Si el mecanismo de neaceddn no eA und c_umb,c'mc,{.dn sencq
tla y de un s0fo paso, es mds prwbable que La velocidad Sea
Lenta.

Una reaccifn que se estudiard en el laboratorio es la -
conocida como neaccdibn def neloj del gonmofdentdo. Cuando -
se mezclan juntos formoldehfdo, bisulfito de sodio, sglfitt?
de sodio y agua, reaccionan uno de los productos es hidréxi-
do de sodio.

La aparici6n de NaOH, tiempo despu€s que los reaccionan
tes se han mezclado sugiere, por lo menos, un mecanismo de -
dos pasos, es mds probable que se trat de varios pasos. Por
1o menos uno de estos supone la ruptur. de los enlaces cova-
lentes H O en la molécula de agua. El estudio de muchos me-
canismos de reaccifn ha ensefiado a los qufmicos que la ruptu
ra de enlaces covalentes suele ser el paso mds lento. ILas
reacciones son, generalmente muy ripidos. Esto lleva a otro
principio general de la cinética qufmica: cuando no 4e rom-
pen enfaces covalentes, La reaccifn es ordinariamente rdpida
cuando se nompen enfaces covalentes, La neacceidn es general-
mente Lenta,

5.7 EFECTO DE LA CONCENTRACION EN LA VELOCIDAD DE
REACCION: LEYES DE LA VELOCIDAD.

Hasta aquf hemos aprendido que el nlmero de moléculas
que deben chocar simultdneamente y las clases de enlaces quf
micos que se rompen, determinan la welocidad total de la -
reaccién. Otros dos factores que pueden afectar intensamen-
te dicha velocidad son la concentracidn y Lfemperatura de £os
rteaceLonantes .

Se ha comprobado que la velocidad de una reaccifn es 5
proporncionak al producto de Las concentraciones de £os heac-
cionantes . Si aumenta la concentracifn de uno de de dos reac
cionantes que intervienen la velocidad de las reacciones - -
aumentard. Asf, la combustién que ocurre lentamente en el -

aire (21% de oxfgeno ) serd mucho mis r&pida en oxfgeno puro.

Esto se puede comprobar ficilmente observando una astilla -
ardiendo al pasarla del aire a una muestra de oxfgeno puro.
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Podemps examinar la dependencia cuantitativa de las ve-
locidades de reaccidn entre H, y Cl; en fase gaseosa se ha -
comprobado que una mezcla de H, y C€,, cada uno a la presifn
parcail de 0.5 atm, reacciona a una determinada velocidad.

Si en otra mezcla de Hp y Cl,;, en el H, estd a la presifn par
cial de una atmfsfera y el Cf, permanece a 0.5 atm. la velo-
cidad de reacciCn medida es dos wveces mis répida que la pri-
mera mezcla. La presifn parcial de un gas es una medida de
su concentracitn, al duplicar la presifn parcial o la concen-
traci6n de H se duplica la wvelocidad de reacci6n, la veloci-
dad es proporcional a la concentracidn de H,:

Velocidad a {H,}

El corchete simboliza la concentracidn de una sutancia
expresada en mples por litros (mol/1) . Si se estudia una ter
cera mezcla en la que se mantiene a 0.5 atm. la presiSn par-
cial de H, , pero con la presifn parcial del C€; a 1.0 atm.,
nuevamente se encuentra que la velocidad es doble con respec-
to a la primera mezcla. Por lo tanto: velocidad o{Cl,}.

Combinando resultados, deducimps que la velocidad de la
reaccifn entre H, y Cl, en fase gaseosa es proporcional al -
producto de las concentraciones de ambos gases:

Velocidad o {M,} {ce,}

Velocidad =K {H,}HCL,}

La constante de proporcionalidad K es La constante de La
velocidad de reaccibn, La expresidn completa se LLama Ley de
fa velocidad de neaccidn y se ha deducido experimentalmente.

5.8 EFECTO DE LA TEMPERATURA SOBRE LA VELOCIDAD DE
REACCION.

En una observacién com(in que cuando se eleva la tempera-
tura de un sistema de reaccifn, aumenta la velocidad de la -

misma. Una negla empliica es que La velocidad de reaccidn se
duplica por cada aumento de 10°C en La temperatuna.
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Consideramps &sta relacifn detalladamente si utilizamos
el modelo en que las mpoléculas deben entrar en colisifn pa-
ra reaccionar, la explicacifén parecerd muy directa. A medi
da que la temperatura se eleva aumenta la velocidad medida
molecular. ILas molé&culas chocan con mds frecuencia, asf fa
velocidad de neaccifn aumenta porque aumenta fa greéuencia
de Las colisiones al elevanse £a temperatura, comp sucede -
con la concentracifn.

5.9 COLISIONES MOLECULARES .

No todas las colisiones producen una reaccifn si un -
gas se descompone mediante un mecanismo e colisidn bimole-
cular, la velocidad de descomposicién de.e ser proporcional
al cuadro de la concentracién.

2 AB =l

@ ~ P2(g) (9)

AB + AB

(g) (g) Az * B2(g)

2
Velocidad = K EAB R

Se puede calcular que un mol de AB: ]a temperatura am-

biente y a una atmSsfera de presifn, e cada segundo -
aproximadamente 102® colisiones moleculares en cada milili-
tro de volGmen gaseoso. Como bajo &stas condiciones, hay -
menos de 102° mpoléculas en cada mililitro de gas, deberfamos
esperar que todas las moléculas chocardn, y por lo tanto, -
que reaccionardn en menos de una millonésima de segundo.

Sin embargo, experimentalmente la reaccifn no es rdpi-
da ésto nos obliga a reconsiderar nuestro concepto fundamen
tal en el modelo de reacciones por colisi6n. Concluir que
no toda colisidn produce una feaceildn, de hecho s6lo un por
centaje muy pequenio del nfmero total de colisiones da lugar
a una reaccifn. En la mayorfa de las colisiones las dos -
moléculas chocan y rebotan sin que se verifique una reaccitn

quimica.

Debemos modificar nuestro modelo de reacciones por coli
si6n. Habrd que considerar la energfa de la ocolisi6n. No -
pasta que las mpléculas choquen para que reaccionen, deben -
chocar con energfa suficiente para efectuar rupturas de enla
ce, el mfnimo de enengla nequerido para nomper £os enfaces e
indeian una heaccidn quimica se LLama umbral de enengfa de -
activacdibn,

Anteriormente henos visto que las energfas cin€ticas mo
leculares medias son funcién de la temperatura; asf podamos
explicar por que son relativamente pocas las colisiones mole
culares que originan una reaccifn, para simplificar, conside
ramos que una mplécula en una colisién bimolecular es estacid
naria, entonces la energfa total de colisién serd la energfa
cinética de la segunda molécula que choca con la estaciona—
ria., Las mpléculas de gas tienen una energfa cinftica media
que aurenta con la temperatura a una temperatura dada, unas
mléculas tendrdn una energfa cinética inferior a la media,
y otras por encima de la media. Asf , para cada temperatura,
hay una distribucifn de energfas cin€ticas en torno al valor

promedio. ( ver figura 5.1 ).

3
' ENERGIA DE
ACTIVACION

NUMERO DE MOLECULAS

ENERGIA CINETICA

Figura 5.1




En nuestro caso simplificado, puede ocurrir una reaccidn en
la colisi6n bimplecular cuando la energfa cinética de la se
gunda molécula es mayor que la energfa de activacifn; si -
ésta es alta, s6lo pocas moléculas tienen energfa suficients
para efectuar la reacci6n. ( Ver fig. 5-1).

Podemos probar este mpdelo que es necesario que sea -
igual o que se sobrepase la energfa de activacifn para que
una colisién origine una reaccidn. Considere el efecto de
la temperatura sobre la distribucién de las energfas de co-
lisi6én. De nuevo, suponiendo que en una colisién biomplecu
lar una mplécula es estacionaria, vemos que a la mayor tem-
peratura hay mis moléculas que tienen la mfnima energfa de
colisién que se requiere para la reacci6n (figura 5-2). Es
una consecuencia del cambio en la curva de la distribucién
de la energfa que tiene mids moléculas de altas energias a
mds alta temperatura. Es decir, que la velocidad de reac--
cién crece al aumentar la temperatura hecho comprobado expe
rimentalmente. Resumiendo, fa velocidad de una heaccibn -
depende de La grecuencia de colisiones (efecto de concentra
ciin y temperatuna) y de La enengla de La colisidn (efecto”
de tempenatura) .

5.10 TEORTA DEL COMPLEJO ACTIVADO.

La proposicifn de que las mplé&culas deben poseer una -
determinada cantidad de energfa cinética para que ocurra umd
reacci6n, aparentemente ignora las reacciones exot€rmicas.
¢Por qué estas reacciones necesitan energfa adicional para
poderse efectuar? ¢Por qué requieren energfa de activacién?
Sabemos que esto es cierto, ya que muchas reacciones exotfr
micas son bastante lentas. Como el modelo de las reaccionés
por colisifn parece explicar muchas otras prequntas, es 16-
gico que se trate de acompdar las reacciones exotérmicas en
el mismo modelo.

Observenos la reaccifn general:

A+B > = C-1 A Hm <0

Suponganos que A y B chocan, formando momentineamente
una meva especie:
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> (AB) A Ha >Q

A+B

dorde (A y B), la nueva especie, se denomina complejo activa
do, A Ha es la entalpia de activaci6n. Poco despu€s de su
formacién, el complejo activado se descompone formando los -
productos de la reaccifn:

(AB) S s D) AHd <0

siendo AHAd el canbio de entalpia en el proceso de descompo-
sici6én. ILa reaccifn neta es por lo tanto:
AHr = AHa + AHd

A o G R D)

Este modelo de reaccidén qufmica, en el que hay un paso
intermedio (la formacitn de un complejo activado) , es muy -
posible. Al chocar las moléculas tiene que ocurrir una trans
posici6n de los dtamos para formar nuevos enlaces quimicos.
Si se han de formar productos de las reaccionantes tales - -
reagrupamientos podrfan ocurrir en un complejo activado.
Desde que surgid la idea del complejo activado, se han obser
vado muchos de ellos, sin embargo, su "vida" es tan breve -
que en la mayorfa de las reacciones no es posible la observa
cifn directa.

Con el concepto del complejo activado, podemps relacio-
nar las actividades termpdindmicas y cinéticas de un sistema
de reacci6n. La clave de dicha reaccifn es que la entalpia
de activacifn, AHa, s{empte es exotéumica. Ia entalpia neta
de la reaccifn AH, se determina por lo tanto mediante la di-
ferencia entre AHa y AHA.

5.11 CATALISIS HETEROGENEA Y HOMOGENEA.

Es sabidé que el diSxido de manganeso s6lido cataliza -
la descomposicifn del perdxido de hidrdgeno acuoso.

Mn Oz(s)

= HgO(z) + 1/2 0, (9)

H202 (ag)
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Muchas reacciones en fase gaseosa son catalizadas por -
s6lidos, un método industrial para la fabricaci6n de dcido -
sulfGrico implica la oxidaci6n del difxido de azufre a trid-
xido de azufre, usando pentfxido de vanadio sSlido como cata
lizador: E

ZSOZ(q) + 0O, (g) V,05(s) S

2803(9)

Un catalizador que no estd en el mismo estado ffsico -
que los reaccionantes se llama cataf(izadon heterogéneo. Se
Ccree que cuando se usa un catalizador heterogéneo, uno de -
los reaccionantes se une a la superficie de este catalizador
por un proceso llamado "quimiocadsorci6n". Esto permite a -
los reaccionantes reaccionar con una menor energfia de activa
cifn.

Si el catalizador tiene la misma forma que los reaccio-
nantes, se llama catalizador homogéneo y en el procedimiento
de las cdmaras de plomo, otro método para fabricar &cido sul
farico, la oxidaci6n del SO, gaseoso hasta SO;, es cataliza-
da por el di6xido de nitr6geno gaseoso, NOj:

NOz (qg)

2802 = 02
(9) (9) > 2503 (q)

Ia reacci6n entre cloruro de talio (I) y cloruro de -
cerio (IV) es catalizada por una pequeha cantidad de cloruro
de manganeso (II) acuoso:

T.Ect(aq) + e Cly (aq)Mn Cl2(aqg)

T£C£3(aq) + 2 Ce Cf_a(aq)

En ambas reacciones con catalizadores homogéneos, es -
probable que el catalizador intervenga en una serie de paso
que s6lo implica colisiones bimoleculares, mientras que las
reacciones sin catalizadores podrfan implicar etapas trimo-
leculares en su mecanismo de reaccién.

Aunque los catalizadores se utilizan mucho en 1.a.indus—
tria falta aprender mucho sobre mecanismos de catdlisis, en
gran parte la seleccifn de un catalizador apropiado para una
reaccifn inplica conjeturas, conviene aclara los mecanisnos
catalfticos por su importancia, no s6lo industiral, sino pa-
ra la vida misma. Casi todas las reacciones que ocurren den
tro de las c€lulas vivas son catalizadas por sustancias lla-
madas enzimas .




