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1.- Introduccion
El area de la quimica que estudia la velocidad o rapidez con la que ocurre una reaccidon se denomina
cinética quimica. La cinética quimica abarca dos aspectos:

- predecir la velocidad que tendra una reaccion en unas condiciones determinadas  de  presion,
temperatura, concentracion, catalizador,...

- determinar y comprender el mecanismo por el que tiene lugar una reaccion.

La velocidad de una reaccién quimica depende de varios factores, de los cuales los mas importantes
son:

1.- Concentracion de los reactivos

2.- Temperatura

3.- Catalizador

4.- Estado fisico de los reactivos

2.- Velocidad de reaccion

La velocidad (v) indica la variacion de una propiedad con el tiempo.
Ax

At

donde: x = propiedad (concentracion, presion, conductividad, ...).

La velocidad de la reaccion expresa la rapidez con que se consume un reactivo dado o se forma un
producto.
Reactivos: Desaparecen con el tiempo (signo negativo).

Productos: aparecen con el tiempo (signo positivo).

Para la siguiente reaccion:
A—B
para un intervalo de tiempo dado, podemos expresar la velocidad media de reaccion como el aumento

del nimero de moles de B a lo largo de un intervalo de tiempo.

A(moles de B) _ nfB—noB

At ty —t

Velocidad media de formacion de B =+

Podemos también expresar la velocidad en funcién de las moles de A.
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f
A(molesde A) _ NA— ny

At tf - t0

Velocidad media de desaparicion de A = -

Velocidad media formacion de B = Velocidad media de desaparicion de A

Velocidad en funcion de la concentracion. Si el volumen no cambia podemos expresar la velocidad

de una reaccidn en términos de la concentracion.

Velocidad media formacion de B = +—A£}t3]

[Al=[Ali __A[A]

H —[A th =[A A% = =

1 >[A] 2 >[A] m P v
' AlA dl[A

Si At =0 velocidad instan tdnea v = Altm_1>0 - [At] = - [dt]

La velocidad de reaccion en cualquier instante t, se puede deducir de la pendiente de la linea

tangente a la curva concentracion-tiempo en ese instante
d[B]

Velocidad instantanea de formacion de B =+ 7
t

La velocidad instantanea se aproxima a la velocidad media cuando el intervalo de tiempo se acerca a

CCro.

Normalmente hablaremos de la velocidad instantanea como de la velocidad de una reaccion.

Concentracion

Velocidad media

Velocidad instantanea
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Velocidad de reaccion y estequiometria.

(Qué sucede cuando las relaciones estequiométricas no son uno a uno?

Para la reaccion: 2HI (g) = Ha(g) + L (g)

puesto que desaparecen dos moles de HI por mol de yodo e hidrogeno formados, la velocidad de

desaparicion de HI es el doble de la de aparicion de I, e Ho.

o __d(Hi] _din]
VHI =+ VI, = 4 VH, VHI = dr Vi, T d

Para igualar velocidades debemos dividir la velocidad de desaparicion de HI por dos

_1d[HI] d[I,]  d[H)]
2 dt  dt  dt

En general para una reaccion

aA+bB— ¢cC +dD
aA + bB— ¢C + dD

1dfA]

1d[B] _1d[C] 1d[D]
a dt b dt c dt d dt

3.- Factores de los que depende la velocidad.
A partir de una serie de experiencias se puede determinar que la velocidad de una reaccion
depende de los siguientes factores:
Naturaleza de los reactivos
Concentracion de las especies reactivas
Temperatura
Estado fisico de los reactivos, disolvente

Presencia de un catalizador
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3.1.- Dependencia de la velocidad con la concentracion: Ley de velocidad, orden de

reaccion.

Ecuacion de velocidad. Ecuacion que relaciona la velocidad de la reaccion con las concentraciones de
los reactivos.
Las ecuaciones de velocidad para casi todas las reacciones tienen la forma
v=k/[A]" [B]" ...
Los exponentes m y n se denominan 6rdenes de reaccion y la suma de los mismos es el orden global

(total) de reaccion.

Orden de reaccion: El orden de reaccion es el factor exponencial que acompana a la concentracion (o
cualquier propiedad que se estd midiendo, ej. Presion) en la ecuacion de velocidad, el cual no esta

relacionado con la estequiometria de la reaccion. Ejemplos:

2N20s5(g) — 4 NO2(g) + Ox(g) v =Kk [N20s]
CHCls(g) + Cla(g) — CCly(g) + HCI(g) v =k [CHCL5] [C1,]"?
Ha(g) + L(g) =2 Hl(g) v=k [Hz] [L2]

El orden de reaccion no corresponde a los coeficientes estequiométricos. En muchas reacciones el

orden de reaccion es 0, 1 , 2 o numero fraccionario.

Constante de velocidad. Constante que relaciona la velocidad con las concentraciones de los reactivos
en la ecuacion de velocidad.
k = velocidad /(concentracion) m

Unidades de las constantes de velocidad: k=Mt'/M"=M""t!

3.1.1. Determinacion experimental de la ecuacion de velocidad

La ecuacion de velocidad nos indica como cambia la velocidad de una reaccion a una temperatura

especifica conforme modificamos las concentraciones de los reactivos.

La ecuacion de velocidad para cualquier reaccion quimica debe determinarse de forma

experimental. Existen diferentes métodos para obtener la ley de velocidad de una reaccion:
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3.1.1.a. Leyves integradas de de velocidad

Procede de integrar la ley diferencial de velocidad para un orden de reaccion dado. Se debe suponer el

orden de reaccion.

Leyes integradas para un sélo reactivo. Vamos a considerar la obtencion de la ley de velocidad para

reacciones de tipo A — B, es decir en que la velocidad se puede expresar como funcién de la

concentracion de un Gnico reactivo.
1d[A]

“Ta a4 KA

Esquema

Se propone una ley de velocidad (un orden)

Se integra, y se obtiene una expresion analitica que indica la dependencia de la [A ] = f(t)
Normalmente los datos experimentales son : [ A] = f{(t)

Comprobacion de si los datos experimentales se ajustan a la expresion teorica obtenida.

Si es asi: Comprobacion (confirmacion) del orden y obtencidn de la cte de velocidad.

Si no lo es: Suposicion de un orden diferente y repeticion del proceso
Limitaciones: T=cte, Volumen=cte y Reaccion irreversible

Ejemplos: Orden cero, orden 1 (primer orden), orden 2 , orden n
Reacciones de orden cero: A — Productos

v=—M=k[A]" n=0 v=_dA
dt dt

Integrando la ecuacion diferencial para una concentracion inical [A], a tiempo cero, se obtiene

=k separ. variables d[A] = —kdt integracion

[A] ,
Jaraj=-k [“dr —[A] - [A], = -k 1
[Al, ’
[Al=[A]l, -kt
Ecuacion que sigue la ecuacion general de una recta. y= b+ax

b = ordenada en el origen (0.0.) =[A],

a = pendiente = -k (M t)

Representando [A]exp en funcidn del tiempo se obtendra una recta de pendiente —k, si la reaccion es de

orden cero.

Laboratorio de Quimica Fisica I. 6



Si los datos experimentales no se ajustan a una linea recta ([A] = [A], — k t), la reaccion no es de orden

cero y probaremos con otro orden.

[A]

Pendiente: -k \\

Reacciones de primer orden:

v=—M=k[A]" n=1 — v=—d[A]=k[A] — sep.variables M=—kalt
dt dt [A
(I aga) _ [A]
integracion — f ——=kf dt — In—2=%Fkt < In[A]=In[A], -kt
[A] [A] 0 [A]

In [A] = In[A],-kt
y = b + ax 0.0.=1In[A],
pendiente = -k (t ")

Representando In[A]ex, en funcidn del tiempo se obtendra una recta pendiente —k, si la reaccion es de
orden uno.

Si los datos experimentales no se ajustan a una linea recta la reaccion no es de orden uno y probaremos
con otro orden

In[A]

In[A]

pendiente: -k
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Reacciones de segundo orden.

n=2 v=-UA _prapokar — U _jarragag-kar
dt A]
(4]
_ o Lo
— [ AT d[A] =k ["dt — okt - = 4kt
J I, [A] 1Al [A] [A],

[A],

1 . . ., ,
Al representar A1 frente al tiempo si la reaccion es de segundo orden respecto a A dara una recta de

pendiente k (M ' t ) y ordenada en el origen A Se sigue el mismo procedimiento.

o

1/[A
Pendiente:k
1/ [Al,
t
Reacciones de orden n.
[A]
=—%=k[A]” - —diA]=—[A]'”d[A]=kdt = [ 1arrdiar =k [a
[A]" 0

[A],

[A]
—{ ! [A]'””—} =kt — ! ! - ! T(=kt
-n+1 [A], n=1\[A]""  [A])”
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3.1.1.b. Tiempo de vida media.

Tiempo de vida media (t;2): tiempo necesario para que la concentracion de una sustancia se reduzca a

la mitad de su valor inicial. t=t;, — [A]un =[A]s/2

Solamente tiene sentido hablar de ti» cuando la velocidad se puede expresar como: v =k [A]"

Sustituir en las ecuaciones integradas, [A]un = [Aloz y deducir  ty;

[A] n?2
orden cero: ti,= 0 orden 1: t,,= ——
( 172 2k ) ( 172 k )

21
(n-1)k[A]"

1
k[A],

(orden 2: tyn=

) (om’en n: typ=

Si disponemos de datos [A]oi ¥ (ti12)i, como los tiempos de vida media dependen de forma diferente de
la concentracion inicial podemos obtener el orden de la reaccion y la constante de velocidad

Orden cero (t; deberia| cuando [A], |)

Orden 1 (ti2 deberia ser cte)

Orden 2 (ti12 invers. proporcional a la concentracion, si [A], se reduce a la mitad, t;» se duplica)

3.1.1.c. Tiempo de vida fraccionaria: t, (t,).

Solamente tiene sentido hablar de t, cuando la velocidad se puede expresar como: v =k [4]"

Tiempo de vida fracccionaria (parcial), t,(t,): tiempo necesario consumir un determinada cantidad de
reactivo.
Ejemplo: t, — tiempo necesario para que [A]=a [A], = [A]=[A], - [x] = [x] =[A], - [A]

ha reaccionado — [x] =[A]o — a [A]o =[A]s(1- o).

tiempo de vida media

A 1 1 1 1
ty = t% — a=[[A]]0 a=§ — [A]=5 [A], —ha reaccionado 5 [A], ¥y nos quedai [A],

tiempo devida 3/ 4

[A] 3 3
g = t% eOC=[A]0 Ot=z — [A]—Z[AJO

[A]=[Al,~[x] =[x] =[Al, = [Al, =, [A], ~ ha reaccionado  [A], ynos queda’, [A],

Sustituir en las ecuaciones integradas que [A]= o [A], y deducir t,(t,):
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! 1 =kt ty— [A]=a[A],
n-1\rA]"" (At

1 1 1 1| & -1 a™ -1
n-1 1= PN k g = lo = n-1
n-1\(afA],) [A], n-1\([A],) ([A],) (n-1)k

_ In(l1/a) = ln(l/O.S)= In2

Orden n=1%lnﬂ=kt—>ln%=ln(l)=kta% ty P P P

AJ, alA], o

Cociente de tiempos fraccionarios o parciales

tal ky tPl = k_2

e, ki t, ki

3.1.2. Método de Aislamiento de Ostwald

Si la velocidad de la reaccion depende de mas de un componente, las expresiones de las ecuaciones

integradas pueden complicarse y es dificil utilizarlas para comparar con los valores experimentales.

Lo que se hace es simplificar la ley de velocidad planteada utilizando el método de aislamiento de
Ostwald. Consiste en planificar las experiencias de forma que la concentracion de un reactivo se

mantenga constante mientras que la de otro va cambiando.

Se consigue haciendo que las concentraciones de todos los reactivos, excepto uno, estén en exceso de
forma que no varien al transcurrir la reaccion, puedan considerarse constantes, y se engloban en una

constante aparente.

aA +bB —*— Productos v=k[A]a[A]ﬁ
si [Blo>>>[Al, — [B]=cte=[Blo = v=(k[BI} ) [A]“ =k[A]*  K=k[B]f

k’ se denomina constante aparente de velocidad

Esto simplifica la ecuacion de velocidad, haciendo que ésta dependa solo de la concentracion de un
reactivo, [A], v=k’[A]", y se utiliza alguno de los métodos descritos anteriormente para obtener el

orden de reaccion respecto al reactivo A.
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3.1.3. Determinacion experimental de la concentracion en funcion del tiempo.

Para determinar la ley de velocidad de una reaccion utilizando cualquiera de los métodos descritos
anteriormente es necesario seguir la evolucion de la concentracion de alguno de los reactivos o

productos con el tiempo. Existen diferentes métodos que podemos clasificarlos en:

Métodos quimicos o discontinuos. Consiste en extraer a diferentes tiempos una muestra de la reaccion,
se detiene la reaccion y se valora la muestra para obtener la concentracion de reactivo.
La reaccion se puede detener por varios procedimientos:

-enfriando,

-eliminando el catalizador

-diluyendo

-afiadiendo especies que reaccionen con los reactivos...

Meétodos fisicos o continuos. Consiste en medir una propiedad que depende de la concentracion de un
reactivo a lo largo del tiempo.

Ejemplo de propiedades fisicas:

- Presion a volumen constante.

- Propiedades Opticas: espectroscopia, polarimetria, refraccion.

- Métodos electroquimicos: medidas conductimétricas, potenciométricas..

Estas técnicas son aplicables a reacciones no muy rapidas, para reacciones muy rapidas se utilizan
técnicas especificas.

Problema: si la propiedad depende de la concentracion de varias especies.

4. Mecanismos de reaccion ;Como tienen lugar las reacciones quimicas?
4.1 Teoria de las colisiones (gases)

4.2 Teoria del complejo activado o estado de transicion (disoluciones)

JDe qué modo las moléculas de reactivo se convierten en productos?

4.1 Teoria de las colisiones

Una reaccion quimica supone la ruptura de determinados enlaces en los reactivos y la formacion de
nuevos enlaces para dar lugar a los productos.

Para ello es necesario que las moléculas de los reactivos entren en contacto, choquen o colisionen entre
si.

Gases: gran numero de choques/seg y las reacc no son instantaneas.
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Para que un choque sea eficaz se necesita, una orientacion adecuada y la energia suficiente.

Energia minima: Energia de activacion

Supone que la reaccion transcurre a traves de una especie intermedia, llamado complejo activado o
estado de transicion. Requiere una elevada energia para su formacién, es muy inestable y se

descompone rapidamente para originar los productos.

Es un agregado formado por las moléculas de los reaccionantes y en el que se han debilitado o roto
algunos enlaces y se han empezado a formar nuevos enlaces.
Se ha de superar una barrera energética (E de activacion) y se han de aproximar con una determinada

orientacion.

Es es la energia de activacion (E,) y no la entalpia quien determina la velocidad de la reaccion.

Choque

I, + H,

4.2 Teoria del complejo activado o estado de transicion (disoluciones)

Supone que la reaccion transcurre a traves de una especie intermedia, llamado complejo activado o
estado de transicion. Requiere una elevada energia para su formacioén, es muy inestable y se

descompone rapidamente para originar los productos.

Es un agregado formado por las moléculas de los reaccionantes y en el que se han debilitado o roto
algunos enlaces y se han empezado a formar nuevos enlaces.
Se ha de superar una barrera energética (E de activacion) y se han de aproximar con una determinada

orientacion.

Es la energia de activacion (E,) y no la entalpia quien determina la velocidad de la reaccion.
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Perfil de reaccion

Complejo activado Complejo activado
Eacti LaCti
Eactd

=
'5 Productos

Reactivos po
=

AH<0 - AR
L Reactivos
Productos
Transcurso de la reaccion Transcurso de la reaccion
AH = E, 4-E,; < 0 exotérmica AH = E,4-E,; > 0 endotérmica

5.- Dependencia de la velocidad respecto a la temperatura. Ecuacion de Arrhenius.

La velocidad de casi todas las reacciones quimicas aumenta al aumentar la temperatura.

(Como reflejan las expresiones de velocidad estas observaciones experimentales? Puesto que la
temperatura no afecta mucho la concentracion, la constante de velocidad de reaccion debe aumentar al
elevarse la temperatura. La constante de velocidad y por tanto la velocidad aumenta con la
temperatura. Como regla general un aumento de 10 grados en la temperatura duplica la velocidad de

reaccion.

Arrhenius encontrd que la mayor parte de los datos de velocidades de reaccion obedecen la siguiente

ecuacion
k = A exp(-E./RT)
Esta ecuacion se conoce como ecuacion de Arrhenius, donde k es la constante de velocidad.

E, es la energia de activacion,

R: es la constante de los gases , T: la temperatura absoluta.

A: es el factor de frecuencia, se puede suponer constante con la temperatura.

Tomando logaritmos en la ecuacion de Arrhenius:
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keAeE/RT g oina-La
RT

Esta ecuacion nos permite determinar la Ea conociendo k a dos temperaturas.
mke o _Ea[ 1 _1
ky R\T, T

asi como determinar k a una temperatura si conocemos Ea y k a otra temperatura.

Por otra parte la ecuaciéon In k = InA -Ea/RT es la ecuaciéon de una recta de pendiente —Ea/R y

ordenada en el origen In A.

CATALISIS.

Un catalizador es una sustancia que modifica la velocidad de reaccidon sin sufrir él un cambio
permanente en el proceso. El uso de catalizadores es muy frecuente, la mayoria de las reacciones que
ocurren en el organismo, la atmosfera, los océanos o en quimica industrial son afectadas por

catalizadores.

Con base a la ecuacion de Arrhenius, k = A exp(-Ea/RT), la constante de velocidad esta determinada
por la energia de activacion, Ea, por el factor de frecuencia, A, y por la temperatura. Un catalizador
puede alterar la velocidad de reaccion modificando A o Ea.

Los efectos cataliticos mas espectaculares provienen de reducir la energia de activacion. Como regla
general un catalizador reduce la energia de activacion de la reaccion.

Un catalizador reduce la energia de activacion de la reaccion haciendo normalmente que la reaccion

tenga lugar por un camino (mecanismo) diferente.

Dependiendo si el catalizador se encuentra en la misma fase que los reactivos o no la catélisis se divide
en:

CATALISIS HOMOGENEA Tieen lugar cuando el catalizador esta presente en la misma fase que los
reactivos

CATALISIS HETEROGENEA.

El catalizador esta presente en una fase diferente de las moléculas que reaccionan, normalmente un

solido en contacto con reactivos gaseosos o en disolucion.
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Reaccion no catalizada
== Reaccion catalizada

Energia
Complejo
activado Energia Complejo
activado
.......................................... i
Energia
de
Endrgia
E. de
Producto
eactivo
AH< AH>
\/
Reactivo
Producto
Transcurso de la Transcurso de la
Reaccion Reaccion

6. Mecanismos de reaccion

El proceso (conjunto de etapas) por el que se lleva a cabo una reaccion se denomina mecanismo de

reaccion.

El mecanismo de reaccion describe la ruptura y formaciéon de enlaces y los cambios de las posiciones

relativas de los atomos a lo largo de la reaccion.

Es decir, nos proporciona informacion de los diferentes pasos o etapas elementales por los que
transcurre la reaccion. Ademas el mecanismo de una reaccion puede cambiar al variar la temperatura

y por la presencia de un catalizador.

Uno de los objetivos de la cinética quimica es determinar el mecanismo por el que tiene lugar
una reaccion.
Hemos de construir un mecanismo consistente con la ley de velocidad experimental.

Las reacciones pueden tener lugar en una sola etapa o proceso (choque de moléculas):

NO(g) + O5(g) = NO, (2)+ O, (g)

o en varias etapas: H,0, + 2 Br + 2 H" — Br, + 2 H,0
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(el choque de 5 particulas al mismo tiempo y con la orientacién adecuada es muy poco probable, luego

tendrd lugar en varias etapas), por ejemplo:
H,0,+ Br + H" — HOBr + H,0

HOBr + Br'+ H'—Br, + H,0

Mecanismo: Conjunto de etapas por las que transcurre una reaccion.

Cada etapa del mecanismo es un proceso (etapa) elemental

Se llama Molecularidad: al nimero de moléculas que participan en un proceso elemental. Si
interviene una sola molécula se dice que la reaccion es unimolecular, si intervienen dos bimolecular. Si
hay una colision simultanea de tres moléculas se denominan termoleculares.

Los pasos termoleculares son mucho menos probables y se presentan rara vez. La probabilidad de que

choquen cuatro o mas moléculas con algin grado de regularidad es ain mucho més remota.

Para reacciones que transcurren en mas de un paso, la reaccion suele venir expresada por una serie de
pasos elementales que es lo que se conoce como mecanismo de reaccion.

La suma de los pasos elementales debe dar la reaccion global.

Intermedio de reaccion: aparecen en los pasos elementales del mecanismo de reaccidon pero no es un

reactivo o producto. En los mecanismos de pasos multiples interviene uno o varios intermedios.

La ecuacion de velocidad para paso elemental se deduce de la molecularidad de cada paso. Es
importante recordar sin embargo, que no podemos deducir el orden de reaccion de la estequiometria de

la ecuacioén quimica ajustada.

En la ley de velocidad: orden # coeficiente estequiometria.

Pasos elementales: orden = molecularidad.

La mayoria de las reacciones tienen lugar a través de mecanismos en varias etapas. Uno de los pasos
suele ser mucho mas lento. La velocidad de la reaccion no puede ser mayor que la velocidad de la

etapa mas lenta.

Ya que el paso mas lento determina la velocidad de la reaccidon a esta etapa se le denomina etapa
determinante (limitante) de la velocidad de reaccion. La velocidad de las etapas mas rapidas
anteriores o posteriores a la etapa determinante no influyen en la velocidad de la reaccion. Es decir, e/

paso determinante de la velocidad gobierna la ecuacion de velocidad para la reaccion global.
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Aproximacion de la etapa limitante (determinante) de la velocidad.

Tomar como velocidad de la reaccion global, la velocidad de la etapa elemental mas lenta (etapa
determinante).

p.ej.: reaccion global: 2 NO; + F, — 2 NO,F Vexp = K[NO»][F2]

posible mecanismo
NO,; + F, = NO,F + F (lenta)

NO, + F — NO,F (rapida) \Y k; [NO,][F,] =V

et. determ. —

p.€j.: reaccion global: 2 NO + O, — 2 NO; Ve = kINO,]’[0]

Mecanismo con una primera etapa rapida y reversible, seguida de una etapa lenta

ky
Rdpida NO + NO —— N,0, N»O, intermedio
k-1
k
Lenta N202 + N02 —2— 2 N02 Vetapa lenta =V2 = kz[NzOz][NzOz]

equilibrio primera etapa: v =v, k; [NO]Z =k_; IN>0,]

N,O, intermedio [N,O, ] = kk—l [NOJ?
1

Vs =v=ky[NyO5 ][O, ] y = kzkk—l[N0]2[02]
-1

Aproximacion del estado estacionario.
Supone que la concentracion de los intermedios de reaccion ([I]), permanecen constantes durante la
mayor parte de la reaccion

I - =—=O
[I]=cte v

” =V formacion ~ Vdesaparicion = 0O—v form = Vdesap

reaccion global: 2 NO + O, — 2 NO; Vexp = k[NOz]z[Oz]

elegimos una etapa simple (no reversible) v; =k; [N20,][O;]

% =0=k[NOJ* =k_1[N20y] - ky [N20, ][ 05 ] =0
[N,0,] = _RINOJ® | kiky[NOJ’[0y] _kiky[NOJ?[0,]
koi+ky[0] ko +ky[0] k_,

para que coincida con la informacién experimental hay que suponer que k, [O,]<<k_;;

es decir, k, k| >>k,,
preequilibrio rapido (cte de velocidad elevada) y etapa lenta (cte de velocidad pequeiia)
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7. Reacciones complejas
Hasta ahora solo hemos considerado las reacciones como irreversibles. Esta suposicion es valida si la
Keq es muy elevada y es estrictamente correcta durante los primeros momentos de la reaccion.

Representacion curva: [] = f(t).

K1
Reacciones reversibles A ~—T
-1

Existen reacciones en las que la conversion de productos en reactivos es importante y por tanto hay

que considerar la reaccion directa y la inversa. Tiempos elevados.

Tanto la reaccion directa como la inversa son de primer orden

Vv =Vd—"i=—d—=k1 [A]-k_i [B]

ks
K1 B

t=0 [Alo 0 [Aloy Xe conocidos

t=t [Alo-x X [A]=[A]o-x [Ale=[Alo- Xe

t=o0 [Ao-Xe Xe x =[Alo— ([Alo—x) = [A]o— [A]

Xe = [Alo— ([Alo—Xe) = [Alo— [A]e
Xe-X=[A]-[A]e
-8y a1-k 18]

_d([A]o—x)
dt

d d
=ki ([A],-x)—k_j x == ?);=k1[A]o—(k1+k_1)x

eneleq. vy =v; v=0=%=k1 ([A],-x,)-k_y x,
t

kl [A]o
Xe

sustituimos (k;+k_;), simplificamos, separamos variables, integramos

kl [A]0=(k1+k_1)xe i (kl+k_1)=

€y, e LA

Xe

(x,—x) _ dx =k1[A]0dt
X

X=k1[A]0

X, X, -X X

e e

X

e =k1[A]0t=(k1+k_1)t

X,—X

odx Kk :
) =L1AL [ dt {-in(x,-x)}; I
L Xe =X X, p e

xe=[A]o_[A]eq X=[A]0—[A] xe_x=[A]_[A]eq
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Yoty vhy)i=R1UATo gy [0 ANeg K[ AL

xe_-x -xe [A]_[A]eq [A]O_[A]eq

In

ki[A]
In([A]=[Aleg) =In([A], = [Aleg)—(ky +k_1) 1 (ky+k_y) = —1—=0—
“ o [Al,=[A],,
representamos : In e (en funcion de los datos exp erimentales, productos)
X, —X

o si disponemos de datos de reactivos, representamos: In([A]-[A leg ) frentea t

de la pendiente hallamos (ky+k_1) 'y si conocemos: [A], y x, ([A].y), hallamos ki (k_y);

kl[A]o — kl[A]0
xe [A]o_[A]eq

(ki +k_q)=

IN(Xo/Xg-X)

pend = kq[Al,/Xe = K; + K.,

Laboratorio de Quimica Fisica I.

19



