
Qúımica F́ısica II. Curso 2009-2010. Serie L10.
Cinética de las reacciones qúımicas. I.

1. Utiliza el método de las fracciones indeterminadas para integrar

(a)

∫
dx

x2 − 2x + 1
, (b)

∫
dx

x3 + x2 + x + 1
.

2. En octave un polinomio de grado n toma la forma

Pn(x) = c1x
n + c2x

n−1 + ... + cnx + cn+1.

Los coeficientes del polinomio forman un vector fila. Por ejemplo, c = [1,1,1,1] da lugar al
polinomio x3 +x2 +x+1. Algunas de las funciones más útiles relacionadas con los polinomios son:

r = roots(c) — Encuentra las raices del polinimio.

y = polyval(c,x) — Evalúa el polinomio en los puntos indicados por el vector x.

polyout(c,”x”) — Escribe el polinomio en la forma matemática habitual, siendo "x" el nombre
usado para la variable.

c = polyfit(x,y,N) — Determina los coeficientes del polinomio que mejor se ajusta, en el sentido
de mı́nimos cuadrados, al conjunto de datos experimentales contenidos en los vectores x e y.

Utilizando octave:

a) Determina las raices de x4 + x3 + x2 + x + 1 = 0. Comprueba el resultado con el método de
Ruffini.

b) Escribe P (x) = x4 + x3 + x2 + x + 1 como producto de monomios.

c) Encuentra los polinomios de grados 2, 3, y 4 que mejor se ajustan a los datos siguientes.
Compara en una gráfica los polinomios de ajuste con los datos de partida.

x 0.1 0.9 2.1 3.2 3.9 5.0
y 1.11 3.44 16.77 47.21 79.43 156.0

3. La constante cinética de la reacción en fase gaseosa 2NO2+F2 −→ 2NO2F vale k = 38 dm3mol−1s−1

a 27 ◦C. La reacción es de primer orden en NO2 y en F2. Calcula el número de moles presentes de
los tres reactantes 10.0 s después de mezclar 2.00 mol de NO2 con 3.00 mol de F2 en un recipiente
de 400 dm3 a 27 ◦C. Utiliza octave para calcular la concentración de los tres reactantes desde
el comienzo hasta que la reacción ya no progrese significativamente. Suponiendo que se trata de
gases ideales, determina cómo vaŕıa la presión con el tiempo si el volumen del recipiente permanece
constante.

4. En cinética en fase gaseosa es común utilizar la presión parcial como medida de la concentración
de los componentes. Dada una reacción aA→ productos, una cinética de orden n daŕıa lugar a la
ecuación diferencial

−a−1dpA/dt = kpp
n
A,

donde kp es la constante cinética (adaptada a las presiones) y pA la presión parcial de A. (a)
Encuentra la relación entre kp y la constante cinética en términos de concentraciones molares.
(b) ¿Es válida la relación de (a) para cualquier reacción de orden n? (c) Calcula kp para una
reacción en fase gaseosa a 400 K si k = 2.00× 10−4 dm3 mol−1 s−1. Describe cualquier hipótesis o
aproximación que necesites realizar.

5. Una persona de 75 kg consume un promedio de 6 000 kJ de alimento útil por d́ıa. Suponiendo que
todo este alimento fuese obtenido por oxidación de la glucosa,

C6H12O6 + 6O2 −→ 6CO2 + 6H2O, −∆Hr = 2 816 kJ/mol,

encuentra el rendimiento metabólico, es decir, la velocidad de reacción promedio expresada en
mol dm−3s−1.



6. El compuesto A se descompone siguiendo una cinética de primer orden. Si un 50 % de A desaparece
en un peŕıodo de 5 min, ¿qué tiempo debemos esperar para que la descomposición alcance el 75 %
en las mismas condiciones? ¿Podŕıas repetir el cálculo para una cinética de orden 0, 2, 3?

7. ¿Puede depender la velocidad de reacción del tiempo? Considera el caso de una reacción de orden
1 en un único reactivo y determina la variación con t de la velocidad de reacción.

8. En un experimento en el que la concentración inicial de reactivos está en proporción estequiométrica
se observa que la velocidad de reacción se triplica al doblar la concentración de reactivos. ¿Cuál
es el orden global de reacción? ¿Cómo cambiaŕıa la velocidad de esta reacción si el orden global
fuese 0, 1, 2, ... n?

9. Escribe las unidades de la cosntante de velocidad para una reacción de orden global n. En la
cinética de la hidrogenación de Br2 indica las unidades de k y k′:

v =
k[H2][Br2]

1/2

1 + k′[HBr]/[Br2]
.

10. Busca en la página web de la fundación Nobel (www.nobel.se) cuándo y cuáles fueron las razones
por las que se concedieron los premios Nobel de qúımica a Ahmed H. Zewail, Paul J. Crutzen, Mario
J. Molina y F. Sherwood Rowland. Es interesante la lectura de las clases magistrales impartidas
por estos autores con motivo de los actos asociados a la entrega de sus premios. Busca otros autores
que hayan recibido premios Nobel debido a sus trabajos relacionados con la cinética qúımica.

11. Gnuplot proporciona una herramienta simple y eficaz para realizar ajustes de mı́nimos cuadrados
no lineales. Por ejemplo, para ajustar la curva k(T ) = ATme−α/T a los datos de la tabla adjunta,
escribiŕıamos un fichero (datos.dat, por ejemplo) que constara de los valores de T (primera
columna) y k (segunda columna) y después utilizaŕıamos las siguientes instrucciones:

k(T) = A * T**m * exp(-alfa/T) # Definimos la funcion

fit k(x) ’datos.dat’ using 1:2 via A,m,alfa # Realizamos el ajuste

plot ’datos.dat’, k(T) # Comprobamos el ajuste

Determina los valores óptimos de A, m y α.

T 300 320 340 360 380 400 420 440 460 480 500
k 4261 4787 5324 5882 6461 7050 7657 8281 8920 9566 10239

12. Sea una reacción A+B −→ C que transcurre de acuerdo con una cinética 1+1. En el curso de un
experimento realizado con unas concentraciones iniciales de reactantes [A]0 = 31.4× 10−3 mol/L,
[B]0 = 21.0 × 10−3 mol/L y [C]0 = 0, se han medido las siguientes concentraciones de producto
como función del tiempo. Determina la constante cinética del proceso.

[C] (10−3 mol/L) 4.45 7.55 11.57 14.04 15.69 16.85 18.62 19.56 20.43
t (min) 1 2 4 6 8 10 15 20 30

13. En la descomposición de (CH3)2O (especie A) a 777 K, el tiempo necesario para que [A]0 se reduzca
a 0.69 [A]0, en función de [A]0, es:

[A]0 (10−3 mol/dm3) 8.13 6.44 3.10 1.88
t0,69 (s) 590 665 900 1 140

Calcula el orden de la reacción y kA = ak, suponiendo que d[A]/dt = −kA[A]n.

14. En el instante t = 0, se introdujo butadieno en un recipiente vaćıo a 326 ◦C, siguiéndose a con-
tinuación la reacción de dimerización 2C4H6 → C8H12 por medidas de presión. Se obtuvieron los
datos recogidos en la tabla siguiente. Calcula el orden de reacción, usando el método del tiempo
fraccionario, y evalúa la constante de velocidad, suponiendo que v = k[C4H6]

n.

t (s) 0 367 731 1 038 1 751 2 550 3 652 5 403 7 140 10 600
P (torr) 632.0 606.6 584.2 567.3 535.4 509.3 482.8 453.3 432.8 405.3



15. Repite el ejercicio anterior empleando el método de Powell.

16. El isótopo radiactivo 89Kr tiene una vida media t1/2 = 76 min. Calcula cómo decae la radiactividad
de una muestra del isótopo en un d́ıa y en una semana.

17. Describe el fundamento de la datación de muestras orgánicas fósiles con 14C. Busca en la literatura
el tiempo de vida media de este isótopo y las posibles fuentes de error de la técnica de datación.

18. La actividad de un isótopo radiactivo ha sido medida con la ayuda de un contador Geiger. La tabla
adjunta muestra la actividad, medida en cuantas por minuto (cpm), como función del tiempo.
Los datos ya han sido corregidos restando la actividad de fondo siempre presente en el lugar de
medición. Determina la vida media del isótopo.

t (min) 0 2 4 6 8 10 12 14
cpm 3160 2512 1778 1512 1147 834 603 519

19. M. Hellin y J.C. Jungers, Bull. Soc. Chim. France 386 (1957), presentan los datos de la tabla
adjunta para la reacción

H2SO4 + (C2H5)SO4 −→ 2C2H5SO4H (aq, 22,9◦C).

Si la concentración inicial de cada uno de los reactivos era 5.5 mol/L, determina una ecuación de
velocidad para la reacción.

t (min) 0 41 48 55 75 96 127 146 162
[C2H5SO4H] (mol/L) 0 1.18 1.38 1.63 2.24 2.75 3.31 3.76 3.81

t (min) 180 194 212 267 318 368 379 410 ∞
[C2H5SO4H] (mol/L) 4.11 4.31 4.45 4.86 5.15 5.32 5.35 5.42 (5.80)

20. Determina el orden global de la siguiente reacción irreversible a partir de los datos de la tabla, sabi-
endo que H2 y NO se hallan en cantidades equimolares. 2H2 + 2NO −→ N2 + 2H2O (gas).
presión total (torr) 200 240 280 320 360

t1/2 (s) 265 186 115 104 67

21. Encuentra los órdenes de reacción del proceso A + B −→ prod si

(a)
[A]/M◦ 4 1 1
[B]/M◦ 1 1 8
v/v◦ 2 1 4

, (b)
[A]/M◦ 2 2 3
[B]/M◦ 125 64 64
v/v◦ 50 32 48

, donde M◦ = 1 mol/L y v◦ = 1 mol/L s.

22. En la reacción A + B → C + D, cuya ecuación cinética es de la forma v = k[A]α[B]β, un experi-
mento con [A]0 = 400 mmol/L y [B]0 = 0.400 mmol/L dio los resultados siguientes:

t (s) 0 120 240 360 ∞
[C] (mmol/L) 0 0.200 0.300 0.350 0.400

y un experimento con [A]0 = 0.400 mmol/L y [B]0 = 1 000 mmol/L, los siguientes:

t (1× 103 s) 0 69 208 485 ∞
[C] (mmol/L) 0 0.200 0.300 0.350 0.400

Determina la ecuación cinética y la constante de velocidad.

23. O. Levenspiel (Chemical Reaction Engineering, 3rd ed., John Wiley & Sons, New York, 1999)
describe el siguiente experimento. Cada 22 de mayo el autor planta en su jard́ın una semilla de
sand́ıa, que riega y atiende hasta el d́ıa de su cosecha. La tabla siguiente recoge el resultado de
seis a nos de cultivo en forma de número de d́ıas invertidos en el crecimiento y temperatura media
en las horas diurnas durante el peŕıodo de crecimiento. De acuerdo con estos datos, ¿afecta la
temperatura a la velocidad de crecimiento? De ser aśı, represéntalo en forma de una enerǵıa de
activación y discute el posible significado de este experimento.



año 1976 1977 1982 1984 1985 1988
d́ıas de crecimiento 87 85 74 78 90 84
temp. media (◦C) 22.0 23.4 26.3 24.3 21.1 22.7

24. El estudio experimental de la descomposición de un reactivo A en fase gaseosa ha dado lugar a la
misma constante cinética k = 2.3 mol L−1 atm−2 s−1 a las temperaturas de 400 y 500 K. Suponiendo
un comportamiento de gas ideal, determina la enerǵıa de activación.

25. La constante de velocidad de una reacción resulta ser el doble a 30 ◦C que a 20 ◦C. Calcula la
enerǵıa de activación.

26. El corazón de la pulga de agua realiza un número fijo de latidos antes de que la pulga fallezca de
muerte natural. Si la vida natural de la pulga es el doble a 15 ◦C que a 25 ◦C, determina la enerǵıa
de activación de la reacción que controla el ritmo de latido card́ıaco de la pulga.

27. El valor de la constante cinética para la reacción en fase gaseosa H2 + I2 −→ 2HI se ha medido a
varias temperaturas obteniéndose los valores de la tabla siguiente. Determina A y Ea.

k (1× 10−3 L/mol/s) 0.54 2.5 14 25 64
T (K) 599 629 666 683 700

28. Ajusta las reacciones siguientes e indica en cada caso cuantos coeficientes estequiométricos pueden
elegirse independientemente:

a) aH2 + bO2 = cH2O.

b) aCa(OH)2 + bS2 = cCaS2 + dCaS2O3 + eH2O.

c) aS + bO2 + cH2 = dH2SO4.

d) aHCl + bMnO2 = cMnCl2 + dH2 + eCl2.

e) aKMnO4 + bHCl = cKCl + dMnCl2 + eH2O + fCl2.

f ) aK2Cr2O7 + bHCl = cKCl + dCrCl3 + eH2O + fCl2.

g) aBr− + bMnO2 + cH+ = dBr2 + eMn+2 + fH2O.

h) aBr− + bCl2 = cCl− + dBr2.

i) aIO−
3 + bI− + cH+ = dI2 + eH2O.

j ) aKMnO4 + bH2SO4 + cH2O2 = dMnSO4 + eK2SO4 + fH2O + gO2.


