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4. La teoria de la velocidad de
reaccion.



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

(No existe una teoria completa.)
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4.1. La teoria del
complejo activado.

ABACS$A*&5IBBTSE ()*F!

G(329&*$&-H:5)9$,('&--(9$,($-8&$/(.752.8$
(9'&,+9'2.8$1'(J")C$I(..$4# =K$OEBEP@ LS
%(325($MNK$9(.. SDR@

La seccion transversal se obtiene por diferentes modelos.

e De la mecanica clésica, resolviendo las ecuaciones dinamicas.
e De la PES, con trayectorias clasicas (mucho trabajo).

e De la mecanica cuantica (depende de los estados excitados).

La teoria del complejo activado / teoria del estado de transicion / teoria de la
velocidad de reaccién absoluta es una opcién intermedia. Este modelo fue
desarrollado por Henry Eyring en 1931.

Este modelo se basa en la idea siguiente. La dindmica 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 mecéanica estadistica para incorporar las propiedades de las especies

relevantes de la PES.
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LA VERSION MAS SENCILLA. A + B — (A — B)¥ — PRODUCTOS
e Movimiento unidimensional a lo largo de la trayectoria de reaccion.

e Las propiedades del complejo activado se identifican con el simbolo 1.

(A —B)Y]

e HIPOTESIS FUNDAMENTAL. K‘i/ = AIB]

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

equilibrio termodinamico.

La velocidad de reaccién se define como:
(AB))
Tf .
Aqui, 7¢ es el tiempo promedio en que se rompe el complejo activado para

formar los productos. Por ejemplo, 74 ~ 1/v, en donde v es la frecuencia de

oscilacion del enlace que se rompe. Entonces

v = K%/[A][B]V y kf = K‘i/y.



, RT) ' RT\ ' ke T ., =
Aqu’ KV = (P_|> K (T) = (P_l) H}:l {q(AI) P! } e’ EO/RT ’
4 1 (3) en dondeP' =1 bar, K es la constante de equilibrio termodintfmicaKy es la

constante de equilibrio en tZrminos de las concentraciones(A;) es la funci—n
0 1 1 _ *
(/gz)fgz& 2!($’($(<’2 2>"2)% 8% 752 &3 de partici—n can—nica de la molZcul@, A = Gras Got Qibr Glec, Y ! Ef €s la

diferencia entre la energ’a de los estados basales de los productos y los

reactivos (electr—nica y vibracional).
%&%Q;5.2659%,($0&*'2.265%$.&5652.&%/)-(.;-&H

Para pna molZcyla: Mientras que, para el complejo activado:
_ 2mkgT Y2 i ,
Gtras = h2 qvibr:) O Qyibr .
# —1
oot = L il:zB ! Qibr = ?511_7 1 e hviksT
I 8! 2 3/2 1/2 v—0 %EkBT
Got " = wp3(2 ke T)(I4l2ls) ! hy
# . & i} " T — of I At I = 1’
%8)5*2>;.265$,(-$/)32/2(5)383-)3-&H)$,($ Qior = % © 11 € MikeT 7 Mot b ftee = B
-&%$.))*,(5&,&$,($*(&..265! v e
)) ( ( ( queC:( ioe(i 0)kgT
g Cuando los estados electronicos excitados estan lejos, gelec " 90,

" 1 L dmkeT V2 o g keT en donde g; es el grado de degeneracion del nivel k.
$ = g ¥ = 2%asia = 5% h? , s—lo en la direcci—n positiAs”: Y
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De la PES: R, TS" k¢

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

G(3298*$-&$32T (‘& $SABARSIOSU#S

En un proceso elemental bimolecular.

A+B! (AB)3, 11 =1"2="1

ol
ke T g e ! Eo"RT = N qq g ! EGYRT
P* % a(A)q(B) g  dA)A(B)
- g "1EQYRT = a
=g Ng—————€'Fo = gqK

? T qA)aE) LA
ki = —kBTK\é}“

o

h
Ejemplo. H,+ Fa! HF + Ha
d(Hz2) = Gras (H2) %ot (H2)Qibr (H2)
q(F) = 2 Gras (F)
GF = 2ras (FH2)Gor (FH2) dyior (FH2)

Ckrans (FHZ) Grot (FHZ) cﬁibr (FHZ)

QH2)YF) ~ Grans (H2)Grans (F) Gox (H2) e (H2)

/
Men,  h2 2% ey, #a, K (FH2)
My, Mg 2" kg T I H,#eH, Ohibr (H2)

Noemero de modos normales de vibraci-

H, : 1, FH, : 3+ 1 imaginario.
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:1(/0-)!$S5&$*(&...265$92/0-(!
VWS$X$Y WZVWWWYWWWY| a450K

mnsap= t 1 450 " kelvin
g! k"t #h" Na" Exp$%0.61 " 4.164 " 1000 " joule #&mol " Na" k" T" kelvin ' %

0.5 #&T" kelvin ' " &vib $1764 #cm" 100 " cm# metro ()
2" tvib $870 #cm" 100 " cm# metro ( %6330 " kelvin ' ("
Na" k" T" kelvin  #&107"5" joule " m9%3' " gtras $T" kelvin
k" Na" T" kelvin #&10~5" joule " metro ~%3', 4" 0.001
grotlin ~ $T" kelvin , 88 #8.66 " kelvin , 1("
qvibr $T" kelvin , *tvib $1764 #cm" 100 " cm# metro (,
tvib $870 #cm" 100 " cm# metro (, tvib $870 #cm" 100 " cm# metro (+( #
&gtras $T" kelvin , k" Na" T" kelvin #&10"5" joule " metro ~9%3', 2" 0.001 " kg #mol( "
grotlin ~ $T" kelvin , 88" kelvin , 2( " qvibr $T" kelvin , *6330 " kelvin +( gtras $
T" kelvin |, k" Na" T" kelvin #&10"5" joule " metro ~9%3', 2" 0.001 " kg #mol("';

Print $"k, v&450 K !'", & " 1000 " L#m 3" #. T- t #kelvin (

I Constantede velocidadde lareacci—b + H2 enfasegas

" kg #mol ("

591744 &10°L
K"v#450 K$%—
mol seg



ne7= Plot $Log$q " 1000 # m* 3" mol " seg(, *T, 200, 1000 +,
PlotRange - *5, 20+, AxesLabel - *"T", "Log$k, v#L" mol"seg (" +(

Log!k" vi.$mol$seg?
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nieoi= Plot !''Log! " q# 1000 $nm 3# mol #seg%$. T& 1$x', (x, 0.001, 0.005),
PlotRange & (5, 20), AxesLabel & ("T", "Log!k*v$L#mol#seg' ")"

Log!k" vit $molgseg?
20

18
16
14
Out[69]=
12 -

10

sl

6F

n L L T
0.001 0.002 0.003 0.004 0.005



*1+,+-1/0.-1/

4.1.(7)

10'2/8.265%,($-&0%$02(,&,(9%(9

)%$
)$$

(%%

El modelo BEBO.
HS Johnston combina dos modelos emp'ricos.
- La relaci—n entre la distancia de enlaceR)) y el orden de enlace 4).
L Pauling: R= Rs! 0.26Inn
- La relaci—n entre la energ’a de enlacé’J y el orden de enlace 4).

E= EsnP, (p" 1)

Ejemplo. En la adici—n de hidr—geno at—mico al etileno,
HatH,C=CH, # H3C! CHy,
se forma un enlace C-H y el enlace C-C pasa de doble a sencillo. Seala
representaci—n del orden del enlace CH; : 0# 1, mientras quen, : 2# 1
estf asociada con el enlace C-C. A medida que el ftomo de hidr—geno se ac
n, crece yn, disminuye. Por lo tanto, el enlace doble se debilita y se alarga.
El punto bnal 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! Hp+ Ho ¥ HyadH,aaH,
La suma de los ordenes de enlace debe ser igual a ul
41(8) | E&,, =36 kJ mol'*
:9'2/&.265%,($-&9%$0%)02(,&,(9%,(-$.)/0-(1)$ ! Egc =40 kJ mol' !

&.'23&,)! \
| Eggpo =41 kI mol' !

H, adHpaal.

Ha! Hb+ HC




4.2. La interpretacion

termodinamica.

%6&$25'(*0*('&.265%'(*/),257/2.8%,($-8$'()*+&$
(-$)/0-(1)$ &.238,)$(K92H58%
92H520Q2.89&-H:5)0&*7/(*)9$,($ (9'($

1),(-)!

Ejemplo. Para el proceso elemental entre gases idealestAB! C+ D

. % = k [A][B]" kp[C][D]

Y7 [Aleg[Bleq ko

PcPp _ [C][D]

K=¢g!GRT = —
PaPs  [A][B]

:KV

Propuesta. K =¢ ' G RT

ke T 5 kT |, g A atan ot on
ki = —2 Kus = E;]‘e! SR 16" =G Gy " Gg =" RT InKyy

keT o _ ksT 2 A mram o
o = BTKs,b B BTe! G RT 111G =G"" Gc" Gp = " RTInKy,
Ky = K- gramr 1 G =1 G?2" | G2
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5% &%'&>-&$8\I#FKS0SUH#OKISELEHEOHDB ) 9%
A partir de la informaci—n experimental dek en funci—n dd, se obtiene! G'?2.

Y usando las relaciones termodintmicas se pueden calculdr:H'2, | S'a etc.

Por ejemplo,! G'2=1 H'a" TI S'3&

1(*.2.2)I$V(/;(9™*($<;($-&%(.;&.265% . dink _ RT +! H'a
92H:2(5/($(9$3(* & (*&! De forma directa, 9T RT2
dink _ RT +1! H'a Entonces,Eay = ! H'@+ RT.

dT RT?2




_ kBT qél Il éé‘
4.2.(3) k= T Negmae®
%&$,(0(5,(5.28$.)55-8$(/0(*&'*&!

Chras | T2
I Got ! T3/2
# 1 , keT" h!

q\IIbr! n
$ T , kgT# hi

ki ! TMe ! Eo"RT (m peque-o.)

dink

=1 E2+ mRT $ ! U&
dT 0 $

En este casoE .. = RT?2

A 300 K, RT =2.5kJ/mol, Ezgt %10& 100 kJ/mol, entonces E ¢ %! Eg.



4.3. Las reacciones

complejas.
%6&9%$*(&..2)5(9%,($'(*.(*K(5!

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—

A. Las reacciones de tercer orden.

v = K[A][B]IC]

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

esta raz—mn, los procesos termoleculares son raros.

¥ Es mis comeen que la ecuaci—n cinZtica sea el resultado de un mecan

con varias etapas bimoleculares.
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%&8%:..2)5(9%<;($).;*(5$(5$&/>89%
2%(..2)5(9!

$"#

— U "#H SIS
1" $190HH

B. Las reacciones en ambas direcciones.
ki1
A+BT C+D

'I'k! 1

C+ D! A+B

Ky

Cuando ic # PR # 10, ambos procesos son relevantes. En el caso contrario,
1

s—Io un proceso es importante.

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

[Alo =[Bl]o= Co Y [C]o =[D]o = 0 estin en la bgura adjunta.

Ejemplo. En el rango de 300 - 500 C, la reacci—n b+ I, ! 2HI ocurre en
ambas direcciones. Sin embargo, las dos reaciones no son procesos element
aungue la reacci—n es de primer orden en cada reactivo. El mecanismo de ¢

reacci—n incluye varios procesos bimoleculares.
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1(/0-)!$S5&%9)/(*2]&.265!

1(*.2.2)1$7(*2Q2<;($-8$9)-:.265!

dy
1 2= !
't ay! b

a, b, constantes

Y=Yt ¥
dyn
2 =1

ynh = c€ &

Yp = Uayn
dd% = Uy, +uy, =!auy,+ b

u = Pe"’It
b
u= —et

ac b
= t -
y= cet + a

Yo = c+$b/a
Y= Yo! 9 et + P
" a a

Ejemplo. AT* B,B¥'*' A
En ¢ =0, [Alo, [Blo
Co # [Alo +[Blo = [A] + [B]
| # kg

I 28 = K [A]Y K 1[B] =![A]! ki 1Co

[A]=[Aloc" "' + fr1Co fcf(u ey

k4 oge
!

[B] = Co ! [A]oG! '

Ki _ [Bleg

En el estado de equilibrio, =
q ki1 [Ale

K K

A]! [Aleg _ 4o
[A]O! [A]eq
La gribcaln™ vs. t

n #

permite obtener!, ki y ki ;.

S T S S S R S S S|
0.2 0.4 0.6 0.8 1.0

Log!AfAeq#1"

2

#at

#6

#8

\t

#2 -
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V)9 *(&..2)5(9$92/:-'75(&9!

#10 -

- I M 1 . - . . . ot
0.2 0.4 0.6 0.8 1.0
S S S S S SO S S S R
0.2 0.4 0.6 0.8 1.0
#2 :*
#ar — Log!A$ho"
ol #1B#B0"$C#Co"
sl

C. LAS REACCIONES SIMULTANEAS.
También se denominan reacciones en paralelo o en competencia.

EJEMPLO.

H,CO ™ Hy,+CO

H,CO %  HAa+HCO
La proporciéon de los productos depende de !

Ejemplo. AT® B,AT® C d([jct:] ko[A] = [Alo€ "
T [C1=[Clo+[Al "2 (11 &)
B Al kolar = Al 4y Bl Bl _ ki
[A] — [A]Oe! "t [C] ! [C]O k2
dB] _ .
dt = ki[A] = [Aloe’ Las grfbcas adjuntas permiten

[B]=[Blo+ [A]OT1 1t e’ obtener", k; y ks.

Control cinZtico. El producto mayoritario lo determina el cociente k;/k »,

(la reacci—n con la mayor constante de la velocidad).



: ki Ko
Ejemplo. A!" BA !l C
Ki 1 Ki 2
Este ejemplo representa a un sistema de tres ecuaciones diferenciales linee
4 3 (5) La soluci—n un poco elaborada, pero tiene soluci—n cenica.
V)9%$*(&..2)5(9%$92/;-'75(&9%.)5%(<;2-2>*2)!
kl — [B]eq | K]_
ki1 [Aleg
k2 — [C]eq I K2 K1 — [B]eq
kiz2 [Aleq Kz [Cleq
X
0.6 11 o [A]
B [B]
o_4jL [C]
Control termodinfmico. El producto mayoritario lo determina el cociente

K1/K 2, (la reacci—n con la mayor constante de equilibrio).
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X"

1.0

0.8
0.6 -
0.4+

0.2r-

D. LAS REACCIONES CONSECUTIVAS.
También denominadas reacciones sucesivas o en serie, como el decaimiento

radiactivo.

A LB Ry

d[A] h
V) 9%(8...2)5(9$.)59(.;'23&9! - Cft = k1[A] [A] = [AJoe™™"
d[B k1 _ k1 _
—— =k [A] - ko[B] [B]=]A kit Blp — [A kot
=Bl kB [B] = (Ao e (Bl (Al ) e
d|C
A _ oimy €] = [Alo — [A] - [B]
La etapa determinante limita la velocidad de las transformaciones.
X X
\ Primera etapa lenta wf Segunda etapa lenta *f Constantedguale:
— A" [ — [A] 06; — A"
B % B] I IB"
—1C" 4l — [C] 0.4; — I

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

semejan a una reaccion de pseudo primer orden.



4.4. El mecanismo de

una reaccion quimica.

S5&$%(&..265$<;+/2.&$0;(,($9(*$(-$*(9:-'&,)$
($3&*2)9%0%).(9)9K/(5'&-(9!

MECANISMO: {PROCESOS ELEMENTALES} — REACCION QUIMICA.
Toda propuesta de mecanismo debe ser consistente con las mediciones.
La propuesta no es tnica, pues varios mecanismos pueden

ser consistentes con la ley de la velocidad empirica.

Aproximaciones t'picas.

¥ La velocidad de la reacci—n estt controlada por la etapa mits lenta d

mecanismo,la etapa determinante de la reacci—n.

¥ Los cambios en la concentraci—n de las especies intermediarias (que
aparecen en la estequiometr’a de la reacci—n) deben ser pequeias,

aproximaci—n del estado estacionario
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S5$(L(/0-) .)5$;5%.8'&-2]&,)*$F$,)9$
25'(*/(,2&*2)9!

Ejemplo. I’ /0 = km

+ocl' " cl'+ol',1 == ,
dt [OH" ]
Esta reacci—n no puede ser un proceso elemental, pues ser'a una colis

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 sigui

(1) H,0+ ocl' I HOCI + OH' , equilibrio rtpido
) 1I' + HOCI *2 HOI + CI', etapa lenta
(3) HOI + OH' | * H,0+ OI' , equilibrio rtpido
dr’ ] _

| =5 = kall' JHOCH = koK' ]

[OCI' ]
[OH' |’
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_-H;5&9%$*(H-&93.)/;5(28*&$0*)0)5((-$$
/(.&529/)%,($;5&$*(&..265!

ALGUNAS REGLAS COMUNES.

Las etapas rapidas posteriores al paso determinante no aparecen en la

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

Los términos en el denominador pueden provenir de equilibrios rapidos
previos a la etapa determinante. Por ejemplo, el equilibrio (1) del caso

PTrevio.

Si s6lo hay una etapa lenta, la molecularidad de esta etapa se refleja en

la molecularidad de la reaccion.
La ecuaciéon de la velocidad se obtiene de la etapa determinante.

En la ecuacién cinética pueden aparecer especies que no son parte de la

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

Recuerde que la molecularidad y la estequiometria SOLO coinciden en un

proceso elemental.



EJjEMPLO. RClI+ OH™ — ROH + CI™ (R: grupo alquilo).
El mecanismo propuesto es:

(1) RCl = RT 4 QI

4.4.(4) ok

(2) R + OH™ =% ROH
S5%$(1(/0-)K$-&$*(&..2653B

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

pues involucra la ruptura de un enlace covalente.
d[ROH]
dt

El carbocatién RT es un intermediario de la reaccién

= ky[RT][OH]

v =

y se usa la approximacion del estado estacionario.
dR™]

0~
dt

— k1[RCI) — k_y[R*][CI] — ko[R*][OH ]

k1[RCI]

As’, [RT]# , :
ki 1[CI" ]+ ko[OH' ]

[RCI][OH' ]

Finalmente, v = kjk» | .
ky 1[ClT [+ ko[OH' ]

Cuando [OH' ] es grande,v # k;[RCI].



Un catalizador modifica la velocidad de la reacciéon (EFECTO CINETICO), pero

. ( ) no afecta al estado de equilibrio (EFECTO TERMODINAMICO).
-$.8'&-2]&,)*$,($;58$%(&..265!

istanci i sxi 3 3+ Cu®t (4 2 d[v*'] 3 2
La distancia de acercamiento méaximo, Ry, aumenta EjEMPLO. V + + Fe + Vv + + Fe —i—, v = yr — k[v +][Cu +]-

con el producto de la carga de los iones, Q1Q)s.
El mecanismo propuesto es:

Q1Q2
rea(cc)ién 9 (1) V3 + cu®t &5 v 4 Cu™, (lento, AG > 0)
1 6
2) 3 (2) Cu® + Fe*t LENFGRC Fe*t (rapido, AG < 0)
par redox ES
Fe*T/Fe*t 077V 3+
d|Fe
VAV 034V _d o | = ky[Fe’T][Cu™].
Cu®*/Cu®™ 016 V dliCut
o+ 0~ b7 | k1 [V3H][Cu®t] — ky[Cut][Fe ]
kp [V [Cu®t
Ot ~ IV IICH ]
k2 [Fe ]

v =k [V3T][Cu*t]. &

L T R S R e | PR L L s
20 30 40 -20

-
-20

40
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1(/0-)1$%&S$E2,*6-2929%, ($;5$R9'(H

1(*.2.2)1$7N(*2Q2<: ($(-$0%).(,2/2(5")!

0

HAC

Ejemplo. RCOORG+ H,O! RCOOH + ROOH,

d[RCd?OH] = kK[RCOOR{JIHAC]Y 2.
El mecanismo propuesto es:

O K,
+ :
o= )L
R OR’
0 H
OH kz 0 +
)k + H,O —> /kOH2
R

)<z )kaH

(1) E + H* k!"l EH*, (rtpido)

(2) EH* + W T WEH", (etapa determinante
(3) WEH* ™ RCOOH + ROOH+ H*
Aqu’, E representa al Zster y W al agua. El paso (3) ocurre el ®

varias etapas ripidas y no tienen efecto en la ecuaci—n cinZt
d[RCOOH]

g = k3[WEH"]
N
d[E;Ij I _ k1[E][H] — ki 1[EHT] — ko [EHT][W] HACT * H* + Ac' , [H"]=[Ac' ]
+ + !
0~ % = ko[W][EHT] — k3[WEH] Ka = %, [H"]= /Ka[HAC]
k. 1+ ko [W] _ (kikz[H20] K4 % 1/2
WEH"] ~ 2 [W][EH] . ( Ki 1+ Ka[H20] ) [RCOORAINAC

k;3[
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+8,9$9:H(*(5.2&9

Un orden de reacciéon fraccionario normalmente indica un proceso de

disociaciéon molecular. Por ejemplo, en la reaccion previa.

Los atomos presentes en las especies de la etapa determinante también

aparecen en la ecuacion cinética.

La informacién sobre la reactividad quimica 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 reaccion.



4.4 .(8)

S5$(1(/0-)!

1(*.2.2)1$7(*2Q2<: ($(-$0%).(,2/2(5")!

d[Brz] _

Ejemplo. BrO3 +5Br' +6H* | 3Br, +3H,0, —= = k[BrOj ][Br' J[H" J?

dt

El mecanismo propuesto es:

(1) BrO; + H' i HBrOg3, (rdpido)

K>

(2) HBrOz + H' " HyBrO3 , (rdpido)

(3) H,BrOj + Br' * intermediarios , (etapa determinante)

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

d[Br' ]
dt
[HoBrO3 ] = KK [H" J?[BrO;3 ]
d[Bry] . ,dBr' ] _
dt 5 dt

= ka[Br' J[H2BrO3 ]

2ksK 1K 2[BrOj ][Br' J[H" ]2




44 (9) ¥ Cuando el coebciente estequiomZtrico excede el orden de reacci—n, t

a79%$9;H(*(5.2&9! uno o mis intermediarios posteriores a la etapa determinante.

Ejemplo. CgHsNH; + 2CH3COOOH! CgHsNO + 2CH3COOH + H,0,

V= d[CG';t‘”’NO] = Kk[CgH5NH,][CH;COOOH]

(1) C¢HsNH, + CH3COOOH ' CgHsNHOH + CH3COOH

(2) CHsNHOH + CH3COOOH ¥? CgHsN(OH) , + CH3COOH
(3) CeHsN(OH) , ¥° CgHsNO + H,0

La etapa (1) es la determinante y la tercera ocurre en varios pasos ripidos
d[CeHsNH?]

at = kl[C6H5NH2][CH3COOOH]




4.4.(10)

%)9$,29'259%/(.&529/)9%,($:5&$*(&..265 Una reaccion puede tener mecanismos distintos bajo condiciones diferentes.

¥ La grafica de Arrhenius presenta pendientes distintas en rangos de

temperatura diferentes.

¥ Las reacciones explosivas o de descomposiciéon ocurren a temperaturas

altas.

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

inversa) a cierta temperatura.

¥ Hay participacion de los estados excitados por activacion térmica o

fotoquimica.



4.5. Las reacciones

bimoleculares.
%6&9%%(&..2)5(95(5*($*&,2.&AFKO!

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

Un proceso bimolecular es una colision binaria. Este tipo de proceso es el mas
comun en fase gas.

LAS REACCIONES CON RADICALES LIBRES.

La recombinacidn de dos radicales libres para formar un enlace covalente, en
general, es una reaccion rapida (normalmente, sin barrera).

EJEMPLO. -CH, +-CH, — CH,-CH,.
En una reaccidn de transferencia, se rompe un enlace y se forma otro.
EJEMPLO. -CH, + Br. - CH, Br + Br-

Estas reacciones cominmente son pasos intermedios de un mecanismo.

La recombinacidn entre atomos es un proceso desfavorable.
EJEMPLO. -Cl + -H = HCI. (A! <0)

La energia en exceso no se puede distribuir, ya que hay muy pocos grados de
libertad. Los radicales poliatdmicos tienen mas grados de libertad. En este caso,
posteriormentel a energia en exceso se transfiere a otras moléculas por medio de
colisiones.



4.5.(2)

LAS REACCIONES DE LAS MOLECULAS NEUTRAS.

%&9$*(&..2)5(9$(5'*($/)-R- ;'&9$5(;'*&9! La colision entre moléculas estables genera distintos procesos.

disociacion colisional
I Ar+ CsBr — Ar + Cs- + Br- canal neutro
— Ar + Cs* + Br® canal idnico

ionizacién colisional
I Ar+Ar- Ar+ Ar” + e® normalmente, " >> Al 400,

excitacion colisional

' M+M->M+M*
I rearreglo molecular M* - M’
I disociacion M*—>A+B
I desexcitacion
I NO+0, »NO.*+0.
' NO.* > NO. +#v quimioluminiscencia

$96&'()*+,*-.)(H0*12* *312,(4(.*/.'5/.&*(1,26(7



"*)9$(1(/O-)9' Cor_nun_rpente, las reacciones de intercambio de cuatro centros tienen energias de
' activacion muy altas.

EJEMPLO

o+ =167 KJ/mol (dos enlaces rotos)

Algunas reacciones presentan canales multiples de reaccidn.
EJEMPLO.
- -BaCl + CI-
Ba + Cl. — BaCl# + CI®
— BaCl.* - BaCl. + #v



4 5 (4) LAS REACCIONES ENTRE UN ION Y UNA MOLECULA.

EJEMPLOS.
%&9$*(&..2)5(9%(5*($;5&$/)-R.;-&$F$;5$2)5! ! ] CHOM+ K0 —» O + H, 0% (combustion) &%
' NO+0.#— NO* + 0. (atmosférica) ” A
| NH, + H¥ — NH,* (protonacién) =t Vi o Tae
En general, la interaccion es favorable. Asi que, | A,
| Al <0, Al*baja = =
| Al>0, Al*~Al -l n—
%8&9%$*(&..2)5(9%(5*($2)5(9$(5$,29)-:.265! LAS REACCIONES ENTRE IONES EN DISOLUCION.
En este caso, la interaccidn con el disolvente genera cambios importantes.
EJEMPLOS.

Ag* (ac) + CI® (ac) —» AgCl (s) (asociacion)

1/ (.&*(1128+.+%.%198&* *+.:(/*.;(/-.0*&% . *+.)(.42/%)9128+-.¥).42/%)6*+,*. 42/
%) *31%/%.4* *+*&;<(7

F® + CH,Cl - CH, F + CI® (sustitucion)



Algunas caracter’sticas de los procesos en disoluci—n.
4. 5 . (5) En la disoluci—n, la interacci—n con el disolvente es continua y la reacci—
%&9%25'(*&..2)5(9%5(5%9%:;.265! no es s—Io la sucesi—n de colisiones binarias. Por esta raz—n, no existe

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

Normalmente, la interaccién con el disolvente es més débil que la energia

E t ) é/ de activacion. Cuando esta interaccion es muy débil, la energia de activacion
! C

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

‘ ‘ S’ activo en la reaccion, los cambios pueden ser muy grandes
EAC C h P v

keto TS enol (por ejemplo, el prototropismo en disolventes proticos).

En una disoluci—n, el prot—n siempre estt solvatad®i§O),, ---H").
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 gene
4 5 ( 6) Su esfera de solvataci—n. Para que ocurra una reacci—n qu’mica, es necesa
que las molZculas de los reactivos estZn en contacto. Por lo tanto, se requiel

%&9%25'(*&..2)5(9%5(5%9%:;.265!
que los reactivos, junto con sus esferas de solvataci—n se acerquen y las est

4 se fusionen (esolvatacion). S—Ilo cuando estos eventos ocurren, existe un
>@ + —> contacto directo entre las molZculas reactivas.

Una reaccion rapida es controlada por la difusiéon. Tan pronto como los

reactivos estan en la misma cavidad del disolvente, la reaccion se lleva a cabo.

En los procesos entre iones, cuando las cargas son del mismo signo, la reaccion
es lenta; mientras que, si tienen signo opuesto, es rapida. Para los iones, la
interaccion soluto-disolvente es grande y las disoluciones no son ideales. A la

dependencia de la cinética con la fuerza idnica se le llama EL EFECTO SALINO.



4.5.(7)

-$(Q(.')$9&-25)

1(*.2.2)1$7N(*2Q2<;($-)9%0%).(,2/2(5")9!

" — Mg 1 s
P o

o Mg g
I # S

b zavzs . @@ [ABY] 1@

AZ» + BZ 1 AB? K2 = =
a anaa _ [AIB] Ils
AB ks T, o 'al
VvV = [" ] kf — B Kal A‘B
: h E

En disoluciones diluidas, los coebcientes de actividad se approxime
con la ley I'mite de Debye-HYckellog!; "# #Z21%?, en donde
# "
| $ . cZ? eslafuerza i—nica ¢ =0.509 a 25 C.

kg TK @

logk; = log + #1V2(z2 ¢ 72 4 72)

Z3=Zp+ Zg

logks =log ko + 2#ZaZgl Y ?
ko$ Iim|# okf = kBTTKé!

El efecto de la fuerza i—nica es distinto si

las cargas son del mismo signo u opuesto.



4.5.(8)

-$(Q(.)$9&-25)%9(.;5,&*R)

Cuando un fcido dZbil estt presente en la disoluci—n, la fuerza i—nica

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

CHTIX Tty

+HX!! H* + X! Ka+— T e
|09%! logK, +2" 112 %! K102 17

En ausencia de otras especies fcido/bifsicagd* ] =[X' ].
Si x representa el grado de disociaci—n del fcido HpIX] = (1 " x)Co y
X2 1/ 2
= Ka10%!
1" x a10°

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

:K"

tanto, de x. As’ que, esta ecuaci—n se resuelve iterativamente. El grado di
disociaci—n aumenta con la fuerza i—ni¢a, > K ,. Por lo tanto, la fuerza

i—nica afecta a la velocidad de la reacci—n, v'a la concentraci—n de iofies



MOLECULA — PRODUCTOS

4 . 6 . I_a S reaqg CC|O Nes Cuando la etapa determinante de la reaccién es un
un | mo | ecu | ares proceso unimolecular, la cinética es de primer orden.

Normalmente, k crece conT (proceso de activaci—n)
AC—mo se activa una molZcula en un proceso unimolecul:

-9),()$  /79%9(5.2--)$0&*&$-89$*(&..2)5(9%

52/)-(.:-8*(9 ! El modelo de Lindemann (1922).

El proceso de activaci—n es parte del mecanismo de la reacc

Ejemplos. Existen procesos bimoleculares previos al paso determinante

Isomerizaci—n

kl | . . k
(1) A+ M — A" + M, (activaci—) d[A*] . .
DescomposiCi—  MeO! OMe" 2MeOé | K 0# dt ki [AlIM] 1 R [AT][M] 1 ks |AT]
' ! 2 o
(2) A + M —= A + M, (desexcitaci—n . k1 ks [M] A
(3) A' £ B+ C, (reacci— ks + k2 [M]
11(*.2.2)1$7(*2Q2<;($-)9%$0%).(,2/2(5")9! d[B] | [M] representa la concentracion total de moléculas.
2 gl
, a ~ RelA]
- CASOS LIMITE.
]i °[A] , densidad alta , ks << ky[M] , ler orden
v = 2

k1[A][M] , densidad baja , ks> ky[M] , 20 orden



4.6.(2)

%&$.)59'85'(H/)-(..-&*  (Q(.'23&!

1(*.2.2)1$7(*2Q2<;($-)9%0%).(,2/2(5")9!

Al escribir v = kyni [A], kuni representa una pe b,

constante unimolecular efectiva de la reacci—n
kiks[M] Ki kiKs
= k, I —= b
ks + Ko[M] ks 'O T i
ka[M]

kuni !

1+

Cuando [M] crece, la reacci—n pasa de segundo a primer ord

¥ Para [M] peque—a, hay pocas colisiones, A* no se desexcita y forma |
productos. La desexcitaci—n es el paso limitanteks no aparece en la

ecuaci—n cinZtica.

¥ Si [M] es grande, A* se desexcita ffcilmente. La reacci—n de A* es e
paso limitante. As’ que, hay un equilibrio entre A y A*,

K1 [AIA]" ki/ko.



4.6.(3)

S5$(1(/0-)!

1(*.2.2)1$7N(*2Q2<;($-)9%0%).(,2/2(5")9!

Para este modelo, la predicci—n de la inf3exi—n de la gribca es muy le

Ejemplo. cis-2-buteno! trans-2-buteno
A 4697C, kPP =1.9# 10°5 s¥ 1,
Del comportamiento tZrmico dek; :

E, =263 kd/mol, A, =6.2# 10" s¥1,

K
ki" kHS, —L " 2.46# 10°12 torr$? b1
RT i
Sea[M]y, 2, tal que Kuni [pyy,,, = '7
Ki

R
P12 = RT[M]y 2.

Esto es,[M]y/-2 =

PSS =7.7# 10° torr !, P;;% =0.04 torr.



4.6.(4)

_-H;5)98$,(&--(9$&,2.2)5&(9!

La estimaci—n de  Ks.
En el modelo de las esferas durag"sS = ze' B RT |
en dondeZ es la frecuencia colisional.

Dado que, la desexcitaci—n tiene una barrera muy baj&,.. ! O,
o = k# k2 _ Ay e! E. /IRT Z>
3~ ki = Z,€ EIRT

El no,emero de colisiones en las etapas (1) y (2) de una isomerizac

es similar,Z; ! Z, ysiE; ! E, , entoncesks ! Ay .
Para el proceso previoAx ! !ipr (IR). Entonces, el tiempo
de existencia de la especie excitada es muy corto y la reacci—r
ocurre muy ripidamente.
El modelo de Lindemann es insubciente para describir

cuantitativamente a las reacciones unimoleculares.



4.6.(5)

S5$(1(/0-)!!

Ejemplo. En la sustituci—n nucleof’lica unimolecular &, la etapa
determinante es la formaci—n unimolecular del carbocati—n.
R3CCl+ H,O" R3COH + HCI
(1) RzC# CI' # RsC* + ClI', (lento)
(2) RsC* + H,0 #* R3COH}, (rfpido)
(3) RsCOH; #° R3COH + H*, (rtpido)
v = k[R3CCl].

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



4.7.Las reacciones

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

Las reacciones de recombinacion entre atomos deben ser termoleculares.

EJEMPLO.2[-+M > 1. + M

M toma parte de la energia en exceso que proviene de la formacién del
enlace quimico.

En el caso contrario, la molécula I. se disocia.

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

En una reaccion tipica, M se puede llevar una energia cinética del orden de = >.
mientras que la energia del enlace es 149 k] /mol.

A+Be (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 argdn, 6 ==[CH,] [D.] [Ar].
El argon es un catalizador de la reaccion.
D. + Ar-> D.* + Ar
D.*+ CH, —» CH,D + HD



4.7.(2)

S5$(1(/0-)!

%&9$*(&..2)5(9%(5$,29)-;.265!

EJEMPLO. 2 NO- + X. =» 2 NOX, con X = 0, halégeno
==[NOJ" [X.]
Para X = O, no hay energia de activacidn, ya que ambas especies tienen
electrones desapareados. Los calculos del complejo activado de tres

moléculas produce una barrera energética consistente con la energia de
activacion experimental.

Las reacciones termoleculares son mas comunes en disolucidn, ya que la esfera
de solvatacion contribuye a que la colision tenga una duraciéon mayor. Ademas las
moléculas del disolvente pueden disipar la energia en exceso.



