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



La seccion transversal se obtiene por diferentes modelos.

4.1. La teoria del
com p | eJ O 4 Ct'V 3 d 0. e De la mecéanica clasica, 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
TST: Transition-state theory.
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
Revisar algunos detalles de la mecanica

estadistica (texto: secc 21.5, pp 565-577; PES (el complejo activado o el punto de silla). Este modelo usa los métodos
Levine PC, secc 22.7-8).

de la mecéanica estadistica para incorporar las propiedades de las especies

relevantes de la PES.



LA VERSION MAS SENCILLA. A + B — (A — B)¥ — PRODUCTOS

4 1 (2) e Movimiento unidimensional a lo largo de la trayectoria de reaccion.

El complejo activado se considera como una
especie estable.

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

—B)
e HIPOTESIS FUNDAMENTAL. K‘i/ = %

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

equilibrio termodinamico.

A La velocidad de reaccion se define como:

e~ (AB)Y

T A P

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.
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4.1.(3)

La constante de equilibrio de la mecanica
estadistica.

La funcién de particidon candnica molecular.

La contribucién del movimiento a lo largo de
la coordenada de reaccidn.

27kaBT
h2

1/2
kpT
> , s6lo en la direccion positiva.Asi: % _ ]z
Tf

y 4 = %qtras,ld = %5 (

—Av —Av vV
RT RT kT )" .
Aqui, Ky = (Po> K(T) = (Po) 1, {q(Ai) }fjo } e—AEG/RT

en donde P° =1 bar, K es la constante de equilibrio termodinamica, Ky es la
constante de equilibrio en términos de las concentraciones, ¢(A;) es la funcion
de particion canonica de la molécula A;, ¢ = GtrasGrotQvibrQelec, ¥ AE; es la
diferencia entre la energia de los estados basales de los productos y los

reactivos (electronica y vibracional).

Para una molécula: Mientras que, para el complejo activado:
. 27rkaT 3/2 i ,
Qras h2 qvibr - ngvibr
: 2IkgT _ aMi—7 T
qll«lori = &TTQB q/vibr = Hi:l 1 — e wi/ks
. 87‘(‘2 g U5 0 _ kBT
Gt = —3 (2rkpT)3/2(I1 1o 13)"/? G =
_ - 1 4F 4 F F 1
Qvibr — H?fl 0 [1 — e_hyi/kBT] ! 4" = Qtras9rot9vibrdelec = 4¢4

_ o —(€;— kT
Jelec —Zz’:oe (ei—€0)/kB

Cuando los estados electronicos excitados estan lejos, gelec =~ 9o,

en donde g, es el grado de degeneracion del nivel k.



4.1.(4)

La colision de dos moléculas.

De la PES: R, TS — k¢

Un ejemplo sencillo.

Revisar la vifieta TST, pp 913-915.

EN UN PROCESO ELEMENTAL BIMOLECULAR.

A+B— (AB}, Av=1-2=—1.

-1 ’
) (kBT> ¢ o—AEST/RT _ 6 q* o—AEgY/RT
q(

pe A)q(B) - %q(A)g(B)
:I:/
_ q ~AESY/RT| _ 1
=q¢ |Ng————¢€ 0 = q: K
‘ [ a(A)q(B) v
kgT .+
hp=—— v

EJjEmpLO. Hy + F- — HF + H-
q(Hz2) = Gtras(Hz2)qrot (H2) qyine (Ha)
q(F) = 2¢4ras(F)
¢ = 2quras (FH2)grot (FH2) gui (FH2)’

qi/ o Gtrans (FH2) Grot (FH2) Q<,-jbr (FHQ)

Q(HZ)Q(F) B Qtrans(H2)Qtrans(F) Qrot(H2) QVibr(H2)

- ( men,  h )3/2 v, 08, Qyiny (FH2)
mu, Mg 2kl It1,0rH, Gvibr(H2)

Numero de modos normales de vibracion:

Hs : 1, FHs : 3 + 1 imaginario.



4.1.(5)

Ejemplo. Una reaccion simple. m Constante de velocidad de la reaccion D + H2 en fase gas
D- + H, — -[D-+-H--H]* a 450 K
4= € = 450 * kelvin;

gq=k*t/h*xNa*Exp[-9.61%4.164 x 1000 * joule/ (mol *x Na*xk * T * kelvin) -
0.5/ (T * kelvin) % (tvib[1764 / cm % 100 * cm / metro] +
2 %xtvib[870 /cm * 100 * cm / metro] - 6330 * kelvin) ] *
Na*k *T*kelvin/ (10”5 * joule*m”™-3) * qtras[T » kelvin,
kx*Na*T=xkelvin/ (10”5 * joule xmetro”-3), 4+ 0.001 xkg /mol] %
qgrotlin[T * kelvin, 88 /8.66 * kelvin, 1] *
qvibr [T x kelvin, {tvib[1764 /cm * 100 * cm / metro],
tvib[870 /cm * 100 *x cm / metro], tvib[870 /cm % 100 * cm / metro]}] /
(gtras [T * kelvin, k*Na * T * kelvin/ (10”5 * joule *xmetro”-3), 2% 0.001 *x kg / mol] =
qrotlin|[T x kelvin, 88 x kelvin, 2] *» qvibr [T x kelvin, {6330 x kelvin}] gtras|
T * kelvin, k*Na * T * kelvin/ (10”5 * joule *x metro”-3), 2% 0.001 *x kg /mol]);
Print["k_v (450 K)=", (@+#1000*L/m"3) /. T t/kelvin]
5.91744 x 10° L
k_v(450 K)=—
mol seg



4.1.(6)

Ejemplo. La dependencia con la temperatura.

in67)= Plot [Log[q * 1000 /m”~ 3 *mol * seg], {T, 200, 1000},
PlotRange » {5, 20}, AxesLabel -» {"T", "Log[k_v/L*molxseg]"}]

Log[k_v/L«mol=seg]
20 -

18
16
14 +
out[67]=

12+

101

ine9l= Plot [Log[(g* 1000 /m"3 *xmol *xseg) /. T» 1/x], {x, 0.001, 0.005},
PlotRange -» {5, 20}, AxesLabel » {"T", "Log[k_v/Lxmolxseg]"}]

Log[k_v/Lmol+seg]

out[69]=

T
0.001 0.002 0.003 0.004 0.005



E_total_enlace
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4.1.(7)

Estimacion de las propiedades estructurales.

EL MODELO BEBO.
HS Johnston combina dos modelos empiricos.
- La relacion entre la distancia de enlace (R) y el orden de enlace (n).
L Pauling: R = R; —0.261Inn
- La relacion entre la energia de enlace (E) y el orden de enlace (n).

E=En?, (p~1)

EJEMPLO. En la adicién de hidrégeno atéomico al etileno,
H.-+Hy;C = CHy — H3C — CHsy,

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

representacion del orden del enlace CH, ny : 0 — 1, mientras que no : 2 — 1
estd asociada con el enlace C-C. A medida que el &tomo de hidrogeno se acerca
ni crece y no disminuye. Por lo tanto, el enlace doble se debilita y se alarga.
El punto final ocurre cuando hay enlaces sencillos C-H y C-C.
Al asumir que el orden de enlace total permanece constante, este modelo

predice una estabilizacion monoétona a lo largo de la interaccion.



EL COMPLEJO ACTIVADO.
H, — H, + He »Hg - --Hyp -+ - He
La suma de los ordenes de enlace debe ser igual a uno.

41(8) AEEXP:ZSG kJ mol~*

Estimacion de las propiedades del complejo AE(EC — 40 kJ mol~?

activado.
AEEEBO — 41 kJ mol ™!

Er

H, — Hy + H.

, H, +H, — H,

r



4.2. La interpretacion
termodinamica.

La interpretacion termodinamica de la teoria
del complejo activado le asigna un
significado a algunos parametros de este
modelo.

EJEMPLO. Para el proceso elemental entre gases ideales A+ B — C+ D

S k18] - mCID)
= fim R
K — o~AG°/RT _ ii?; _ g% _ Ky
PROPUESTA. Kf/ — ¢~ AGY/RT
k= kBTTKVf ’@TT SAGH/RTAGSH = G° - G} — G = —~RTI K}, ,

kT kT o o
]Z Ky, = JZ eTAGT/RT AGH = G - G

Ky = Z—f = e AGT/RT AG® = AGY — AGY
b

ky = ~ G =-RTInky,



4.2.(2)

En la tabla 30.1, p 918, hay algunos ejemplos.

Ejercicio. Demuestre que la ecuacion
siguiente es verdadera.
dink  RT + AH°
dI'” ~  RT?

A partir de la informacion experimental de k en funcién de T, se obtiene AG°?.
Y usando las relaciones termodinamicas se pueden calcular: AH°F, AS° etc.

Por ejemplo, AG°* = AH°F — TAS®%,

dink RT + AH®
drr ~ RT?

Entonces, E,ot = AHY + RT.

De forma directa,



4.2.(3)

La dependencia con la temperatura.

~ T3/2

Qtras
Grot ™~ T3/2

1 , kT < hv
Qvibr ™~

T . kgT> hv

ky ~ Tme—AEG'/RT (m pequeno.)

dln k
En este caso, Eae = RT2d—I} — AE} + mRT +# AU

A 300 K, RT = 2.5 kJ/mol, Ea; ~ 10 — 100 kJ /mol, entonces Ea; ~ AEL.



4.3. Las reacciones

com p | EJ as A partir de la estequiometria, se integra la ecuacion diferencial. Con la
: ecuacion integrada se determina la constante de la velocidad de la reaccion.
Las reacciones de tercer orden.

A. LAS REACCIONES DE TERCER ORDEN.

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

e Las colisiones de tres particulas son menos probables que las binarias. Por

esta razon, los procesos termoleculares son raros.

e Es méas comin que la ecuaciéon cinética sea el resultado de un mecanismo

con varias etapas bimoleculares.



0.4]

02|

4.3.(2)

Las reacciones que ocurren en ambas
direcciones.

— [A]/CO = [B]/CO
[ — [C]/CO = [D]/CO

L Il L L L L Il L L L L Il L L L L Il L L L L Il L L L L Il
0.5 1.0 1.5 2.0 25 3.0

B. LAS REACCIONES EN AMBAS DIRECCIONES.
A+BryCc4+D
C+DX4 A4B

k1 :
Cuando 75 < . < 10, ambos procesos son relevantes. En el caso contrario,
—1

s6lo un proceso es importante.
Los resultados de la integracion de la ecuacién cinética para el caso

[A]o = [Blo = Co y [C]p = [D]p = 0 estén en la figura adjunta.

EJEMPLO. En el rango de 300 - 500 °C, la reacciéon Hy + I = 2HI ocurre en
ambas direcciones. Sin embargo, las dos reaciones no son procesos elementales,
aunque la reaccion es de primer orden en cada reactivo. El mecanismo de esta

reaccion incluye varios procesos bimoleculares.



4.3.(3)

Ejemplo. Una isomerizacion.

Ejercicio. Verifique la solucidn.

Y —b
ar =Y

a,b , constantes

Y=Yn+Yp
dyp,
dt
Yn = ce”

= —ayYn

at

Yp = U - Yn
dyp

o w'yp +uyj, = —auyp +b

EsEMpLO. A *5 B, B 224 A
En t = 0, [A]O, [B]O
Co = [Alo + [BJo = [A] + [B]

K=k +k_q
Sk fa) — k(8] = WA~ ki
A] = [Alpet + 201 o
B = ¢y [kl + klje_”t] N
En el estado de equilibrio, kk_ll = ﬁti y
k_1 k1

[A]eq = iCOa [B]eq - ;CO'

A~ [Aleg _
(Ao — [Aleg

La grafica Ina vs. ¢

—Kt

o=

permite obtener k, k1 y k_1.

— [A]
(Bl

Log[A/Aeq-1]

0.2 0.4 0.6 0.8 1.0

2\
L S S S S R S S S B




C. LAS REACCIONES SIMULTANEAS.

También se denominan reacciones en paralelo o en competencia.

43(4) EJEMPLO.

. o H,CO ™ Hy,+CO
Dos reacciones S|multaneas.

H,CO ™ H.+HCO

X]

La proporcion de los productos depende de v.
— [A] EjempLO. A 2L B, A LENYG @ = ko[A] = [A]ge "

f [B] t

[ — k
: ay )= Clo + (412 (1 - o)
02l ——— = k1[A] + ko[A] = K[A] _Bl=[Blo k&

? “ “EE=C R

e~ [A] = [A]ge" €] = [Clo 2

SR AB

i ' ' | | | dt k1Al 7{ [Aloe Las graficas adjuntas permiten
-2; _ 1 —Kt
f  LogiAVAd] [B] = [Blo + [A]OE (1—e™) obtener x, k1 y ko.
-6 , -[B-Bo]/[C-C0]
s CONTROL CINETICO. El producto mayoritario lo determina el cociente k1 /ko,
fof A (la reaccion con la mayor constante de la velocidad).



k k
EJEMPLO. A = B, A = C

k_1 k_o

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

4 3 (5) La solucién un poco elaborada, pero tiene solucién tnica.
Dos reacciones simultaneas con equilibrio.
kl — [B]eq — Kl
k-1 [A]eq
k2 . [C]eq — K Kl . [B]eq
= = K, =
k—2 [A]eq Ko [C]eq

X1

1.0

0.8

— [A]
[B]

0.4 k [C]

0.2

0.6 1

! ! ! ! !
t
0.2 0.4 0.6 0.8 1.0

CONTROL TERMODINAMICO. El producto mayoritario lo determina el cociente

K1/ K3, (la reacciéon con la mayor constante de equilibrio).



[X]

1.0
0.8
0.6

04

Primera etapa lenta

4.3.(6)

Dos reacciones consecutivas.

— [A]
(B]
— [C]

0.5

1.5

2.0

25 3.0

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

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

radiactivo.

A LB Ry

% — ky[A [A] = [Aloe"t

d[B - AR _
= RlAl = alB] (B8] = (Ao et (Bl (A
% ka[B] C] = [Alo — [A] - [B]

La etapa determinante limita la velocidad de las transformaciones.

X]

v Segunda etapa lenta

08/
— [A]
i (B]
04l — [C]

0.6

0.2

! ! ! ! T
0.5 1.0 1.5 2.0 25 3.0

semejan a una reaccion de pseudo primer orden.

X1
i Constantes iguales

0.8

1.0

0.6
0.4

0.2

20

25

L 1
3.0

— [Al
(B
— [C]



4.4. El mecanismo de
una reaccion quimica.

Una reaccidon quimica puede ser el resultado
de varios procesos elementales.

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 TIPICAS.

e La velocidad de la reacciéon esta controlada por la etapa maés lenta del

mecanismo, LA ETAPA DETERMINANTE de la reaccion.

e Los cambios en la concentracion de las especies intermediarias (que no

aparecen en la estequiometria de la reaccion) deben ser pequenas, LA

APROXIMACION DEL ESTADO ESTACIONARIO.



4.4.(2)

Un ejemplo con un catalizador y dos
intermediarios.

d|I™ [7]]OCI™
EJjempLo. I 4+ OClIT — CI™ + OI, —M = kM

dt [OH™]
Esta reacciéon no puede ser un proceso elemental, pues seria una colisién

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

de la reaccion. El mecanismo propuesto para esta reaccion es el siguiente:

(1) H,O + OCI™ Ié HOCI 4+ OH™, equilibrio rdpido
-+ + C17, etapa lenta
(2) I" + HOCI %3 HOI + CI z
(3) HOI + OH™ = H2O + OI, equilibrio rdpido
d[i”]

——— = ka[I7][HOCI] = ks Ky [I"] OH ]




4.4 (3)

Algunas reglas comunes para proponer el
mecanismo de una reaccion.

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™ =2 ROH

Un ejemplo, la reaccion Sy;.
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]
k_1[C17] + ko[OH™]

Asi, [RT] ~

[RCIJ[OH ]
k_1[C17] + ko[OH ]

Finalmente, v = k1ko

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).
El catalizador de una reaccién.
: . . . 2+ d \/4+
La distancia de acercamiento méaximo, Ry, aumenta EJEMPLO. V3+ 4 Fe3—|— Cu V4+ + F62+, v = [ ] _ k[V3+] [Cu2+].
con el producto de la carga de los iones, Q1Q)s. dt
Q1Q2 El mecanismo propuesto es:
reaccion 9 (1) V3* + Cu?* Byt 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
; 0~ [dt I ki [VPT][Cu®T] — ko [Cu™][Fe® ]
o Rk [VPT[Cu®T]
[Cu™| ~ o
k2 [Fe ]
L R v = kl [V3+][Cu2+]. 0 2 3 m
-20 20 30 40 -20 30 40 Fe cu




4.4.(6)

Ejemplo. La hidrdlisis de un éster.

Ejercicio. Verifique el procedimiento.

EjempLO. RCOOR’ + H,0 22% RCOOH + R’OH,

d[RCOOH]

v = o = k[RCOOR’][HACc]!/2.
. fo) k 6H
El mecanismo propuesto es: )J\ N H‘_kl:
+ k1 + . R OR’ R OR’
() E+ H = EH™, (rdpido) .
1 OH K OH
+ H,0 — OH,
(2) EH" + W LER WEH™, (etapa determinante) R)kow 0 R/kow
(3) WEH" £2 RCOOH + R'OH + H* /i%m’“ /j\ e
Aqui, E representa al éster y W al agua. El paso (3) ocurre en " OR : oHt
varias etapas rapidas y no tienen efecto en la ecuaciéon cinética.
d H
v = BQX)]:@NEHW
, dt
d[EHT
0~ BB — by (B ] b [BH) - B [BHYW) Hac Ko B 4 Ac, (1Y) — [Ac]
d[WEH"] [HT)[AcT] o4
~ 1 — kW [W][EHT] — k3[WEH™ K,=——— [H"| = /K,[HAc
k? + ko [W] . <k1k2 [HQO]\/K_G) RCOOR|[HAC]1/2
[WEH"] ~ —2[W][EH"] k_1 + ko[H2O]

k3



4.4.(7)

Otras sugerencias.

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)

Un ejemplo.

Ejercicio. Verifique el procedimiento.

d[BI‘Q]
dt
El mecanismo propuesto es:

EJEMPLO. BrOj; +5Br~ + 6H' — 3Bry + 3H,0,

K
1) BrO; + HT = HBrOgs, (rdpido
3
K
(2) HBrO3 + H" = H,BrOZ, (rdpido)
(3) HoBrOg + Br™ LN INTERMEDIARIOS, (etapa determinante)

(4) INTERMEDIARIOS — PRODUCTOS, (varias etapas rdpidas)

d[Br™]
dt

[HoBrO5 ] = K1 K, [H"]?[BrO;]

dBra]  4d[Br]
a5 dt

= k3[Br~][HyBrO4 ]

= §k3K1K2 [BrO3 ][Br~|[H"]?

— k[BrO; ][Br|[H*]?



4.4.(9)

Mas sugerencias.

e Cuando el coeficiente estequiométrico excede el orden de reaccion, hay

uno o més intermediarios posteriores a la etapa determinante.

EJempLO. CeHsNHs + 2CH3COOOH — CgHsNO + 2CH3COOH + H,0,
d[C¢H5NO]
v =
dt
(1) C¢HsNH, + CH;COOOH 24 C4H;NHOH + CH;COOH

— k[CeH5NH,][CH;COOOH]

(2) C¢HsNHOH + CH;COOOH 25 C¢H5N(OH), + CH;COOH
(3) C¢HsN(OH), =% CgH5NO + HyO

La etapa (1) es la determinante y la tercera ocurre en varios pasos rapidos.
d[CeHsNH;]
dt

= k1[Ce¢H5NH,][CH3COOOH]



4.4.(10)

Los distintos mecanismos de una reaccién. Una reaccion puede tener mecanismos distintos bajo condiciones diferentes.

e La grafica de Arrhenius presenta pendientes distintas en rangos de

temperatura diferentes.

e Las reacciones explosivas o de descomposiciéon ocurren a temperaturas

altas.

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

inversa) a cierta temperatura.

e Hay participacion de los estados excitados por activacion térmica o

fotoquimica.



4.5. Las reacciones
bimoleculares.

Las reacciones entre radicales libres.

Estas reacciones son muy comunes en la
atmosfera.

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; —» CH3;-CHj;.
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. (AE<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 entre moléculas neutras.

disociacion colisional
e Ar+ CsBr — Ar + Cs- + Br-
— Ar + Cs* + Br-

ionizacion colisional
e Ar+Ar—->Ar+Art+e-

excitacion colisional
e M+M->M+M*
* rearreglo molecular
* disociacién
* desexcitaciéon

- NO+0,-NO,*+0,

« NO,* > NO,+ hv

LAS REACCIONES DE LAS MOLECULAS NEUTRAS.

La colision entre moléculas estables genera distintos procesos.

canal neutro
canal ionico

normalmente, [ >> AE

enlace

M* - M’
M*—> A+B

quimioluminiscencia

Normalmente, la especie excitada es mds reactiva.



Ot . | Comunmente, las reacciones de intercambio de cuatro centros tienen energias de
ros ejemplos. activacion muy altas.

EJEMPLO

E,..=167 k]/mol (dos enlaces rotos)

Algunas reacciones presentan canales multiples de reaccidn.
EJEMPLO.
- -BaCl + CI-
Ba + Cl, — BaCl* + Cl-
- BaCl,* - BaCl, + hv



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

EJEMPLOS.
Las reacciones entre una molécula y un ion.

« CHO*+ H,0 — CO + H;0* (combustiéon)  ;*

* NO+0O,—> NO*+0, (atmosférica) A A

e NH;+H*— NH,* (protonacién) \=* =23 = Tae
En general, la interaccion es favorable. Asi que, QJ’.‘.&

« AE<0, AE*baja S

« AE>0, AE*~AFE e oo w—

Las reacciones entre iones en disolucion. 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)

Esta reaccion no ocurre en fase gas, pero en la disolucion, el disolvente disipa
el exceso de energia.

F~ + CH;Cl - CH;F + Cl- (sustitucion)



4.5.(5)

Las interacciones en la disolucion.

“t & 4

keto TS enol

ALGUNAS CARACTERISTICAS DE LOS PROCESOS EN DISOLUCION.
En la disolucioén, la interacciéon con el disolvente es continua y la reaccion
no es soélo la sucesioén de colisiones binarias. Por esta razén, no existe una

teoria general de la cinética quimica en disolucion.

Normalmente, la interaccién con el disolvente es més débil que la energia
de activacion. Cuando esta interaccion es muy débil, la energia de activacion
es similar a la de la fase gaseosa. Sin embargo, si el disolvente tiene un papel

activo en la reaccion, los cambios pueden ser muy grandes

(por ejemplo, el prototropismo en disolventes proticos).

En una disolucién, el protén siempre esté solvatado ((HzO),, ---H™).
Por esta razoén, 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 solvatacion. Para que ocurra una reacciéon quimica, es necesario

( ) que las moléculas de los reactivos estén en contacto. Por lo tanto, se requiere

Las interacciones en la disolucion.
que los reactivos, junto con sus esferas de solvatacion se acerquen y las esferas

se fusionen (desolvatacion). Solo cuando estos eventos ocurren, existe un

>® -+ 7 “ contacto directo entre las moléculas 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)

El efecto salino.

Ejercicio. Verifique los procedimientos.

log £¢

1.05+

1.00

0.95

0.90

0.85

kf
kO

)

— ZaZb=0

ZaZb >0
ZaZb <0

i arag  [A][B] yavs
AB kT
V= [ - ] kf: i Ki/fyA;yB

f gl

En disoluciones diluidas, los coeficientes de actividad se approximan
con la ley limite de Debye-Hiickel, logvy; ~ —aZ21 1/2 " en donde
I=3".¢Z? es la fuerza ionica y o = 0.509, a 25 °C.

ksTKY
log ks = log BT +al'/?2(7¥ — 72 — Z2)

Zt =Zx+ Zg
log k¢ = log ko + 202 ZgI'/?
kT
ko = limy_o kf = BTKi’

El efecto de la fuerza i6nica es distinto si

las cargas son del mismo signo u opuesto.



4.5.(8)

El efecto salino secundario.

Cuando un acido débil esta presente en la disolucién, la fuerza idnica

también ejerce un efecto sobre su grado de disociaciéon. Por ejemplo,

HT][X™ -
HX — I{-F 4+ X~ }{}L _ [ ][ ] TH+TX
X N [HX] YHX
HT][X™ [HT][X™] 1/2
log ———— ~log K, +2al'/? T——— ~ K,10%*
og X 0g + 2« X
En ausencia de otras especies acido/basicas, [HT] = [X7].

Si x representa el grado de disociacion del acido HX, [HX]| = (1 —z)Cy y

2
X
Col

71/2

= K,10% =K~

—x
La constante efectiva K* depende de la concentracion total de iones y, por lo

tanto, de x. Asi que, esta ecuacion se resuelve iterativamente. El grado de
disociacién aumenta con la fuerza iénica, K* > K,. Por lo tanto, la fuerza

ionica afecta a la velocidad de la reaccion, via la concentracion de iones HT.



4.6. Las reacciones
unimoleculares.

El modelo mas sencillo para las reacciones
unimoleculares.

EJEMPLOS.

Isomerizacion

Descomposicion MeO — OMe — 2MeO-

Ejercicio. Verifique los procedimientos.

MOLECULA — PRODUCTOS
Cuando la etapa determinante de la reaccién es un

proceso unimolecular, la cinética es de primer orden.

Normalmente, k crece con T' (proceso de activacion)

., Como se activa una molécula en un proceso unimolecular?

EL MODELO DE LINDEMANN (1922).
El proceso de activacion es parte del mecanismo de la reaccion.

Existen procesos bimoleculares previos al paso determinante.

k . . *
1 * < A
(1) A+ M — A™ + M, (activacion) 0~ d[dt ] gy [A]IM] — Eo[A][M] — s[A"]
(2) A"+ M 2o + M, (desezcitacion) k1ks[M] A
V=
(3) A* 22 B4 C, (reaccion) ks + ko [M] )

d[B) [M] representa la concentracion total de moléculas.
—— = k3[A”

B ka

- CASOS LIMITE.
]i & [A] , densidad alta , ks < k2[M] , ler orden
v = 2

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



4 . 6 . ( 2) Al escribir v = kypi[A], kuni representa una pe 1

— Rgae R
La constante unimolecular efectiva. constante unimolecular efectiva de la reaccion.
k1k3 [M] koo kl k3 :
Kuni = = ,con koo = —— P o~ LK
" k3 + kz [M] 1 4 ]433 o0 k2 {
ko[M]

Cuando [M] crece, la reaccion pasa de segundo a primer orden.
Ejercicio. Verifique los procedimientos. e Para [M]| pequena, hay pocas colisiones, A* no se desexcita y forma los
productos. La desexcitacion es el paso limitante y k3 no aparece en la

ecuaclion cinética.

e Si [M] es grande, A* se desexcita facilmente. La reacciéon de A* es el

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



4 6 ( 3) Para este modelo, la predicciéon de la inflexion de la grafica es muy lenta.

_ EJEMPLO. cis-2-buteno = trans-2-buteno
Un ejemplo.
A 469 °C, kP = 1.9 x 107° s~ L.
Del comportamiento térmico de ko:

E* =263 kJ/mol, Ay, = 6.2 x 1013 71,

k
ky ~ kS, R—} ~ 2.46 x 10712 torr—! 71
Ejercicio. Verifique los procedimientos. Sea [M]; 5, tal que k .|[M] _ koo
Y unil 1/2 2 .
koo
Esto es, [M]1js = =2, y
Ky

Pyjy = RT[M]y /5.

PlH/g = 7.7 x 10° torr !, Pf;(; = 0.04 torr.



4.6.(4)

Algunos detalles adicionales.

LA ESTIMACION DE k3.

En el modelo de las esferas duras, k15 = Ze=E /BT

en donde Z es la frecuencia colisional.

Dado que, la desexcitacién tiene una barrera muy baja, £ ~ 0,
 keoks  Ase Bx/RTZ,
o ky o Zle—Ei“/RT

El nimero de colisiones en las etapas (1) y (2) de una isomerizacion

ks

es similar, Z1 = Zs y si Ef = EZ_, entonces k3 ~ A.
Para el proceso previo, A = vyip: (IR). Entonces, el tiempo
de existencia de la especie excitada es muy corto y la reaccion

ocurre muy rapidamente.

El modelo de Lindemann es insuficiente para describir

cuantitativamente a las reacciones unimoleculares.
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Un ejemplo.. EJEMPLO. En la sustituciéon nucleofilica unimolecular Sy1, la etapa

determinante es la formacién unimolecular del carbocation.

R5CCl + HyO — R3COH + HCl

(1) R3C — CI* £ R3C + C1™, (lento)

(2) RsCt + HoO 22 R3COHY, (rdpido)

(3) RsCOH; 22 R3;COH + HY, (rdpido)
v = k[R5CCl].

Antes del paso (1), deben existir procesos de activacion.



4.7.Las reacciones
termoleculares.

Algunos casos sencillos.

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 k;T,
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 argén, v =k [CH,] [D,] [Ar].
El argon es un catalizador de la reaccion.
D, + Ar - D,* + Ar
D,* + CH, —» CH;D + HD



4.7.(2)

Un ejemplo.

Las reacciones en disolucion.

EJEMPLO. 2 NO- + X, = 2 NOX, con X = 0, halégeno
v =k [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.



