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4. La teoría de la velocidad de 
reacción.



Objetivo Predecir la constante de la velocidad 
de la reacción a partir de las 
propiedades moleculares.

(No existe una teoría completa.)
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Predecir la constante de la velocidad de la reacción a 
partir de las propiedades moleculares.



4.1. La teoría del 

complejo activado.

ABAC$A*&592'2)5D9'&'($'E()*F!

G(329&*$&-H;5)9$,('&--(9$,($-&$/(.752.&$
(9'&,+9'2.&$I'(J')C$9(..$4#!=K$00$=?=D=@@L$
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4.1. La teoría del complejo activado.par

La sección transversal se obtiene por diferentes modelos.

• De la mecánica clásica, resolviendo las ecuaciones dinámicas.

• De la PES, con trayectorias clásicas (mucho trabajo).

• De la mecánica cuántica (depende de los estados excitados).

La teoría del complejo activado / teoría del estado de transición / teoría de la

velocidad de reacción absoluta es una opción intermedia. Este modelo fue

desarrollado por Henry Eyring en 1931.

Este modelo se basa en la idea siguiente. La dinámica de las colisiones es

equivalente a un equilibrio entre los reactivos y un estado intermedio en la

PES (el complejo activado o el punto de silla). Este modelo usa los métodos

de la mecánica estadística para incorporar las propiedades de las especies

relevantes de la PES.
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4.1.(2)
:-$.)/0-(1)$&.'23&,)$9($.)592,(*&$.)/)$;5&$
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La versión más sencilla. A + B �! (A � B)‡ �! productos

• Movimiento unidimensional a lo largo de la trayectoria de reacción.

• Las propiedades del complejo activado se identifican con el símbolo ‡.

• Hipótesis fundamental. K
‡
V =

[(A � B)‡]
[A][B]

El complejo activado no es una especie estable. Por lo tanto, no hay un

equilibrio termodinámico.

La velocidad de reacción se define como:

v =
[(AB)‡]

⌧f
.

Aquí, ⌧f es el tiempo promedio en que se rompe el complejo activado para

formar los productos. Por ejemplo, ⌧f ⇡ 1/⌫, en donde ⌫ es la frecuencia de

oscilación del enlace que se rompe. Entonces

v = K
‡
V [A][B]⌫ y kf = K

‡
V ⌫.
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4.1.(3)
%&$.)59'&5'($,($(<;2-2>*2)$,($-&$/(.752.&$
(9'&,+9'2.&!

%&$Q;5.265$,($0&*'2.265$.&5652.&$/)-(.;-&*!

%&$.)5'*2>;.265$,(-$/)32/2(5')$&$-)$-&*H)$,($
-&$.))*,(5&,&$,($*(&..265!

Como K V =
!

RT
P!

" " ! !

K (T) =
!

RT
P!

" " ! !

á
# t

i =1

$
q(Ai )

kB T
P!

%! i

áe! E !
0 /RT ,

en dondeP! = 1 bar, K es la constante de equilibrio termodin‡mica,K V es la

constante de equilibrio en tŽrminos de las concentraciones yq(Ai ) es la funci—n

de partici—n can—nica de la molŽcula Ai , q = qtras qrot qvibr qelec.

Para una molŽcula:

qtras =
!

2! mkB T
h2

" 3/ 2

qlin
rot =

8! 2Ik B T
" h2

qno lin
rot =

8! 2

" h3 (2! kB T)3/ 2(I 1I 2I 3)1/ 2

qvibr =
# 3M " 6

i =1

&
1 ! e" h! i /k B T

' " 1

qelec =
( #

i =0 e" (" i " " 0 ) /k B T

Cuando los estados electr—nicos

excitados est‡n lejos,qelec " g0,

en dondegk es el grado de

degeneraci—n del nivelk.

Mientras que, para el complejo activado:

qà
vibr = q#q$

vibr

q$
vibr =

# 3M à " 7
i =1

)
1 ! e" h! à

i /k B T
*" 1

# # 0, q# $
kB T
n#

qà = qà
tras qà

rot qà
vibr qà

elec = q#qà"

$f =
%

%v&
, q# = 1

2 qtras,1d = 1
2 %

!
2! mkB T

h2

" 1/ 2

, s—lo en la direcci—n positiva.

As’:
q#

=
kB T

h
.
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Como K V =
!

RT
P�

" ��⌫

K (T) =
!

RT
P�

" ��⌫

·
# t

i=1

$
q(Ai )

kB T
P�

%⌫i

· e�E �
0 /RT ,

en dondeP� = 1 bar, K es la constante de equilibrio termodin‡mica,K V es la

constante de equilibrio en tŽrminos de las concentraciones yq(Ai ) es la funci—n

de partici—n can—nica de la molŽcula Ai , q = qtrasqrotqvibrqelec.

Para una molŽcula:

qtras =
!

2⇡mkB T
h2

" 3/ 2

qlin

rot
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8⇡2Ik B T
�h2

qno lin

rot
=

8⇡2

�h3
(2⇡kB T)3/ 2(I 1I 2I 3)1/ 2

qvibr =
# 3M �6

i=1

&
1� e�h⌫i/k BT

' �1

qelec =
( 1

i=0 e�(✏i�✏0)/k BT

Cuando los estados electr—nicos excitados est‡n lejos,qelec ⇡ g0,

en dondegk es el grado de degeneraci—n del nivelk.

Mientras que, para el complejo activado:

q‡
vibr

= q⇠q0
vibr

q0
vibr

=
# 3M ‡�7

i=1

)
1� e�h⌫‡

i /k BT
*�1

⌫ ! 0, q⇠ ⌘ kB T
h⌫

q‡ = q‡
tras

q‡
rot

q‡
vibr

q‡
elec

= q⇠q‡
0

⌧f =
�

hvi , q⇠ = 1
2qtras,1d = 1

2�

!
2⇡mkB T

h2

" 1/ 2

, s—lo en la direcci—n positiva.

As’:
q⇠
⌧f

=
kB T

h
.
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P �

◆��⌫

K(T ) =

✓
RT

P �

◆��⌫

á
Qt

i=1

⇢
q(Ai)

kBT

P �

�⌫i

áe�E!
0 /RT ,

en donde P
� = 1 bar, K es la constante de equilibrio termodinámica, KV es la

constante de equilibrio en términos de las concentraciones y q(Ai) es la función

de partición canónica de la molécula Ai, q = qtras qrot qvibr qelec.

Para una molécula:

qtras =

✓
2! mkBT

h2

◆3/2

q
lin
rot =

8! 2
IkBT

" h2

q
no lin
rot =

8! 2

" h3 (2! kBT )3/2(I1I2I3)1/2

qvibr =
Q3M�6

i=1

⇥
1 ! e

�h⌫i /kB T
⇤�1

qelec =
P1

i=0 e
�(✏i �✏0 )/kB T

Cuando los estados electrónicos excitados están lejos, qelec " g0,

en donde gk es el grado de degeneración del nivel k.

Mientras que, para el complejo activado:

q
à
vibr = q⇠q

0
vibr

q
0
vibr =

Q3Mà�7
i=1

h
1 ! e

�h⌫à
i /kB T

i�1

# # 0, q⇠ $
kBT

h#
q

à = q
à
tras q

à
rot q

à
vibr q

à
elec = q⇠q

à"

$f =
%

%v&
, q⇠ = 1

2qtras,1d = 1
2 %

✓
2! mkBT

h2

◆1/2

, sólo en la dirección positiva.

Así:
q⇠

$f
=

kBT

h
.
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4.1.(4)
%&$.)-29265$,($,)9$/)-R.;-&9!

S5$(1(/0-)$9(5.2--)!

G(329&*$-&$32T('&$ABAK$00$U#8DU#=!

En un proceso elemental bimolecular.

A + B ! (AB )à, ! ! = 1 " 2 = " 1.

K à
V =

!
RT
P!

" !
kB T
P!

" " 1 qà

q(A)q(B)
e! E ! à

0 /RT = Na
q! qà"

q(A)q(B)
e! E ! à

0 /RT =

= q!

#

Na
qà"

q(A)q(B)
e! E ! à

0 /RT

$

= q! K à"

V

kf =
kB T

h
K à"

V

De la PES: R, TS "! kf

Ejemplo. H2 + Fá! HF + Há

q(H2) = qtras (H2)qrot (H2)qvibr (H2)

q(F) = qtras (F2)

qà"
= qtras (FH2)qrot (FH2)qvibr (FH2)#

qà"

q(H2)q(F)
=

qtrans (FH2)
qtrans (H2)qtrans (F)

qrot (FH2)
qrot (H2)

q#
vibr (FH2)
qvibr (H2)

=
!

mFH 2

mH 2 mF

h2

2" kB T

" 3/ 2 I FH 2 #H 2

I H 2 #FH 2

q#
vibr (FH2)
qvibr (H2)

Nœmero de modos normales de vibraci—n:

H2 : 1, FH2 : 3 + 1 imaginario.
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4.1.(5)
:1(/0-)!$S5&$*(&..265$92/0-(!

VW$X$Y! ! WZVWWWYWWWY["

! Constante de velocidad de la reacci—n D + H2 en fase gas 
a 450 K

In[54]:= t ! 450 " kelvin ;
q ! k " t # h " Na" Exp$%9.61 " 4.164 " 1000 " joule # &mol " Na" k " T " kelvin ' %

0.5 # &T " kelvin ' " &tvib $1764 # cm" 100 " cm# metro ( )
2 " tvib $870 # cm" 100 " cm# metro ( %6330 " kelvin ' ( "

Na " k " T " kelvin # &10 ^ 5 " joule " m^ %3' " qtras $T " kelvin ,
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4.1.7. El modelo bond-order-bond-energy.par
El modelo BEBO.

HS Johnston combina dos modelos emp’ricos.

- La relaci—n entre la distancia de enlace (R) y el orden de enlace (n).

L Pauling: R = Rs ! 0.26 lnn

- La relaci—n entre la energ’a de enlace (E) y el orden de enlace (n).

E = Esn
p, (p " 1)

Ejemplo. En el ozono, hay seis electrones de enlace y dos enlaces O-O.

Entonces, el orden total de enlace es tres. Seann1 y n2 los ordenes de enlace

de cada enlace O-O del ozono. As’,n1 + n2 = 3 . Si se max’miza la estabilidad

(energ’a de enlace) en la molŽcula, junto con la condici—n previa, se obtiene

que n1 = n2 = 3
2 , R1 = R2 = Rs ! 0.26 ln 3

2 y E = 2Es
!

3
2

"p
.

Este resultado en cualitativamente correcto, pues los dos enlaces O-O deben

ser idŽnticos.
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El modelo bond-order-bond-energy (BEBO).

HS Johnston combina dos modelos emp’ricos.

- La relaci—n entre la distancia de enlace (R) y el orden de enlace (n).

L Pauling: R = Rs ! 0.26 lnn.

- La relaci—n entre la energ’a de enlace (E) y el orden de enlace (n).

E = Esnp, (p " 1).

Ejemplo. En la adici—n de hidr—geno at—mico al etileno,

H á+ H2C = CH2 !# H3C ! CH2,

se forma un enlace C-H y el enlace C-C pasa de doble a sencillo. Sean1 la

representaci—n del orden del enlace CH,n1 : 0 # 1, mientras que n2 : 2 # 1

est‡ asociada con el enlace C-C. A medida que el ‡tomo de hidr—geno se acerca

n1 crece yn2 disminuye. Por lo tanto, el enlace doble se debilita y se alarga.

El punto Þnal ocurre cuando hay enlaces sencillos C-H y C-C.

Al asumir que el orden de enlace total permanece constante, este modelo

predice una estabilizaci—n mon—tona a lo largo de la interacci—n.

El complejo activado.

Ha ! Hb + Hc !# Ha á á áHb á á áHc

La suma de los ordenes de enlace debe ser igual a uno.

! E à
EXP = 36 kJ mol! 1

! E à
QC = 40 kJ mol! 1

! E à
BEBO = 41 kJ mol! 1
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4.2. La interpretación 

termodinámica.
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4.2 La interpretaci—n termodin‡mica.

Ejemplo. Para el proceso elemental entre gases ideales A+ B ! C + D

"
d[A]
dt

= kf [A][B] " kb[C][D]

K V =
[C]eq[D]eq

[A]eq[B]eq
=

kf

kb

K = e! ! G! /RT =
PCPD

PA PB
=

[C][D]
[A][B]

= K V

Propuesta. K à"

V = e! ! G! à /RT

kf =
kB T

h
K à"

V,f =
kB T

h
e! ! G! à

f /RT ! G" à
f = G" à " G"

A " G"
B = " RT ln K à"

V,f

kb =
kB T

h
K à"

V,b =
kB T

h
e! ! G! à

b /RT ! G" à
b = G" à " G"

C " G"
D = " RT ln K à"

V,b

K V =
kf

kb
= e! ! G! /RT ! G" = ! G" à

f " ! G" à
b

A partir de la informaci—n experimental dek en funci—n deT, se obtiene! G" à.

Y usando las relaciones termodin‡micas se pueden calcular:! H " à, ! S" à, etc.

Por ejemplo, ! G" à = ! H " à " T! S" à.

De forma directa,
d ln k
dT

=
RT + ! H " à

RT 2 .

Entonces,Eact = ! H " à + RT .
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kf =
kB T

h
Na

qà

q(A)q(B)
e! E ! à

0 /RT

qtras ! T3/ 2

qrot ! T3/ 2

qvibr !

!
"#

"$

1 , kB T " h!

T , kB T # h!

kf ! Tm e! E ! à
0 /RT , (m peque–o.)

En este caso,Eact = RT 2 d ln k
dT

= ! E à
0 + mRT $= ! Uà.

A 300 K, RT = 2 .5 kJ/mol, Eact % 10& 100 kJ/mol, entonces Eact % ! E à
0.
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4.3. Las reacciones 

complejas.
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4.3 Las reacciones complejas.

A partir de la estequiometr’a, se integra la ecuaci—n diferencial. Con la

ecuaci—n integrada se determina la constante de la velocidad de la reacci—n.

A. Las reacciones de tercer orden.

v = k[A][B][C]

¥ Las colisiones de tres part’culas son menos probables que las binarias. Por

esta raz—n, los procesos termoleculares son raros.

¥ Es m‡s comœn que la ecuaci—n cinŽtica sea el resultado de un mecanismo

con varias etapas bimoleculares.

B. Las reacciones en ambas direcciones.

A + B k1!" C + D

C + D
k! 1!!" A + B

Cuando 1
10 #

k1

k! 1
# 10, ambos procesos son relevantes. En el caso contrario,

s—lo un proceso es importante.

Los resultados de la integraci—n de la ecuaci—n cinŽtica para el caso

[A]0 = [ B]0 = C0 y [C]0 = [ D]0 = 0 est‡n en la Þgura adjunta.

Ejemplo. En el rango de 300 - 500" C, la reacci—n H2 + I2 ! 2HI ocurre en

ambas direcciones. Sin embargo, las dos reaciones no son procesos elementales,

aunque la reacci—n es de primer orden en cada reactivo. El mecanismo de esta

reacci—n incluye varios procesos bimoleculares.
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In[425]:= Plot ! " aeq # $ao %aeq& ' Exp! %K ' t ( , co %aeq %$ao %aeq& ' Exp! %K ' t ( ) ,
" t , 0, 1) , PlotLegends * " " ! A( " , " ! B( " ) , AxesLabel * " " t " , " ! X( " ) (

Out[425]=
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t
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In[426]:= Plot ! Log ! $ao + aeq %1&( %K ' t , " t , 0, 1) , AxesLabel * " " t " , " Log ! A+Aeq%1( " ) (

Out[426]=
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t
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! Reacciones simult‡neas
A => B, A => C

In[484]:= k1 , 10;
k2 , 1;
ao , 1;
bo , 0;
co , 0;
K , k1 # k2 ;
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In[425]:= Plot ! " aeq # $ao %aeq& ' Exp! %K ' t ( , co %aeq %$ao %aeq& ' Exp! %K ' t ( ) ,
" t , 0, 1) , PlotLegends * " " ! A( " , " ! B( " ) , AxesLabel * " " t " , " ! X( " ) (
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Ejemplo. A
k1!" B, B

k! 1!!" A

En t = 0 , [A]0, [B]0

C0 # [A]0 + [ B]0 = [ A] + [ B]

! # k1 + k! 1

!
d[A]
dt

= k1[A] ! k! 1[B] = ! [A] ! k! 1C0

[A] = [ A]0e! ! t +
k! 1C0

!
(1 ! e! ! t )

[B] = C0

!
k1 + k! 1e! ! t

!

"
! [A]0e! ! t

En el estado de equilibrio,
k1

k! 1
=

[B]eq

[A]eq
y

[A]eq =
k! 1

!
C0, [B]eq =

k1

!
C0.

" #
[A] ! [A]eq

[A]0 ! [A]eq
= e! ! t

La gr‡Þcaln " vs. t permite obtener ! , k1 y k! 1.

!
dy
dt

= ay ! b

a, b , constantes

y = yh + yp

dyh

dt
= ! ayh

yh = ce! at

yp = u áyh

dyp

dt
= u"yh + uy"

h = ! auyh + b

u" =
b
c
eat

u =
b
ac

eat

y = ceat +
b
a

y0 = c + b/a

y =
#

y0 !
b
a

$
eat +

b
a
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4.3.(4)
V)9 *(&..2)5(9$92/;-'75(&9!In[490]:= Plot ! " ao # Exp! $ K # t %, bo $ k1 & K # ao # ' Exp! $ K # t %$ 1( , co $ k2 & K # ao # ' Exp! $ K # t %$ 1( ) ,

" t , 0, 1) , PlotLegends * " " ! A%" , " ! B%" , " ! C%" ) , AxesLabel * " " t " , " ! X%" ) %

Out[490]=
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In[491]:= Plot ! " $ K # t , $ k1 & k2 ) , " t , 0, 1) ,
PlotLegends * " " Log ! A&Ao%" , " $! B$Bo%&! C$Co%" ) , AxesLabel * " " t " , " " ) %

Out[491]=
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! Reacciones simult‡neas con equilibrio
A <=> B, A <=> C

In[435]:= kf1 + 70;
kb1 + 35;
kf2 + 7;
kb2 + 1;
ao + 1;
bo + 0;
co + 0;

complex_react.nb     5In[490]:= Plot ! " ao # Exp! $ K # t %, bo $ k1 & K # ao # ' Exp! $ K # t %$ 1( , co $ k2 & K # ao # ' Exp! $ K # t %$ 1( ) ,
" t , 0, 1) , PlotLegends * " " ! A%" , " ! B%" , " ! C%" ) , AxesLabel * " " t " , " ! X%" ) %
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In[435]:= kf1 + 70;
kb1 + 35;
kf2 + 7;
kb2 + 1;
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co + 0;
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También se denominan reacciones en paralelo o en competencia.

Ejemplo.
H2CO h⌫�! H2 + CO

H2CO h⌫�! H á+HĊO
La proporción de los productos depende de ! .

Ejemplo. A k1�! B, A k2�! C

" ⌘ k1 + k2

�d[A]

dt
= k1[A] + k2[A] = " [A]

[A] = [A]0e! t

d[B]
dt

= k1[A] = [A]0e! t

[B] = [B]0 + [A]0
k1

"
(1� e! t)

d[C]

dt
= k2[A] = [A]0e! t

[C] = [C]0 + [A]0
k2

"
(1� e! t)

# ⌘ [B]� [B]0
[C]� [C]0

=
k1

k2

La gráfica adjuntas permiten

obtener " , k1 y k2.

Contol cinético. El producto mayoritario lo determina el cociente k1/k 2,

(la reacción con la mayor constante de la velocidad).
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4.3.(5)
V)9$*(&..2)5(9$92/;-'75(&9$.)5$(<;2-2>*2)!

In[442]:= sol = DSolveValue[{ya'[t] == %(kf1 + kf2) $ ya[t] + kb1 $ yb[t] + kb2 $ yc[t],
yb'[t] == kf1 $ ya[t] % kb1 $ yb[t], yc'[t] == kf2 $ ya[t] % kb2 $ yc[t],
ya[0] == ao, yb[0] == bo, yc[0] == co}, {ya[t], yb[t], yc[t]}, t];

Plot[sol, {t, 0, 1}, AxesLabel * {"t", "[X]"}, PlotLegends * {"[A]", "[B]", "[C]"}]

Out[443]=
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◼ Reacciones sucesivas
A = > B = > C

Primera etapa lenta
In[444]:= k1 = 1;

k2 = 10;
ao = 1;
bo = 0;
co = 0;

In[449]:= Plot[
{ao $ Exp[%k1 $ t], ao $ k1 ( (k2 % k1) $ Exp[%k1 $ t] + Exp[%k2 $ t] $ (bo % ao $ k1 ( (k2 % k1)),
co + bo + ao (1 % Exp[%k1 $ t]) % ao $ k1 ( (k2 % k1) $ Exp[%k1 $ t] %
Exp[%k2 $ t] $ (bo % ao $ k1 ( (k2 % k1))}, {t, 0, 3},

AxesLabel * {"t", "[X]"}, PlotLegends * {"[A]", "[B]", "[C]"}]

Out[449]=
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Segunda etapa lenta

6     complex_react.nb

Ejemplo. A
k1
!
k ! 1

B, A
k2
!
k ! 2

C

Este ejemplo representa a un sistema de tres ecuaciones diferenciales lineales.

La soluci—n un poco elaborada, pero tiene soluci—n œnica.

k1

k! 1
=

[B]eq

[A]eq
! K 1

k2

k! 2
=

[C]eq

[A]eq
! K 2

K 1

K 2
=

[B]eq

[C]eq

Contol termodin‡mico. El producto mayoritario lo determina el cociente

K 1/K 2, (la reacci—n con la mayor constante de equilibrio).

62

Ejemplo. A
k1
!
k ! 1

B, A
k2
!
k ! 2

C

Este ejemplo representa a un sistema de tres ecuaciones diferenciales lineales.

La soluci—n un poco elaborada, pero tiene soluci—n œnica.

k1

k! 1
=

[B]eq

[A]eq
! K 1

k2

k! 2
=

[C]eq

[A]eq
! K 2

K 1

K 2
=

[B]eq

[C]eq

Control termodin‡mico. El producto mayoritario lo determina el cociente

K 1/K 2, (la reacci—n con la mayor constante de equilibrio).

62



4.3.(6)
V) 9$*(&..2)5(9$.)59(.;'23&9!

Segunda etapa lenta
In[450]:= k1 = 10;

k2 = 1;
ao = 1;
bo = 0;
co = 0;

In[455]:= Plot[
{ao $ Exp[%k1 $ t], ao $ k1 ( (k2 % k1) $ Exp[%k1 $ t] + Exp[%k2 $ t] $ (bo % ao $ k1 ( (k2 % k1)),
co + bo + ao (1 % Exp[%k1 $ t]) % ao $ k1 ( (k2 % k1) $ Exp[%k1 $ t] %
Exp[%k2 $ t] $ (bo % ao $ k1 ( (k2 % k1))}, {t, 0, 3},

AxesLabel * {"t", "[X]"}, PlotLegends * {"[A]", "[B]", "[C]"}]

Out[455]=
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Constantes iguales
In[456]:= k1 = 2;

k2 = k1;
ao = 1;
bo = 0;
co = 0;
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In[442]:= sol ! DSolveValue " #ya ' " t $ !! %&kf1 ' kf2 ( ) ya " t $ ' kb1 ) yb " t $ ' kb2 ) yc " t $,
yb ' " t $ !! kf1 ) ya " t $ %kb1 ) yb " t $, yc ' " t $ !! kf2 ) ya " t $ %kb2 ) yc " t $,
ya " 0$ !! ao, yb " 0$ !! bo, yc " 0$ !! co * , #ya " t $, yb " t $, yc " t $* , t $;

Plot " sol , #t , 0, 1* , AxesLabel + #" t " , " " X$" * , PlotLegends + #" " A$" , " " B$" , " " C$" * $

Out[443]=
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AxesLabel + #" t " , " " X$" * , PlotLegends + #" " A$" , " " B$" , " " C$" * $

Out[449]=

0.5 1.0 1.5 2.0 2.5 3.0
t

0.2

0.4

0.6

0.8

1.0

!X"

!A"

!B"

!C"

Segunda etapa lenta

6     complex_react.nb
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yb'[t] == kf1 $ ya[t] % kb1 $ yb[t], yc'[t] == kf2 $ ya[t] % kb2 $ yc[t],
ya[0] == ao, yb[0] == bo, yc[0] == co}, {ya[t], yb[t], yc[t]}, t];
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In[461]:= Plot ! " ao # Exp! $ k1 # t %, &bo ' ao # k1 # t ( # Exp! $ k1 # t %,
co ' bo ' ao $ Exp! $ k1 # t %# &ao # &1 ' k1 # t ( ' bo( ) , " t , 0, 3) ,

AxesLabel * " " t " , " ! X%" ) , PlotLegends * " " ! A%" , " ! B%" , " ! C%" ) %

Out[461]=
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Segunda etapa lenta
In[450]:= k1 ! 10;

k2 ! 1;
ao ! 1;
bo ! 0;
co ! 0;

In[455]:= Plot "
#ao $ Exp" %k1 $ t &, ao $ k1 ' ( k2 %k1 ) $ Exp" %k1 $ t & * Exp" %k2 $ t & $ ( bo %ao $ k1 ' ( k2 %k1 ) ) ,

co * bo * ao ( 1 %Exp" %k1 $ t &) %ao $ k1 ' ( k2 %k1 ) $ Exp" %k1 $ t & %
Exp" %k2 $ t & $ ( bo %ao $ k1 ' ( k2 %k1 ) ) +, #t , 0, 3+,

AxesLabel , #" t " , " " X&" +, PlotLegends , #" " A&" , " " B&" , " " C&" +&

Out[455]=

0.5 1.0 1.5 2.0 2.5 3.0
t

0.2

0.4

0.6

0.8

1.0

[X]

[A]
[B]
[C]

Constantes iguales
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D. Las reacciones consecutivas.

También denominadas reacciones sucesivas o en serie, como el decaimiento

radiactivo.

A k1�! B k2�! C

�d[A]

dt
= k1[A] [A] = [A]0e�k1t

d[B]
dt

= k1[A]� k2[B] [B] = [A]0
k1

k2 � k1
e
�k1t +

✓
[B]0 � [A]0

k1

k2 � k1

◆
e
�k2t

d[C]

dt
= k2[B] [C] = [A]0 � [A]� [B]

La etapa determinante limita la velocidad de las transformaciones.

Cuando uno de los procesos es mucho más lento, las otras concentraciones

semejan a una reacción de pseudo primer orden.
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4.4. El mecanismo de 

una reacción química.
S5&$*(&..265$<;+/2.&$0;(,($9(*$(-$*(9;-'&,)$
,($3&*2)9$0*).(9)9$(-(/(5'&-(9!

4.4. El mecanismo de una reacción química.
Mecanismo: {procesos elementales} �! reacción química.

Toda propuesta de mecanismo debe ser consistente con las mediciones.

La propuesta no es única, pues varios mecanismos pueden

ser consistentes con la ley de la velocidad empírica.

Aproximaciones típicas.

• La velocidad de la reacción está controlada por la etapa más lenta del

mecanismo, la etapa determinante de la reacción.

• Los cambios en la concentración de las especies intermediarias (que no

aparecen en la esteqiometría de la reacción) deben ser pequeñas, la

aproximación del estado estacionario.

Ejemplo. I� + OCl� ! Cl� + OI�, �d[I�]
dt

= k
[I�][OCl�]
[OH�]

.

Esta reacción no puede ser un proceso elemental, pues sería una colisión

entre dos iones con carga positiva. El ion OH� es un catalizador

de la reacción. El mecanismo propuesto por esta reacción es el siguiente:

(1) H2O + OCl�
K 1
! HOCl + OH�, equilibrio r‡pido

(2) I� + HOCl k2! HOI + Cl�, etapa lenta

(3) HOI + OH� K 3
! H2O + OI�, equilibrio r‡pido

�d[I�]
dt

= k2[I�][HOCl] = k2K 1[I�]
[OCl�]
[OH�]

.
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4.4 El mecanismo de una reacci—n qu’mica.

Mecanismo: { procesos elementales } !" reacci—n qu’mica .

Toda propuesta de mecanismo debe ser consistente con las mediciones.

La propuesta no es œnica, pues varios mecanismos pueden

ser consistentes con la ley de la velocidad emp’rica.

Aproximaciones t’picas.

¥ La velocidad de la reacci—n est‡ controlada por la etapa m‡s lenta del

mecanismo,la etapa determinante de la reacci—n.

¥ Los cambios en la concentraci—n de las especies intermediarias (que no

aparecen en la estequiometr’a de la reacci—n) deben ser peque–as,la

aproximaci—n del estado estacionario .

Ejemplo. I ! + OCl! " Cl! + OI! , !
d[I ! ]

dt
= k

[I ! ][OCl! ]
[OH! ]

.

Esta reacci—n no puede ser un proceso elemental, pues ser’a una colisi—n

entre dos iones con carga positiva. El ion OH! es un catalizador

de la reacci—n. El mecanismo propuesto para esta reacci—n es el siguiente:

(1) H2O + OCl!
K 1
! HOCl + OH! , equilibrio r‡pido

(2) I ! + HOCl k2" HOI + Cl! , etapa lenta

(3) HOI + OH! K 3
! H2O + OI! , equilibrio r‡pido

!
d[I ! ]

dt
= k2[I ! ][HOCl] = k2K 1[I ! ]

[OCl! ]
[OH! ]

.
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4.4.(2)
S5$(1(/0-) .)5$;5$.&'&-2]&,)*$F$,)9$
25'(*/(,2&*2)9!

4.4 El mecanismo de una reacci—n qu’mica.

Mecanismo: { procesos elementales } !" reacci—n qu’mica .

Toda propuesta de mecanismo debe ser consistente con las mediciones.

La propuesta no es œnica, pues varios mecanismos pueden

ser consistentes con la ley de la velocidad emp’rica.

Aproximaciones t’picas.

¥ La velocidad de la reacci—n est‡ controlada por la etapa m‡s lenta del

mecanismo,la etapa determinante de la reacci—n.

¥ Los cambios en la concentraci—n de las especies intermediarias (que no

aparecen en la estequiometr’a de la reacci—n) deben ser peque–as,la

aproximaci—n del estado estacionario .

Ejemplo. I ! + OCl! " Cl! + OI! , !
d[I ! ]

dt
= k

[I ! ][OCl! ]
[OH! ]

.

Esta reacci—n no puede ser un proceso elemental, pues ser’a una colisi—n

entre dos iones con carga positiva. El ion OH! es un catalizador

de la reacci—n. El mecanismo propuesto para esta reacci—n es el siguiente:

(1) H2O + OCl!
K 1
! HOCl + OH! , equilibrio r‡pido

(2) I ! + HOCl k2" HOI + Cl! , etapa lenta

(3) HOI + OH! K 3
! H2O + OI! , equilibrio r‡pido

!
d[I ! ]

dt
= k2[I ! ][HOCl] = k2K 1[I ! ]

[OCl! ]
[OH! ]

.
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4.4.(3)
_-H;5&9$*(H-&9$.)/;5(9$0&*&$0*)0)5(*(-$$
/(.&529/)$,($;5&$*(&..265!

Algunas reglas comunes.

• Las etapas rápidas posteriores al paso determinante no aparecen en la

ecuación de la velocidad. Por ejemplo, el equilibrio (3) del caso previo.

• Los términos en el denominador pueden provenir de equilibrios rápidos

previos a la etapa determinante. Por ejemplo, el equilibrio (1) del caso

previo.

• Si sólo hay una etapa lenta, la molecularidad de esta etapa se refleja en

la molecularidad de la reacción.

• La ecuación de la velocidad se obtiene de la etapa determinante.

• En la ecuación cinética pueden aparecer especies que no son parte de la

reacción (catalizadores). Por ejemplo, el ion OH� en el caso previo.

• Recuerde que la molecularidad y la estequiometría sólo coinciden en un

proceso elemental.
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4.4.(4)
S5$(1(/0-)K$-&$*(&..265$B#$!

Ejemplo. RCl + OH� �! ROH + Cl� (R: grupo alquilo).

El mecanismo propuesto es:

(1) RCl
k1⌦
k�1

R+ + Cl�

(2) R+ + OH� k2�! ROH

El paso (1) es la etapa determinante de la reacción,

pues involucra la ruptura de un enlace covalente.

v =
d[ROH]

dt
= k2[R+][OH�]

El carbocatión R+ es un intermediario de la reacción

y se usa la approximación del estado estacionario.

0 ⇡ d[R+]

dt
= k1[RCl]� k�1[R+][Cl�]� k2[R+][OH�]

Así, [R+] ⇡ k1[RCl]
k�1[Cl�] + k2[OH�]

Finalmente, v = k1k2
[RCl][OH�]

k�1[Cl�] + k2[OH�]

Cuando [OH�] es grande, v ⇡ k1[RCl.
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Ejemplo. RCl + OH� �! ROH + Cl� (R: grupo alquilo).

El mecanismo propuesto es:

(1) RCl
k1⌦
k�1

R+ + Cl�

(2) R+ + OH� k2�! ROH

El paso (1) es la etapa determinante de la reacción,

pues involucra la ruptura de un enlace covalente.

v =
d[ROH]

dt
= k2[R+][OH�]

El carbocatión R+ es un intermediario de la reacción

y se usa la approximación del estado estacionario.

0 ⇡ d[R+]

dt
= k1[RCl]� k�1[R+][Cl�]� k2[R+][OH�]

Así, [R+] ⇡ k1[RCl]
k�1[Cl�] + k2[OH�]

Finalmente, v = k1k2
[RCl][OH�]

k�1[Cl�] + k2[OH�]

Cuando [OH�] es grande, v ⇡ k1[RCl.
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Ejemplo. RCl + OH! !" ROH + Cl! (R: grupo alquilo).

El mecanismo propuesto es:

(1) RCl
k1
!
k ! 1

R+ + Cl!

(2) R+ + OH! k2!" ROH

El paso (1) es la etapa determinante de la reacci—n,

pues involucra la ruptura de un enlace covalente.

v =
d[ROH]

dt
= k2[R+][OH! ]

El carbocati—n R+ es un intermediario de la reacci—n

y se usa la approximaci—n del estado estacionario.

0 #
d[R+]
dt

= k1[RCl] ! k! 1[R+][Cl! ] ! k2[R+][OH! ]

As’, [R+] #
k1[RCl]

k! 1[Cl! ] + k2[OH! ]

Finalmente, v = k1k2
[RCl][OH! ]

k! 1[Cl! ] + k2[OH! ]

Cuando [OH! ] es grande,v # k1[RCl].
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4.4.(5)
:-$.&'&-2]&,)*$,($;5&$*(&..265!

Un catalizador modifica la velocidad de la reacción (efecto cinético), pero

no afecta al estado de equilibrio (efecto termodinámico).

Ejemplo. V3+ + Fe3+ Cu2+

���! V4+ + Fe2+, v =
d[V4+]

dt
= k[V3+][Cu2+].

El mecanismo propuesto es:

(1) V3+ + Cu2+ k1�! V4+ + Cu+, (lento, �G > 0)

(2) Cu+ + Fe3+ k2�! Cu2+ + Fe2+, (rápido, �G < 0)

�d[Fe3+]
dt

= k2[Fe3+][Cu+].

0 ⇡ [Cu+]

dt
= k1[V3+][Cu2+]� k2[Cu+][Fe3+]

[Cu+] ⇡ k1[V3+][Cu2+]

k2[Fe3+]

v = k1[V3+][Cu2+].

La distancia de acercamiento máximo, R0, aumenta

con el producto de la carga de los iones, Q1Q2.

Q1Q2

reacción 9

(1) 6

(2) 3

par redox E
�
red

Fe3+/Fe2+ 0.77 V

V4+
/V3+ 0.34 V

Cu2+
/Cu+ 0.16 V
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In[490]:= list = Table[(Psi[x, alpha1] + roots[[i]] * Psi[x - Ro, alpha2])^2 /
(1 + roots[[i]] * (2 * S + roots[[i]])), {i, Length[roots]}];

Plot[list, {x, -20, 40}, PlotRange → All]

Out[491]=

-20 -10 10 20 30 40

0.05
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0.15

V - Cu

In[492]:= Ro = 12;
d = Ro - L2 - L3;
S = over[alpha2, alpha3, Ro];

In[495]:= h11 = Haa[alpha2, v2, L2, Ro, v3, L3];
h12 = Hab[alpha2, v2, L2, Ro, alpha3, v3, L3];
h22 = Haa[alpha3, v3, L3, Ro, v2, L2];
{h11, h12, h22, S}

Out[498]= {-0.313768, -0.203461, -0.186285, 0.367133}

In[499]:= dis = Sqrt[(h11 - h22) * (h11 - h22) + 4 * (S * h22 - h12) * (S * h11 - h12)];
roots = 0.5 * (h11 - h22 + {dis, -dis}) / (S * h22 - h12)
Table[(h11 + roots[[i]] * (2 * h12 + roots[[i]] * h22)) /

(1 + roots[[i]] * (2 * S + roots[[i]])), {i, Length[roots]}]

Out[500]= {0.464139, -1.40796}

Out[501]= {-0.348771, -0.0565142}

In[502]:= list = Table[(Psi[x, alpha2] + roots[[i]] * Psi[x - Ro, alpha3])^2 /
(1 + roots[[i]] * (2 * S + roots[[i]])), {i, Length[roots]}];

Plot[list, {x, -20, 40}, PlotRange → All]

Out[503]=
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4     doublewell.nb

In[490]:= list = Table[(Psi[x, alpha1] + roots[[i]] * Psi[x - Ro, alpha2])^2 /
(1 + roots[[i]] * (2 * S + roots[[i]])), {i, Length[roots]}];

Plot[list, {x, -20, 40}, PlotRange → All]

Out[491]=
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V - Cu

In[492]:= Ro = 12;
d = Ro - L2 - L3;
S = over[alpha2, alpha3, Ro];

In[495]:= h11 = Haa[alpha2, v2, L2, Ro, v3, L3];
h12 = Hab[alpha2, v2, L2, Ro, alpha3, v3, L3];
h22 = Haa[alpha3, v3, L3, Ro, v2, L2];
{h11, h12, h22, S}

Out[498]= {-0.313768, -0.203461, -0.186285, 0.367133}

In[499]:= dis = Sqrt[(h11 - h22) * (h11 - h22) + 4 * (S * h22 - h12) * (S * h11 - h12)];
roots = 0.5 * (h11 - h22 + {dis, -dis}) / (S * h22 - h12)
Table[(h11 + roots[[i]] * (2 * h12 + roots[[i]] * h22)) /

(1 + roots[[i]] * (2 * S + roots[[i]])), {i, Length[roots]}]

Out[500]= {0.464139, -1.40796}

Out[501]= {-0.348771, -0.0565142}

In[502]:= list = Table[(Psi[x, alpha2] + roots[[i]] * Psi[x - Ro, alpha3])^2 /
(1 + roots[[i]] * (2 * S + roots[[i]])), {i, Length[roots]}];

Plot[list, {x, -20, 40}, PlotRange → All]

Out[503]=
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4     doublewell.nb
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Fe - Cu

In[505]:= Ro = 6;
d = Ro - L1 - L3;
S = over[alpha1, alpha3, Ro];

In[508]:= h11 = Haa[alpha1, v1, L1, Ro, v3, L3];
h12 = Hab[alpha1, v1, L1, Ro, alpha3, v3, L3];
h22 = Haa[alpha3, v3, L3, Ro, v1, L1];
{h11, h12, h22, S}

Out[511]= {-0.840869, -0.734244, -0.520723, 0.669404}

In[512]:= dis = Sqrt[(h11 - h22) * (h11 - h22) + 4 * (S * h22 - h12) * (S * h11 - h12)];
roots = 0.5 * (h11 - h22 + {dis, -dis}) / (S * h22 - h12)
Table[(h11 + roots[[i]] * (2 * h12 + roots[[i]] * h22)) /

(1 + roots[[i]] * (2 * S + roots[[i]])), {i, Length[roots]}]

Out[513]= {0.370182, -1.20029}

Out[514]= {-0.891707, 0.205745}

In[515]:= list = Table[(Psi[x, alpha1] + roots[[i]] * Psi[x - Ro, alpha3])^2 /
(1 + roots[[i]] * (2 * S + roots[[i]])), {i, Length[roots]}];

Plot[list, {x, -20, 40}, PlotRange → All]

Out[516]=
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Un catalizador modifica la velocidad de la reacción (efecto cinético), pero

no afecta al estado de equilibrio (efecto termodinámico).

Ejemplo. V3+ + Fe3+ Cu2+

���! V4+ + Fe2+, v =
d[V4+]

dt
= k[V3+][Cu2+].

El mecanismo propuesto es:

(1) V3+ + Cu2+ k1�! V4+ + Cu+, (lento, �G > 0)

(2) Cu+ + Fe3+ k2�! Cu2+ + Fe2+, (rápido, �G < 0)

�d[Fe3+]
dt

= k2[Fe3+][Cu+].

0 ⇡ d[Cu+]

dt
= k1[V3+][Cu2+]� k2[Cu+][Fe3+]

[Cu+] ⇡ k1[V3+][Cu2+]

k2[Fe3+]

v = k1[V3+][Cu2+].

La distancia de acercamiento máximo, R0, aumenta

con el producto de la carga de los iones, Q1Q2.

Q1Q2

reacción 9

(1) 6

(2) 3

par redox E
�
red

Fe3+/Fe2+ 0.77 V

V4+
/V3+ 0.34 V

Cu2+
/Cu+ 0.16 V
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4.4.(6)
:1(/0-)!$%&$E2,*6-2929$,($;5$R9'(*!

:1(*.2.2)!$^(*2Q2<;($(-$0*).(,2/2(5')!

R OR’

O
+ H

R OR’

OH
k1

R OR’

OH
+ H2O

k2

R OR’

OH
OH2

R OR’

OH
OH2 k3

R OH

O

+ R’OH

k-1

Ejemplo. RCOORÕ+ H2O HAc!!!" RCOOH + RÕOH,

v =
d[RCOOH]

dt
= k[RCOORÕ][HAc]1/ 2.

El mecanismo propuesto es:

(1) E + H+ k1
!
k ! 1

EH+ , (r‡pido)

(2) EH+ + W
k2!" WEH + , (etapa determinante)

(3) WEH + k3!" RCOOH + RÕOH+ H+

Aqu’, E representa al Žster y W al agua. El paso (3) ocurre en

varias etapas r‡pidas y no tienen efecto en la ecuaci—n cinŽtica.

v =
d[RCOOH]

dt
= k3[WEH + ]

0 #
d[EH+ ]

dt
= k1[E][H+ ] ! k! 1[EH+ ] ! k2[EH+ ][W]

0 #
d[WEH + ]

dt
= k2[W][EH+ ] ! k3[WEH + ]

[EH+ ] #
k1[E][H+ ]

k! 1 + k2[W]

[WEH + ] #
k2

k3
[W][EH+ ]

HAc
K a!!" H+ + Ac! , [H+ ] = [ Ac! ]

K a =
[H+ ][Ac! ]

[HAc]
, [H+ ] =

r
K a

[HAc]

v =
✓

k1k2[H2O]
$

K a

k! 1 + k2[H2O]

◆
[RCOORÕ][HAc]1/ 2

68

Ejemplo. RCOOR’ + H2O
HAc���! RCOOH + R’OH,

v =
d[RCOOH]

dt
= k[RCOOR’][HAc]1/2.

El mecanismo propuesto es:

(1) E + H+ k1⌦
k�1

EH+, (rápido)

(2) EH+ + W k2�! WEH+, (etapa determinante)

(3) WEH+ k3�! RCOOH + R’OH + H+

Aquí, E representa al éster y W al agua. El paso (3) ocurre en

varias etapas rápidas y no tienen efecto en la ecuación cinética.

v =
d[RCOOH]

dt
= k3[WEH+]

0 ⇡ d[EH+]

dt
= k1[E][H+]� k! 1[EH+]� k2[EH+][W]

0 ⇡ d[WEH+]

dt
= k2[W][EH+]� k3[WEH+]

[EH+] ⇡ k1[E][H+]

k! 1 + k2[W]

[WEH+] ⇡ k2

k3
[W][EH+]

HAc Ka��! H+ + Ac! , [H+] = [Ac! ]

Ka =
[H+][Ac! ]

[HAc]
, [H+] =

!
Ka

[HAc]

v =

"
k1k2[H2O]

p
Ka

k! 1 + k2[H2O]

#
[RCOOR’][HAc]1/2
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Ejemplo. RCOORÕ+ H2O HAc!!!" RCOOH + RÕOH,

v =
d[RCOOH]

dt
= k[RCOORÕ][HAc]1/ 2.

El mecanismo propuesto es:

(1) E + H+ k1
!
k ! 1

EH+ , (r‡pido)

(2) EH+ + W
k2!" WEH + , (etapa determinante)

(3) WEH + k3!" RCOOH + RÕOH+ H+

Aqu’, E representa al Žster y W al agua. El paso (3) ocurre en

varias etapas r‡pidas y no tienen efecto en la ecuaci—n cinŽtica.

v =
d[RCOOH]

dt
= k3[WEH + ]

0 #
d[EH+ ]

dt
= k1[E][H+ ] ! k! 1[EH+ ] ! k2[EH+ ][W]

0 #
d[WEH + ]

dt
= k2[W][EH+ ] ! k3[WEH + ]

[EH+ ] #
k1[E][H+ ]

k! 1 + k2[W]

[WEH + ] #
k2

k3
[W][EH+ ]

HAc
K a!!" H+ + Ac! , [H+ ] = [ Ac! ]

K a =
[H+ ][Ac! ]

[HAc]
, [H+ ] =

p
K a[HAc]

v =
✓

k1k2[H2O]
$

K a

k! 1 + k2[H2O]

◆
[RCOORÕ][HAc]1/ 2
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4.4.(7)
`'*&9$9;H(*(5.2&9! • Un orden de reacción fraccionario normalmente indica un proceso de

disociación molecular. Por ejemplo, en la reacción previa.

• Los átomos presentes en las especies de la etapa determinante también

aparecen en la ecuación cinética.

• La información sobre la reactividad química de las especies y sus

interacciones es un auxiliar para analizarlas etapas de un mecanismo.

• Si el orden total excede a tres, varios equilibrios preceden a la etapa

determinante de la reacción.

Ejemplo. BrO�
3 + 5Br� + 6H+ ! 3Br2 + 3H2O,

d[Br2]
dt

= k[BrO�
3 ][Br�][H+]2

(1) BrO�
3 + H+ K1⌦ HBrO3, (rápido)

(2) HBrO3 + H+ K2⌦ H2BrO+
3 , (rápido)

(3) H2BrO+
3 + Br� k3�! intermediarios, (etapa determinante)

(4) intermediarios ! productos, (etapas rápidas)
[Br�]
dt

= k3[Br�][H2BrO+
3 ]

[H2BrO+
3 ] = K1K2[H+]2[BrO�

3 ]
[Br2]
dt

= 3
5

[Br�]
dt

= k3K1K2[BrO�
3 ][Br�][H+]2
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4.4.(8)
S5$(1(/0-)!

:1(*.2.2)!$^(*2Q2<;($(-$0*).(,2/2(5')!

• Un orden de reacción fraccionario normalmente indica un proceso de

disociación molecular. Por ejemplo, en la reacción previa.

• Los átomos presentes en las especies de la etapa determinante también

aparecen en la ecuación cinética.

• La información sobre la reactividad química de las especies y sus

interacciones es un auxiliar para analizarlas etapas de un mecanismo.

• Si el orden total excede a tres, varios equilibrios preceden a la etapa

determinante de la reacción.

Ejemplo. BrO!
3 + 5Br! + 6H+ ! 3Br2 + 3H2O,

d[Br2]
dt

= k[BrO!
3 ][Br! ][H+ ]2

El mecanismo propuesto es:

(1) BrO!
3 + H+ K 1

! HBrO3, (rápido)

(2) HBrO3 + H+ K 2
! H2BrO+

3 , (rápido)

(3) H2BrO+
3 + Br! k3"! intermediarios , (etapa determinante)

(4) intermediarios ! productos , (varias etapas rápidas)

d[Br! ]
dt

= k3[Br! ][H2BrO+
3 ]

[H2BrO+
3 ] = K 1K 2[H+ ]2[BrO!

3 ]
d[Br2]

dt
= " 3

5

d[Br! ]
dt

= 3
5 k3K 1K 2[BrO!

3 ][Br! ][H+ ]2
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4.4.(9)
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¥ Cuando el coeÞciente estequiomŽtrico excede el orden de reacci—n, hay

uno o m‡s intermediarios posteriores a la etapa determinante.

Ejemplo. C6H5NH2 + 2CH3COOOH ! C6H5NO + 2CH3COOH + H2O,

v =
d[C6H5NO]

dt
= k[C6H5NH2][CH3COOOH]

(1) C6H5NH2 + CH3COOOH
k1"! C6H5NHOH + CH3COOH

(2) C6H5NHOH + CH3COOOH k2"! C6H5N(OH) 2 + CH3COOH

(3) C6H5N(OH) 2
k3"! C6H5NO + H2O

La etapa (1) es la determinante y la tercera ocurre en varios pasos r‡pidos.
d[C6H5NH2]

dt
= k1[C6H5NH2][CH3COOOH]

Una reacci—n puede tener mecanismos distintos bajo condiciones diferentes.

¥ La gr‡Þca de Arrhenius presenta pendientes distintas en rangos de

temperatura diferentes.

¥ Las reacciones explosivas o de descomposici—n ocurren a temperaturas

altas.

¥ La reacci—n deja de ser homogŽnea y se vuelve heterogŽnea (o a la

inversa) a cierta temperatura.

¥ Hay participaci—n de los estados excitados por activaci—n tŽrmica o

fotoqu’mica.
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¥ Cuando el coeficiente estequiométrico excede el orden de reacción, hay

uno o más intermediarios posteriores a la etapa determinante.

Ejemplo. C6H5NH2 + 2CH3COOOH ! C6H5NO + 2CH3COOH + H2O,

v =
d[C6H5NO]

dt
= k[C6H5NH2][CH3COOOH]

(1) C6H5NH2 + CH3COOOH k1�! C6H5NHOH + CH3COOH

(2) C6H5NHOH + CH3COOOH k2�! C6H5NO + CH3COOH + H2O

La etapa (1) es la determinante y la segunda ocurre en varios pasos rápidos.
d[C6H5NH2]

dt
= k1[C6H5NH2][CH3COOOH]

Una reacción puede tener mecanismos distintos bajo condiciones diferentes.

¥ La gráfica de Arrhenius presenta pendientes distintas en rangos de

temperatura diferentes.

¥ Las reacciones explosivas o de descomposición ocurren a temperaturas

altas.

¥ La reacción deja de ser homogénea y se vuelve heterogénea (o a la

inversa) a cierta temperatura.

¥ Hay participación de los estados excitados por activación térmica o

fotoquímica.
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4.5. Las reacciones 

bimoleculares.
%&9$*(&..2)5(9$(5'*($*&,2.&-(9$-2>*(9!

:9'&9$*(&..2)5(9$9)5$/;F$.)/;5(9$(5$-&$
&'/69Q(*&!

Un	proceso	bimolecular es	una	colisión	binaria.	Este	tipo	de	proceso	es	el	más	
común	en	fase	gas.

LAS	REACCIONES	CON	RADICALES	LIBRES.
La	recombinación	de	dos	radicales	libres	para	formar	un	enlace	covalente,	en	
general,	es	una	reacción	rápida	(normalmente,	sin	barrera).

EJEMPLO.	·CH! +	·CH! →	CH! −CH! .	
En	una	reacción	de	transferencia,	se	rompe	un	enlace	y	se	forma	otro.

EJEMPLO.	·CH! +	Br" →	CH! Br	+	Br·
Estas	reacciones	comúnmente	son	pasos	intermedios	de	un	mecanismo.

La	recombinación	entre	átomos	es	un	proceso	desfavorable.

EJEMPLO.	·Cl	+	·H	→	HCl. (Δ! <	0)	
La	energía	en	exceso	no	se	puede	distribuir,	ya	que	hay	muy	pocos	grados	de	
libertad.	Los	radicales	poliatómicos tienen	más	grados	de	libertad.	En	este	caso,	
posteriormentel a	energía	en	exceso	se	transfiere	a	otras	moléculas	por	medio	de	
colisiones.
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LAS	REACCIONES	DE	LAS	MOLÉCULAS	NEUTRAS.

La	colisión	entre	moléculas	estables	genera	distintos	procesos.

! disociación	colisional
! Ar	+	CsBr →	Ar	+	Cs·	+	Br· canal	neutro

→	Ar	+	Cs# +	Br$ canal	iónico

! ionización	colisional
! Ar	+	Ar	→	Ar	+	Ar# +	e$ normalmente,	" >>	Δ! %&'()%

! excitación	colisional
! M	+	M	→	M	+	M*

! rearreglo molecular M*	→	M’
! disociación M*	→	A	+	B
! desexcitación

! NO	+	O! →	NO" *	+	O"

! NO" *	→	NO" +	#ν quimioluminiscencia
$%&'()'*+,*-.)(.*/0*12*.*312,(4(.*/.'5/.&*(1,26(7
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`'*)9$(1(/0-)9! Comúnmente,	las	reacciones	de	intercambio	de	cuatro	centros	tienen	energías	de	

activación	muy	altas.

EJEMPLO

! ()* =	167	kJ/mol (dos	enlaces	rotos)

Algunas	reacciones	presentan	canales	múltiples	de	reacción.

EJEMPLO.

→	·BaCl +	Cl·

Ba	+	Cl" →	BaCl# +	Cl$

→	BaCl" *	→	BaCl" +	#ν
{
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LAS	REACCIONES	ENTRE	UN	ION	Y	UNA	MOLÉCULA.

EJEMPLOS.

! CHO# +	H"O	⟶	CO	+	H!O# (combustión)

! NO	+	O"
# ⟶	NO# +	O" (atmosférica)

! NH! +	H# ⟶	NH+
# (protonación)

En	general,		la	interacción	es	favorable.	Así	que,

! Δ, ! <	0,			Δ! *	baja

! Δ, ! >	0,			Δ! *	≈	Δ, !

LAS	REACCIONES	ENTRE	IONES	EN	DISOLUCIÓN.

En	este	caso,	la	interacción	con	el	disolvente	genera	cambios	importantes.

EJEMPLOS.
Ag# (ac)	+	Cl$ (ac)	→	AgCl (s) (asociación)
!/,(.&*(1128+.+%.%19&&*.*+.:(/*.;(/-.0*&%.*+.)(.42/%)9128+-.*).42/%)6*+,*.42/20(.
*).*31*/%.4*.*+*&;<(7

F$ +	CH! Cl	→	CH! F	+	Cl$ (sustitución)
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plexes of acetic acid, [24] acetaldehyde, [25,26] acetone, [25] and
acetamide [28] with molecules of water have been previously de-
scribed and the reported interaction energies are pretty similar,
with differences around the one kcal/mol. It is important to note
that the molecules of interest can form stable complexes with
more molecules of water, but just a few are related to the tauto-
merization process. For example, Gao et al. [24] found six stable
complexes between acetic acid and water; nevertheless only one
of those complexes has a suitable geometry for the proton transfer
process.

The structures for the acetaldehyde enolization reaction in the
presence of one and two water molecules can be found in Fig. 2,
while Table 2 shows the comparison of the reaction and activation
energies for this reaction in gas phase and using the complexes
with one and two water molecules. It is important to note that
the energy of reaction is very similar for both solvation models.
In opposition, the activation barrier shows a considerable decrease,

up to 35 kcal/mol with two molecules of water. These results are
consistent with those reported by Lee et al. [21] (MP2/6-
311++g!! //MP2/6-31g !! ), where the reported activation energy
with one molecule of water differs by 2 kcal/mol, and those from
Yamabe et al. [22] (B3LYP/6-31g! ) with two water molecules, by
less than one kcal/mol. Table 2 also presents the same quantities
computed with a smaller basis set and with the MP2 method and
one can note that B3LYP and MP2 provide very close results for
the larger basis set.

For all the carbonyl compounds, Table 3 shows the activation
and reaction energies for the complexes with one and two water
molecules. The energy of reaction slowly decreases with the hydra-
tion and this change is larger for the molecules with polar substit-
uents. The activation energy barriers show a considerable
lowering, between 21Ð36 kcal/mol for one molecule of water,
and among 29Ð47 kcal/mol when two water molecules are present.
For acetone and acetyl ßuoride our results agree with the previ-
ously reported activation energy, with differences up to 3 kcal/
mol [21] . The interaction with two molecules of water reduces
the activation barrier of the enolization of acetone in 32 kcal/mol,
with respect to the gas phase result, and the estimation gets closer
to the experimental report (20 kcal/mol) [29,30] . The use of a con-
tinuous medium to surround the complexes does not provide a rel-
evant effect on the activation barrier. These results are presented in
Table 4, where one can Þnd that the activation barriers have only
marginal changes, with a small increase in most of the cases. These
results conÞrm that, for this type of process, the use of a continu-
ous solvent model provides no signiÞcant effect on activation bar-
riers, even for the soluteÐsolvent complexes. Further addition of
water molecules will slowly lower the activation barrier, [21] how-
ever such study goes beyond our main objective.

3.4. Reactivity analysis

Due to the considerable lowering on the activation barriers for
the enolization process coming from the formation of complexes
with two water molecules, we also analyze the effect of the water
molecules on the reactivity of the species involved in this equilib-
rium trough the use of some local chemical reactivity parameters.
First, we choose the donor Fukui function, [31] which identiÞes

Fig. 1. Complexes of acetaldehyde with one and two molecules of water at B3LYP/6-311++g(3df,3pd) level, with their respective interaction energies.

Fig. 2. Stationary point structures from the reaction path of the enolization reaction
of acetaldehyde. (a) With one molecule of water and (b) with two molecules of
water.
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4.5 Las reacciones bimoleculares

Algunas caracter’sticas de los procesos en disoluci—n.

En la disoluci—n, la interacci—n con el disolvente es continua y la reacci—n

no es s—lo la sucesi—n de colisiones binarias. Por esta raz—n, no existe una

teor’a general de la cinŽtica qu’mica en disoluci—n.

Normalmente, la interacci—n con el disolvente es m‡s dŽbil que la energ’a

de activaci—n. Cuando esta interacci—n es muy dŽbil, la energ’a de activaci—n

es similar a la de la fase gaseosa. Sin embargo, si el disolvente tiene un papel

activo en la reacci—n, los cambios pueden ser muy grandes

(por ejemplo, el prototropismo en disolventes pr—ticos).

En una disoluci—n, el prot—n siempre est‡ solvatado ((H2O)n á á áH+ ).

Por est‡ raz—n, su comportamiento es completamente diferente al que

tiene en la fase gaseosa.

Los solutos, al estar solvatados, se encuentran dentro de la cavidad que genera

su esfera de solvataci—n. Para que ocurra una reacci—n qu’mica, es necesario

que las molŽculas de los reactivos estŽn en contacto. Por lo tanto, se requiere

que los reactivos, junto con sus esferas de solvataci—n se acerquen y las esferas

se fusionen (desolvataci—n). S—lo cuando estos eventos ocurren, existe un

contacto directo entre las molŽculas reactivas.

Una reacci—n r‡pida es controlada por la difusi—n. Tan pronto como los

reactivos est‡n en la misma cavidad del disolvente, la reacci—n se lleva a cabo.

En los procesos entre iones, cuando las cargas son del mismo signo, la reacci—n

es lenta; mientras que, si tienen signo opuesto, es r‡pida. Para los iones, la

interacci—n soluto-disolvente es grande y las disoluciones no son ideales. A la

dependencia de la cinŽtica con la fuerza i—nica se le llamael efecto salino .
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4.5 Las reacciones bimoleculares
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activo en la reacci—n, los cambios pueden ser muy grandes
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En una disoluci—n, el prot—n siempre est‡ solvatado ((H2O)n · · ·H+).

Por est‡ raz—n, su comportamiento es completamente diferente al que
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contacto directo entre las molŽculas reactivas.
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En los procesos entre iones, cuando las cargas son del mismo signo, la reacci—n

es lenta; mientras que, si tienen signo opuesto, es r‡pida. Para los iones, la

interacci—n soluto-disolvente es grande y las disoluciones no son ideales. A la

dependencia de la cinŽtica con la fuerza i—nica se le llamael efecto salino .
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=

[AB à]
[A][B]

! à

! A ! B

v =
[AB à]

"f
kf =
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h

K à! ! A ! B

! à

En disoluciones diluidas, los coeÞcientes de actividad se approximan

con la ley l’mite de Debye-HŸckel,log ! i " # #Z 2
i I 1/ 2, en donde

I $
#

i ci Z 2
i es la fuerza i—nica y# = 0 .509, a 25 " C.

logkf = log
kB T K à!

h
+ #I 1/ 2(Z à2 # Z 2

A # Z 2
B )

Z à = ZA + ZB

logkf = log k0 + 2#ZA ZB I 1/ 2

k0 $ limI # 0 kf =
kB T

h
K à!

El efecto de la fuerza i—nica es distinto si

las cargas son del mismo signo u opuesto.
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Cuando un ‡cido dŽbil est‡ presente en la disoluci—n, la fuerza i—nica

tambiŽn ejerce un efecto sobre su grado de disociaci—n. Por ejemplo,

HX ! H+ + X! K a =
[H+ ][X! ]

[HX]
! H + ! X !

! HX

log
[H+ ][X! ]

[HX]
! logK a + 2 " I 1/ 2 [H+ ][X! ]

[HX]
! K a102! I 1 / 2

En ausencia de otras especies ‡cido/b‡sicas,[H+ ] = [ X! ].

Si x representa el grado de disociaci—n del ‡cido HX,[HX] = (1 " x)C0 y

C0
x2

1 " x
= K a102! I 1 / 2

= K "

La constante efectivaK " depende de la concentraci—n total de iones y, por lo

tanto, de x. As’ que, esta ecuaci—n se resuelve iterativamente. El grado de

disociaci—n aumenta con la fuerza i—nica,K " > K a. Por lo tanto, la fuerza

i—nica afecta a la velocidad de la reacci—n, v’a la concentraci—n de iones H+ .
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4.6. Las reacciones 

unimoleculares.

:-$/),(-)$ /79$9(5.2--)$0&*&$-&9$*(&..2)5(9$
;52/)-(.;-&*(9 !

:1(*.2.2)!$^(*2Q2<;($-)9$0*).(,2/2(5')9!

4.3. Las reacciones unimoleculares.par
molŽcula !" productos

Cuando el paso determinante de la reacci—n es un proceso unimolecular, la

cinŽtica es de primer orden.

Ejemplos.

Isomerizaci—n

Descomposici—n

Normalmente, k crece conT (proceso de activaci—n)

ÀC—mo se activa una molŽcula en un proceso unimolecular?

MeO ! OMe " 2MeOá

El modelo de Lindemann (1922).

El proceso de activaci—n es parte del mecanismo de la reacci—n.

Existen procesos bimoleculares previos al paso determinante.

(1) A + M k1!" A! + M, ( activaci—n)

(2) A ! + M
k2!" A+ M, ( desexcitaci—n)

(3) A ! k1!" B + C, (reacci—n)
d[B]
dt

= k3[A! ]

0 #
d[A! ]

dt
= k1[A][M] ! k2[A! ][M] ! k3[A! ]

v =
k1k3[M]

k3 + k2[M]
[A]

[M] representa la concentraci—n total de molŽculas.

Casos l’mite.

v =

8
><

>:

k1k3

k2
[A] , densidad alta , k3 $ k2[M] , 1er orden

k1[A][M] , densidad baja , k3 % k2[M] , 2o orden
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Al escribir v = kuni [A], kuni representa una

constante unimolecular efectiva de la reacci—n.

kuni !
k1k3[M]

k3 + k2[M]
=

k!

1 +
k3

k2[M]

, con k! !
k1k3

k2

Cuando [M] crece, la reacci—n pasa de primero a segundo orden.

¥ Para [M] peque–a, hay pocas colisiones, A* no se desexcita y forma los

productos. La desexcitaci—n es el paso limitante yk3 no aparece en la

ecuaci—n cinŽtica.

¥ Si [M] es grande, A* se desexcita f‡cilmente. La reacci—n de A* es el

paso limitante. As’ que, hay un equilibrio entre A y A*,

K ! [A" ]/ [A] " k1/k 2).

Para este modelo, la predicci—n de la inßexi—n de la gr‡Þca es muy lenta.

Ejemplo. cis-2-buteno ! trans-2-buteno

A 469 #C, kexp
! = 1 .9 # 10$ 5 s$ 1.

Del comportamiento tŽrmico dek! , E "
! = 263 kJ/mol y A! = 6 .2 # 1013 s$ 1.

k1 " kHS
1 ,

k1

RT
" 2.46# 10$ 12 torr $ 1 s$ 1

Sea[M]1/ 2, tal que kuni |[M ]1/ 2
=

k!

2
. Esto es,[M]1/ 2 =

k3

k2
=

k!

k1
.

Entonces,P1/ 2 = RT [M]1/ 2. Pexp
1/ 2 = 7 .7 # 106 torr !!, Pexp

1/ 2 = 0 .04 torr.
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La estimaci—n de k3.

En el modelo de las esferas duras,kHS = Ze! E ! /RT ,

en dondeZ es la frecuencia colisional.

Dado que, la desexcitaci—n tiene una barrera muy baja,E "
des ! 0,

k3 =
k# k2

k1
=

A# e! E !
" /RT Z2

Z1e! E !
1 /RT

El nœmero de colisiones en las etapas (1) y (2) de una isomerizaci—n

es similar, Z1 ! Z2 y si E "
1 ! E "

# , entoncesk3 ! A# .

Para el proceso previo,A# ! ! vibr (IR). Entonces, el tiempo

de existencia de la especie excitada es muy corto y la reacci—n

ocurre muy r‡pidamente.

El modelo de Lindemann es insuÞciente para describir

cuantitativamente a las reacciones unimoleculares.

Ejemplo. En la sustituci—n nucleof’lica unimolecular SN1, la etapa

determinante es la formaci—n unimolecular del carbocati—n.

R3CCl + H2O " R3COH + HCl

(1) R3CCl" k1#" R3C+ + Cl! , (lento)

(2) R3C+ + H2O k2#" R3COH + H+ , (r‡pido)

v = k[R3CCl].

Antes del paso (1), deben existir procesos de activaci—n.
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4.7. Las reacciones 

termoleculares.
_-H;5)9$.&9)9$9(5.2--)9!

Las	reacciones	de	recombinación	entre	átomos	deben	ser	termoleculares.

EJEMPLO.	2	I·	+	M	→	I" +	M	
M	toma	parte	de	la	energía	en	exceso	que	proviene	de	la	formación	del	
enlace	químico.
En	el	caso	contrario,	la	molécula	I" se	disocia.

HIPÓTESIS:	Dos	átomos	forman	un	complejo	orbital.	Posteriormente,	al	llegar	el	
tercero,	ocurre	el	proceso	reactivo.

En	una	reacción	típica,	M	se	puede	llevar	una	energía	cinética	del	orden	de	=! >-.
mientras	que	la	energía	del	enlace	es	149	kJ/mol.

A	+	B	⇄	(AB)*
(AB)*	+	M	→	AB	+	M*

Otra	molécula	también	puede	excitar	a	alguno	de	los	reactivos.

EJEMPLO.	CH+ +	D" →	CH!D	+	HD
Con	un	exceso	de	argón,	6=	= [CH+]	[D" ]	[Ar].
El	argón	es	un	catalizador	de	la	reacción.

D" +	Ar	→	D" *	+	Ar
D" *	+	CH+ →	CH!D	+	HD
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EJEMPLO.	2	NO·	+	X" →	2	NOX,		con	X	=	O,	halógeno
6=	= [NO]" [X" ]

Para	X	=	O,	no	hay	energía	de	activación,	ya	que	ambas	especies	tienen	
electrones	desapareados.	Los	cálculos	del	complejo	activado	de	tres	
moléculas	produce	una	barrera	energética	consistente	con	la	energía	de	
activación	experimental.

Las	reacciones	termoleculares son	más	comunes	en	disolución,	ya	que	la	esfera	
de	solvatación	contribuye	a	que	la	colisión	tenga	una	duración	mayor.	Además	las	
moléculas	del	disolvente	pueden	disipar	la	energía	en	exceso.


