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3. La cinética química.



Un objetivo de la cinética química es 
responder preguntas como la siguiente:

La respuesta depende del contacto favorable 
entre las moléculas de los reactivos.
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3.1. Algunos 

conceptos generales.
Nomenclatura para las reacciones químicas.

Un ejemplo.
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3.1.(2)
La velocidad de la reacción.

La ley de la velocidad y el orden de la 
reacción.

La velocidad de la reacción: v ⌘ 1

⌫i

dni

dt

Se mide a través del cambio de la concentración de alguna especie:

- tiempo de detección corto,

- detener el avance de la reacción.

Cuando t ! 1, v ! 0 ( el estado de equilibrio).

La velocidad depende de T , P , Ci, el medio de reacción, catalizador, etc. Las

reacciones en una fase se denominan homogéneas. Mientras que, cuando hay

varias fases presentes, son heterogéneas.

En muchos casos, las reacciones son simples y la ley empírica de la velocidad

tiene la forma:

v = k[A1]↵1 [A1]↵1 · · ·

↵i el orden de la reacción con respecto al reactivo Ai

es una constante y en muchos casos es un entero

k la constante de la velocidad
P

i ↵i el orden total de la reacción
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v = k[A1]↵1 [A2]↵2 · · ·
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P
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3.1.(3)
Algunos casos sencillos.

Las reacciones de primer orden.

Ejercicio. Integrar la ecuación de velocidad y 
verificar los resultados.

Cinética y dinámica química

Reacciones simples

◼ Reacción de primer orden
In[401]:= ao = 1;

k1 = 3;

In[403]:= Plot[{ao $ Exp[%k1 $ t], If[t > Log[2] ( k1, 0, 0.5], If[t > 2 $ Log[2] ( k1, 0, 0.25],
If[t > 3 $ Log[2] ( k1, 0, 0.125], If[t > 4 $ Log[2] ( k1, 0, 0.0625]},

{t, 0, 1}, PlotRange * {0, 1}, AxesLabel * {"t", "[A]"}]

Out[403]=
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In[404]:= Plot[Log[ao] % k1 $ t, {t, 0, 1}, AxesLabel * {"t", "Log[A]"}]

Out[404]=
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t
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Log[A]

◼ Reacción de segundo orden

Dependencia en un reactivo

Cinética y dinámica química

Reacciones simples
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◼ Reacción de segundo orden

Dependencia en un reactivo

Las reacciones de primer orden.

�d[A]

dt
= k[A] [A] = [A]0e�kt

t1/2 =
ln 2

k

Ejemplo. 2N2O5(g) ! 4NO2(g) + O2(g) v = k[N2O5]

Las reacciones de segundo orden.

Caso 1. �d[A]

dt
= k[A]2

1

[A]
=

1

[A]0
+ kt t1/2 =

1

k[A]0

Ejemplo. 2ClO� ! 2Cl� + O2 v = k[ClO�]2

Caso 2. �1

a

d[A]

dt
= k[A][B] D ⌘ aC

0
B � bC

0
A

D 6= 0
[A]

[A]0

[B]0
[B]

= e
�Dkt

D = 0
1

[A]
=

1

[A]0
+ kt

Ejemplo. S2O2�
8 + 2I� ! 2SO2�

4 + I2 v = k[S2O2�
8 ][I�]
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3.1.(4)
Las reacciones de segundo orden.

Caso 1.

Ejercicio. Integrar la ecuación de velocidad y 
verificar los resultados.

Dependencia en un reactivo
In[405]:= ao = 1;

k2 = 4;

In[407]:= Plot[{ao ( (1 + ao $ k2 $ t), If[t > 1 ( (k2 $ ao), 0, 0.5], If[t > 3 ( (k2 $ ao), 0, 0.25]},
{t, 0, 1}, AxesLabel * {"t", "[A]"}]

Out[407]=
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In[408]:= Plot[(1 + ao $ k2 $ t) ( ao, {t, 0, 1}, AxesLabel * {"t", "1([A]"}]

Out[408]=
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Dependencia en dos reactivos
Condición no estequiométrica, A es el reactivo limitante

In[409]:= coefa = 1;
coefb = 1;
k2 = 10;
ao = 1;
bo = 1.1;
de = bo $ coefa % ao $ coefb;

2     complex_react.nb
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3.1.(5)
Las reacciones de segundo orden.

Caso 2.

Ejercicio. Integrar la ecuación de velocidad y 
verificar los resultados.

In[415]:= If[de == 0, Print["Condición estequiométrica"],
Plot[{de ( (Exp[k2 $ t $ de] $ bo $ coefa ( ao % coefb),

de $ (coefb ( (Exp[k2 $ t $ de] $ bo $ coefa ( ao % coefb) + 1) ( coefa},
{t, 0, 1}, PlotLegends * {"[A]", "[B]"}, AxesLabel * {"t", "[X]"}]]

Out[415]=

0.2 0.4 0.6 0.8 1.0
t
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In[416]:= If[de == 0, Print["Condición estequiométrica"],
Plot[Log[ao ( bo] % k2 $ t $ de, {t, 0, 1}, AxesLabel * {"t", "Log([A]([B])"}]]

Out[416]=
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Reaciones complejas

◼ Reacción en ambas direcciones
A <=> B

In[417]:= kf = 10;
kb = 1;
ao = 1;
bo = 0;
K = kf + kb;
Keq = kf ( kb;
co = ao + bo;
aeq = co ( (Keq + 1);

complex_react.nb     3
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3.1.(6)
La estequiometría de la reacción anterior.

Ejercicio. Verifique la estequiometría.

rl

aA + bB ! productos

inicio n
0
A n

0
B

reacciona x x
b
a

queda n
0
A � x n

0
B � x

b
a

[A] = C
0
A � x

Vol
⌘ u

[B] = C
0
B � bx

aVol
=

bu+D

a

D ⌘ aC
0
B � bC

0
A

D = 0,
C

0
B

C
0
A

=
b

a
, condición estequiométrica

La ley de la velocidad experimental es empírica. ¿cómo?

# por integración

determinación de k

Ejemplo de una reacción compleja.

H2 + Br2 ! 2HBr
d[HBr]

dt
=

k[H2][Br2]1/2

1 + k0[HBr]/[Br2]

El orden de la reacción no coincide con los coeficientes estequiométricos.

Por lo tanto, la reacción ocurre en varias etapas.

Ni la estequiometría, ni el orden de la reacción, permiten

saber como ocurre la reacción química a nivel molecular.
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3.1.(7)
La determinación de la constante de la 
velocidad de la reacción.

Las reacciones complejas.

rl

aA + bB ! productos
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0
A

n
0
B

reacciona x x
b
a

queda n
0
A
� x n

0
B
� x

b
a

[A] = C
0
A
� x

Vol
⌘ u

[B] = C
0
B
� bx
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La ley de la velocidad experimental es empírica. ¿cómo?

# por integración

determinación de k

Ejemplo de una reacción compleja.

d[HBr]
dt

=
k[H2][Br2]1/2

1 + k0[HBr]/[Br2]

El orden de la reacción no coincide con los coeficientes estequiométricos.

Por lo tanto, la reacción ocurre en varias etapas.

Ni la estequiometría, ni el orden de la reacción, permiten

saber como ocurre la reacción química a nivel molecular.
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3.1.(8)
El mecanismo de una reacción química. El	mecanismo	de	una	reacción es	el	conjunto	de	procesos	elementales	que	conducen	a	los	

productos	de	la	reacción	química.

La	molecularidad	de	un	proceso	elemental	es	el	numero	de	moléculas	que	están	
presentes	en	la	colisión.	(Procesos:	unimoleculares,	bimoleculares,	termoleculares,	etc.)	

En	un	proceso	elemental,	el	orden	de	reacción	coincide	con	la	estequiometría.

EJEMPLOS.

a) K·	+	Br2→	KBr +	Br·	,	la	reacción	sucede	en	una	etapa:	proceso	elemental.

b) H2 +	I2→	2	HI	,	la	reacción	es	de	segundo	orden,	pero	no	es	un	proceso	elemental.
Mecanismo	aceptado. Contribuye	a	temperatura	alta.

I2⇄	2	I·	,	 I2⇄	2	I·	,	
H2 +	I·	→	HI	+	H·	,	 H2 +	2	I·	→	2	HI
I2 +	H·	→	HI	+	I·	

Ambos	mecanismos	son	congruentes	con	la	ecuación	cinética.

c) 3	O2→	2	O3 ,	el	mecanismo	incluye	a	la	radiación.
O2 +	hν →	2	O	,	 O3 +	hν →	O2 +	O	,	
O	+	O2 +	M	→	O3 +	M	, O3 +	O	→	2	O2

colisión        ⟷ proceso elemental

⤢ ⤡
fuerzas   ⟷ dinámica



3.1.(9)
La propuesta de un mecanismo.

Los procesos bimoleculares.

La clasificación por el tipo de reactivos.

En	una	reacción	pueden	ocurrir	simultáneamente	varios	mecanismos.

Diferentes	mecanismos	de	una	reacción	pueden	generar	la	misma	ecuación	
cinética.

Toda	propuesta	del	mecanismo	de	la	reacción	debe	ser	compatible	con	la	ley	de	
velocidad experimental.

LOS	PROCESOS	BIMOLECULARES.

La	clasificación	por	el	tipo	de	reactivos.
neutro-neutro H·	+	O2→	HO·	+	O	
ion-neutro Ar+ +	H2 →	ArH+ +	H·	
neutralización N+ +	O− →	NO	
ion-ion	(misma	carga) procesos	poco	favorecidos	energéticamente.



3.1.(10)
La clasificación por el tipo de reacción.

La	clasificación	por	el	tipo	de	reacción.
transferencia	(metátesis):	un	átomo	o	grupo	se	transfiere	de	una	
especie	a	otra.

H·	+	O2→	HO·	+	O	 transferencia	de	oxígeno
Ar·+ +	H2→	ArH+ +	H· transferencia	de	hidrógeno
H2·+ +Ar	→	ArH+ +	H· transferencia	de	protón

condensación CH3+ +	CH4→	C2H5+

inserción C2H4 +	O	→	
transferencia	de	carga O·+ +N2→	O	+	·N2+

formación	de	un	par	iónico O	+	O	→	O·+ +O·−

ionización
por	colisión Ar	+	Ar	→	Ar	+	Ar+ +	e−

por	asociación CH	+	O	→	HCO+ +	e− , O2− +	O	→	O3 +	e−

de	Penning He*	+	O2→	He	+	O2·+ +	e−

disociación Br2 +	Ar	→	2	Br·	+	Ar	
recombinación Br·	+	Br·	→	Br2*	→	Br2 +	hν

La	formación	de	un	enlace	libera	energía.	Así,	la	molécula	tiene	
energía	en	exceso.	La	energía	en	exceso	se	puede	eliminar	
emitiendo	radiación	(quimioluminiscencia).

excitación	por	colisión H·	+	Ar	→	H·	+	Ar*	
transferencia	de	excitación N2*	+	NO·	→	N2 +	NO·*	
etc.



3.1.(11)
Los procesos también ocurren en las fases 
condensadas.

Muchos	procesos	similares	también	ocurren	en	disolución.
transferencia	de	protón reacción	ácido-base	
transferencia	de	carga reacción	de	oxidación-reducción
etc.



3.2. La interacción 

entre las moléculas.

Una molécula ejerce una fuerza sobre las 
otras.

moléculas

fuerzas

dispersión	elástica métodos	cuánticos	(moléculas	sencillas)

coeficientes	viriales

propiedades	de	transporte

Las	variables	relevantes	en	la	energía	potencial..
entre	átomos R
entre	moléculas R y	las	orientaciones
reacción el	cambio	de	la	estructura	interna



3.2.(2)
Un ejemplo sencillo. La abstracción de 
hidrógeno por un radical libre.

Revisar la viñeta en el texto, pp 886-888 y las 
referencias mencionadas.

EJEMPLO.	F·	+	H2→	HF	+	H·	.

Grados	de	libertad:	3M	−	6	=	3

El	caso	más	sencillo	es	la	colisión	colineal.

α	=	π	=	180°

- Cuando	RHF y	RHH son	grandes,	los	átomos	están	
aislados	(región	plana).

- Cuando	RHH >>	RHF ,	se	parece	a		la	curva	de	potencial	
del	HF.

- Cuando	RHF >>	RHH ,	se	parece	a	la	curva	de	potencial	
del	H2.

El	punto	de	silla (TS)	es	el	punto	de	menor	energía	para	
pasar	de	un	valle	a	otro.

La	trayectoria	de	la	reacción	es	la	trayectoria	de	menor	
energía	entre	dos	valles	y	pasa	por	el	punto	de	silla.

Una	reacción	es	adiabática si	todos	los	cambios	estructurales	están	
asociados		sólo	con	una	superficie	de	potencial.

EJEMPLO.	H·	+	H2→	H2 +	H·

En	una	trayectoria	de	la	reacción	
hay	dos	barreras.

(1) R	→	TS
(2) P	→	TS

ΔrE =	E(P)	−	E(R)

Curso de Química Cuántica Computacional 

Sesión práctica 4. Trayectorias de reacción y reactividad 

I. Superficies de energía potencial 

I.1. Trayectoría de reacción y estado de transición 

 
 
 

 

×



3.2.(3)
La superficie de la energía potencial

(PES: potential energy surface).

Cada	estado	electrónico	tiene	una	superficie	de	energía	potencial	(PES).

Cuando	hay	varios	estados	electrónicos	implicados	en	un	proceso,	cada	uno	tiene	
su	PES	y	se	pueden	presentar	transiciones	entre	las	PES.	Incluso	pueden	ocurrir	
cruces	o	intersecciones	entre	ellas.

Si	ambos	estados	tienen	la	misma	simetría,	entonces,	no	hay	cruce	entre	las	
superficies	del	potencial.

Ésta	es	la	región	con	mayor	
probabilidad	de	transición.

ΔE es	mínimo.



3.2.(4)
La interacción con superficies.

Las reacciones en disolución.

LAS	REACCIONES	CON	SUPERFICIES.

M	(gas)	→	M	(superficie)
Fisisorción:	interacción	débil	con	la	superficie	(tipo	van	der	Waals).
Quimisorción:		fuerte	con	la	superficie	(formación	y	ruptura	de	enlaces).

Cuando	Ecin(M)	es	grande,	no	hay	adsorción,	sólo	colisión	con	la	superficie	
(rebote).

También	pueden	ocurrir	reacciones	entre	las	moléculas	adsorbidas	en	la	
superficie.	En	este	caso	se	sabe	muy	poco	sobre	las	interacciones		entre	las	
moléculas	adsorbidas,	ya	que	la	superficie	modifica	a	las	moléculas		depositadas.

Cuando	la	adsorción	favorece	ciertas	orientaciones	moleculares,	la	superficie	
actúa	como	un	catalizador..

LAS	REACCIONES	EN	DISOLUCIÓN.

En	disolución,	algunos	solutos	interaccionan	fuertemente	con	el	disolvente	(por	
ejemplo,	los	compuestos	iónicos	en	disolvente	polares).	En	este	caso	se	esperan	
cambios	grandes	(superficie	de	potencial	diferente).

Cuando	la	interacción	soluto-disolvente	es	débil,	se	espera	que	la	reacción	sea	
similar	a	la	de	la	fase	gaseosa.



3.3. Las colisiones

reactivas entre las 

moléculas.
Los cambios a nivel microscópico.

Los	detalles	microscópicos	de	la	dinámica	de	la	reacción	los	describe	la	
mecánica	cuántica	(ecuación	de	Schrödinger	dependiente	del	tiempo).
En	muchos	casos,	no	es	necesario	llegar	a	este	grado	de	detalle.

Una	aproximación	muy	buena	consiste	en	realizar	una	colisión	clásica	en	la	
superficie	de	potencial	cuántica.
En	la	PES	se	pueden	realizar	muchas	trayectorias	(colisiones)	y	los	resultados	se	
analizan	estadísticamente.

Los	detalles	más	relevantes.
El	efecto	de	los	estados	microscópicos	inicial	y	final	en	la	reactividad.
La	duración	del	acercamiento.
La	redistribución	de	la	energía	durante	y	después	de	la	colisión.
La	identificación	de	los	grados	de	libertad	relevantes	en	la	reacción.

Identificación	del	tipo	colisiones.
Elástica:	se	redistribuye	la	energía	cinética.
Inelástica:	cambia	el	estado	microscópico	de	las	moléculas.
Reactiva:	cambia	la	naturaleza	de	las	moléculas.



3.3.(2)
Un ejemplo sencillo. EJEMPLO.	La	colisión	lineal		H·	+	HF	.

(En	el	estado	basal	rotacional	y	vibracional.)

Si	la	energía	disponible	al	inicio	de	la	reacción		(Ecinrel o	Einterna)	es	menor	que	36.1	
kcal/mol,	la	colisión	no	es	reactiva	(en	el	modelo	clásico	no	hay	efecto	tunel).	

Por	lo	tanto,	la	colisión	puede	ser	sólo	elástica	o	inelástica.



3.3.(3)
Algunos ejemplos de trayectorias en la PES.

Colisión	elástica	no	reactiva

Colisión	inelástica	no	reactiva
Ecin→	Evibr

Colisión	reactiva	y	colisión	elástica	
no	reactiva	con	Ecin >	ETS .



3.3.(4)
Algunos comentarios adicionales.
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Quantum Mechanical Tunneling through Barriers:
A Spreadsheet Approach

Andrés Cedillo
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Transmission through barriers is a very important
quantum mechanical phenomenon (1). It appears in many
situations, such as chemical reactions involving transition
states, radioactive decay, and quantum electronics. As a special
case, the rate of a chemical reaction is obtained from the
computation of the transmission coefficient through a poten-
tial energy barrier, where the height of the barrier corresponds
to the activation energy. In this simulation, the probability
of reaction depends on the temperature of the system because
of the dependence of the kinetic energy of the particles on T .

In the literature, we find several pedagogical approaches
to the approximate solution of various quantum mechanical
problems, for both bound (2–11) and dispersion (9–12) states.
In both kinds of problems one notes that tunneling occurs
(2, 6, 9, 10, 12). Those studies are based on the numerical
integration of the Schrödinger equation (2–5, 7–12) or on
the variational method (5, 6, 9–11), which made use of a
variety of computational tools. Different types of software
were used: spreadsheets (2–4, 8), mathematically oriented
programs (5–7, 9–11), and programming languages (2, 6, 12).
These software tools are very common in most universities
and they can be used as complements for physical chemistry
courses.

For the numerical integration of the Schrödinger equation,
the finite difference method has been implemented in a
spreadsheet. Taking into account availability and graphical
capabilities, Microsoft Excel was chosen, although the present
approach can be easily ported to other spreadsheets and pro-
gramming languages.

In general, the analytical solution of dispersion problems is
not simple, even in the one-dimensional case (1). A very simple
approach to obtain the transmission coefficient is presented
below.

Consider a finite range potential barrier V(x), centered
around X > 0, with the following requirements:

1. V(x) = V 1 = constant, for x >> X

2. V(x) vanishes for x << X ; this region must include x =0,
where V 1 can be either positive or negative but cannot exceed
V 0. An example of one of these functions can be found in
Figure 1.

In addition to those conditions, we assume that particles
collide with the barrier from the right of it, implying that
the particles will have negative velocities. From quantum
mechanics, we know that, even if the particle’s energy is lower
than the barrier height, there is a finite probability of trans-
mission (tunneling), and even if the particle’s energy is larger
than the barrier height, there is a finite probability of reflection.
The evaluation of such events can be found in textbooks on
quantum mechanics for a few simple potentials, and for an
arbitrary potential only numerical approximations can be
obtained.

Since particles come from the right part of the barrier,
with momentum ! ⁄hk′ (k′ > 0), the solution to the Schrödinger
equation for this problem, namely

   ψ′′ + 2m
h2

E – V x ψ = 0 (1)

will have the following form

     
ψ x =!c0e

! ik′x + c1e
ik′x , x >> X

c2e
! ikx , x << X (2)

where c0, c1 and c2 are complex numbers still undetermined.
This asymptotic behavior provides a relation between k and k′,
namely, k2 = k′ 2 + D, where D = 2mV 1/  ⁄h 

2 and k2 = 2mE/  ⁄h 
2.

Close to the barrier, the solution does not have a simple
form and it is dependent on the characteristics of the potential
energy function. The transmission and reflection coefficients
(t and r) can be found from the flux of the wave function,
and in this case they take the following form (13):

   t = k
k′

c2
c0

2
, r =

c1
c0

2
(3)

Therefore, if we want to find t and r, first, we must solve the
Schrödinger equation and determine the coefficients c0, c1,
and c2. It is important to recall that there is a solution for
every energy in the range E > max(V 1, 0), then we need to
solve an ordinary differential equation for a given energy.
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Figure 1. An example of a finite range potential.
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Si	la	energía	inicial	es	mayor	que	la	energía	de	la	barrera,	la	reacción	puede	
ocurrir.	Pero,	no	toda	colisión	con	energía	suficiente	para	sobrepasar	la	barrera	es	
reactiva.	Además,	las	colisiones	no	reactivas	pueden	ser	elásticas	o	inelásticas.

Un	objetivo	de	la	cinética	es	determinar	la	probabilidad	de	la	reacción	como	
función	de	la	energía	y	su	dependencia	con	los	estados	internos	de	los	reactivos.

En	el	ejemplo	previo,	no	se	consideran	los	estados	rotacionales	ni	electrónicos.	
Además,	otros	canales	pueden	estar	disponibles		para	la	reacción.

EJEMPLOS.	La	disociación	por	colisión.
(a) Ar	+	CsBr →	Ar	+	Cs·	+	Br·

→	Ar	+	Cs+ +	Br− canal	dominante
(b) H·	+	HF	→	 H2 +	F·

H·	+	H·	+	F· sólo	para	energías	altas



3.3.(5)
Los diferentes parámetros energéticos de la 
cinética química.

En el ejemplo de la figura, ΔE*f > ΔE*b.

Information  •  Textbooks  •  Media  •  Resources

528 Journal of Chemical Education  •   Vol. 77  No. 4  April 2000  •   JChemEd.chem.wisc.edu

Quantum Mechanical Tunneling through Barriers:
A Spreadsheet Approach

Andrés Cedillo
Departamento de Química, Universidad Autónoma Metropolitana-Iztapalapa, Ap Postal 86-219,
Villa Coapa DF 14391, Mexico; cedillo@xanum.uam.mx

Transmission through barriers is a very important
quantum mechanical phenomenon (1). It appears in many
situations, such as chemical reactions involving transition
states, radioactive decay, and quantum electronics. As a special
case, the rate of a chemical reaction is obtained from the
computation of the transmission coefficient through a poten-
tial energy barrier, where the height of the barrier corresponds
to the activation energy. In this simulation, the probability
of reaction depends on the temperature of the system because
of the dependence of the kinetic energy of the particles on T .

In the literature, we find several pedagogical approaches
to the approximate solution of various quantum mechanical
problems, for both bound (2–11) and dispersion (9–12) states.
In both kinds of problems one notes that tunneling occurs
(2, 6, 9, 10, 12). Those studies are based on the numerical
integration of the Schrödinger equation (2–5, 7–12) or on
the variational method (5, 6, 9–11), which made use of a
variety of computational tools. Different types of software
were used: spreadsheets (2–4, 8), mathematically oriented
programs (5–7, 9–11), and programming languages (2, 6, 12).
These software tools are very common in most universities
and they can be used as complements for physical chemistry
courses.

For the numerical integration of the Schrödinger equation,
the finite difference method has been implemented in a
spreadsheet. Taking into account availability and graphical
capabilities, Microsoft Excel was chosen, although the present
approach can be easily ported to other spreadsheets and pro-
gramming languages.

In general, the analytical solution of dispersion problems is
not simple, even in the one-dimensional case (1). A very simple
approach to obtain the transmission coefficient is presented
below.

Consider a finite range potential barrier V(x), centered
around X > 0, with the following requirements:

1. V(x) = V 1 = constant, for x >> X

2. V(x) vanishes for x << X ; this region must include x =0,
where V 1 can be either positive or negative but cannot exceed
V 0. An example of one of these functions can be found in
Figure 1.

In addition to those conditions, we assume that particles
collide with the barrier from the right of it, implying that
the particles will have negative velocities. From quantum
mechanics, we know that, even if the particle’s energy is lower
than the barrier height, there is a finite probability of trans-
mission (tunneling), and even if the particle’s energy is larger
than the barrier height, there is a finite probability of reflection.
The evaluation of such events can be found in textbooks on
quantum mechanics for a few simple potentials, and for an
arbitrary potential only numerical approximations can be
obtained.

Since particles come from the right part of the barrier,
with momentum ! ⁄hk′ (k′ > 0), the solution to the Schrödinger
equation for this problem, namely

   ψ′′ + 2m
h2

E – V x ψ = 0 (1)

will have the following form

     
ψ x =!c0e

! ik′x + c1e
ik′x , x >> X

c2e
! ikx , x << X (2)

where c0, c1 and c2 are complex numbers still undetermined.
This asymptotic behavior provides a relation between k and k′,
namely, k2 = k′ 2 + D, where D = 2mV 1/  ⁄h 

2 and k2 = 2mE/  ⁄h 
2.

Close to the barrier, the solution does not have a simple
form and it is dependent on the characteristics of the potential
energy function. The transmission and reflection coefficients
(t and r) can be found from the flux of the wave function,
and in this case they take the following form (13):

   t = k
k′

c2
c0

2
, r =

c1
c0

2
(3)

Therefore, if we want to find t and r, first, we must solve the
Schrödinger equation and determine the coefficients c0, c1,
and c2. It is important to recall that there is a solution for
every energy in the range E > max(V 1, 0), then we need to
solve an ordinary differential equation for a given energy.

Computer Bulletin Board
edited by

Steven D. Gammon
University of Idaho

Moscow, ID  83844

Figure 1. An example of a finite range potential.

V1

5X

V°

0

3.2 La interacción entre las moléculas.

3.3 Las coliisones reactivas entre las moléculas.

Al analizar las distintas trayectorias en la PES, la reacción en sentido opuesto

(reacción inversa) también es posible. (La reversibilidad microscópica.)

La altura de la barrera energética se denota por �E
⇤.

�E
⇤ = E(punto de silla)� E(mínimo) f : reacción directa

�rE = �E
⇤
f ��E

⇤
b b : reacción inversa

La energía umbral (Eumbral) es la energía cinética relativa inicial mínima

para que ocurra la reacción. Esta propiedad se determina experimentalmente.

Cuando Eumbral < �E
⇤, hay efecto tunel.

Frecuentemente, Eumbral > �E
⇤, ya que

no todas las colisiones son reactivas.

La energía de activación se define como Eact ⌘
d ln k

d(1/T )
.

Las propiedades Eumbral, Eact, y �E
⇤ son del mismo orden. Sin embargo,

todas son propiedades distintas.
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3.3.(6)
La distribución angular de los productos. En un experimento de colisiones se determinan:

- la distribución angular de los productos

- la energía cinética de la moléculas

- los estados internos (complicado)

N+
2 + D2 �! N2D+ + D

- La distribución es asimétrica.

- El máximo está en 0�, poca

desviación (colisones tangenciales).

La distribución angular.

Mapa polar.

La intensidad se representa en

un diagrama de contornos.
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condición estequiométrica

La ley de la velocidad experimental es empírica. ¿cómo?

# por integración

determinación de k

Ejemplo de una reacción compleja.

H2 + Br2 ! 2HBr
d[HBr]

dt
=

k[H2][Br2]1/2

1 + k0[HBr]/[Br2]

El orden de la reacción no coincide con los coeficientes estequiométricos.

Por lo tanto, la reacción ocurre en varias etapas.

Ni la estequiometría, ni el orden de la reacción, permiten

saber como ocurre la reacción química a nivel molecular.
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La distribución angular de los productos.
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2 + D2 �! N2D+ + D
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desviación (colisones tangenciales).

La distribución angular.

Mapa polar.

La intensidad se representa en

un diagrama de contornos.

El mecanismo con la formación de un agregado.

En una colisión con un tiempo de contacto relativamente largo, el agregado

existe durante un tiempo mayor a su período rotacional (⇡ 10�12
s). Después

de orbitar, se fragmenta y se pierde el detalle del estado inicial de los reactivos.

Por lo tanto, los productos terminan con una distribución angular aleatoria.

Entonces, la colisión anterior, N+
2 + D2, es un proceso de duración corta

(mecanismo de interacción directa).
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3.3.(7)
El mecanismo de interacción.
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3.3.(8)
Un caso diferente.

Una colisión con el mecanismo de interacción directa.

O+
2 + D2 �! O2D+ + D

- La distribución es casi simétrica.

- Se forma el complejo O2D+
2

y posteriormente se fragmenta.

También existen colisiones con casos intermedios.
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3.3.(9)
Algunos detalles energéticos.

El balance de energía.

Para la colisión anterior N+
2 + D2:

- el pico indica que �Ecin = �1.3eV

- la energía de la reacción es �rE = �1eV

Así, 2.3eV se transforman en energía interna de los productos.

La medición no identifica los estados internos de las moléculas.

En la colisión previa O+
2 + D2:

- el pico está en el origen

- la energía cinética se transforma en energía interna

Cuando la energía cinética de la colisión es muy

grande, el diagrama también muestra cráteres.

- La distribución es asimétrica.

- La enegía cinética final pequeña es poco probable.

- La energía interna es mayor que la energía de disociación.

Algunos detalles experimentales.

-El haz de un reactivo impacta sobre el gas del otro con una densidad baja.

Esto minimiza las colisiones de los productos.

- La diferencia de la población se refleja en la intensidad.

- La detección de los estados internos requiere de la espectroscopía de lata

velocidad (antes de la relajación).
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3.3.(10)
Otro caso.

N2D+ ⟶ N2 + H+ (ΔrE = 5.1 eV)

N2D+ ⟶ ·N2
+ + H· (ΔrE = 7.1 eV)

Eexc = −ΔEcin
rel - ΔrE
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3.3.(11)
Los estados internos de los productos.

ωHCl = 2990.95 cm-1

ΔEvibr, HCl = 8.6 kcal mol-1

Revisar la viñeta de la femtoquímica, pp 896-
904.

Cuando �Eelect = 0, Eini = Etras + Erot + Evibr.

Entonces, Evibr = Eini � Etras � Erot.

Ejemplos.

HI + Cl ! HCl + I, Eini = 34kcal/mol

H2 + Cl ! HCl +H, Eini = 48kcal/mol
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La detección de los estados internos.

Cuando �Eelect = 0, Eini = Etras + Erot + Evibr.

Entonces, Evibr = Eini � Etras � Erot.

Ejemplos.
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La distribución angular de los estados internos
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3.3.(12)
La distribución de los estados internos.

ωHF = 4138.32 cm-1

ΔEvibr, HF = 11.9 kcal mol-1

Eexc = −ΔEcin
rel – ΔrE

ΔrE = -34.7 kcal mol-1, ΔEf* = 1.4 kcal mol-1

Eexc
max = 46.2 kcal mol-1

La detección de los estados internos.

Cuando �Eelect = 0, Eini = Etras + Erot + Evibr.

Entonces, Evibr = Eini � Etras � Erot.

Ejemplos.

HI + Cl! HCl + I, Eini = 34 kcal/mol

H2 + Cl! HCl + H, Eini = 48 kcal/mol

 � Eini

La distribución angular de los estados internos.

Ver la figura 30.14.

H2 + F! HF + H

Eini = 11.5 kcal/mol

El estudio de haces moleculares de alta resoilución muestra que:

⌫
0 = 1, ⌫0 = 2 aparecen en la colisión frontal.

⌫
0 = 3 es isotrópico (interacción de mayor duración).
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La detección de los estados internos.

Cuando �Eelect = 0, Eini = Etras + Erot + Evibr.

Entonces, Evibr = Eini � Etras � Erot.

Ejemplos.

HI + Cl! HCl + I, Eini = 34 kcal/mol

H2 + Cl! HCl + H, Eini = 48 kcal/mol

 � Eini

La distribución angular de los estados internos.

Ver la figura 30.14.

H2 + F! HF + H

Eini = 11.5 kcal/mol

El estudio de haces moleculares de alta resolución muestra que:

• ⌫
0 = 1, ⌫0 = 2 aparecen en la colisión frontal.

• ⌫
0 = 3 es isotrópico (interacción de mayor duración).
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3.4. La sección 

transversal reactiva de 

las esferas duras.
El modelo de las esferas duras es un modelo 
clásico.

Ejercicio. Verifique el procedimiento.

3.5.4. La sección transversal reactiva de las esferas duras.
A + B ! C + D

En la colisión reactiva de dos esferas duras

(A, B), ocurre una transformación instantánea

en las dos esferas de los productos (C, D).
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3.4.(3)
La sección transversal total reactiva.

Ejercicio. Verifique la integración.

Un ejemplo.

La sección transversal total reactiva.
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3.5. La velocidad de la 

reacción de las esferas 

duras.
Usando la expresión de los haces 
moleculares.

3.5.4. La velocidad de la reacción de las esferas duras.
colisiones ! colisiones reactivas ! velocidad de la reacción

Para la reacción elemental bimolecular A + B ! C + D en fase gaeosa diluida,

sólo hay colisiones binarias. Además, se asume que sólo hay energía

traslacional de las moléculas y que tienen una distribución de equilibrio.

El número de moléculas C que llegan al detector por unidad de tiempo, en el

ángulo sólido d⌦, debido a las colisiones reactivas de a con B, con velocidades

entre ~vA y ~vA + d~vA y ~vB y ~vB + d~vB es:

dNC(↵,�,~vA,~vB) = �textR(v,�,�)vnAnB⌧ fA(~vA)fB(~vB) d⌦ d~vA d~vB

La variación en la densdad de partículas por unidad de tiempo es:
dnC

dt
=

R
⌦

R
~vA

R
~vB

dNC(↵,�,~vA,~vB)

⌧

= nAnB

R
~vA

R
~vB

vfA(~vA)fB(~vB)
R
⌦ �textR(v,�,�) d⌦ d~vA d~vB

dnC

dt
= nAnB

R
~vA

R
~vB

vfA(~vA)fB(~vB)�textT,R(E) d~vA d~vB
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3.5.4. La velocidad de la reacción de las esferas duras.
colisiones ! colisiones reactivas ! velocidad de la reacción
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traslacional de las moléculas y que tienen una distribución de equilibrio.

El número de moléculas C que llegan al detector por unidad de tiempo, en el

ángulo sólido d⌦, debido a las colisiones reactivas de a con B, con velocidades

entre ~vA y ~vA + d~vA y ~vB y ~vB + d~vB es:

dNC(↵,�,~vA,~vB) = �textR(v,�,�)vnAnB⌧ fA(~vA)fB(~vB) d⌦ d~vA d~vB

La variación en la densdad de partículas por unidad de tiempo es:
dnC

dt
=

R
⌦

R
~vA

R
~vB

dNC(↵,�,~vA,~vB)

⌧

= nAnB

R
~vA

R
~vB

vfA(~vA)fB(~vB)
R
⌦ �textR(v,�,�) d⌦ d~vA d~vB

dnC

dt
= nAnB

R
~vA

R
~vB

vfA(~vA)fB(~vB)�textT,R(E) d~vA d~vB

46

3.5.4. La velocidad de la reacción de las esferas duras.
colisiones ! colisiones reactivas ! velocidad de la reacción
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3.5. (2)
Usando la expresión de los haces 
moleculares.

3.5.4. La velocidad de la reacción de las esferas duras.
colisiones ! colisiones reactivas ! velocidad de la reacción

Para la reacción elemental bimolecular A + B ! C + D en fase gaeosa diluida,

sólo hay colisiones binarias. Además, se asume que sólo hay energía

traslacional de las moléculas y que tienen una distribución de equilibrio.

El número de moléculas C que llegan al detector por unidad de tiempo, en el

ángulo sólido d⌦, debido a las colisiones reactivas de A con B, con velocidades

entre ~vA y ~vA + d~vA y ~vB y ~vB + d~vB es:
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3.5.4. La velocidad de la reacción de las esferas duras.
colisiones ! colisiones reactivas ! velocidad de la reacción
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3.5.4. La velocidad de la reacción de las esferas duras.
colisiones ! colisiones reactivas ! velocidad de la reacción
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Comparando con la ecuación cinética,
dnC

dt
= fnAnB,

el coeficiente de velocidad es

f =
R
~vA

R
~vB

vfA(~vA)fB(~vB)�T,R(E) d~vA d~vB

f =
R
~v

R
~V vfrel(~v)fCM(~V )�T,R(Erel) d~v d~V =

R
vfrel(~v)�T,R(Erel) d~v

Para las esferas duras,


HS

f =
R
vfrel(~v)�HS

T,R
(Erel) d~v =

r
2⇡kBT

µ
· 2pd2 · e��E⇤

f/kBT

Así, HS

f = p · ⇡d2 ·
r

8kBT

⇡µ
· e��E⇤

f/kBT
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Comparando con la ecuación cinética,
dnC

dt
= fnAnB,

el coeficiente de velocidad es

f =
R
~vA

R
~vB

vfA(~vA)fB(~vB)�T,R(E) d~vA d~vB

Para la distribución de equilibrio de Maxwell-Boltzmann:

f =
R
~v

R
~V vfrel(~v)fCM(~V )�T,R(Erel) d~v d~V =

R
vfrel(~v)�T,R(Erel) d~v

Para las esferas duras,


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f =

R
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r
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· 2pd2 · e��E⇤

f/kBT

Así, HS
f = p · ⇡d2 ·

r
8kBT

⇡µ
· e��E⇤

f/kBT

El factor estérico (p) está relacionado con la fracción de colisiones

con la orientación apropiada. En general, p puede depender de

Erel y, en este caso, la integración es más complicada.

El factor preexponencial es proporcional a T
1/2 y está relacionado

con el número de colisiones.

Esta expresión para el coeficiente de la velocidad funciona bien cuando

la energía de la barrera no es muy grande.
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3.5.(3)
Con una distribución de Maxwell-Boltzmann.

Ejemplo. El factor estérico.
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El factor estérico (p) está relacionado con la fracción de colisiones con la

orientación apropiada. En general, p puede depender de Erel y, en este caso, la

integración es más complicada.

El factor preexponencial es proporcional a T
1/2 y está relacionado con el

número de colisiones.

Esta expresión para el coeficiente de velocidad funciona bien cuando la energía

de la barrera no es muy grande.
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Ejemplo. CH3 + CH3 ! CH3 � CH3

�E
⇤
f ⇡ 0, p = 1

4 , SCH3 = 1
2 , SC2H6 = 0, sólo un cuarto de las posibilidades!

La dependencia del factor preexponencial con T es correcta, pero el valor

numérico no. Así, la predicción del coeficiente de la velocidad es imprecisa.

El modelo de Arrhenius.

Arrhenius propone un modelo empírico para la dependencia de la constante de

la velocidad con la temperatura:

k = Ae
�Eact/RT .

Al término A se le denomina factor preexponencial o factor de frecuencia y

está relacionado con el número de colisiones. El factor Eact es la energía de

activación y es una propiedad empírica y macroscópica. Ambos parámetros se

obtienen mediante el ajuste de los datos experimentales a una forma funcional.

Tradicionalmente se usa ln k en función de 1/T .

En muchos casos, la forma funcional k = AT
m
e
Eact/RT , con m pequeña

(positiva o negativa), mejora la calidad del ajuste. En el modelo de las esferas

duras, m = 1
2 , Con otros modelos, el factor varía. Cuando Eact � RT , el

exponente m no es muy relevante.
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3.5.(4)
El modelo de Arrhenius.

Ejemplo. CH3 + CH3 ! CH3 � CH3

�E
⇤
f ⇡ 0, p = 1

4 , SCH3 = 1
2 , SC2H6 = 0, sólo un cuarto de las posibilidades!

La dependencia con T del factor preexponencial es correcta, pero el valor

numérico no. Así, el coeficiente de la velocidad es incorrecto.

El modelo de Arrhenius.

Arrhenius propone un modelo empírico para la dependencia de la constante de

la velocidad con la temperatura:

k = Ae
�Eact/RT .

Al término A se le denomina factor preexponencial o factor de frecuencia y

está relacionado con el número de colisiones. El factor Eact es la energía de

activación y es una propiedad empírica y macroscópica. Ambos parámetros se

obtienen mediante el ajuste de los datos experimentales a una forma funcional.

Tradicionalmente se usa ln k en función de 1/T .

En muchos casos, la forma funcional k = AT
m
e
Eact/RT , con m pequeña

(positiva o negativa), mejora la calidad del ajuste. En el modelo de las esferas

duras, M = 1
2 , Con otros modelos, el factor varía. Cuando Eact � RT , el

exponente m no es muy relevante.

Ejemplo. H2 + I2 ! 2HI, v = k[H2][I2].

En el intervalo 300 K  T  600 K, dos ajustes diferentes proporcionan

valores simialres.

ln k vs 1/T , Eact = 165 kJ/mol
ln kp
T

vs 1/T , Eact = 163 kJ/mol

Con A
exp = 1⇥ 1011L/mol s.

Predición del modelo de las esferas duras.

d = rH2 + rI2 = 3.2⇥ 10�10 m, p = 1, T = 600 K.

A
HS = 4.9⇥ 1011L/mol s = 8.1⇥ 10�13L/molec s
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3.5.(5)
El ejemplo combinando el modelo de las 
esferas duras.

Ejemplo. La reacción H2 + I2 ! 2HI tiene v = k[H2][I2].

En el intervalo 300 K  T  600 K, dos ajustes

diferentes proporcionan valores similares.

ln k vs 1/T , Eact = 165 kJ/mol

ln
kp
T

vs 1/T , Eact = 163 kJ/mol

Con A
exp = 1⇥ 1011 L/mol s.

La predición del modelo de las esferas duras.

d = rH2 + rI2 = 3.2⇥ 10�10 m, p = 1, T = 600 K.

A
HS = 4.9⇥ 1011 L/mol s = 8.1⇥ 10�13 L/molec s

El valor de p se puede fijar a partir de A
exp. Así, p = 0.2.

Sin embargo, el modelo deja de ser predictivo.

Con este valor se obtiene:

k
HS = 2.6⇥ 10�3 L/mol s,

mientras que k
exp = 5.4⇥ 10�4 L/mol s.

Un error de hasta tres ordenes de magnitud se considera razonable.
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Ejemplo. La reacción H2 + I2 ! 2HI tiene v = k[H2][I2].

En el intervalo 300 K  T  600 K, dos ajustes

diferentes proporcionan valores similares.

ln k vs 1/T , Eact = 165 kJ/mol

ln
kp
T

vs 1/T , Eact = 163 kJ/mol

Con A
exp = 1⇥ 1011 L/mol s.

La predición del modelo de las esferas duras.

d = rH2 + rI2 = 3.2⇥ 10�10 m, p = 1, T = 600 K.

A
HS = 4.9⇥ 1011 L/mol s = 8.1⇥ 10�13 L/molec s

El valor de p se puede fijar a partir de A
exp. Así, p = 0.2.

Sin embargo, el modelo deja de ser predictivo.

Con este valor se obtiene:

k
HS = 2.6⇥ 10�3 L/mol s,

mientras que k
exp = 5.4⇥ 10�4 L/mol s.

Un error de hasta tres ordenes de magnitud se considera razonable.

53



3.5.(6)
Un modelo simplificado para la interacción 
entre un ion y una molécula neutra.

Ejemplos de las trayectorias.

E0 < Vmax E0 > Vmax

��������

R

E

V_eff
E_0 < V_max
E_0 = V_max
E_0 > V_max

3.5.4. La interacción ion-molécula.
La interacción entre un ion y una molécula neutra.

El potencial de inducción: Vind(R) = � a

2R4
, a ⌘ ↵

✓
Q

4⇡✏0

◆2

;

el potencial efectivo radial: Veff(R) = V (R) +
l
2

2mR2
,

l
2 = 2mE0b

2, E0 > 0, Vmax =
E

2
0b

4

2a2
;

- Cuando E0 < Vmax, la colisión no es reactiva (muy lejos).

- Si E0 > Vmax, hay una órbita y la reacción puede ocurrir.

La condición para que exista una órbita: b > b
‡.

La sección transversal total reactiva: �T,R = ⇡b
‡2.
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La interacción entre un ion y una molécula neutra.

El potencial de inducción: Vind(R) = � a

2R4
, a ⌘ ↵

✓
Q

4⇡✏0

◆2

;

el potencial efectivo radial: Veff(R) = V (R) +
l
2

2mR2
,

l
2 = 2mE0b

2, E0 > 0, Vmax =
E

2
0b

4

2a2
;

- Cuando E0 < Vmax, la colisión no es reactiva (muy lejos!).

- Si E0 > Vmax, hay una órbita y la reacción puede ocurrir.

La condición para que exista una órbita es b < b
‡.

La sección transversal total reactiva queda así: �T,R = ⇡b
‡2.
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