a 100 km/hr, tienen que seguir a la velocidad del automovil lento, 40
km/hr. '

39 LAS REACCIONES OCURREN CUANDO EXISTEN
COLISIONES.

Para que ocurra una reaccién qufmica, se supone que chocan entre
sf las moléculas reaccionantes. Durante la colisién hay una transferencia
de energfa; si la colision es favorable, se rompen enlaces quimicos, se
forman nuevos enlaces y los reaccionantes se convierten en productos.
Para la reacci6n general deben ocurrir tres colisiones separadas que
conduzcan a la conversién neta de los reaccionantes en productos. L.os
dos pasos. de reacciones rapidas(A-+B—— C)y (A + E—=F)
implican colisiones-bimoleculares, s6lo se necesitan.dos 4tomos para

la colisién y reaccion. Para la reaccién lenta, 2C + B—— D + F) es

necesaria una colisién trimolecular,

Si depositamos canicas en una caja transparente y se sacuden, una
observacién cuidadosa revelaria muchas colisiones entre dos canicas,
pero sélo muy pocas entre tres canicas. Podemos concluir que las
colisiones entre dos particulas (dos cuerpos) son més probables que
entre tres particulas (tres cuerpos).

Las colisiones.simultdneas entre cuatro o més particulas son tan
raras que no se toman en cuenta. Ya que una reaccion quimica implica
colisiones, es de esperar.que las que requieren colisiones trimoleculares
sean las m4s lentas que las que solo requieren colisiones bimoleculares,
en igualdad de_condiciones. Ahora se entiende por-qué la reaccién
intermedia(2)-es lenta.

———

3-10 MECANISMOS DE REACCION.

La secuencia _glg_lm?pams. que.intervienen en la reaccion total se
conoce como ¢l mecanismo dereaecion. Por lo general, es dificil deter-
minarlo correctamente midiendo el cambio que ocurre en la velocidad
de reacci6n por los cambios de concentracion que ocurren en los reac-
cionantes, es posible decidir el paso lento que determina la velocidad.
Si s6lo intervienen unos cuantos pasos en el mecanismo de reaccion

total, el conocer cudl es el paso mds lento permite, a su vez, al inves-
tigador seguir los otros pasos.

: Ladeterminaci6n del mecanismo de reaccién requiere todaviauna
cuidadosa e imaginativa experimentacién. Una de las facetas m4s inter-
esantes del estudio de los mecanismos de reaccién es nuestra in-

capacidad actual para predecir exactamente el mecanismo en una
reaccion de la reaccién neta.

En las reacciones quimicas de los halégenos, en la fase gaseosa, el
yodo reacciona con el hidrégeno:

Ha(g) + I2(g)—— 2HI(g)

. Durante muchos afios, se habfa afirmado que esta reaccién es un
simple mecanismo que implica colisiones bimaleculares entre
rr.loléculas de hidrégeno y yodo. Sin embargo, investigaciones més re-
cientes indican que el mecanismo es, en realidad, completamente
diferente y mucho més complejo. De hecho, parece ser similar a la
reaccién entre los gases hidrégeno y cloro.

Ho) + Clyg —— 2HCI

I:OS ‘gases _hidrégeno y cloro reaccionan por un mecanismo en
cadena.El paso que inicia el mecanismo en cadena implicaladisolucion
ded}as moléculas de cloro en 4tomos de cloro al absorber energia
radiante.

i85




b P D6
{ IR

A i CIZ i l'l(g'“’”* 2C1

Los dtomos de cloro energéticos;—conocidos_como radicale
libres;_tienen un electrén desapareado pero sin carga neta y forman
parte de los pasos de propagacién en cadena después de chocar con las%_

moléculas de hidrégeno. t

|
|

2 €+ Howir HEL+:H

¢ e  H + Cla2——HCl + Cl

Los pasos de propagacién en cadena son aquellas reacciones qu
continuan 1a formaci6n de los radicales libres. ‘

Mientras estén presentes radicales libres de hidrogeno at(’)micof
cloro atébmico, se producird una reaccién en cadena con la-fermaciol
continua de moléculas-de cloruro de hidrégeno. Sin embargo, puede
ocurrir reacciones que eliminen del sistema a los radicales libref
energéticos. Los pasos que rompen la cadena son los siguientes: '

Cl2 + H2—— 2HClI
ht

Por consiguiente, no es posible deducir el mecanismo.de una

| reaccibn-a-partir-del-cambioquifitico neto que ocurre

3-11 RUPTURA DE ENLACE Y VELOCIDAD DE REACCION.

’Anterlormente vimos que muchas de las reacciones que se
efectdan en soluciones son instanténeas. Sin embargo, esto no xignit'i-m
que todas esas reacciones sean instantdneas. En ;nucho«; ;:Jaqos J:-z
velocidad de reaccion es bastante lenta. Un ejemplo de diich:'lsk r;:ao

' ciones es la precipitacion del MgNH4PO4 a partir de soluciones de

MgCl2, NH3 y NaHPOu4:

4, Cl + Cl—CI2
5 H+H—H2
6 H + Cl—— HCl

Asf, podemos plantear el siguiente mecanismo hipotético 6
cuatro pasos de la reaccién en cadena para la formacién del HCI a par
del H2 y Cl2 en estado gaseoso.

I v TS A e D)
Cl + Ho— HCl + H
H + Cl,— HCl + Cl

MgCl2(aq) + NH3(aq) + Na2HPO4(aq) = MgNH4PO4(s) + 2NaCl(agq)

-Siel mecanisme.dereaccidn noes una-combinacion sencilla y de

L un solo paso, es mis.probable que la velocidad sea lenta.

Una reaccién que se estudiard en el laboratorio es la conocida

| ;:omo reac‘cién c.lel reloj del fqrm‘aldehi’do. Cuando se mezclan juntos
| iormaidehldo, bisulfito de sodio, sulfito de sodio y agua, reacciona uno
pde los productos que es el hidréxido de sodio.

La aparicién de NaOH, tiempo después que los reaccionantes se

than sugi i
pmbr;lglzclado, sugiere por lq mienos, un mecanismo de dos pasos. Es mis
: ¢ quesetrate.de.varios pasos. Por lo. menos.uno de estos supone

I

r; truclp:tura. de los-enlaces-covalentes- H—O-en.la.molécula de agua. El
qﬁ:i i0 de muchos mecanismos de reacci6n ha ensefiado a los quimicos
! a.ruptura de enlaces covalentes suele ser el paso més lento. Estoe

Cl + C1—— 2HCL

7

|
|
|
|




lleva a otro principio general de la cinética quimica:cuando no se
rompen enlaices covalentes, la reaccién es ordinariamente rapida;
cuando se rompen enlaces covalentes, la reaccién es generalmente
lenta.

3.12 EFECTO DE LA CONCENTRACION EN LA VELOCIDAD
DE REACCION; LEYES DE LA VELOCIDAD.

Hasta aqui hemos aprendido que el nimero de moléculas que
deben chocar simultdneamente y las clases de enlaces quimicos que se
rompen determinan la velocidad total de la reaccion. Otros dos factores

que pueden afectar intensamente dicha velocidad son la concentraciéii'

y temperatura de los reaccionantes.

_Se ha comprobado.que.la velocidad de una reacciOn es.propor-
cional al producto de las concentraciones de los reaccionantes. Si
aumgma_la_c.oncentracién de uno de dos reaccionantes que intervienen,
la velocidad de las reacciones aumentara. Asi, la combustién que ocurre
lentamente en el aire (21% de oxigeno) serd mucho mas rdpida en
oxigeno puro. Esto se puede comprobar facilmente observando una
astilla ardiendo al pasarla del aire a una muestra de oxigeno puro.

Podemos examinar la dependencia cuantitativa de las velocidades
de reaccién entre H2 y Clz. En fase gaseosa se ha comprobado que una
mezcla de H2 y Cl2, cada uno a la presién parcial de 0.5 atm, reacciona
a una determinada velocidad. Si en otra mezcla de Hay Clz, el H2 esté
a la presién parcial de Tatm y el Cl3 permanece a 0.5 atm, la velocidad

de reacci6n medida es dos veces més répida que la primera mezcla, La

presién parcial de un gas es una medida de su concentracién al duplicar
la_presi6n parcial o la concentraci6én de H2 se duplica la velocidad de
reacci6n, la velocidad es proporcional a la concentracién de Hz:

Velocidad « [H2]

El corchete simboliza la concentracion de una sustancia expresada
en moles por litros (mol/l). Si se estudia una tercera mezcla en la que
se mantiene a 0.5 atm, la presion parcial de H2, pero con la presion
parcial del Cl2 a 1.0 atm, nuevamente se encuentra que la velocidad es
doble con respecto a la primera mezcla. Por lo tanto,

Velocidad « [Clp]

Combinando resultados, deducimos que la velocidad de la

reaccion entre H2 y Cl2 en fase gaseosa es proporcional al producto de
las concentraciones de ambos gases:

Velocidad « [H2] [Cl2]

Yielocidad = K [H2][Cl2]

k{_ﬁ?}‘j!?{“te de proporecionalidad K es la constante de - Ia
velocidad—de.reaccion, la-expresion-completa se llama ley de la

velocidad de reaccion y se ha deducido experimentalmente.

3-13 EFECTO DE LA TEMPERATURA SOBRE LA VELOCIDA
DE REACCION. :

: Es una observacién comin que cuando se eleva la temperatura de
un sistema de reaccién, aumenta la velocidad de la misma. Una regla

-empfrica es que la velocidad de reaccién se duplica por cada aumento
de-10x-C en la temperatura. e R




Consideramos esta relacién detalladamente si utilizamos el
modelo en que las moléculas deben entrar en colisién para reaccionar,
la explicacién parecerd muy directa. A medida que la temperatura se
eleva aumenta la velocidad media molecular. Las moléculas chocan con
més frecuencia, as{ la velocidad de reaccién aumenta porque aumenta
la frecuencia de las colisiones al elevarse la temperatura, como.sucede
con la concentracion.

3-14 COLISIONES MOLECULARES.

4

No todas las colisiones producen una reaccion si un gas se descom-
pone mediante un mecanismo de colisién bimolecular, la velocidad de
descomposicién debe ser proporcional al cuadrado de la concentracién.

 2AB(g) = A(g) + B2(g)

AB(g) + AB(g) = A2(g) + Bo(g)
Velocidad = K [AB]2

Se puede calcular que un mol de AB(g) a temperatura ambiente y
a yna atmésfera de presién, ocurren cada segundo aproximadamente
1028 colisiones moleculares en cada milimetro de volumen gaseoso.
Como bajo éstas condiciones hay menos de 102 moléculas en cada
milfmetro de gas, deberfamos esperar que todas las moléculas chocaran,
y por lo tanto, que reaccionaran en menos de una millonésima de
segundo.

Sin embargo, experimentalmente la reaccién no es répida. Esto

nos obliga a reconsiderar nuestro concepto fundamental en el modelo
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de reacciones por colisién. Concluir que no toda colisién produce una
reaccion, de hecho, un porcentaje muy pequeno del nimero total de
colisiones da lugar a una reaccién. En la mayoria de las colisiones. las
dos moléculas chocan y rebotan sin que se verifique un:
quimica.

I reaccion

Debemos modificar nuestro modelo de reacciones por colision.
Habrd que considerar la energfa de la colisi6n. No basta que las
moléculas choquen para que reaccionen, deben chocar con energia
suficiente para efectuar rupturas de enlace, el el minimo-de.energia Le-

uerido para romper los enlaces e iniciar una reaccion quimica B
llama umb'ral de energia de acuvacmn S

I ———

Anteriormente hemos visto que las energfas cinéticas moleculares
medias son funcién de la temperatura; asi, podemos explicar p«
son relativamente pocas las colisiones moleculares que originan una
reacciéon. Para simplificar, consideremos que una molécula en una
colisiéon bimolecular es estacionaria, entonces la energia total de
colision serd la energfa cinética de la segunda molécula que choca con

r ,1'}';,

la estacionaria. Las moléculas de gas tienenuna energia cinética media
que aumenta con la temperatura a una temperatura dada, unas
mol'éculas tendrdn una energia cinética inferior a la media y otras por
encima de la media. Asi, para cada temperatura, hay una distribucion
de energfas cinéticas en torno al valor promedio (ver fig 3-2).




NUMERD DE MOLECWLAS.

ENERGIA CWETICA

Fig. 3-2.

En nuestro caso simplificado, puede ocurrir una reaccién en la
colisién bimolecular cuando la energfa cinética de la segunda molécula
es mayor que la energia de activaci6n; si ésta es alta, s6lo pocas
moléculas tienen energia suficiente para efectuar la reaccién.

Podemos probar en este modelo que es necesario que la energia
de activacién sea igual o que se sobrepase para que una colisién origine
una reaccién. Considere el efecto de la temperatura sobre la
distribucién de las energfas de colisién. De nuevo, suponiendo que en
una colisién bimolecular una molécula es estacionaria, vemos que a la
mayor temperatura hay méds moléculas que tienen la minima energia de
colisibn que se requiere para la reaccién. Es una consecuencia del
cambio en la curva de la distribucién de la energia que tiene mds
moléculas de altas energfas a més alta temperatura. Es decir, que la
velocidad de reaccién crece al aumentar la temperatura, hecho com-
probado experimentalmente. Resumiendo, 1a velocidad.de una

reaccién-depende-de-la frecuencia-de colisiones (efecto de”

concentracién y temperatura)-y de la energia de la colision (efecto de
temperatura). : = B -

3.15 TEORIA DEL COMPLEJO ACTIVADO.

La proposicién de que las moléculas deben poscer una deter-
minada cantidad de energia cinética para que ocurra upa reaccion,
aparentemente ignora las reacciones exotérmicas. ¢Por qué estas reac-
ciones necesitan energfa adicional para poderse efectuar? (Por qué
requieren energfa de activacién? Sabemos que esto es cierto, ya que
muchas reacciones exotérmicas son bastante lentas. Como el modelo de
las reacciones por colisién parece explicar muchas otras preguntas, es
l6gico que se trate de acomodar las reacciones ex0termicas en el mismo
modelo.

Observemos la reaccion general:
A+B—C+DHa>0

Supongamos que A y B chocan fomando momentdneamente una
nueva especie:

A+B——(AB) Ha >0

donde (A y B), la nueva especie se denomina complejo activado, Ha es
la entalpia de activacion.

Poco después de su formacion, el complejo acti-vado se descom-
pone formando los productos de la reaccion.

(AB)—— C + D Hr = Ha + Hd

Este modelo de reaccién quimica en el que hay un paso inter-
medio, (la formacién de un complejo activado), es muy posible. Al
chocar las moléculas tiene gue ocurrir una transposicion de los dtomos
para formar nuevos enlaces quimicos. Si se han de formar productos de




los reaccionantes, tales reagrupamientos podrfan. ocurrir en un
complejo_activado. Desde que surgi6 la idea del complejo activado, se
han observado muchos de ellos; sin embargo, su "vida" es tan breve que
en la mayorfa de las reacciones no es posible la observacién directa.

Con el concepto-del-complejo.activado.podemos relacionar-las
actividades.termodindmicas y cinéticas de un sistema de reaccién. La
clave de dicha reaccién es que la entalpia de activacién, AHa, siempre
es exotérmica, La entalpia neta de la reaccién AHr, se deterinina
mediante la diferencia entre AHay AHd.

3-16 CATALISIS HETEROGENEA Y HOMOGENEA.

Es sabido que el di6xido de manganeso s6lido cataliza la
descomposicién del peroxido de hidrégeno acuoso.

MnO2(s)

H202(aq) H20 + 1/2 O2p)

Muchas reacciones en fase gaseosa son catalizadas por s6lidos, un.

método industrial para la fabricacién de dcido sulfiirico implica la
oxidacién del di6xido de azufre a tribéxido de azufre, usando pentéxido
de vanadio-s6lido como catalizador.

ViOS(s)
2S03(g) + Ozg) - 2803@

reaccmnames se llama catalizador heterogéneo Se cree que cuando se

usa un catalizador heterogéneo, uno de los. tcaccmnantes se_l_l_l.lsﬁ a
superficie de este catalizador por un proceso llamado 0 quUimioac
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reaccionantes reaccionar con una menor energia de

Esto permite a los
activacion.

- Si el catalizador tiene la_misma forma de los reaccionantes, se
llama catalizador hameﬂénen y en yen el p proce dlmlento de las cAmaras de

—plemo, 0tro método para fabricar el 4cido sulfarico, la oxidacién del

SO2 gaseoso hasta SO3, es catalizada por el di6xido de nitrégeno
gaseoso, NO2:

NO2(g)
25021g) + Oy —— 2505(g

La reaccién entre cloruro de talio (I) y cloruro de cerio (IV) es

catalizada por una pequeila cantidad de cloruro de manganeso (II)
acuoso”

M nClz(aq)

TICl(aq) + 2CeCl4(aq) - TICl3(aq) + 2CeCl3(aq)

En ambas reacciones con catalizadores homogéneos, es probable
que el catalizador intervenga en una serie de pasos que s6lo implican
colisiones bimoleculares, mientras que las reacciones sin catalizadores
podrian implicar etapas trimoleculares en su mecanismo de reaccién.

Aunque los catalizaderes-se.utilizan.mucho.en.la industria, falta
aprender.mucho-sobre~mecanismos de-catélisis. En gran parte la
seleccién de un catalizador apropiado para una reaccién implica con-
jeturas; conviene aclarar los mecanismos catalfticos por su importancia
no sélo industrial, sino para la vida misma. Casi todas las reacciones.que.

Ocurren-deatro.de las _células vivas son catahzaﬂ’as por- ausj_anc;as
Hamadas enzimas.




