Figura 3.2 trazo de la variaci6n de la velocidad de una reacción con respecto a l tiempo. La 
velocidad más alta se presenta al inicio de la reacción y disminuye hasta ser cero a tiempo 

infinito. 

Como los valores de C .... " Ca.l •.•• son independientes entre si (porque 10 son los valores iniciales), 
entonces es posible hacer que f sea representada como el producto de funciones de cada una de 
las variables independientes 

J.J 

C ualquier fu nción desconocida puede ser representada por una serie de potencias de la variable 
independiente, por 10 cual cada una de las func iones G '(C A.,), H'(Ca.,), ..... sera 



3.4a 

3.4b 

El principio del "ténnino dominanlc ft implica que. al menos durante un in tervalo de valores de la 
variable independieme, una fu nción puede ser representada por solamente un ténnino de la serie 
que la describe. Si suponemos que para cada una de las funciones anteriores es posible 
representarlo con solamente un ténnino, entonces 

H'(Ca.c) '" b.a CB/~ 3.5b 

donde a.A CI\.,~A es e l ténnino dominante de la función O'(C .... ,), b\"B CB/ 8
, es el tennino 

dominante de la fu nción H' (Ce,v, ele . Entonces 

que es la ecuación 2.4, representada por un modelo tipo ley de potencias. 

3.3 Ley de Gu ldberg y Wage y la teoría de probabilidades. 

En una reacción quím ica de dos reactivos del tipo A + B -+ Productos, en un recipiente 1I 
volumen constante, la probabilidad de que una molécula A reaccione con una molécula B en un 
intervalo de tiempo dt, depende primordialmente de la concentración de B en ese momento, ya 
que para que haya reacción química es necesario que haya un "encuentro" entre las moléculas y 
este "encuentro" se favorece en la medida en que aumenta el número de moléculas de B por 
unidad de volumen, es decir, su concentración. De la misma forma, la probabilidad de que 
reaccione una molécula de B dependerá de la concentración de moléculas de A. 

Si FA es la probabilidad de que reaccione una molécula .'\ en el intervalo dt , entonces FA o. CB., o 
PA '" bCB.' , donde b es la constante de proporcionalidad de que haya reacción. Hay que tomar en 
cuenta, además, de que no todos los "encuenlros" entre las moléculas Ay B producen el cambio 



quimico. De la misma manera, la probabilidad de que una molécula de B reaccione con una 
molécu la de A es Pe '" aeA." 

La probabilidad de que ocurra un encuentro reactivo es e l producto de las probabilidades de 
reacción de A y de B. por lo cual la velocidad de reacción r se puede definir como 

r, '" PA Pa - (a 'b) CA., Ce., '" k e A.l C8.1 3.6 

que es la ley de velocidad de Guldberg y Wage para órdenes de reacción I para cada reactivo. 

Este procedimiento puede ser exteJldido para col isiones o "eJlcuentros" entre mas reactivos o 
modelos de reacción. Está c laro que si el modelo de reacción fuera 2A -t Produclos cuya 
velocidad inslantánea seria r, = PA 

1 "" keA/. 

3.4 Efecto de la temperatura sobre 13 velocidad de reacción. Ecuación de Arrhenius. 

Los dos modelos teóricos anteriore" no predicen un efecto de la temperatura sobre la velocidad de 
reacción. Sin embargo, en la teoria de probabilidades se prelende detenninar la velocidad de una 
reacción en términos de la probabilidad de los ;'encuentros", además de que haya reacción en esos 
"encuentros" y esta últ ima probabilidad depende de la temperatura ya que e l encuentro podria ser 
"elástico" y las moléculas se separen s in haber realizado el acto reactivo. Al aumentar la 
temperatura se afecta la velocidad de traslación molecular y la velocidad de reacción debido a que 
aumenta la frecuencia de los "encuentros" y su efectividad (porque la col isión entre moléculas 
ocurre con mayor energia). Lo anterior nos ayuda a entender que los paramelros a. b . ... de la 
ecuación 3.6 son dependientes de 111 temperatura: 

k = ab .... = a(T)b(T) ... = k(T) 3.7 

por lo tanto T, = k(T) eA.,~~ e8/ 8 .. 3.8 

Temperatura , K 



Figura 3.3 Gráfico de la constante de velocidad espedfica k vs. temperatura (OK). 
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Figura 3.4 Gráfica de In k vs. lrr, con los datos de k vs. T de la fi gura 3.3 

La existencia de una dependencia t;ntre la constante de velocidad específica k y la temperatura se 
conocía experimentalmente. La gráfica de la dependencia entre la constante de velocidad 
especifica k con la temperatura (en °K) (figura 3.3) no pemite establecer la forma de la función 
entre k y T . Svante Annenius encontró experimentalmente que existe una función lineal entre el 
valor del In k y el valor de Irr (ver figura 3.4): 

Ink ~ [nA-~ 31 
T 

donde A y 8 son constantes. 

Ejemplo 3.1 Escribir las gráficas de k vs. T y In k l'S. Irr a partir de los datos de la hidrólisis de la 
urea en solución 0.1 M de Hel, según la reacción NH1CONH2(ac) + 2H20 (I) -+ (N1-14hCOl Cac) a 
partir de los datos siguientes: 

Temperatura ("e) 50 60 70 80 
kxlO6 min'l 1.43 5.97 22.9 81.8 

Encontrar la ecuación de la recta en la gráfica logarítmica y hallar los valores de A y B. 

Respuestas : 
A partir de los datos del problema se obtiene la s iguiente tabla 

y [as gráficas son: 

lemp. C 
50 

'0 
70 
80 

l empo K 
323 
333 
343 
353 

1.43E-06 
5.97E-06 
2.29E-OS 
B.IBE-OS 

.IT 
3.096E-03 
3003E-03 
2.915E-03 
2.B33E-03 

" k 
-13.458 
-12.029 
-10.684 
,9.411 
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j 

_~l 
1- 1~ - -1 
f 1 

Figura 3.5. A la izquierda la gráficr. de k "s. T y la derecha la grafica de In k "s. ¡rr. Notar que la 
gráfica de la derecha es una linea recta con muy buen coeficiente de regresión lineaL 

La ecuación de la recta es In k'" 34.148 -15377 ( ¡ ) con un coe ficiente de regresión lineal R2,. 1, 

entonces In A '" 34. 148 Y 8 = [5377. 

3.5 Teoría de las colis iones. Interpretación de Van'! Hoff. 

Es un hecho de que al aumentar la temperatura de un sistema en e l q ue se lleva a cabo una 
reacción homogénea monodireccional, la constan te de velocidad específi ca k siempre aumenta. J. 
H. Van"1 Hoff propuso que eso se debe a que en un sistema nuido (líquido o gaseoso) todas las 
partículas se encuentran en movim ientos caóticos. Al aumentar la temperatura, aumenta la 
\"e!ocidad de las part ícu las, aumenta la frecuenc ia el entre sus col isiones y aumenta el ímpetu 
(producto de la masa por la velocidad) con el que ocurren. Lo que en el párrafo 3.3 se enunció 
como ·'encuentro" entre las moléculas reaccionantes, aqui se llama "colisiÓfl" entre ellas. 

La probabilidad de encontrar moléculas con velocidad cero en un medio fl uido a temperatura 
diferen te del O K, segun la temlOdi námica estadíst ica. es muy pequeña o cero, porque la 
probabi lidad de co lisio nes entre e llas es muy alta. T ambién es poco probable encontrar moléculas 
con velocidades muy grandes porque en las co lisiones la suma de los ímpetus mo lecu lares 
después de la colisión es igual a la suma de los ímpetus moleculares después. Entre estos dos 
extremos existe un amplio conjunto de velocidades moleculares. 

La probabilidad de que hubiera una fracción de moléculas con velocidades com prend idas ent re v 
y v + dv se denom ina (dNvlN), donde N es el numero tota l de moléculas en el medio. dNv es la 
fracción de mo lécul as con velocidad comprendida e n eSle intervalo. La figura 3.5 nos muestra dos 
curvas de probabilidad (diferenci al) de las velocidades moleculares. A cada una de éstas se les 
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llama "curva de distribución de velocidades de Maxwell - Boltzman". La distribución de 
velocidadcs pasa por un máximo, llamado "velocidad mas probable", Estas curvas corresponden 
a un mismo gas, pero a temperaturas diferentes. La curva de mayor temperatura tiene una 
velocidad más probable menor, pero es más "'ancha", es decir. hay más moléculas con mayores 
velocidades. 

~----------------~--------------, 

z 
> z 
" 

- - 298 K . 

0.35 

0.3 

0.25 

0.2 

0.15 

0.1 

0.05 . 

O 

O 20 40 60 80 100 

velocidad molecular v 

Figura 3.6. Curvas de distribución de velocidades moleculares de un gas 
hipotético a 298 y a 500 K. 

Van' t Hoff sustentó la idea de que las colisiones entre las moléculas de react ivos pueden ser 
"elást icas", cuando la energía de la colisión es débil y las moléculas " rebotan" en la colisión, pero 
si la colisión es suficientemente fuerte, las moléculas pueden resultar dañadas, romper sus 
enlaces, y conducir a la formación de los productos. 

Se puede entender que la energía de de la colisión es proporcional a la velocidad de las moléculas 

que chocan, ya que la energía cinética es -i mv2 (m es la masa de una molécula). 

Existe una energía (y una velocidad) umbra l(es) para que la colisión se transforme de "elástica" 
en " reactiva". Esta velocidad mol.!cular mínima necesaria para que haya reacción química fue 
llamada "cnergía de acti vación". Van'! Hoff sugirió que el parámetro B de la ecuación 3.9 tuviera 
alguna relación con la energía de act ivación y dedujo que la dependencia entre k y T cs dc la 
forma 

Ink=ln A -; (f) 3. 10 

IIIIII IIII 3. 11 
2895317 
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Las dos ultimas ecuaciones son llamadas "ecuaciones de ArThenius". 

El término !~ es adimensional si Ea y R se dan en Joules. o en calorías o en unidades de 

energía consistentes. S i se observa la ecuación 3. 11 se llegará a la conclusión de que las 
dimensiones de A son iguales a las dimensiones de k. La constante A ha sido llamada " factor 
preexponencial" o "factor de ArThenius" o, en e l caso de las reacciones de orden I el factor 1\ es 
llamado " factor de frecuencia" porque k tiene dimensiones de (Iiempor!. 

Ejemplo 3.2. Con los dalas del ejemplo 3. 1, hallar los valores de A y de Ea. 

Respuesta. 
En el ejemplo 2.1 se obtuvo que In A = 34.148, por lo tanto A '" 3.36x 10u. 
En el ejemplo 2.1 se obtuvo que B '" 15377. En la interpretación de Van ' t HofT. B = Ea/R, por lo 
tanto Ea .: RB = 8.314xI5377 = 127844 l /mol (= 30.555 kcal/mol). 

3.6 Teoría de las velocidades absol 'lIas de reacción. 

La teoria de las velocidades absolutas de reacción parte de conceptos químicos y termodími.micos 
para explicar la forma en la cual se desarTollan las reacciones. Un concepto central es la afinidad 
q/límica que debe existir en las moléculas de los react ivos para que puedan fonn ar los productos. 
Esta a fi nidad tiene su origen en las est ructuras mo leculares y las energias y polaridades de sus 
enlaces. 

Una reocción química se define como un rearreglo de electrones ubicados en una o mas moléculas 
de reac tivos que dan lugar a los productos. Para que ocurra este rearreglo es necesario que las 
moléculas de los react ivos se acerquen a la distancia adecuada para hacer ac tuar las fuer'l.3S 
intemlOleculares y perm iti r tal reancglo (el ';encucntro"): 

A + B :;:::=::=:::!. (A .... B)+ 

La especie (A .. ··B)· se denomina "complejo activado" y es una molécula que se encuentra en 
estado transi torio que puede hacer los rearreglos de los enloces quím icos y dar origen a los 
productos, o no hacer los rearreglos y permitir que las molecu las A y B regresen al estado inicial : 

A + B , ' (A ' " B)+ - Productos 

Por ejemplo, en la reacción entre una molécula de yodo y otra de hidrógeno se puede describir 
como 

H - H H----- H H H 

• , ' ~ I I 1--1 1------ 1 1 



La molécula in tennedia es una especie química compleja, ya que en ella todos los enlaces 
químicos son transitorios. Es deci r, en esta especie todos los átomos presentan medios enlaces. 

Otro ejemplo: en las reacciones de sustitución nucleofilica se han propuesto dos tipos de 
complejos activados; 

a) en el mecanismo SN I (sustitución nucleofilica unimolecular) el complejo ac tivado se 
fonna sin la asistencia del nucleófilo. Por ejemplo, en la reacción del cloruro de ter·buti lo 
con el ión hidróxido, el mecanismo propuesto pasa por la fonnac ión de un catión: 

Cl-l] 

= I 
CH}-Cffi + CI" 

I 
eH, 

De existir el nucléofilo OH· , reacción opuesta compile con la fonnac ión del nuevo enlace. Si el 
nuevo enlace es mas fuerte (o mas covalente), la reacción se desplaza hacia la derecha: 

eH, 
I 

CH¡-Cffi +·OH 

I 
eH, 

y la reacción completa será 

eH, 
I 

e H,-e- e l + ·OH 

I 
eH, 

C¡·h 
I 

CH)-C- OH 
I 
eH, 

eH, 
I 

CH¡-e-OH +CI" 

I 
eH, 

b) en el mecanismo SN2 (sustitución nucleolilica bimolecular) e l complejo activado se 
fonna con la partic ipación del nucleófi lo. El mecanismo bimolccular propuesto para la 
reacción es: 

" 



eH, 
I 

CH¡-C--CI+"OH 
I 
eH, 

-

eH, 
l / OH 

CH¡-C 
I el 
eH, 

eH, 
I 

CI-I¡-C - OH + el" 
I 
eH, 

En el complejo activado se fonnan dos medios enlaces entre el carbono central y los dos 
nucleófilos el· y OH·. La formación del producto depende de la competencia entre las 
capacidades de donador de eleetrones de ambas especies y la energía relativa de los en laces e -
CI)'C - QH. 

3.7 La lemlOdinámica en la leoria de las velocidades absolutas de reacción. 

Para que una reacción sea monodireccional es necesario que las molécu las de producto sean mas 
estables que las moléculas de los reactivos. La estabi lidad se mide en tennodinám ica mediante el 
valor de la energía libre de formación !lGro de las moléculas. Un valor posi tivo de llGt de una 
molécula sign ifica que es una molécula inestable respecto a los e lementos que la forman. Por 
ejemplo, el valor de del Oj es pos itivo (tJ.Gr" = + 162.6 kJ /mol)), 10 cual indica que se puede 
descomponer con ciena faci lidad s.:-gún la reacción 20)(g) ~ 302(g). Un valor negativo de tJ.GrG 

indica que e l compuesto es estable respecto a sus e lementos. Es muy difici l descomponer a l agua 
en hidrógeno y oxígeno por su valor negativo de su energía libre de fornlación (tJ.Gr" >= -237.2 
kJ/mol). Este valor negativo también significa que los elementos fácil mente fo rman el 
compuesto: H2(g) + '11 O~(g) ~ H20(I). 

Una reacción química se describe te rmodinámicamente según el d iagrama que se muestra en la 
fi gura 3.6. El nivel de energía de los reactivos sc si túa a la izqu ierda del d iagrama y es igual a la 
suma de las energías libre de fonnación de los reactivos, tal que 

3.123 

y la energía libre de los productos se sitúa a la derecha del d iagrama y es igual a la suma de las 
energías libres de formación de los productos tal que 
tJ.G':'-_ = ¿ m,., ........,tJ.Gi ..... _ .... 3.12b 

"-~ 

" 



El cambio de energía libre durante una reacción es la diferencia entre la energía libre de los 
productos y [os reactivos; 

3.12c 

óO Re oc(;wn 

Figura 3.6 Dia!j"rama de energía de una reacción química. 

Para que una reacción quím ica sea espontánea se requiere que t.Gc
R sea negativa, lo cual ocurre 

cuando la energía libre de los productos es menor que la de los reacti vos. Si no hubiera ninguna 
barrera los niveles de energía de los reactivos y los productos. todas las reacciones con ll.GoR 

negativo serian espom:ineas y de la misma velocidad . 

Sin embargo, todas las reacciones deben pasar por un complejo activado que es una molécula 
inestable respecto a los reactivos, ya que en su estructura aparecen "medios enlaces" o atamos 
cuyos numeras de enlaces son diferentes a los habituales. Esto indica que el complejo activado 
tiene una energía libre de fo rmación mayor que la de los reactivos y que 13 de los productos (ver 
la fi gura 3.7) 

óO ¡,compleJO 

Figura 3.7. Diagrama de energía de una reacción quimica, incluyendo 
el nivel de energía libre del complejo activado. 

La formación del complejo activado implica una barrera para la formación de los productos. Las 
moléculas de reactivos tienen que uti lizar parte de su energía, impul sadas por su afinidad 
química, para formar el comp lejo activado, que, una vez formado. debe descomponerse 
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espontaneamentc en cualesquiera de las dos direcciones: regenerar los reactivos o generar los 
productos. La energía que requiere la ronnación del complejo aclivado se llama '"energia libre de 
activación" . .1.0*, y siempre es positiva, 

La tennodinámica de un estado de equ ilibrio entre las poblaciones de molecu las de reac tivos y las 
moléculas de complejo activado esta dada por la ecuación de Oibbs: 

.1.G·=-RT ln K· 3.13 

donde la constante de equilibrio K· cumple la definición termodinamica: 

[
C' 1 ' . _ compl~jo . ' _ _ ~ 

" - ------I--R y entonces c,' .. ,~..., - K (nR • .......,.c~ ).., 
nReocf/vosCR eq 

3.14 

El valor de K· debe ser muy pequeño puesto que el complejo ac tivado es muy inestable. 
Suponiendo que la velocidad de ronnación de los productos sea proporciona l a la velocidad con 
la cual el complejo activado se descompone en esa dirección, entonces, mediante las ecuaciones 
Ll6 y2.4 : 

R, = _[ d(C;'dm,P"¡')], -k'C' - k' K' 'n C ,H )- kC'" c,e - complejo - \1 Rcoc/;,'O$ Re .... /Í>·os - A./ B,/" 3.15 

que es la ecuación de Ouldbcrg y Wage. 

3.8 La ecuación de Eyring. 

A panir de pri ncipios de la mecanica estadíst ica y de la mecánica cuantica, H. Eyring detenninó 

que k' de la ecuación 3.15 es k'= otoT y entonces 

" AG' 
k ::K'K·=KBTK*=kBTe- ·RT 3.16 

h h 
que es semejante a la ecuación de Arrhenius 3. I l . En estas ecuaciones: 

ku = Constante de Bo ltzman . l!.- = 1.38 x 10.21 J molécula -lK·1, 
N, 

R = Constate general de los gases ideales = 8.3 14 J mor IK·1, 

No '= Constante (o número) de Avogadro "" 6.023 x: 1011 moléculas mor L y 
h "" Constante de Planck = 6.627 x: 10-34 J s. 
La ecuación logarítmica de la ecuación 3.16 es 

Ink = 1n .t1! + InT - .1.G- = 23.759367+ InT -~q~ 
h RT RT 

3.17a 



o también 

In * ==23.759367_~" 
T RT 3. 17b 

In ~ = (23.759367 + ~~)_ óH" 
T R RT 3. 17c 

dentro del paréntesis hay solamente constantes, ya que para una reacción dada óS'" es una 
constante, por lo cual la ecuación 3. 17c se puede ver como la ecuación de una recta en el plano 

k 1 MI. 
In ¡: liS. T' con una pendiente igual a - R- Y una ordenada en el origen igual a 

23.759367 - ó.S • . 
R 

Ejemplo 3.3 Con los datos del ejemplo 3.1, hallar 

a) el coeficiente de regresión lineal en el lrazo del In ¡ liS. -f 'Y la ecuación de Eyring 

b) los valores de .6.S· , .6.H'" Y ó.G'" a 25 ·C. 

Respuestas: 
a) a panir de los valores del ejercicio 3.1 se desarrolla la siguiente tabla: 

temp. e Temp. K k 1fT In (kIT) 
50 323 1.43E-06 3096E-03 .19235 
60 333 5.97E-06 3.003E-03 -17.637 
70 343 2.29E-05 2.915E-03 -16.522 
80 353 6.16E-05 2.633E-03 -15.276 

Con un procesador estadistico se halla la ecuación de la recta In(kff) liS. (Irr). Se obtiene quc R2 

es igual a 1 y la ecuación de la recta es ¡n(kfT) '" 27.346 - 15053( Irr). 

b) Con la ecuación anterior se tiene que 

-pendiente'" 15053 K "" ó.H '" , entonces AH'" = 15053 R '" 125150 J/mol 
R 

ordenada '" 27.346 =(23.759367 + ~'" ), entonces 

ó.S· = R(ordenada -23.759367) == 29.82 J mor1 K·1 y 

6G· ,. 6 H· - Tó.S· ". 125150 - 298(29.82) - 116258 Jlmol 



3.9 Comparación termodinámica entre las ecuaciones de Arrhenius y de Eyring. 

Al obtener las derivadas respecto a la temperatura de la ecuación de Arrhenius 3. 10 

Ink = lnA -~ U) 
que es 

y de la ecuación de Eyring 3. 17a 

que es 

Ink=ln
k

8 + lnT _ llC ' = 23.759367+ InT- .t:.f!:.... 
h RT RT 

~(lnk) = ! +_I _ !!.....6C'= 1 +6U' 
(IT T RT2 dT T RT 2 

Queda claro. igualando las ecuaciones 3.18 y 3. 19, qtJe 

y quc Ea = RT+6U' 

3.10 

3.18 

3.17a 

3. 19 

3.20a 

3.20b 

Tomando en cuenta que 6H' = l!.U· + P6 V', se tiene que 6U' = 6 H' -P6V' y entonces 

Ea = RT+l!.H' -PllV' 3.2Oc 

Como se est.'lbleció en la ecuación 3. [2c. 6VRcaccoón se puede definir como V"'od"""'. - VRca<",.".. En 
el caso de la formación del complejo activado se tendrá: 

l!. V' '''Vt;·QmpltjQ- LmReact,msVR 3.21 
Rc«"vos 

donde V;omplt)Oes el volumen del complejo activado, diferente de la suma de los volumenes de 

los reactivos. ya que el complejo es una molécula diferente. En fase wndensada, todos los 
volumenes que panicipan en la ecuación 3.21 son despreciables y l!. V' tiende a cero y la ecuación 
3.2Oc se convierte en 

Ea=RT -t tJ.I-l' o ó.H·=Ea-RT 3.22 

Cuando la reacción ocurre en fase gaseosa, se puede h3cer P6V' = 6n' RT, donde 6n' es el 
cambio de numero de moles en la reacción de formación del complejo activado. Entonces &1' : 

" 



1 - n" donde I es la molécula dd complejo y n· es el número de molécu las que lo forman . 
Sustituye ndo P6 V" de la ecuación 3.2Oc por lo anterior se tendrá: 

Ea = RT + AH" • &1" RT '" RT + lIH" -(l- n·)RT = RT + AH" . RT + n"RT 

'" AH' + n' RT 3.23 

El número de moléculas n' que forman el complejo activado se llama molecularidod. El valor 
mas frecuente de n" es 2, q ue implica el ';encuentro" entre 2 molét:ulas para fonnar el complejo 
activado, y también 1, cuando la reacción se inicia por la inestabilidad de un reactivo como se 
mostró en la descripción del mecanismo SN1. Cuando n' t iene un valor mayor que 2, significa 
que el complejo se va construyendo en elapas sucesivas, primero por el encuentro de dos 
molécu las, luego por el encuentro de este grupo bimolecular con otra molécula y así 
sucesivamente. 

Generalmente la molecularidad n" es igual al orden total de la reacción_ 

La ecuación 3.23 pennite representar a la ecuación de Arrhenius en la siguiente forma: 

E AfP+n' RT óf/' 
In k = ln A - Q = lnA - -- - =lnA - -,, " 

RT RT RT 

que, comparando con la ecuación 3. J 7a se obtiene 

.óS" l!H' 
In k=23.759367+lnT + - - -

R RT 

igualando las ecuaciones 3.24 y 3.25 Y despejando In A se obtiene 

óS' 
In A = 23,759367 + n'+ln T +-­

R 

3.24 

3.25 

3.26 

que muestra la existencia de una relación entre el factor preexponencial y la entropía en el estado 
de act ivación as'. 

Ejemplo 3.4. A panir de los valores In A = 34.1 48 Y Ea = 127844 l /mol obtenidos en el ejemplo 
3.2, obtener los valores de aH" y 6S' a 25 OC. 

Respuestas: 
En el ejemplo 3. 1 se indica que la reacción se lleva a cabo en fase liquida. Por lo tan to. por la 
ecuación 3.22: 

flH' = Ea - RT = 127844 - 8.3 14(298) = 125 48211mol 

que es muy semejante al valor obtenido en el ejemplo 3.3. 

" 



Despej ando .1S· de la ecuación 3.26 se obtiene 

.1S. = ROn A - 23.7596- n· - lnT) 3.27 

por lo tanto 

.6.S· = 8.314{34.148 - 23.7596 -1 - ln(298» )= 30.86 JmorIK·1. 

La principal diferencia conceptual entre los valores de Ea y .6.H· Y los valores de InA y 6S·, es 
que los parámetros de la ecuación de Arrhenius son independientes de la temperatura, no así los 
valores de la ecuación de Eyring. 

3. 10 Reacciones con especies iónicas y el efecto salino primario 

En una reacción e lemental A + B -7 Productos, donde A y B son especies iónicas con cargas ZA Y 

A .... + B.o --Jo [A ...... . B"lj o [ A ·· B] .... +<II-. Productos 3.40 

El valor de k está dado por la ecuación 3.23: 

3.24b 

yel valor de K - está dado por la ecuación 3.21: 

3.2 1 

La termodi nám ica establece que la acrividad de un ión es igual a su concentración solamente en 
el caso de soluciones infinitamente di luidas. En caso contrario, es necesario utilizar un factor de 
corrección f. llamado "coeficiente de actividad", tal que, para cualquier especie química presente, 
la act ividad química a" será fxC" Y entonces, en el caso de K-: 

3.41 

entonces 

"=k'K. (/C.,.') e e =k (fe,'} e f.,dB A,/ B,/ o JAJB A./ B.' 
.q 

3,42a 

o 3.42b 

" 



donde 

k - ko[fc. •. · J 
¡,da 

3.42c 

leo es la constante de velocidad en un medio ideal, en e l que todos los eocfkienles de actividad 
fueran 1, y k es la constante de velocidad "corregida" o "real", que es la que se observa en la 
reacción bajo condiciones experimentales. Los coeficientes de actividad f pueden ser calculados 
con la relación de Debye - Hückel 

log f = -0.5 IZ,l.,Jl, 3.43 

Tomando logaritmos de la ecuación 3.42c 

log k '"' log k., + log fe." • - 10g fA - loS [1;1 3.44a 

y, aplicando la definición 3.43 

log fe." • == -D.5 J (ZA + za)",J] 

, log k " log ko -0.5 I {ZA2 + zs2 - (z" + zBh.J1 = log k., + 1.02 Zlt ZI;I.JI 3.44b 

En la definición de Lewis la fuerza iónica I es 1 '" ~ í>/C, 3.45 - ; 

Donde la suma se hace para todos los iones presentes, z, es la carga de cada ión y e, es su 
concentración. 

Ejemplo 3.5 Calcular la fuerza iónica de una solución 0. 1 molar de Mg(CIO~h 

Respuesta: En la soluc ión hay dos tipos de iones: MgH y ClO~·. En una solución 0.1 molar. las 
concentraciones de los iones son C". = 0.1 mol/L y CelO( '" 0.2 mol/L; las cargas iónicas 
son ZM~ ,;. 2+ Y 2c1Ot = -l . Entonces 

Ejemplo 3.6 La constante de ve locidad de la reacción entre los iones persulfato 5x IO'~ M y 
yoduro I xI O') M según la reacción 

Kl S20,(ac)+ 2KJ(ac) -+ 2 K1S04(ac)+ Il(ae) 
fue LOS L mor l 

S·I. S i esta reacción se llevara a cabo en una solución acuosa 0. 1 molar de 
Mg(CIO~h. ¿cuál sería la nueva constante de velocidad? 

" 



Respuesta: 
a) Delcnninar la fuerza iónica de la solución inicial 

CS20H = 5x lOA mol!L CI : Ix 1 O·) mollL el( = 2x5x 1 0-4 + 1 x 1 o·) = 2x I o·) mollL 
ZS2~ '" 2· 
entonces 

b) Obtener el valor de k., 

ZI = l· ZI( : 1+ 

Es necesario hacer notar que el complejo act ivado esta fonnado por una molécula de cada 
especie: [S20 { ...... 1"] , por lo cual ZA = 2- Y Zo: 1-. Entonces, según la ecuación 3.44b: 

log k., = log k - 1.02 zAzo"l = log(I.05) - 2 (_2)(_ I) '¡2.5xI0·1 = -0.0808 

e) Calcular la nueva fuerza iónica 
Ver en el ejemplo anterior que la solución de perclorato de magnesio tiene una fuerza ión ica l' = 
0.3 Y la solución de los reactivos es 2.5x 10.1, entonces la nueva fuerza iónica es 0.3 + 2.5x 1 O·) : 
0.3025 molfL. 

d) Calcular el nuevo valor de k. A partir de la ecuación 3.44b: 

log k :: log k., + 1.02 zAzo';l : -0.0808 + 1.02(-2)(- 1 )';0.3025 = 1.0412 
Y k=-10.995 Lmorlfl . 

Ejercicios. 

3. 1 La reacción de descomposic ión dcl yoduro de hidrógeno: 2HI(~) ~ H2(S) + 12(g), ha sido 
estud iada a 300 "C (k l = 2.9 1 x 10-6 S·I) y a 400 oC (k2 :: 8.38 x 10" s· ). Obtener 
a) los valores de A y In A 
b) los valores de 6 H* y 6oS* a 400 "C Y 
e) obtener el valor de kJ para la reacción a 500 "C. 

Respuestas: 
a) las ecuaciones de Armenius a 300 oC y 400 OC son 

In*1 ::lnA- E~ Rr, 

y la diferencia entre ellas es 

con T I : 573 K, 

60 

y 

y 



entonces 

A partir de cualquiera de las dos ecuaciones de Arrhenius anteriores, por ejemplo para kl , se 
obtiene 

E -4 181558 
InA=ln k2 + - Q =tn(8.38xIO )+ - - = 25.36. 

RT2 8.314x673 

b) Puede haber dos soluciones: 

b.l Apl icar la ecuación 3.17c p;.lra cada una de las temperaturas 

In
k

, =(23.759367+ 6S ')_Ml' 
TI R R7j 

y I ( !>S' ) MI' In 2.::: 23.759367 + _ - ~. 
T2 R RT2 

y obtener la diferencia entre ellas: 

Ink2Tl =MI'(T2 -T1 ] 
klT2 R T,T2 

y 

entonces 

MI" = 8.3 14x573x673 ln 8.3SxIO-
ó x573 = 176400 llmol. 

67] -573 2.9IxIO- 4 x673 

Tomando la ecuación de Eyring a 1"2, despejar 6S': 

6S'=R( ln ÁJ.+t.H" _23. 7593]=8.3 "'( ln ~8XlO-4 + 1764~ )-23.,593 
T2 RT2 "1 613 8.314x673 

= - 48.461mor ' K·1• 

b.2 A partir de la ecuación 3.22 con n' = 1 (el orden de la reacción es 1. dado que la 
dimensión de k es S·I) y el valor de Ea del inciso anterior: 

.6.H" = Ea -RT '" 18 1558 - S.] 14(673) "'- J 75%2 J/mol 

A partir de la ecuación ].27 y el valor de In A del inciso anterior 

" 



M· '" R(ln A - 23.7596 - n· - In T) "'8.3 14(25.36 - 23 .1596 - 1 - In 613) 
= - 49.1 1 Jmor1K·1

• 

c) Se muestra dos maneras de resolver, pero seguramente hay mas: 

c. l mediante la ecuación de Anhenius según la ecuación y los resu ltados del inciso a: 

E~ 18 1558 
Ini3 = [nA- - :25.36- - ~ :- 2.8904 

RT) 8.3 14.r113 
y 

c.2 mediante [a ecuación de Eyring: 

In ~ :(23.159361 +~S~1-~P =(23.1593+ ~8.46 1 _ 176400 = -9.5 173 
T3 R RT3 8.3 14 8.3 14.r113 

entonces ~ : 7.3566 x l O's 
T, 

y 

Notar que los valores obtenidos son ligeramente d iferentes. Esto se debe a los redondeos 
reali7..ados. 

Ejemplo 3.2 En a lgunas reacciones la constante de veloc idad específica se duplica cuando la 
temperatura aumenta 10 "C. 

a) Hallar la encrgia de activación de una reacción cuya constante de velocidad especifica se 
duplica cuando la temperatura cambia de 27 a 37 oC. 

b) Hallar la energia de activación de otra reacción cuya constante de velocidad especifica se 
dupl ica cuando la temperatura cambia de 300 a 3 10 OC. 

Respuestas: 

a) Con la ecuación y los va lores de k2 = 2k l, T I = 300 K, T2 = 310 K: 

E,, :: 8.3~30~IOln2kl = 55594J/mol 
310 - 300 kl 

b) La solución es igual con TI = 573 K Y 1'2 = 583 K. La respuesta es 1925 12 J/mol. 

3.2 Predecir el valor de k de una reacción que contiene al menos un ión en el complejo acti vado, 
cuando aumenta la ruerza iónica en el medio. 

Respuesta: 

" 



La ecuación 3.44b se puede ver como la ecuación de una recta en las coordenadas log k vs. "1, 
donde la ordenada en el origen es log ko Y la pendiente es I.02z-,zo. Hay tres casos posibk s: 

a) cuando los iones que con fonnan el complejo activado tienen cargas del mismo signo, el 
va lor de ZAZO es positivo y lag k U Ul1IenlU cuando aumenta I 

b) cuando los iones que confonnan e l complejo act ivado tienen cargas opuestas, entonces 
ZAztI tiene que dar un número negativo y ellog k disminuye cuando I aumenta 

e) cuando a l menos una de las espe<:ies que conforman e l complejo activado es neutra. el 
producto ZAZO es cero y lag k no se altera cuando a:;",enta la fuerza iÓn ica. 

Efecto Salino Primario 

1.5 . t-=T + J:=:: l 
~ 0.5 ,. .L , 

...'; " D..l -0j2 . 0.6 0!7 0.9 ..L " • -0.5 

1- 4 1 1 -l 1-1 

i -, p--= 
-1 .5 

I 

RAlZ de Fuer.n tónica 

F- (lA)(ZB~+ 1 ___ (zA)(zB)"O __ (zA)(zB)=-1 

Figura 3.8 Efecto de la fuerza lónlca (o efecto salmo pnmano) sobre la velOCidad de reacción . 
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CAPÍTULO 4 
REACCIONES NO - MONQDIRECCIONALES. 

4.1 Tipos de reacciones no - monoJireccionales. 

Para la cinética química lodos las reacciones son monodireccionales. Sin embargo, existen 
conjuntos acoplados de reacciones que, por ser rrecuentes. han sido estudiados y clasificados. Los 
arreglos más frecuentes son las: 

i) reacciones simulláneas, en las cuales un reactivo, o un conjunto de ellos, reacciona de 
diferentes maneras para dar, en cada una de ellas, un conjunto de productos diferentes. El arreglo 
mas sencillo es 

------Q A~ 
S 

Un ejemplo: El 1 "I1Bl es radiactivo y se descompone por dos vías diferentes: 

i) la emi sión a : 

ii) la emisión 13: 

que se puede escribir como 

Otro ejemplo: el grupo metil en el tolucno induce la sustitución orto o para con algunos 
electrófilos y, en menor proporción, la sustitución en posición meta : 

" 



FH, pi, 

@ cQjNO' + I-INO) ~ O + thO; 

ono-nitroto lueno 

pi, FH¡ 

@ + HNO)- ~ + H1.0 y 

NO: 
para-n itrotolucno 

pi) FH, 

@ + 1-INOl - @ + H,O. 

NO: 

meta-ni trotolucno 

que se puede representar como 

Ono-nilrOtOuCno 

tolueno + HN01 Para-nitrotolucno 

meta-n itrolo lucno 

Dado que las reacciones se pueden representar con los mismos reactivos y las flechas 
monodircccionalcs en ro rola paralela. a estas reacciones se les llama lambien "paralelas", 

ii) reacciolles opuestas. Ocurren cuando los productos de la reacción din.."Cta -+ son lo 
suficientemente activos como para reaccionar entre el los mismos y regenerar los reactivos 
iniciales medianil.' la reacción opuesta -f- . El esquema general es 

moQ + msS +. 

Como en las reacciones de sapon ificación de los ácidos carbox ilicos (-+) y la hidrólisis de los 
esteres: 



ácido acético + etanol Acetate de etilo + agua 

)' también algunas reacciones de isomerización como la del norbomadieno: 

Norbomadieno 

)' la tautomeria ceto - enol: 

o 
11 

CH3CH2-C-CH¡ 

Metileti lcetona 

,,, 
- calor 

Cuadriciclano 

2 butén - 201 

iii) reacciones consecutivas. En este tipo de reacciones. el producto o productos obtenidos de la 
reacción inicial son suficientemente reactivos como para desarrollar otra reacción. diferente de la 
opuesta. El esquema mínimo es 

A-+ B -+C 

Un ejemplo es la desin tegración nuclear consecutiva de algunos elementos: 

que se puede describir como 

En quimica es frecuente que los compuestos bifunciona1es presenten dos reacciones consecutivas. 
Por ejemplo: el succinato de dieti lo se puede hidrolizar en dos etapas: 
C2HsO.CO.CH2CH2.CO.OC2Hs + H20 -+ C2HsO.CO.CH2C1-12.CO.OH + HOC2Hs 
Succinato de dieti lo hidrógenosuccinato de etilo 
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hidrógenosuccinatO de etilo ácido succínico 

Dado que el agua es disolvente, ambas reacciones son de pseudo - orden 1. Las reacciones 
anteriores pueden escribirse de la siguiente forma: 
C21·h O.CO.CH2CJ.b.CO.OClHS ~ C2HsO.CO.CH2CHl.CO.OH ~ HO.CO.CH2CHl.CO.OH 

Un ultimo ejemplo: la nl lración sucesiva del tolueno. impulsada por el efecto inductor ano-para 
de l grupo met il y el efecto inductor meta del grupo nitro -NO •. La nitración sucesiva del tolueno 
es: 

6' CH3 

+ HN0 1 - ©("O' + HlO 

Ono-nitrotolueno 

&N~ + HNOl - ~NO' + H20 

NO, 
2.4 dinitrOlOlueno 

CH, CH) 

~NO' NO~NO' 
+ HN01 

_ O 
+ HlO 

NO, NO, 
2,4,6 trinitrotolueno(TNT) 

En la síntesis industrial la reacción se lleva a cabo con tolucno y una mezcla sulfon ílrica (HlSO~ 

+ HN01). El <leido su lfurico_ aparte de tener aclividad ácido· catalítica, tiene capacidad para 
secuestrar moléculas de agua (efl'clo deshidratante). La reacción en la mezcla su lfonitr ica se 
puede escribir como el siguiente conjunto de reacciones sucesivas' 

tolueno ~ nitrotolueno -+ dinitrotol ueno -+ trinitrotolueno. 

4.2 Cinética de las reacciones simultaneas. 

Suponiendo que las siguientes reacciones son elementales y de orden 1: 
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la Ley de Guldberg y Wage establece que 

4 .1 

La velocidad total de la descomposición de A es la suma de las velocidades de reacción de A en 
cada una de las reacciones simultáneas. Desde el punto de vista de la teoría de las velocidades 
absolutas de reacción, cada produl;to debe fonnarse a partir de un complejo activado di ferente, 
por lo cual el camino energético para cada reacción es diferente, tanto en los valores de 6G 1- , 

óG2- , dG)·, .... , como en la energía final de los productos d Gf.Q, oGr.s, dGn . . 

. , 
G 

Coordenada de reacción 

Figura 4.1. Las reacciones simultáneas tienen diferentes caminos energéticos y, 
por lo tanto, diferentes cnergías de activac iÓI\ y diferentes energías libres 

de formación de productos. 

Considerando la ecuación 4.1 se puede escribir 
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4.2 

donde kap "" k , + kl + kl + .... es la constante de velocidad aparente. La rorma de la ecuación 4.2 
es la que corresponde a las reacciones de orden 1 para el modelo de solamente un reactivo, por 10 
tanto 

2.11 

y también 4.3 

En estos casos k.p se puede determinar con las técnicas ya estudiadas en el párrafo 2.4a. Lo que 
no es posible, hasta eSle momento, es determinar los valores individuales de k,. Si ocurrimos 
nuevamente a la ley de Guldberg y \Vagc, se puede establecer que 

4.4a 

+ ( d~S), =k2CA.,:. k2CA.oe -k..."r 4.4b 

(de, ) k e k e -A"P1 

+ dr ,"') 11.'''' 3 A.Oe 4.4c 

lo que muestra que la velocidad de formación de cada producto depende de la constante de 
velocidad k, de la reacción que 10 genera. 

e 

c .... t 
~--.,---:"=­

tiempo 

Figura 4.2 Gráfica de concentraciÓn VoS. tiempo para reacciones simultáneas 
a parti r de solamente un reactivo. 

Si las concenlraciones iniciales de los productos a tiempo cero son iguales a cero (como en la 
figura 4.2), se puede establecer que 
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o"'. 
'1 dCQ = - dCS 

" integrando de cero a 1, o sea, de Co o = O a CO.l y de C5.0 = O a Cs ... se tendra 

CQ,I .tI 

Cs" k2 

4.5 

4.6a 

4.6b 

De la misma manera se pueden establecer la relaciones k/k¡ en l~rminos de las concentraciones 
Cl.1 y CJ.,. Con estas re laciones se puede establecer un sistema de ecuaciones que permitan 
obtener cada uno de los valores de k. 

Ejemplo 4. 1 El tiempo de vida media de la descomposición radioact iva del l>ol19Cu es de 12.8 
horas. Sin embargo la descomposición sigue dos rutas diferentes: 

reacción 1, k, y 

reacción 2, k2. 

De cada 100 átomos de 6fZ9CU que se descomponen, se forman 62 átomos de 6IJOln. Con estos 
da tos hallar los valores de k.¡.. k l Y k2· 

Respuesta: 
Todas las reacciones son de orden 1, por lo cual 

k :~= O.693 = 0054h- 1 
ap ' 1/ 2 12.8 . 

como 

y 

entonces kl = 0.0205 h,l Y k2 = 0.0335 h,l. 

Ejemplo 4.2 La reacción de tolueno <:on mezcla sulfonitri<:a en ex.ceso. produjo la mononitración 
en las posiciones orto-, mela- y para- en forma paralela y en proporción 63, 8 y 29 %. La 
constante de velocidad respe<:to a la transformación del lo lueno fue de orden I e igual a 0 .3 min·l . 

Determinar los valo res de las constantes de velocidad especifica de cada una de los reacciones 
paralelas. 
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Respuesta: 
A cualquier tiempo t de la reacción. la relación de concentraciones de los productos orto, meta y 
para es 63:8:29. POr lo tanto 

Cpo,.a 29 
kpofQ " ko .. ,o ,. kQr/o ::= 0.46'\:0,,0 

Cario 63 

como ka.. = kon.,+ k....... + k ..... , 

entonces k"" = kono + 0. 127 kono + 0.46 le",..., = 0.3 min·1 

y k.,....,=0.189min·¡ 
k ...... = 0.024 min-I 

kp.,. = 0.087 min·¡ 

4.3 Cinética de las reacciones opuestas. 

a) El equilibrio cinélico. 

Para una reacción de estequiometria generalizada 

mAA + muB + .. mQQ+msS+. 

la velocidad de la reacción directa, expresada como la velocidad de desaparición del reactivo A, 
se escribe como 

(dC, ) • C ,·, C .. 
rd. =- dI, "" "<Ior A.' 9 .• ·· 

Y la velocidad de la reacción opuesta, expresada en ténninos de la aparición del reactivo A, es 

r",,= +(dC, ) =k.,r CQ.l,-QCS)vS .. 
d, , 

Cuando da inicio el par de reacciones opuestas con concentraciones de los reactivos mas elevadas 
que las concentraciones de los productos, es mas probable que la velocidad de descomposición de 
A sea mayor que la velocidad de su regeneración y entonces existe una velocidad neta diferente 
de cero: 

4.7 

Si n embargo, en la medida que avanza la reacción, la concentración de los reactivos disminuye y 
la velocidad de la reacción directa tiene que dismi nu ir, la concentración de Jos de los productos 



aumenta y la velocidad de la reacción opuesta tiene que aumentar. Existe un momento a part ir del 
cual las dos velocidades se igualan y la velocidad neta se iguala a eero, r ...... = O. a partir de este 
momento la velocidad de consumo de cualquiera de los react ivos se vuelve igual a la velocidad 
con la c ual son regenerados y sus concentraciones se vuelven constantes con respecto al tiempo. 
EnlOnces se dice que el sistema se encuentra en estado de equilibrio cinético. A partir de la 
ecuación 4.7 y del hecho de que en el equilibrio cinét ico r ....... O, rd~ '" ropy 

zomo dt 
tquílibno 

tiempo 

4.8 

Figura 4.3 Variación con respecto al tiempo de las ve locidades de reacción directa y opuesta en 
reacciones opuestas. A parti r de cierto tiempo las velocidades de reacción directa y opuesta son 

iguales y el sistema reaccionante se encuentra en equil ibrio. 

La relac ión de constantes de velocidad k,¡.,Ik.,p es también una constante, llamada ··constante de 
eq uilibrio cinético" Kc' . Entonces 

e >Qc ,5 
K ,= k dir _ Q,~q S.J<t¡·· 

C le - C vA
C 

.:8 
op A.~t¡ B.tq 

4.9 

Dado que las ecuac iones de velocidad derivadas de la ley de Guldberg y Wage se expresan en 
ténninos de coneentraciones, la constante de equilibrio 4.9 se desarrolla para sistemas a volumen 
constante. Existe una constante de equil ibrio en terminos de concentraciones derivada de la 
tennodinámica, que es 

C '"ºC mS 
Kc=~~ 4. 10 

C A.tq ... ACB•eq ... B .. 

Ambas constantes de equil ibrio Kc' y Kc son di feren tes en cuanto a que en la constrmte 
tennodimim ica 4 . 10 las concentracio nes están e levadas a potencias iguales a los coeficientes 
estequiométricos de la reacción química, en tanto que e n la constante de eq ui librio cinético las 
concentraciones están e levadas a potencias que corresponden a los órdenes (le reacciólI. Algunas 
veces los ó rdenes de reacc ión coinciden con los coeficientes estequ iométricos de alguna de !as 
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ecuaciones químicas posibles (ver el ejercicio 1 1) Y se puede decir que esa reacción es "de buen 
comportamiento". 

b) El problema cinético. 

En la fi gura 4.3 se muestra la grafica de velocidad vs. tiempo en un sistema de reacciones 
opuestas. En esta figura se observa que hay un tiempo a panir del cual el sistema reaccionante se 
encuentra en equilibrio. El problema cinético, que incluye la obtención de los valores de 10:.1 .. y 
ko,., se eSlUdia a panir del momento en el que da inicio de la reacción y hasta el momento en que 
se ha alcanzado el equi librio. 

El problema cinético se va a ilustrar con el par de reacciones opuestas mas sencillas: A :; B, con 
ambas reacciones de solamente un reactivo y de orden I.En este sistema 

4.1 1a 

y 4.l lb 

En el equi librio: 

Kc' ; klhr = Xe 

kop CA.O - x, 
4. 12 

Donde x. es el valor que alcanza x, la cantidad descompuesta de A, al llegar a l estado de 
equilibrio, siendo X. una cantidad constante para un experimento dado. En la zona cinética la 
velocidad tolal es 

4.13 

dado que k =kd' lCA.o- x, ) 
OP " '. 

4.14 

entonces dx ~ ) lc,o - ") = kd· e,o - x - kd· -_.- X 
dl,r , "xe 

4, ISa 

4.1Sb 

cuya integración entre los tiempos O y t (t < t"q) , o sea, desde x '" O hasta x (x < Xc), produce la 
ecuación 



o 

C A O Xe kdir - ' 1= ln 
xe x,-x 

*dirl = --.!! In2 -
CA •O x,-x 

e 
, 

C A•O 
, . 

tiempo 

Fi gura 4.4 Cinetica de la reacción directa (- ) comparada 
con la c inética de la reacción monodireccional(- - - ). 

4. 100 

4.16b 

La forma de la ecuación 4.16b es semejante a la forma de la ecuación integrada de orden I para la 
reacción A --+ Productos. afectándola por el factor x.!CA .O• ya que el reactivo A no se consume 
totalmente (ver la figura 4.4). 

Una vez que se halla detenninado el valor de k.lu, con las ecuac iones 4.16a y 4.16b. se puede 
ut il izar la ecuación 4.14 para determinar el valor de k"p y la ecuación 4.12 para determinar el 
va lor de Kc·. A partir de la ecuación 4. 14 se obtiene 

y 4.17 

Sustituyendo en la ecuación 4 .1 00 se tendrá 

4.18 

que corresponde también a la zona cinética del sistema. 

Si e l monitoreo de la reacción se realiza con observables. la ecuación 4. 18 se expresa como 

k 1=I.(A. -", ) 
lot '\,.le -A, 

4.19 
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El proceso de integración que se util izó para este modelo de reacción A ~ B se puede extender a 
otros modelos, cuyas ecuaciones imegradas se dan en la tabla 4.1 . 

Tabla 4.1 Ecuaciones integradas de ve locidad para varios modelos de 
reacciones opuestas en fase homogénea. 

Se ha tomado como condición inicial que Cproch""IOS,O = O Y C A•O = C R•O 

Tipo de reacción 

lsomerizac ión 

Eliminac ión 

Adición 

Doble susti rución 

Modelo de 
reacción 

A !:;B 

A ~ B +C 

A + B~ C 

A + B~ C+ D 

Ecuación de velocidad integrada. k,¡" t '" 

Ejemplo 4.3 detenninar el valor de la constante de velocidad específi ca total de la reacción de 
isomerización del It-bromon itroalcanfor, a part ir de los datos cinéticos obtenidos mediante 
polarimetría (a= angulo de rotación polarimétrica): 

Tiempo(horas) 
al") 

Respuesta: 

o 24 72 infinito 
189 169 156 146 84 .5 37.3 31.3 

Se puede aplicar un método grafi co sobre la ecn. 4.19 haciendo t = x, In{(O(J - acY(a. -~)} '" y: 

x= t a, (Cl() - ~)I(n( -<le) y = In{ (Cl() - ao)l(n , -ao)} 
O 189 1 O 
3 169 \.1452 0.1356 
5 156 1.2646 0.2347 
1 146 1.3749 0.3184 
2' 84.5 2.9643 1.0866 
12 37.3 26.2833 3.2689 
~ 31.3 

Con un procesador estadístico se obtuvo la ecuación y '" 0.0454x + 0.018 con un coefi ciente de 
regresión de 0.99999. En la ecuación 4.1 9, la pendiente es igual a la constante de veloc idad 
específica k,,;.. 
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c) Principio de reversibilidad microscópica. 
La figura 4.5 muestra el diagrama de energía vs. coordenada de reacción. La línea curva que une 
los estados energéticos importantes: 

reactivos '::; complejo activado -+ productos 

se conoce con el nombre de "camino energético de la reacción". Esle camino debe ser el de 
menor consumo de energía, ya que si hubiera otro, las moléculas lo "preferirlan·' puesto que la 
energía libre de activación representa un costo energético para el sistc:ma. 

o 

Complejo 
Activado 

Coordenada de Iucclón 

Figura 4.5 Diagrama de energía de una reacción química. La linea curva es el "camino mínimo 
energético". 

La figura 4.5, dibujada en la perspectiva de las reacciones bidireccionales (opuestas), pennite 
apreciar que la energla de activación de la reacción opuesta es 

4.20 

La ecuación 4.20 representa la energía que deben adquirir 105 productos para poder generar el 
complejo activado y, de ahi, los productos. siguiendo e l camino opuesto al de la reacción química 
anterior: 

reactivos +- complejo activado'::; productos. 
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Esto significa que cuando los productos son tennodinámicamente muy estables (con valores de 
6.0(,1" 0/ muy negativos), el valor de l!.Oop· será muy b'Tande y las moléculas de los productos 
dific ilmente podrán fonnar el complejo activado. C uando los valores de óGR o SOl1 muy poco 
negativos, cero o positivos, los valores de l!.Od ~ · y 6Gop' no son muy diferentes y las reacciones 
directa y opuesta tienen aproximadamente las mismas posibi lidades de ocurrir (tanto los reactivos 
como los productos tienen posibil idades de fonnar el complejo act ivado) y la reacción química 
podrá ser bidireccional: 

reactivos ~ complejo activado !:; productos. 

Siendo el camino energético el mínimo de los posibles, será el camino mínimo energético tanto 
para la reacción directa como para la opuesta, ya que lo que define el camino energético son los 
estados de transfonnación de las moléculas que, formando el complejo ac tivado (o vatios 
complejos act ivados en ocasiones) permiten los rearreglos de e lectrones y enlaces que conducen a 
la fonnaci ón de las nuevas especies químicas. Si IlUbjera un complejo activado (o varios) que 
pennitiera los mismos rearreglos e lectrónicos en un estado de menor energía de activación, 
entonces tanto la reacción directa como la opuesta 10 preferirían . Este es el principio de 
reversibilidad microscópica, es decir: 

El camino energético que eOllduce a la transformación de un conjunto de reactivos a un 
conjun to de productos es e l mismo que conduce a la transformación opuesta. 

d) La deducción de Van t'Hoff 
A pani r de la ecuación 4.9, K.:' = k.."Ik.,p, y baj o la evidencia experimental de que en algunas 
reacciones la constante de equilibrio tennodinámica es igual a la constante de equil ibrio cinética, 
es decir: ~' = ~, Van t'Hoff observó que, según la tennodimimica, 

4 .2 1 

entonces 

4.22 

En la ecuación 4.22 se supuso que e l valor del cambio de energía interna de la reacción puede ser 
expresado como la diferencia de las energías internas de dos estados de la reacción, una asociada 
a la reacc ión directa y otra asociada a la reacción opuesta (que no t ienen la contrapane 
tennodinámica de l!.X = Xr .... 1 - X,no, .. " siendo X cualquier propiedad tcnnodinámica y los 
subíndices se refieren a los estados inicial y final de un proceso). Se puede re - escribir la 
ecuación 4.22 como: 

o 

" 

d I k d k Udir Uop 
dT n dlr -dT ln 

op '" RT 2 -R"T2 4.23a 

4.23b 



La ecuación 4.23b muestra que ambos miembros de la igualdad tienen la mismaforma, a pesar de 
que las reacciones directa )' opuesta son diferentes. La única manera de que las reacciones 
independientes tengan expresiones de la misma forma, cs que cada miembro de la igualdad sea 
igual a una constante, por ejemplo Q. Entonces. para cualquier reacción 

o 
U 

dlnk = - 2dT+QdT 
RT 

cuya integral es 

Ink =-E... +QT+lnA 
RT 

Comparando ésta con la ecuación 3.12 

In k = _ Ea +lnA 
RT 

4.24a 

4.24b 

4.25 

3.12 

se observa que U, la energía interna asociada a la reacción, adquiere el valor de E •• y Q debe ser 
igual a cero, puesto que la ecuación 3.12 es fenomenológica (experimental)'!lO aparece en ella 
el término linealmente dependiente de T. 

4.4 Cinética de las reacciones cons.:cutivas 

Tomaremos como modelo de las reacciones consecutivas 
A -+ B con constante de velocidad kl 

B -+ C con constante de velocidad k2 4.26 
siendo ambas transform aciones de orden I para un reactivo (o una reacción de pseudo orden 1). 

En términos del diagrama de energía de las reacciones, la secuencia 4.26 indica que la especie 
química B puede reaccionar hacia el producto C debido a que esta transformación tiene una 
energia de activación pequeña. La figura 4.6 muest ra uno de los posibles cam inos energéticos 
para esta transformación. 
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G 

Reactivos 

Productos 

Coordenada de reaccIón 

Figura 4.6 Camino energetico posible para las reacciones sucesivas. 

El problema cinético consiste en encontrar los valores de CA." CB,L y Ce" y los valores de 1:.1 y k2. 

Dado que la reacción A -jo B es monodireccional de solamente un reactivo y de orden 1, su 
ttuación de velocidad es 

_(d~A ), =kICA.1 cuya ecuación inlegrada 1.'5 

tomando el antilogaritmo: 

CA" = CA,oe - i:11 

so 

C" kl/ = ln - '-
CA" 

según la ecuación 2. 11 Y. 
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1.2 

e 
:2 0.8 
~ 

" O .• e 
3 
e o 0.4 

U 

0.2 

O 

O 5 10 15 20 25 30 

tiefT1)O (arbitrario) 

1 __ CA,l --- ce,t -- ce,! : 

Figura 4.7 Curva de concentraciones contra tiempo en el desarrollo de reacriones cons~u t i"as 

del tipo A -+ B -+ C. 

El componamiento de Ca.l l'S. t es diferente, pues se genera en la medida que el reactivo A se 
descompone, y se descompone en la medida que Ca" aumenta. Esto se puede representar como 

o se, 

(des) - - = k¡CA , -k2C B ¡ 
di I . • 

4.28 

~C8 ( + k.~ CB I = .tIC,. I '" klG A OC - tll 4.29 dr ' ., , . 

que es una ecuación diferencial de orden 1 de la fonna y'+Py =Q(x), cuya solución es 

CBI=kICA,O~-kl'_e-k21 ) 4.30 
, k2 - k1 

Para la determinación de Ce .• es apropiado seguir el siguiente razonamieflto: en este sistema el 
numero de motes iniciales del reactivo A es un invariante, ya que si una fracc ión de este numero 
se convierte en moles de B, cada mol de B se fomló a expensas de un mol de A y la suma total de 
A '1 B es igual al número de moles iniciales de A. Cuando B se transform3 en e, cada mol de e 
se obtiene de un mol de 8 y entonces los moles residu31es de A mas los moles residuales de 8 y 
los moles obtenidos de e suman lo mi smo que tos moles iniciales de A. Como el sistema 
reacciona a volumen constante, entonces 

~. =~+~+~ UI, 
y 

4.3 1b 

y, como ya se conocen las funciones de CA.' y de C8., respecto alliempo, entonces 
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e e e -k,l e *1 ( -k I -k 1) 
C.I = "'.0- A,Oe - ..4,0 -, ,~ I -e 2 

2 - 1 
Ole 

Ejemplo 4.4 Convertir las ecuaciones 4.27, 4.30 Y 4.3 lb en otras ecuaciones en donde la 
concentración de la especie quimica esté dada en unidades de concentración relativas a la 
concentración inicial del reac tivo A, es decir: calcular 

CAl - C 81 
C1tt : --' ; e8/ := ' -

. CA,O 'CA•O 
y 

Respuestas: 

e Ce" c.1=C 
A,O 

Ce.1 = l -CA.I -CB" 

Ejemplo 4.5 En un reactor Parr (de alta presión, de alla temperatura y volumen constante) a 
500"C, se introdujeron 0.049 moles de H:S0 4 . a esta temperatura ocurren las siguientes 
reacciones 

HZS0 4(g) .... 1-I20(g) + SOl(g) reaaión I 
SO)(g) -1' S02(g) + YI 0 2(g) reacción 2 

Después de 228 minutos se enconlTó que en el reacto r habla 0.0231 moles de H2S0., 0.019 moles 
de SO) y 0.0067 moles de S01. Hallar k) y k1· 

Respuesta. A panir de la ecuación 2. 11 se encuentra el valor de kl: 

, ',e A.O 1 0.049 ,o.) .. [ ]= - n - :~ In -~ ==).) x mm . 
I e A.l 228 0.02) 1 

El valor de k 2 se obtiene de la ecuación 4.30; 

rearreglando 

e kICA ,O ( - *[I - *21) 
8 ,1 = ¡;-:-k] ~ -e 

0.0 19 = 1.6J7x I 0 -~ 1 (0.4712_e- 228k2 ) 

*2 -3.3xIO-

*2 +8.5xlO-3e-2281 2 ",7.3xl0- 1 

o *2 +8.5xl0-3e- 228t2 _ 7.3.rl0 -1 = 0 

4.30 

La incógnita se puede resolver por prueba y error, aunque hay programas para calcular los 
"ceros" de una función. Aquí se aplicó un programa de búsqueda de "ceros" y se encOnlró que k1 

= 2.58xI0·¡ min-l . 
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4.5 El problema del máximo de C8' en las reacciones consecuti vas. 

La figura 4.7 indica que Cs., pasa ¡Klr un máxi mo. En ese punto de la curva, que ocurre en el 
tiem¡Kl t , la derivada (des/dt), '" O y, a partir de la ecuación 4.28 se obtiene 

k,CA.' :; k2C8... 4.32 
Sustituyendo los valores de CA.. y Cs .• segun las ecuaciones 4.27 y 4.30, se obtiene 

k C e-t ,. '" k kt:~ (e- '" _e..J,· ) 4.33a 
, A .G 1 K¡ _ K, 

Cancelando en ambos miembros de la igualdad 4.333 los factores k!C •. o queda 

e-"" '" ~(e-4,. - e-I , ,) 

k¡ -k, 

Multiplicando ambos miembros de la igualdad por (k1 - k l ) se obtiene 
K1e-'" -KIC-I ,. "'K ¡(' -'" -*2e-I,. 

y k,e-'" '" *le-t ,f 

por lo cual 

y entonces 

sustituyendo t en la ecuación 4.30 se obtiene 

" 
y C =C (,,)-1;2-1;1 

B,r A,O *1 

4.33b 

4.J3c 

4.33d 

4.33e 

4.34 

4.35a 

4.35b 

4.35c 

4.36 

Ejemplo 4.6 Con los resultados de l ejemplo 4.5. obtener ta concentración máxima que se puede 
obtener de SOl y el tiempo en que esto se logra. 



Respuesta 
En el ejemplo 4.5 se obtuvo k1 "" 3.3x I0·J min-l y k~ "" 2.58xlO·J min· l . 

Se puede hacer R= k11k 1 = 0.78, entonces 

r = ln(k 2 J!:J.) =..!...I.n(K2 l-!!.=..!..~ 
K2- KI KI ~-1 KI R-I 

" 
y 

entonces t = 342 minutos y C8 •• = 0.0203 moles. 

4.6 Intermediarios reactivos y el forma lismo de estados estacionario. 

4.37a 

4.37b 

En la secuencia de reacciones A --+ B --+ C, el compuesto B es un "intermediario" para la 
formación del producto final C. Cuando la velocidad de transformac ión de B es mucho mayor 
que la veloc idad con la cual se genera (k~»>k l ) se dice que B es un "intermediario reactivo". 
Según la ecuación 4.37a , cuando R=k21k 1 es muy grande, t tiende a cero y CH •• también tiende 
cero: 

'" '" [1 In R 1 1m r '" 1m -_.- = 0 
R~a> R~"".tl R - I 

4.38 

, lim C H r '" lim (C..40 R - R~l l=C..40 lim R- 1 = 0 
R-+"" . R ~4.. ' , R~a> 

4.39 

lo que s ignifica que la concentración máxima de un intermediario reactivo se alcanza muy 
rápidamente y que esta concentración suele ser imperceptible por ser asintó tica a cero durante el 
transcurso de la reacción. La figura 4.8 es la gráfi ca de concentraciones respecto al tiempo, 
cuando R = 100. En resumen, la reacción química aparentemente es A -+ C. 

La existencia del compuesto B se j usti fica como una necesidad estructural o energética de la 
reacción quimica, ya que en un complejo acti vado no se suponen cambios demasiado 
compl icados y la formulación. siempre hipotética, de uno o varios intermediarios reactivos 
facilita la explicación de las transformaciones de los en laces químicos elapa por etapa. El 
conjunto de etapas inlermedias para explicar los cambios electrónicos en el proceso de 
transformación del conj unto de reactivos hacia sus productos se denomina "mecanismo de 
reacción" . Cuando una reacción no requiere de la formulación de intermediarios reactivos, lo que 
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Figura 4,8. Gráfica de concentraciones en reacciones consecutivas A -+ B -+ e cuando k2»>k1• 

significa que transcurre a través de solamente un complejo activado, se dice que es una reacción 
"elemental", 

Una consecuencia de que Ca" sea asintótico a cero y. por tanto. cercano a l eje de las abcisas es 
que su concentración se puede considerar constarlte a lo largo del experimento, formalismo que 

implica que la concentración de B se encuentra en estado estacionario y que (~B..l ~ o. 
d, , 

Este fonnalismo puede ayudar a discutir el mecan ismo de una reacción y su relación con su ley 
de velocidad experimental. 

Ejemplo 4.7 Para la descomposición 
mecanismo de reacciones sucesivas 

OJ-+Ol+ O' 

ténnica del ozono en fase gaseosa, suponiendo un 

Ol + O· --+ 2~ 
Encontrar una expresión de velocidad. 

Respuesta. 

reacción l 
reacción 2 

La ley de veloc~d[a~~lla ::;:~s~:;: :~~zono en 13s reacciones sucesivas propuestas es 

dI 1 J , 
No se puede evaluar el segundo ténnino porque O· es un intennediario muy reactivo. Sin 
embargo, a partir del fonnalismo de estado estacionario 

(d~~...:.), = kICO) - k2C01CO.=O 

y 

" 



_( deO] 1 = 2k1CO 
di ' , 

entonces 

Se h3ce notar que aunque la reacción OCUITe en dos etapas. sucesivas, cuya reacción global es 
20 j -+ 30 1• la ley de velocidad es de orden 1, con una constante de veloc idad específica aparenle 
que es, en realidad, 2kt. 

Ejemplo 4.8 Para la reacción en f~e gaseosa a alta temperatura entre el Brl y el Hl se ha sugerido 
el mecanismo siguiente: 

Brl -+ 2 Br" 
Sr' + ]'b -+ HBr + H· 
H' + Sr! --jo HBr + Sr­
H·+ HBr-+ H2 + Br' 
2 Br" -+ Srl 

reacción 1 
reacción 2 
reacción 3 
reacción 4 
reacción 5 

Hallar la ecuación de velocidad para la formación del HBr. 

Respuesta, 
El conjunto de etapas mostradas constituyen una " reacción en cadena". Las etapas que parten de 
especies quimicas estables y producen una o mas especies inestables, en este ejemplo los 
radicales libres que se expresan como átomos o moléculas que tienen e lectrones desapareados y 
que se señalan con un punto ., se llaman etapas de inic iación (de la cadena). En este ejemplo 
solame nte la etapa I es de iniciaciñ'l. Las etapas que convienen una especie quimica inestable en 
otra se llaman etapas de propogacion (como son las etapas 2, 3 Y 4) Y las etapas que panen de 
especies quimicas inestables y concluyen con especies químicas estables se llaman etapas de 
tenninación (como la etapa 5). 
Las reacciones I y 5 penenecen a un conjunto de reacciones opuestas Br. !:; 2 Br·, pero en este 
ejemplo se han separado para dar la informació n que corresponde a las reacciones de iniciación y 
de termi nación. 
El HBr está presente en las reacciones 2, 3 Y 4. La expresión cinética de la velocidad de 
fonnac ión del HBr es: 

( dC:'B'-l = k2CBr.CH• +k3CH .CSr2 - k4CH.CHSr 

Esta expresión de velocidad no es medible experimentalmente porque cada uno de los tenninos 
contiene la concentración de una especie inestable. Si se aplica e l formalismo de estado 
estacionario se tendrá: 

( dCsr . ) ",2klC8r, -k2C Br.CH, +1c)CH.CBr2 +1c4CH .CH8r -2IcSC 8r.2 =0 
dt f • -

Notar que las etapas q ue implican la creación de la especie, son positivas y las de consumo, 
negativas. La etapa k) se duplica porque aparecen 2 radicales, al igual que en la etapa 5 en la que 
desaparecen 2 radicales. La COr· en la etapa 5 está elevada al cuadrado porque se supone que las 
reacciones son e lementales y el orden de reacción es la molecularidad ( o numero de moléculas 
que fonnan el complejo activado). 

.. 
( dC H.) = 1c2CSr.CH2 -1c3CH.C8'"2 - k4CH .CH8r = 0 

di , 



Sumando las dos últimas, se obtiene 

Si esta Cs.- se sustituye en la exp~s i6n de velocidad de CH-, se obtiene 

k2( ~ r ' 2 C B'} Jl2 CH2 - k)CH .C Br2 - k4CII .CHBr == O 

de donde se despeja Cit. 

(,,)112 lP 
k 2 ks" C Br} -eH1 

CH . 
k)C B'"2 +k4C HBr 

Sustituyendo las exp~siones de CH y de CB~ en la expresión de la velocidad de fonnación del 
HBr se obtiene 

(' ]'" 2k2 k!- CBrlCH2 

1+ k4C HBr (
dCH,, ) 

d, , 
k )CBr1 

Ahora la expresión de velocidad está en term inos de concentraciones de especies químicas 
medibles: H2, Br} y HBr. La complejidad de la ecuación de velocidad es una clara indicación de 
que la reacción no es e lemental. La ecuación de velocidad dice que la velocidad es proporcional a 
las concentraciones de Br2 y de Hz, pero que el Har resulta ser inhibidor, lo cual se ha 
confirmado experimentalmente. 

Ejercicios 

4.1 Por radioactividad el torio e l1'lOThbse convierte en radio (m u Ra) con un tiempo de media 
vida de 75200 anos y éste en radón ( 'u.Rn) con un tiempo de media vida de 1620 años. Se 
supone que en el planeta todo el radio proviene del torio. ¿Cuill debe ser la relación de 
concentraciones de radioltorio en los minerales de radio? 

Respuesta 
Las reacciones nucleares son 

23290 Th ~ m u Ra + ~!a 
22' URa ~ n.~ + ' 2a 

reacción 1, Illl ""75200 años 
reacción 2, tlll == 1620 allos 

Es necesario suponer que en este planeta, la única fuente de radio y de radón fue alguna cantidad 
de torio original y que la degradación es del tipo A ~ B ....." C. Cuando el valor del tiempo es muy 
largo (varios millones de años en el planeta Tierra), A y B han reaccionado lo suficiente como 
para que sus concentraciones sean asintóticas a cero y prácticamente todo el torio se encuentre 
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convertido en Tadón. El hecho de que en la actualidad la gráfica de CS ,! liS. I sea una curva plana 
asintótica a cero, permite usar la aproximación 

(de,) 
d I : k¡CA . ., - k¡Ca ... = O, 0"'' 

y 

al valor de K .. se le llama "constante de equilibrio secular" (que se alcanza con los siglos), que 
en este caso es 

K = ~I = 1620 "' 0.0215 
oc *2 75200 

que es la relación de concentraciones de radio a torio en las rocas actuales. 

Notar que en Jugar de k se uti lizó l /t¡ /:! . 

.. 



CapílUlo 5 
CATÁLISIS HOMOGÉNEA 

5.1 Naturaleza de la catálisis homogénea. 

En algunas reacciones químicas sucede que la adición de a lguna sustancia ajena a la 
estequiometria de la reacción modifica su velocid~d. A esta sustancia se le llama 
ca/atizador si tiene el efeclo de aumentar la velocidad de la reacción e ¡IIhibidor si su efecto 
es el contrario. El esque ma cinético es el de las reacciones simultáneas: 

m"A + meB + ....... -Jo Productos 
m"A + meB +. . .. + Cal -) Productos + Cal 

5.la 
5. lb 

Notar que el catalizador Cat aparece en ambos miembros de la reacción 5. lb por lo cual se 
puede deci r que no pertenece a su eSlequiomelria y que, participando en ella, se regenera 
antes de que la reacción concluya. 

Por ejemplo, hay compuestos orgánicos que se degradan al reaccionar con peróx ido de 
hidrógeno HIOI. Las especies activas para e l proceso de degradación son los radicales 
hidroxilo HO· y peroxilo H02· que se obtienen de la descomposición térmica dell-h02: 

5.2 

H_ J_ H. Fenton descubrió que los compuestos orp.ánicos con peróxido se degradan con 
mayor rapidez al adicionar cantidades traza de Fe ., debido a las reacciones del peróxido 
con el Ión ferroso: 

H2~ + Fé~ -) Fe(OHl' +HO· 
HIG.! + Fe(OH)2+ -) Fe" + H02· + H20 

que sumadas dan 
2 1-110 2 + Fe2~ -Jo HO· + HO.· + 1-120 + Fel~ 

5.3a 
5.3b 

5.3c 

De la misma manera se ha observado que el ion Ce4
' oxida lentamente al ion TI+ segun la 

reacción 
2 Ceh + TI ' -+ 2 Ce)" + TI)+ 5.4a 

pero que la presencia de iones Mn2~ acelera significativamente la reacción. El ión 
manganoso participa en la reacción de la siguiente forma: 

Ce4" + Mn2• -) Celo + Mn)· 5.4b 

Ce4
' + Mnl

' -) Ceh + MnH 5.4c 
Tr' + Mn4

+ -) T11' + Mn2+ 5.4d 
que sumadas dan 

2CeH + TI· + Mn2
' -+ 2CeJo + TI)' + Mn2' 5.4e 
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Una reacción es lenta debido generalmente a que requiere fonna r al menos un complejo 
activado de alta energía. La presencia del catalizador genera reacciones que tienen 
complejos activados mas fáci les de fonnar (por tener menores energías de activación) y que 
dan origen a los mismos productos. 

Cootde....u do .. aeci6 .. 

Figura 5. 1 Caminos energéticos de una reacción no catal izada y de la misma reacción en 
presencia de un catal izador. 

5.2 Ci nética de las reacciones catal izadas. 
La catálisis es un caso de apl icación de las reacciones simuháneas ya que cuando existe un 
catalizador para una reacc ión, ex iste la reacción no catal izada y es espontánea. 
Considerando una reacción mode lo de solamente un reactivo. como caso particular. habrá 
una reacción no catalizada: 

A-+ Productos 
y al menos una reacción catalizada: 

A + Cal -+ Productos + Cal 

La ecuación de velocidad es 

5.5 

donde ko es la constante de velocidad especifica de la reacción no - catalizada. Se hace 
notar que Ce .. no tiene el subíndice t ya que su concentración es constante porque el 
catalizador participa en la reacción sin ser consumido. También se hace notar que el 
mecanismo de reacción para la foonación de los productos en las reacciones catalizada y no 
- catalizada son diferentes, por lo cual vA y ~A pueden ser diferentes. Solamente en el caso 
de que vA )' ¡.tA fueran iguales (que es muy frec uente). se tendría 
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s ... 

Todas las cantidades que están dentro del paréntesis son constantes, por lo que la ecuación 
5.00 se puede formular como 

-( dC~ l = .t e ... 5.6b 
di , ... A.' 

<00 

S.OC 

Los experimentos cinéticos que se llevan a cabo con diferentes concentraciones de 
catalizador dan diferentes valores de ~ (constante de velocidad aparente). La form(l de] 

trazo de ka,. vs. CCa! indica el valor de veal. 

Ejemplo 5. 1 Las constantes de velocidad aparente de una reacción catalizada con iones 
Co)~ para C ... ,o = 0.05 molar, son las siguientes: 
lOS k~ (S·l) 1.47 2.93 5.68 
CCo (mo[eslL) 0.05 3 0.084 0.1185 
Hallar el orden de reacción respecto al catalilador y las constantes de velocidad ko y k"" 
cuando CCo = 0.1 molar. 

Respuesta: 
La gráfica de kor VS . CCo se muestra en la figura adjunta. De la forma del trazo se deduce 
que la relación entre los parámetros no es lineal. El tratamiento de los datos mediante un 
procesador estadíst íco produce la ecuación k.,. = 4,979 X 10'] Cc .. 2 

- 2. 111 X 10-4 Ce., + 
1.19 )( lO's. De esta ecuación se desprende que ko = 1. 19 x lO's 5"1 , que kc .. debe ser un 
valor compuesto y el orden de reacc ión mas alto es dos (ya que la ecuación de k.., es 
cuadrát ica). 
El valor de k.p cuando la CCo es 0.1 M, es 4 .06 x I O's L mor ! S·l. 
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Ejemplo 5.1 

6.E-05 - ~--=t-;:' 
SE-OS y :4.98E.Jl3x

2
.2. '1E..{)4x+l .19E-{)5 ~I ""_+_-j 

. R2 ", 1.00E+OO I I 
~ 4.E-OS _. --~ 1 ~1-
:lo 3.E-OS '¡-- -+-, 
.: 2.E-05 --t-- I -+-

l.E-OS --1--- +-
O.E+OO 

0.05 0.06 0.07 0.08 0.09 0.1 0.11 0.12 0.13 

Conc. Catalizador (M) 

5.3 Catálisis Ácido - Base. 
Existe un amplio conjunto de reacc iones que son catalizadas por ácidos y/o por bases de 
Arrhenius: 

Ácido de Arrhenius: 

Base de Arrhen ius: 

HA::; H' + A ' 

COH::; c* + OH' 

cn donde el cata li zador especifi co en medio acuoso ácido es el ión H+ y el catalizador 
específico en medios ac uosos básicos es el ión OH' . 

De los muchos ejemplos de reacciones catal izadas por sistemas ácido - base está la 
hidról isis de los esteres R"CO.OR: 

R·CO.OR + I I ~O-t R'CO.OII + ROH 
Con los siguientes mecanismos de reacción posibles: 

i) Reacción no catal izada 

o O' O 

11 I I1 
R'-C-oR -t R'-C-OR4- R'-C + O-R 

¡ I I 
+ H!O: I-I-Q-W 11 0 " 

ii) Reacción catalizada por iones f1: 

O O O 
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iii) 

R'--C-OR ~ R'-C- OR 
• 1 

H~O : H 

Reacción catal izada por iones O l·r: 

O O· 

11 I 
R'-C-OR ~ R'-C - OR 

1 
HO'+ H2O: HO + H-OH 

~R'-C 

I 
OH 

O 

11 
~ R'-C 

I 
OH 

En términos cinéticos las reacciones elementales son 

A + H20 ::; [A . . H20]+ ~ Productos 

A + H+::; [A ... HJ 
[A ... H] + H20 --+ Productos + 1'( 

y A + OH- ::; [A ... OH] 
[A .. OH] -t Productos + 0 1'1' 

+ O- R 

+ 

I 
H + 

O-R 

I 
H + 

lenta. 

lenta 
rápida 

lenta 
rapida 

1-1' 

OH· 

La especie quimica contenida dentro de los corchetes es el primer complejo activado de la 
reacción. Su formación resulta ser la etapa mas lenta de las reacciones consecutivas. La 
velocidad de las reacciones solamente dependen de las etapas lentas por lo cual la velocidad 
total de descompos ición de A es: 

'00 5.7 

No siempre ocurre que cuando una reacción es catalizada por el ión H+ lo es también por el 
ión OH- y viceversa. Esto significa que algunas reacciones son ácido catalíticas si k". ~ O 
Y koll- = O. o base catalítius si kll+ = O Y kon. "'" O Y ácido - base catalizadas s i kll+ ~ O Y 
kOH_ ~ O. Otra situación imponante e n la ecuación 5.7 es que CtI_ y Coll. no son 
independientes en solución acuosa debido a la constante de disociación del agua: 

5.8 
entonces 

5.9 
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La acidez o basicidad de una solución acuosa se mide con el parámetro pI-! (potencial 
Hidrógeno), donde pI-! '" - log CH~ o CH~ = JO·PII, 

En una solución acuosa neutra el pH = 7 Y esto significa que CH~ = 10,7 (que corresponde a 
la l1liz cuadrada de Kw, ya que en la situación de neutralidad CH_ = Con,), Si el pH fuera 5. 
CIl~ = 10.5 Y COH. = 10,9 (Notar que los exponentes de 10 en CH .. y COH. deben sumar 
s iempre -14, para que se cumpla la ecuación 5.8). Cuando el pH = 5, la concentl1lción del 
ió n H> es d iez mil veces mayor que la concentració n del ión OH-o por lo que esta solución 
es acida. Se puede incorporar e l parametro pH a la ecuación 5.9 haciendo 

5.10 

Ejemplo 5.2 En una reacción ácido - base catalizada las contantes de velocidad rueron: ko = 
10.6 min,I, kll > = lO L mor l min·! y "oH, = 20 L mo r l min· l

• 

a) hallar los valores de k.p a valores de pH comprendidos entre 5 y 9 en intervalos de 
0.5 unidades de pH. 

b) Trazar la gráfica de log k"p V$. pH con los datos anteriores. 

Respuestas: 
a) se puede resolver en forma tabular para la ecuación 5.10: 

pH 
5.0 
5.5 
6.0 
6.5 
7.0 
7.5 
8.0 
8.5 
9.0 

"" 1 x lO.6 
1 x lO.6 
1 X 10.6 
1 x lO-6 
1 x l O-6 
1 xlO.6 
1 xlO.6 
I xl 0-.6 
1 xlO-.6 

k it> xl0-pH 
1 xlO-4 
3.16 X 10,5 
I x lO's 
3.16 x lO-.6 
1 xlO.6 
3.16xI0,1 
I X10,1 
3. 16xlO,8 
I x IO-B 

koH, X IOPII,14 

2 xlO's 
6.32 xl 0-3 
2 xlO" 
6.32 x I 0,7 
2 X 10-.6 
6.32 x 1 0.6 
2 X 10,5 
6.32 x 1 O,s 
2 xlO-4 

"" 1.01 X 10-4 
3.27 X 10-5 

Ll2 x 10,5 
4.79 xlO-.6 
4.oo x I0.6 
7.64 x lO.6 
2.11 x lO's 

6.43 xlO's 

2.01 xlO'" 

Notar que en los pH extremos los valores de kH_CH .. y kQH,COH_ son muy direrentes. A pH = 
5 el valor de kll.;-CH~ es 5000 veces mayor quc "o1l_Coo, y a pH = 9 el valor de kOIt,COH, es 
20000 veces mayor que el de kH_CH_. El valor menor es tan pequeño que no influye en la 
suma de los tres términos. En cambio , en los valores intermedios de pH , 6.5, 7.0 Y 7.5, los 
valores de las tres contribuciones son del mismo orden y ka¡, resu lta ser la suma de los tres 
términos que aparecen e n la ecuación 5. 10. 
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-----
Ejemplo 5.2 

4.' , ,., 6 6.' 7 7.' 8 8' 9 9.' 
-3_5 

-4 .L. --1 -¡¡ I 
• J[ -4.5 .. 
~ +t ~--, ;:--t i 

-5.5 -- l. 

L pH 

b) Con base en la tabla anterior. observar que a pH ;icido. menor que 6, k.~ .. kH~CH+ y 
entonces 

log kapoo Jog ku+ + lag CH_ = Jog kH+ -pI-! 5.lla 

a pH básico, mayor que 8. k.p '" koH.ColI. y 

[og ~ .. lag koH- + 10g COII. = (lag COII. -14) + pH 5.11 b 

En la region ácida, el trazo de log k"fl VS. pH debe dar una línea recta con pendiente -1 
segun la ecuación 5.1 la, y eso es lo que se observa en la parte izquierda de la grMica 
anterior. En la región básica, el trazo de lag k.p vs. pH, debe dar una línca recta con 
pendiente + 1. segun la ecuación S.llb, y así se observa en la parte derecha de la gráfica 
anterior. 

5.4 Catálisis ácido - base generalizada. 

Según la definición de U>wry - Bronsted, ácido es una sustancia capaz de donar prolone~ a 
otra llamada base y por cons igui~nte base es una sustancia capaz de aceptar protones de 
otra sustancia llamada ácido. Desde luego, los ácidos de AlThenius HA son neldos de 
LOwry - Bronsted, mas cualquier otra sustancia capaz de donar protones. como el agua 
frente al amoniaco: 

H20 + :NHJ -+ NH~" + OH' 
ácido base: itido baK 

o el ión amonio frente al ion sulfuro: 
N~" + S" -j< HS' + :NH) 
.ieido base ácido ba!.c 
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La teoría de LOwry - Br0nsled establece las definiciones de ácidos y bases en términos de 
reacciones de transrerencia de protones. El compuesto donador de protones es siempre el 
ácido. pero la especie que queda después del proceso de pérdida del prolóo, es una base. 
Así. en e l segundo ejemplo, e l ión amonio es un ácido cuya base conjugada es el 
amoníaco, en tanto que en el primer ejemplo el amoníaco es una base cuyo ácido 
conj ugado es e l ión amonio. l a tabla a continuación muestra algunos pares conjugados 
ácido - base: 

Tabla 5. 1 Pares conj !l 
ácido 
RCO.OH 
He l 
H,O 

ados de ácidos y bases en la teoría de Lowry -
base Acido 
RCO,O' H20 
el' NH4+ 

H20 :NH} 

Bmnsted b,,,, 
OH-

En algunas reacciones quimicas son agentes catal izadores tanto el ácido como su par 
conjugado, por lo cual la ecuación 5.7 deDe ser extendida a otras especies direrentes de H~ 
y OH': 

En la ecuación anterior no se incorporó el término en HlO como base conjugada del H10 ' o 
ácido conjugado del ión OH' porque estos térm inos están incluidos en ko. El subíndice AlB 
se refiere al que corresponde a algun ácido de Ltiwry - Brensted y el subíndice BClB se 
refiere a su base conjugada. 

La ecuac ión 5.12a está construida bajo el supuesto de que los agentes catalizadores siempre 
rorman complejos elementales con el reactivo A y por eso las reacciones son de orden I 
respecto a cada especie, La constante de velocidad aparente es 

5. 12b 

En una reacción química particular en medio acuoso, es posible que haya más de un ácido 
de LO\.Vl)' - Bronsted que participe como catalizador y también es posible que cualquiera de 
las constantes de velocidad que aparecen en las ecuaciones 5.12 sean extraordinariamente 
pequeilas o posiblemente cero, de tal manera que no aparezcan en la expres ión que defina a 
~. Por ejemplo, en la reacción de descomposició n de la nitramida NI·hN02 -+ N¡O + H20 
se ha encontrado que el ácido acético modifica muy poco la ve locidad de la reacción, pero 
el ión acelato (su base conjugada) tiene actividad catalí tica notable, de ta l manera que 
k ... (S'l )= 6 .33 x IO~ + 8,33 X lO') C"«"II1a . En este caso se observa que la constante de 
velocidad del catalizador es un poco mas de 1000 veces mayor que la constante de 
velocidad de la reacción no catalizada y que en la expresión 5.1 2b solamente aparecen los 
términos que cont ienen ko)' k9LC9' 
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Cuando en la expresión de k.p participan los ténninos que contienen como catalizadores a 
ácidos de bases de LOwry - BT0nsted, se dice que la catá lisis es genera lizada, mientras 
q ue si solamente participan los tenninos en kltlO+ y en koo., se dice que la catálisis ácido -
base es específica . También es frecuente utilizar a !1 como equivalente a H)O*. 

Ejemplo 5.3 Hallar el valor de la constante de velocidad aparente de la descomposición de 
la nitramida en soluciones de ác ido acetico 0.1 , 0 .2 Y 0.3 molares. 

Respuesta: 
Como en la descomposición de la nitramida el catalizador activo es el ión acetato AcO' , es 
necesario recordar de que existe una constante de equilibrio para la disociación del ácido 
acetico: 

Como 

Entonces 

, 
Cuando CAcOH = 0.1 M 

CAcQH = 0.2 M 
CAtOI1 = 0.3 M 

k..r '" 1.77 x 10,s Lmo r l fl 

kop = 2.24 x 10's L mor l S· I 

kap = 2.60 x lO's L mor l S·I 

Notar que, según este cálculo, aparentemente el ácido acetico tiene actividad catalítica. Sin 
embargo, es una actividad catalítica pobre porque al aumentar 3 veces la concentración del 
ácido acético, la k.p solamente aumenta 1.47 veces. Si el experimento se llevara a cabo 
aumentando la concentración del ión acetato medi ante la adición de alguna sal soluble-. por 
ejemplo acetato de amonio. el efecto catalítico será mas notorio. 

Ejemplo 5.4 Hallar el valor de la constante de velocidad aparente dc la descomposición de 
la nitram ida en soluciones acuosas de ácido acético 0. 1 M a la cual se adiciona acetato de 
amonio de tal manera que se concentración final sea 0 .1. 0 .2 Y 0 .3 molar. 

Respuesta 
Se puede aplicar directamente la fónnula kop ( S·I)= 6. 33 x 1 0~ + 8.33 X lO.j CAe.,..., debido a 
que C"""'IO = C"' ... IO .,. .... on ... por ser el acetato de amonio una sal fu ertemente iónica. 

Cuando C"cel.lIO = O.1 M 
CACCWO = 0.2 M 
CA ceWo = 0.3 M 

k.p = 8.39 X lO'" L mor l s' ) 
k. p = 1.67 X 10') L mor l S· I 

k. p = 2.50 )( 10' ) L mor l ~.I 
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Se observa que la adición de acetato tiene un efecto catalitico mucho mas notorio. El 
aumento de 3 veces la concentración del acetalo repercute también en un aumento de 3 
veces en el valor de~. Cuando C""<IOIO = 0.3 M, el valor de ka¡, es casi 100 veces mayor 
que cuando la concentración de ácido acét ico es 0.3 M. 

5.5 Autocatális is. 

El fenómeno de autocalá lisis se da cuando el produclo de una reacción es catalizador de la 
misma. En la reacción de hidrólisis de los ésteres inorgánicos se observa un efeclo de 
catálisis ácida especifica. En esta reacción se produce un ácido inorgánico que a su vez 
produce iones I-f por d isociación 

RNO) + H20 + H' ~ ROH + HNO) + H~ 
HNOj -jo H~ + NO)· 

Sumando las dos reacciones anlt!riores se obtiene 

Donde se puede ver que la reacción genera mas catalizador en la medida que avanza. Desde 
el punto de vista cinético. el modelo de reacción mas sencillo es 

A--. Productos + Cal 
A + Cat -jo Productos + 2 Cal 

y, por lo tanto 

5.13 

Suponiendo que la primera reacción fuera mucho mas lenta que la segunda (la catalizada) y 
que C .... ! = CA.O - x, dC ... = -<Ix y Ce.!,. = Cc •• ,o + x, entonces: 

(dxl =kc.' (CCII.O+ X) (C .... o·x) 
d' , 

cuya ecuación integrada es 
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0.12 
I~ -l I 

" -- ~I ---- + 

• 0.08 I 
2 

~ I 
! 0.06 ~~- --l 
• ----C-o O~" U 

0.02 --~--

O 
O 50 '00 ,SO 200 250 

tiempo (unidadu arbltrariuj 

Figura 5.] Gráfica de e ..... vs. t en las reacciones autocatalít icas. 

Las reacciones autocataliticas se reconocen por la forma en S inven ida de la curva de CAl 
I'S. I (ver figura 5.]). Cuando la reacción inicia con una cantidad pequeña o nula de 
catalizador, la degradaciÓfl de A es muy lenla, pero a medida que a .. an7a la reacción, la 
ve locidad de degradación aumenta debido a la presencia del catalizador generado. 
disminuyendo rapidamente la concentración de A. 
Posteriormente la velocidad de la reacción se hace mas lenta debido a la escasez del 
reactivo A en el medio. La fi gura 5.4 muestra la variación de la velocidod instantánea de la 
reacción respecto al tiempo. 

00012

1 : 000' 

~ 
0~0008 • ¡ 
0.0006 E · "Ji 0._ 

I 00002 

O 
O 50 '00 '50 200 2SO 

tiempo (unIdades artlltrartas) 

Figura 5.4 Variación de la velocidad instantanea respecto al tiempo 
en una Tt!3Cción autocatalítica. 



Ejemplo 5.5 suponer que la reacción aUlocatal itica inicia sin la presencia de l catalizador 
que prod uce la reacción. Escribir la ley de veloc idad e integrarla. 

Respuesta. La ecuación de velocidad. de ri vada de la ecuación 5.14. pero con Ce.lo = O, es 

o 
~ • .• 
:; 
• u .. 
~ 

u • o 
<.> 

_(dC~l =kc"( .• )(C", ,x) 
d, , 

0. 12 1 
, 

01 -! -l- I ·-1 

~i-j 0.08 -i 

0.06 

0 .0 01 ~ --~ +-=~ t ----0 .02 

O 
O 50 100 150 200 250 

t iempo 

Figura 5.5 Gráfica del crecimiento de la concent ración del catalizador 
durante una reacción autocatalí tica 

La ecuac ión se puede integrar por fracc iones parciales y se obtiene 

kc .. t = I In xC .f.o 
C.f.o C ... o-x 

Esta ecuación no es válida para t = O, dado que el numerador del argumento del logari tmo 
contiene a x (que es igual a cero a tiempo cero) y e l In O = - co. Esto se debe a que el 
supuesto de la ecuación 5. 14 es que la velocidad de la reacción no - catalizada es 
despreciable. por lo cual se necesita muchísi mo tiempo para obtener un valor de x 
apreciable. 

La figura 5.5 es la gráfica de la concentración respecto al tiempo y tiene la forma de S 
inversa a la de la figura 5.3. en el sentido de que la concentración crece. La forma de la 
curva CeA'.' vs. t se ha encont rado en la descripción de la dinámica de crecimicnto de 
poblaciones en recintos confinados con nutrientes limitados. El nutriente hace el papel del 
reactivo limitante A y la población se comporta de manera semejante a la concentración del 
catalizador. ya que la concentración del catalizador (o la población) crece en la medida en 
que el reactivo limitante desaparece. 
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En la fi gura 5.5, e l valor limite del crecimiento de Ce ..... es C.o..o + Cel~1), ya que por la 
descomposición de una mol~llla A se genera una molécula de catalizador. El punto de 
innexión de la curva de la fi gura 5.5 corresponde al valor de t (llamado t,) en el cual la 
segunda derivada de CCII" respecto al t iempo se iguala a cero: 

5.16a 

Considerando la ecuación 5.14 se tiene que 

( d'~l . '"i dX 
(e" -x.)+ dx (C"o' +x. l) = o dr . di ' dI 

5.16b 

entonces 

5. 16c 

y 

5.17 

Con este valor de x" observar que 

CA•O +C, ... o 
Cc ... o+x,= ' 2- =C~.o -x, 5.18 

y entonces la ecuación 5.15 se transforma en 

5. 19 

Ejemplo 5.6 Se estudió el problema de la infestación de los rios, lagun3 )' embalses 
mexicanos por lirio acuatico. En estudios de cultivo controlado en ··ranchos·· de 1m2

• con 
agua corriente y todos los nutrientes necesarios para su crecimiento, el lir io crece hasta que 
satura la superficie del rancho, con una biomasa total de 48 kglm1(en ba~ húmeda). 
Iniciando el cultivo con I kglm2. se tomó mUl.'stras de biomasa cada 20 días y se encontró 
que el crecimiento de la misma sigue el siguiente ritmo: 
Tiempo (días) O 20 40 60 80 
Biomasa (kglml) 5.49 21.03 39.40 46.02 
Dar la gráfica de crecimiento de la biomasa del lirio acuatico. Hallar el valor de kc .. , de la 
biomasa en el punto de inflex ión de la curva de crecimiento y e l tiempo al cual ocurre el 
punto de inflexión. 
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Respuesta: la superficie de 1m2 hace el papel del nutriente limitante. La biomasa del lirio 
acuático se puede tomar como Cea! Y Cc.~o '" I kglm 2

• Como CCaI.", es CA.o + Cc.~Il, entonces 
C A.O = CC ... >z> · CC><..O = 48 - 1 '" 47 kg/m2

. 

Para apl icar e l procedimiento tabular se puede transronnar la ecuación S. 15 en 

e l ¡e" (C, •. o+x)} 6kc . c..o __ _ 47 -_ 47 -_ , (CA•O - c .... o) Ice., = - In r; I ~ a,. Ademas: 
I Cc ... o ~CA.o -xl Cc ... o 1 

y tC: .... o +x) = R. La tabla de valores es 
(C,.o- x) 

tiempo 
(días) Ce.~o+ x , C .... o - x R, In Rr In Rt/! 
O I O 47 I O 
20 5.49 4.49 42.5 1 6.0698 1.803 0.0901 
40 21 .03 20.03 26.97 36.6485 3.601 0.0900 
60 39.4 38.4 8.6 2 15.3256 5.372 0.0895 
80 46.02 45.04 1.98 1092.39 6.996 0.0875 

Promedio 0.0893 

El último valor es el promedio de todos los eventos calculados de ' In¡'s!" (C("",.o +x)}, 
f Cc",.o (C".o - x) 

que es el promedio de 46 Ice." por lo tanto el valor promedio de kcl! = !.94x 10-1 kg·1 mld·l . 

La gráfica del creci miento de la biomasa es 

Ejemplo 5.6 

50 

I±-_~ ce 40 _ --l-

-t-T ... 
~ 30 
o • 20 -+ • E o 10 " ----<-----, 

O 
O 10 20 30 40 SO 60 70 '0 90 

días 

El valo r de la biomasa en el punto de inflexión (ecuac ión 5.17) es :\, = (C.o.,O - CCM.o)/2 = 23 
kglm2

. que corresponde a una biomasa total de 24 kglm2
. El tiempo necesario para alcanzar 

el punto de inflexión (ecuac ión 5. 19) es 
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1, . ~ ( _ _ 1 --l ln ~C ... O = _~1 I In ~ = 43 d¡as 
kc .. C~.o -Cc .. o Ce,," o 1.94xl0-1 46 1 

5.6 Cinética de MichaeJis - Menten 

Esta cinética se desarrolló fundamentalmente para e l e!::~dio de reacciones catalizadas por 
enzimas. Las enzimas son moléculas si ntetizadas por organismos vivos que coadyuvan en 
el proceso de digestión de compuestos organicos relativamente grandes. degradándolos. Las 
enzimas tienen actividad catalítica muy especifica . Así, las enzimas especializadas en la 
ruptura de los enlaces pcptídicos de las proteínas se llaman protcasas y las especializadas en 
reacciones de reducción se llaman reductasas. 

El modelo cinético propuesto por Michaelis y Menten es 

A + Enz ::.- A.Enz COI1 constantes de vdocidad k) y k.. l , Y 
A.Enz -.. Productos + Enz con constante de velocidad k2• 

En este modelo, la reacción de Irans fonnación sin enzima liene velocidad cero (le.., = O) 

Aplicando el fonnalismo de est3do estacionario para el complejo sustrato.enzima (se llama 
sustrato a la molécula que puedt' ser degradada por 13 enzima) se obtiene: 

(de:,"", J = k1e .... ,eEIU,I- K.1eA " .... ,- k1CA E .... ' = o 5.20 

Por lo general la concentración de la enzima es muy pequeila y la del complejo sustrato­
enzima 10 es todavia mas y el analisis químico de estas especies es muy difici l. En un 
sistema reaccionante al que se le ha adicionado una cantidad conocida de enzima el .... o. 
después de cierto tiempo ésta solamente se puede encontrar en forma libre C[1Il.1 o en fonna 
asociada al sustrato, CA E .... " tal que la suma de los dos valores sien,pre sera C""',(l: 

CEru,O = Cr. .... , + CA [ .... ' 
Y CF.nz.' = CEnz.O- CAF ..... ' 5.21 

y 

y 5.22 

La velocidad de la reacción sera la velocidad con la cual la enzima puede modificar al 
sustrato A: 

5.23 
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Dividiendo numerador y denominador por k l se tendrá 

5.24 

donde KM : (k..1 + k¡)lk l , por eSlar defin ida solamente con constantes, es una constan te, 
llamada COllSlanle de Michaelis que relaciona las e nergías de interacción sustrato - enzima. 

Cuando la reaeeion se inicia con una C".o numéricamente mucho mayor que KM. se tendrá 
que la ve locidad inicial Vo = k2 CEft .. o y la ley de velocidad no será dependiente de C .... h por 
lo cua l aparentemente la ecuacion de velocidad es de orden cero y el trazo de C".1 VS. 1 será 
una línea recta. Según la figu ra 5.6, la linea recta tiene la pendiente mas elevada, por lo cual 
la velocidad definida en este lapso es la maxima que se puede encontrar en e l experimento: 

5.25 

A medida que avanza la reacción, A se va degradando. Cuando CA.' se vuelva 
numéricamente mucho menor q ue KM. la ecuación 5.24 se ,ransfomla en 

5.26 

que corresponde a una reacción de orden 1, donde la constante de velocidad específica es 
una conslante aparente. 

I 
0.12 

,rl~~J _: j 008 ! 

1 
006 

00< , 
¡ 002 --¡--o 
u O 

" " 20 25 30 " 
__ o ~ t1e_m_po_ (Unlda_d._._a.rbitrana'_' _____ -.J 

Figura 5.6 Curva de degradació n enzimática del sustrato A. 
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Ejemplo 5.7 En una cinétic<l enzimática de la hidrólisis de la urca a 25OC, fueron 
encontrados los siguientes datos: 
Tiempo (s) O 10S6 2642 8839 
C .... (mollL) 0.155 0.152 0.148 0. 13 
con CE""I):O.OOI mol/L. 

a) Trazar la gráfica Curu \'$ tiempo 
b) Hallar Jos valores de Vm y de kl . 

Respuesta: 

1598621 40726900 34400 
0.11 0.095 0.08 0.06 

a) Se observa que el trazo es una línea reCIa, por lo cual se infiere que es una reacción 
de orden cero. 

b) La ecuación de la linea recta en este experimento es CA" "" -3x IO" t + 0.1548. la 
tabla 2.4 indica que para una reacción de orden cero CA) - - kt T C ... ,o. Se observa 
que la ordenada en el origen, 0.1548 es prácticamente igual a la concenlr3ción 
inicial 0. 155. la pendieme es igual a - k. ror lo cual k · 3x10.6 = \/", " k1 Cu-.....o. 
Como Cf~O es Ix I0·1, entonces k, '" 3x 10' S· I . 

Ejercicios 

Ejercicio 5.1 Trazar las gráficas de log k.., \'s. pH cuando 
a. k"P = lxI0·l + 1 0CII~ 
b. k.,p= lxI 0·' +20Coli. 
c. ~p = lxI0·' +lOCII~ + 20COH. 
d. k.p= Ix IO"'+ 10 CH~+ 20Coo· 

entre los pH's 4 y 10. 

Respuesta: 
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Ejercicio 5.2 Suponer que una reacción autoca'alítica inicia con un catalizador ajeno al que 
produce la reacción: 

A-jo Productos + Catl reacción no - catalizada 
A + Cat 1 -jo Productos + 2 Cat t 
A + Cat2....¡. Productos + Catl + Catl. 

reacción autocatalizada 
reacción catalizada 

Obtener la ecuación de velocidad e integrarla 

Respuesta. Si suponemos que la velocidad de la reacción no - catalizada es despreciable. la 
ley de velocidad es 

_(dC~) =(dx ) = kc..'I (x)(C",.o- x)+kclt2(CA•O-x)CcaQ 
dI I l dl I 

La integración de esta ecuación es la suma de las in tegrales de ambos térm inos y produce la 
ecuación 

Ejercicio 5.3 Integrar la ecuación 5.24 

Respuesta: 

Haciendo CA.'" CA.O - x en la ecuaclon 5.24 - -- = ---" ~. se obt iene 
- _ _ (de, ) klCAJC( o . 

dI I KII +CAJ 
k,Cl.N.o (C •. o---=--x) 
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O". 

La integración que se obtiene es 5.28 

y K =*:s.,. .• '...: x 
u In So 

5.29 

CI/,O-x 
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Glosario 

Áddo - base. catálisis. Reacciones que pueden ser catalizadas por una especie ácida o por 
una especie básica 

Ácido - base, reacciones. Reacciones que ocurren entre un ácido y una basc. 

Ácido de Arrbenius. Es una especie química que contiene al menos un átomo de 

hidrógeno disociable: HA;::: H· + A". 

Acción de masas, Ley de. La velocidad instantanea de una reacc ión es proporcional a la 
concentración de los reactivos en ese instante. elevada cada una a un exponente que se 
determina experimentalmente. También se conoce como Ley de Guldberg y Wage. 

AClivación, energía de. Energía que es necesario aponarle a los reactivos para que puedan 
realizar los cambios necesarios para convertirse en productos. En la interpretación de Van 't 
HotT, es la energia mínima que deben tener los reactivos para que la colisión entre ellos sea 
reactiva. 

Activación , energía libre de. t.G* . En la interpretación de Eyring. es la energía libre que 
corresponde a la constante de equilibrio que se establece entre el complejo activado y los 
reactivos, tal que .6.G· 0:0 - RT In K*. 

Actinción, entalpía de . .6.H •. La componente cntálpica de la energía libre de activación en 
la ecuación de Gibas: l!.G· 0:0 aH· - Tl!.5·. 

Activación. entropla de. 6.5*. La componente entróp;ca de la energía libre de activación 
en la ecuación de Gibbs l!.O. 0:0 l!.H* - Tl!.5· . 

Actividad. Concentración efectiva de las especies en solución, en procesos 
termodinámicos. 

Actividad, coeficiente de. f . Factor que convierte la concentración real en la efectiva, f~= 
a,/C •. 

Arrhenius, ácido de. HA. mol¿cula que contiene al menos un hidrógenos d isociable. HA 

=H' + A-. 
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Arrhenius, base de, e OH , molécula que contiene al menos un grupo OH disociable, eOH 

=C+ OH', 

Arrhenius, ecuación de. In k --=In A_ .Ea . Obtenida por lacopo Van't Hoff a partir de la 
RT 

teoría de las colisiones y que explicó la relación propuesta para k : k(T) propuesta por 
Svante Arrhenius. 

Arrhenius, ractor de, A. Factor pre-exponencial o logarít mico que aparece en la ecuación 
de Arrhenius. 

Arrhenius, la relación de. Svante Arrhen ius propuso. a partir de evidencias 
experimentales, que la relación entre la temperatu ra y la constante de velocidad es In k = In 
A - Bn, a la cual se le llama la relación de Anhenius. 

Autocatálisis. Reacción que produce su propio catalizador. 

Avance, grado de avance de una reacción. Es la fracción del reactivo limitanle que ha sido 
lransfonnada duranle la una reacción. Si el reactivo limitante es A y la cantidad 
descompuesta es x, el grado de (¡vanee es rJe~ j . También se llama com ersión. 

Base de Arrhenius. eOH. molécu la que conliene al menos un grupo OH disociable, eOH 

=C·+ OH'. 

Bidireccionales, reacciones. Reacciones que pueden proceder en ambas dir«ciones, de 
reactivos a productos y/o de éstos hacia los reactivos. 

Catá lis is. Efecto que tiene una substancia ajena a la ecuación química de una reacción 
respe<:to a su ve locidad. 

Catálisis ácido - base. Ef«to que tienen los iones H· o los iones o¡.r sobre la velocidad 
de una reacción. en tanto que estos iones no sean pane de la «uación química de la misma. 

Catálisis ácido - base gener.l li7.ada . Es como la catálisis ácido - base. en la cual las 
especies que tienen el ef«to catalizador son l("Is :leidos y bases de Uh .. ry - Bronsled y sus 
especies conjugadas. 

Catálisis homogenea . Se dice cuando la especie química que tiene efecto catali7.3dor está 
en la misma fase (o estado fisico) que los demás componentes del sistema reaccionante. 

Catalizadas, reacciones. Reacc:iones cuya velocidad se modifica debido a la presencia de 
un catalizador. 

Catalizador, Especie química que. sin estar presente en la ecuación química de una 
reacción, participa en ella modificando su velocidad. 
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Cinética de Michaelis - Menten. Cinética de reacción catalizada generalmente por 
enzimas y que obedece al modelo propuesto por esto autores. 

C inética química (definición). Es la parte de la fisicoquímica que estudia la fonna y la 
velocidad con las que se desarrollan las reacciones. 

CinétiCll teórica . La c inética teórica justifica la existencia de la ley de velocidad y los 
efectos que sobre ésta tienen la temperatura y la pres ión, a parti r de principios fi sicos. 

Coeficiente eSlequiométrico. Número que s~ asigna a cada reaclante en una ecuación 
quím ica. 

Colis iones. Encuentros o choques entre las p¡lrticulas que tienen libertad de movimiento, 
prescntes en un sistema fluido. 

Colisiones ehisticas. Ocurren cuando la suma de los ímpetus (ímpetu = producto de la 
masa por velocidad) de las partículas que ,hocan se conserva ames y después de las 
colisiones. 

Colisiones rea,tivas. O,urren ,uando el ,hoque es sufi,ientemente fuerte como para que 
parte de la energía de la colisión se utilice para provocar cambios químicos en las 
partículas. 

Complejo a,ti \'ado. Estado de agrega,ión de las partículas de los rea,!ivos, en el que 
ocurren corrimientos de electrones que ¡>enniten la formación de los productos, 

Composición . Conjunto de concentraciones o de números de moles de las substancias que 
,onfonnan un sistema. 

Cons«utivas, reacciones. Rea,ciones en las cuales los primeros productos son lo 
suficientemente reactivos como para dar origen a otra rea,ción. Las rea"iones 
consecutivas se pueden dar en dos o mas etapas. 

Constante de equilibrio cinético. Relación de las constantes de velocidad directa y 
opuesta de una reacción bidirecdonal K = k.t..lk.,p. 

Constante de equilibrio de co ncentraciones. Constante de equ ilibrio tennodinámica 

[
n praducfOsC;:: 1 

K e '" ~ . donde m es e l coefi ciente estequiométrico de cada 

n r~oc",'01C;;':c"f,'::: 
tquilibrio 

especie quími,a. 

Conslante de Micha elis - Menten . Constante que se obtiene del modelo cinelÍw de 
Michaelis - Menlen y es igual a KM '" (k. 1 + k2Vk¡. 
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COQversión. Es la fracción del reactivo limitante que ha sido transformada durante la una 
reacción. Si el reactivo limitante es A y la cantidad descompuesta es x, la con ... ersión es 
x/C".o. También se llama "grado de avance". 

Datos cinéticos. Dalos obtenidos durante el mo nitoreo de una reacción. Es un conjunto 
formado por pares cartesianos (tiempo. observ~.ble). 

Diferencial, método. Es el que resuelve la ecuación de velocidad de una l1;!8Cción a partir 
de las mediciones de pendientes en la curva concentración - ¡¡empo de uno o mas 
reactantes. 

ECll ación de Arrhenius. In k =In A- Ea . Obtenida por Jacopo Van', Hoff a partir de la 
RT 

teoría de las colisiones y que explicó la relación propuesta para k como (unción de T 
propuesta por Svante Arrhl!nius. 

Ec uación química. Expresión (IUC describe, rrediante fórmulas, la transformación química 
que ocurre en un sistema. La ecuación debe cumplir con el principio de conservación de la 
masa, por lo cual el número de átomos de cada especie debe ser igual en ambos miembros 
de la reacción. 

Efecto salino pr im ario. Efecto producido por iones disuel tos en el medio reaccionanle. 
Solamente se observa cuando el complejo acti \ ado tiene carga iónica. 

Elemental, reacción. Es aquélla que se produce mediante la colisión simple de dos 
reactivos o la que se realiza a cabo mediante solamente un complejo activado. 

Energía de activación. Energía que es necesario aportarle a los reacti ... os para que puedan 
realizar los cambios necesarios para convertirse en productos. En la in terpretación de Van' t 
Horr, es la energía mínima que deben tener los reactivos para que la colisión entre el los sea 
reactiva. 

Energía libre de actinción. 6G+. En la interpretación de Hcnry Eyring. es la energía libre 
que corresponde a la constante de equilibrio que se establece entre el complejo activado y 
los reactivos, tal que .6.G- '" - RT In K· . 

Enta lpía de activación. 6H·. Es la componente cntálpica de la energía libre de p,tivoción 
en la ecuación de Gibbs 6G" = .1H" - TóS+. 
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[nlropía de aelh'aciÓn. 6.5 ' , la componente entrópica de la energía libre de activación en 
la ecuación de Gibbs 6.G~ = 6.H t - T6.S~. 

Enzima . Proteínas sintetizadas por organi ~;mos vivos, que catalizan reacciones de 
degradación de moléculas orgánicas en procesos de digest ión. 

Eq uilibrio. Un sistema se encuentra en equilibrio cuando sus variables de estado 
pennanecen si n alteración al transcurrir el tiempo. 

Equilibrio cinético, co nstante de. Relación de las constantes de velocidad directa y 
opuesta de una reacción bidireccional K = ~,,Jk.,p. 

Estado estacionario. formali smo del. Cuando un intermediario B resulta ser muy reactivo. 

su concentración es asintótica a cero y (dC s 1 '" O en cualquier momento t de la reacción. 
d, , 

Estequiométrico. coeficiente. Cada uno de los coeficientes que se asignan a las especies 
presentes en una ecuación quím ica. 

Etapa de iniciación. En un conjunto de reacc iones suces ivas, la primera etapa que forma 
las especies inestables. 

Etapa de propagación. En un conjunto de reacciones sucesivas, las etapas que transforman 
unas especies inestables en otras. 

Etapa de terminación. En un conjunto de reacciones sucesivas. la etapa en la cual las 
especies inestables reaccionan para produci r espec ies estables. 

E,-,jo •. ,m,jóo d,. , = '~T , - ·R~· = [ '1T ;':!'} -.:,: 
_ E. 

FaclOr de Arrhenius A. Factor pre-exponencial en la ecuación de Arrhenius: k = Ae RT . 

Factor de frecuencia . Sinónimo del Factor de Arrhenius. 

Formalismo del estado estacionario. Cuando un intermediario B resulta ser muy reactivo, 

su concentración es asi ntótica a cero y (dCs 1 '" Oen cualqu ier momento t de la reacción. 
d, , 

Fr:&eción de ,-ida. El tiempo en el cual se consu me una fracción previamente establecida 
del reactivo limitant..: en una reacción. 
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Fracción mol. En un sistema multicomponente, la relación entre el número de moles de 
una especie química previamente definida y el total de moles presentes en el sistema. 

Fracción residual. En un sistema reaccionan!e, la fracci ón no consumida del reactivo 
limitante. 

frecuencia , faclor de. Sinón imo del Factor de Arrhenius. 

Fuerza jónica. Medida de la ionicidad o cantidad de iones presentes en una solución. 

Grado de avance de una reacción. Es la fracción del reactivo limitante que ha sido 
transfonnada durante la una reacción. Si el reactivo limilante es A y la cantidad 
descompuesta es x. el grado de avance es xJC A.'). También se llama conversión. 

Gráfico, procedimiento. Implica convertir la ecuación integrada de velocidad en la forma 
de una curva conocida. Si los dmos cinéticos ajustan esa curva, se deduce que cumplen con 
esa ecuación de velocidad. 

Guldberg y Wage, Ley de. La velocidad inst¡>ntánea de una reacción es proporcional a las 
concentraciones de los reactivos. elevados cada uno a un exponente que se determina 
experimentalmente. O sea. R, "" k' C .... , • ... Ca., . B .. 

Heterogénea, c.atális is. Conjunto de reacciones químicas cuya ve locidad ha sido 
modificada por un catalizador que se encuentra en un estado fisico diferente del que tiene el 
sistema rcaccionante . 

Heterogéneas, reacciones. Reacciones químicas en las que al menos un componente del 
sistema se encuentra en un estado fisico difereme. 

Homogénea, cad.lisis. Conjunto de reacciones químicas cuya velocidad ha sido modificada 
por un catalizador que se encuentra en el mismo estado flsico t:e l que tiene el sistema 
reaccionante. 

Homogeneas, reacciones. Reocciolles químicas en las que todos los componente del 
sistema se encuentra en el mismo estado fls ico. 

Iniciación, etapa de. En un conjunto de reacciones sucesivas, la primera etapa que fünna 
las especies inestables. 

Inhibidor. Catalizador negativo. Especie química que inhibe la velocidad de una reacción. 

Integral, método. Consiste en in tegrar la l"(;u.aciÓn de velocidad propuesta para una 
reacción, con el objeto de analizar si e l conju\llo de datos cinéticos salisfaccn la ecuación 
integrada. 

Intermediario reacth·o. Especic química inestable. Significa que se dl!struye con mucho 
mayor veloc idad que la velocidad con la que se fonna . 
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Jónica, rueru . Medida de la ionicidad de una solución. En la definición de Lewis, la 

fu erLa iónica en una solución es 1 = ~~.!,¡C" donde el subíndice i se aplica a los iones 

presentes en la solución, Z¡ es la carga e léctrica de cada uno de los iones y C, es su 
concentración. 

Maxwcll-Bolttma n, distribución de. Las molécu las presentes en un sistema fluido tienen 
libertad de movimiento trasll3cional. El conjunto de sus velocidades forma una distribución 
de Maxwell - Boltzman. 

M ecanismo de reacción. Conjunto de etapas que cursan los reactivos para convertirse en 
productos. 

Media vida (de UDa reacción). Se dice del lÍ<!mpo que una reacción tarda en convertir la 
mitad de la concentración inicial del reactivo limitante. 

Método diferencia l. Es el que resuelve la ecuación de velocidad de una reacción a part ir de 
las mediciones de pendienles en la curva concentración - tiempo de uno o mas reactantes. 

Método integ ra l. Consiste en integrar la ecuación de velocidad propuesta para una 
reacción. con el objeto de analizar si el conj unto de datos cinéticos satisfacen la ecuación 
integrada. 

Michaelis - Menten. ciDética de. Modelo propuesta para resolver la velocidad de las 
reacciones cataliz.adas con enzimas. 

Michaelis - Menten, constaD te de. Constante que se obtiene del modelo cinético de 
Michael is - Menten y es igual a KM = (k..¡ + külkl. 

Modelo de reacción (o reacción modelo). Ecuación química abstracta de la cual se supone 
que tiene la estequiometria y ley de velocidad tales que correspondan a una o mas 
reacciones reales. 

Molccularidad . Numero de moles de molécu las part icipantes en el complejo activado que 
define la velocidad de una reacción. 

Monodireccionales, reaccione~ . Reacciones que conducen a la fonnac ión de un único 
grupo dc productos a parti r de un único conjunto de reactivos y que se transforma en una 
sola dirección (Reactivos -+ Productos) 

O bscn 'able. Propiedad fi sita o química que permite el seguimiento o mon¡wreo de una 
reacción. 

O puestas. reacciODes . Reacciones en las cuales los productos son lo suficientemente 

activos como para regenerar a los reactivos (React ivos = Productos) 
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Orden de reacción, respecto II un rellctiyo. El exponente al que se eleva la concelllr3ción 
de un react ivo, en la e{;uación que cumple la ley de velocidad. 

Orden totlll de rellcción . La suma de los órdenes de reacción respecto a cada reactivo en la 
ecuación que cumple la ley de velocidad de una reacción. 

pH . Potencial de hidrógeno. Es la concentración de H"" ó!n una solución acuo:>ll. expresada 
en forma logarítmica: pH '" - log ia CH •. 

Principio de reversibilidad miu<.tseópica. En las reacciones opuestas. las reacciones 
directa y opuesta utilizan el mismo camino energético y, por lo tanto, fonnan los mismos 
complejos activados. 

Procedimiento grafico. Implica convertir la ecuación integrada de veloc idad en la forma 
de una curva conocida. Si los datos cinéticos ajustan esa curva, se deduce que cumplen con 
esa ecuación de veloc idad. 

Procedimiento tllbulllr. Consiste en establecer una tabla que tiene en las dos primeras 
columnas los datos cinéticos y las siguientes, las transformaciones indicadas en la ecuación 
integrada de velocidad, despejada de tal manera que la última columna dé el valor de k. Si 
los números que se obtienen en la última co lumna son razonablemente parecidos. el 
promedio de éstos es el valor promedio de k y el experimento satisface la ecuación 
inlegrada. No siem pre se obtiene este resultado y es necesario proponer otra ecuación 
inlegrada y repeti r el procedimiento tabular. 

Proceso. En un sistema termodinámico esta oc Jrriendo un proceso cuando las variables quc 
definen el sistema (presión, volumen, temperatura o composición) camhian con el 
transcurso del tiempo. 

Productos. El conjunto de especies químicas que resultan de una rl'acción. 

Propagación, etapa de. En un conjunto de reacciones sucesivas. las etapas que 
transforman unas especies inestables en otras. 

Pseudo-ordeD, reacciones de. Cuando uno de los reactivos es el disolvente. su 
concentración y su orden de reacción no aparecen en la ecuación de velocidad y el orden 
total que se obliene es un "pseudo - orden" de la reacción . 

Reacción elemental. Es aquella que se produce mediante la colisión si mple de dos 
reactivos o la que se realiza a cabo mediante solamente un complejo activado. 

Reacción, meca nismo. Conjunto de etapas que cursan los reactivos para convert;r.se en 
productos. 
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Reacción modelo (o modelo de reacción). Ecuación quimica abstracta dc la cual se supone 
que tiene la estequiometria y ley de velocidad tales que correspondan a una o mas 
reacciones reales. 

Reacción química . Proceso mediante el cual cambia la composición de un sistema, tal que 
algunas especies disminuyen en numero de moles y otras especies diferentes aparecen y/o 
aumentan en su número de moles. 

Reacción, velocidad de. Cambio de numero de moles o de la concentración de una especie 
quimica con respecto al tiempo. 

Reacciones bidireccionales. Reacciones que pueden proceder en ambas direcciones, dc 
reactivos a productos y/o de éstos hacia los rea..: tivos. 

Reacciones cata lizadas. Reacciones cuya velocidad se modifica debido a la presencia de 
un catalizador. 

Reacciones de pseudo orden. Cuando uno de los reactivos es el disolvente. su 
concentración y su orden de reacción no aparecen en la ecuación de velocidad y el orden 
total que se obtiene es un "pseudo - orden·' de la reacción. 

Reacciones cons«utivas. Reacciones en las cuales los primcros productos son lo 
suficientemente reactivos como para dar origen a otra reacción. Las reacciones 
consecutivas se pueden dar en dos o mas etapas. 

Reacciones heterogéneas . Reacciones quimicas en las que al menos un componente del 
sistema se encuentra en un estado fisico diferente. 

Reacciones homogéneas. Reacciones químicas en las que todos los componente del 
sistema se encuentra en el mismo estado fisico 

Reacciones monodireccionales. Reacciones que conducen a la formación de un único 
grupo de productos a partir de un único conjunto de reactivos y que se transforma en una 
sola dirección (Reactivos --+ Productos). 

Reacciones opuestas. Reacciones en las cuales los productos son 10 suficientemente 

activos como para regenerar a los reactivos (React ivos = Productos). 

Reacciones simultáneas. Las que ocurren con un mismo conjunto de reactivos. pero que 
dan conjuntos de productos diferentes simultáneamente. 

Reactute. Cualquier especie quim lca (reacti vo o producto) que aparece en la ecuación 
química de una reacción. 

Reactivos. ESpe<:ies quimicas que participan en una reacción y que se transforman o dan 
origen a otras especies (los productos) 
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Reversibilidad microscópica, Prindpio de la. En las reacciones opuestas. las reacciones 
directa y opuesla ulilizan el mismo camino energético y. PIX lo tanto, forman los mismos 
complejos activados. 

Salino primario, er«to. Efecto producido pCor iones disueltos en el medio reaccionante. 
Solamente se observa cuando el complejo acti, ado tiene carga iónica. 

Simultaneas, reacciones. Las que ocurren con un mismo conjunto de reactivos, pero que 
dan conjuntos de productos di ferentes simultáneamente. 

Tabular, procedimiento. Consiste en establecer una tabla que tiene en las dos primeras 
columnas los datos cinéticos y las siguientes. I,¡s transformaciones indi cadas en la ecuación 
integrada de velocidad, despejada de tal manera que la últ ima columna dé el valor de k. Si 
los números que se obtienen en la última columna son razonablemente parec idos, el 
promedio de éstos es el valor promedio de k y el experimento satisface la ecuación 
integrada. No siempre se obtiene este resultado y es necesario proponer otra ecuación 
integrada y repetir el procedimiento tabular. 
Terminación, etapa de. En un conjunto ,de reacciones sucesivas. la etapa en la cual las 
especies inestables reaccionan para producir especies estables. 

Velocidad de reacción. Cambio de número de mo les o de la concentración de una especie 
química con respecto al tiempo. 

Velocidad inslaolanea de reacción. Velocidad de reacción calculada en un instante dado. 

Velocidad mas probable. En el modelo de colisiones, la velocidad de las particulas mas 
frecuentemente encontrada. 

Vida fraccionaria (de una reacció n). Se dice del tiempo que una reacción tarda en 
convert ir el reactivo limitante hasta que su concentración ~ea la fracción f de la 
concentración inicial del reactiv:l limitante. 

Vida media (de una reacción). Se dice del tiempo que una reacción larda en convertir la 
mitad de la concentración inicial del reactivo limitante 
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