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2.1.- Introduccion

Como se estudio en la leccion anterior, el objetivo de la Termodinamica Estadistica era el
de hacer de puente entre el mundo microscopico y el macroscopico, permitiendo explicar y
predecir las propiedades macroscopicas de la materia a partir de las propiedades de sus
constituyentes (atomos y moléculas), concretamente de predecir las propiedades de
equilibrio (termodinamicas) de sistemas tanto ideales como no ideales. En esta leccion se van
a abordar situaciones de no equilibrio, especificamente la mas importante en el campo de la
Quimica, la velocidad de las transformaciones o reacciones quimicas, con un objetivo que es
explicar y predecir la velocidad de reaccion mediante la Termodinamica Estadistica y la
Teoria Cinética de Gases. Para abordar este objetivo, supdngase, en principio, una reaccion
elemental (en un solo paso) bimolecular, directa y en fase gas:

B + C = Productos

Experimentalmente se encuentra que la velocidad de reaccion (definida como la
variacién con el tiempo de la concentracion de uno de los componentes de la ecuacion
quimica) es directamente proporcional al producto de las concentraciones de los reactivos:

P 1)

La constante de proporcionalidad se denomina constante de velocidad (expresada
habitualmente en unidades M-1s'l, para una reacciéon de segundo orden, que no son del
Sistema Internacional) y se encuentra también experimentalmente que depende de la
temperatura a través de la ecuacion de Arrhenius:

_Eq
k, =Ae RT (2.2)

donde A (factor preexponencial) y Ea (energia de activacion) son dos constantes propias de
cada reaccion. De acuerdo con esta ecuacion, la representacion de In k; frente a 1/T debe
proporcionar una linea recta, como la mostrada en la Figura 2.1, de cuya pendiente puede
determinarse la Ea:

dink, _ .z dlnk,

E,=—R— L =
d(1/T) dT

(2.3)

Nuestro objetivo es pues dar una justificacion tedrica, desde un punto de vista
microscépico, a la dependencia de la ley de velocidad con las concentraciones y la
temperatura, asi como obtener una expresién que permita calcular constantes de velocidad,
sin necesidad de determinarlas experimentalmente. Una vez comprendido a nivel
microscdpico este proceso bimolecular sencillo, se podra abordar, asimismo, el estudio de
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Figura 2.1.- Representacion de Arrhenius

mecanismos de reaccion mas complejos, pues éstos se pueden descomponer en etapas
elementales como la que es nuestro primer objeto de estudio. Es mas, desde las expresiones a
las que lleguemos deberia ser posible incorporar los efectos del medio: disolvente, fuerza
idnica, etc.

El estudio de las reacciones quimicas se va a abordar desde tres aproximaciones
diferentes, pero complementarias, concretamente desde la dptica de:

a) La Teoria de Colisiones que se basa en la Teoria Cinética de Gases.

b) Las Superficies de Energia Potencial y Dindmicas de Reaccién: Constituyen una
aproximacion al estudio de las reacciones a partir de las herramientas de la Quimica Cuantica
y la resolucion de las ecuaciones de movimiento.

c) La Teoria del Estado de Transicion o del Complejo Activado que utiliza la
Termodinamica Estadistica aplicada sobre la Superficie de Energia Potencial.

2.2.-Teoria de Colisiones

La Teoria de Colisiones (TC) intenta explicar la reactividad quimica desde el movimiento
de las moléculas que forman la mezcla reactiva y las colisiones que se producen entre ellas.
Como se verg, la energia puesta en juego en la colisidn resultara fundamental para determinar
si una colisidon puede ser efectiva o no. Para desarrollar esta TC primero necesitamos ser
capaces de describir el movimiento de traslacion que tienen las moléculas en una fase fluida
(gas o liquido) y a partir ahi estudiar las colisiones y las condiciones para que dicha colision
produzca reaccion.

La Teoria Cinética de Gases (TCG) explica el movimiento de traslacion de las moléculas
de una fase fluida. Esta teoria, aunque histéricamente anterior a la Termodinamica Estadistica
(TE), es de hecho una parte mas de ésta. La TCG comparte objetivos y procedimientos con la
TE: explicar las propiedades macroscopicas a partir de las microscdpicas haciendo uso de la
estadistica. Lo que particulariza a la TCG es el hecho de centrarse en explicar las propiedades
de los gases (en particular los gases ideales) a partir de las propiedades cinéticas de sus
constituyentes (atomos o moléculas). La TCG tiene sus raices en los trabajos de Bernouille
llevados a cabo alrededor de 1738 y fue desarrollada por Maxwell, Clausius y Boltzmann entre
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los afios 1858 y 1868. La formulacion de la TE que hemos estudiado surge a principios del
siglo XX con los trabajos de Gibbs y es por tanto posterior. Sin embargo, los conocimientos
adquiridos de TE nos van a permitir hacer una presentacion de la TCG mas sencilla y directa
que la que se cifie al desarrollo histdrico.

Puesto que la TCG surge para explicar las propiedades de los gases, donde las energias
de interaccidn intermoleculares suelen ser pequefias, se centra en las propiedades cinéticas
de las moléculas o atomos que los forman, es decir, en sus velocidades y en como éstas
determinan las propiedades del gas. A continuacidn, se va a escribir la funcién de particion
desde un punto de vista clasico para poder, desde ella, deducir cuales son las velocidades
moleculares que presenta una muestra de gas en unas determinadas condiciones. Esa
distribucién de velocidades se puede caracterizar usando diferentes funciones de distribucion
referidas a las componentes de la velocidad, el vector velocidad o el médulo de la velocidad.
Una vez se hayan obtenido las funciones de distribucién se podran estudiar, haciendo uso de
ellas, las colisiones intermoleculares y con las paredes de una muestra de gas.

2.2.1.- Velocidades Moleculares

Para conocer las propiedades de una muestra macroscdpica de gas a partir de las
velocidades de sus constituyentes no es necesario conocer cual es la velocidad de cada una de
las moléculas que la componen, sino como se distribuye dicha propiedad (velocidad) entre los
elementos que forman la poblacion a estudiar (moléculas). Es decir, el problema de
caracterizar la velocidad de las moléculas de un gas se ‘reduce’ a conocer la probabilidad de
que una molécula tenga una determinada velocidad. En el Apéndice 2.1 de esta leccién se
presenta una introduccion al concepto de funcion de distribucién, que es la forma adecuada
de manejar la probabilidad cuando se trata de magnitudes continuas. Se debe recordar que,
desde un punto de vista clasico, la velocidad de una molécula es una magnitud continua, ya
que puede adquirir cualquier valor.

2.2.1.1.-Funciones de distribucion de la velocidad

Se pueden definir hasta tras funciones de distribucién diferentes para conocer la
distribuciéon de velocidades de una muestra de moléculas, segin se esté interesado en las
componentes de la velocidad (vx, vy, vz), el vector velocidad (v ) o el médulo de la velocidad

(v).

Para conocer la fraccion de moléculas cuya componente x de la velocidad esté
comprendida entre vx y vx+dvx 0, lo que es equivalente, la probabilidad de encontrar una
molécula cuya componente x de la velocidad esté comprendida entre esos valores, se define la
correspondiente funcidn de distribucién g(vx) como:

dN,,
N

=dp(vy )=9g(vy )dvy
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pudiendo definirse, igualmente, las funciones de distribucién para las componentes vy y vz de

la velocidad:
dey
:dp(vy]:g(vy)dvy
deZ
N = dp[VZ] = g[Vz)dVZ

Si todas las direcciones del espacio son equivalentes, lo que se podra asumir si el centro
de masas de la nuestra de gas no se desplaza y si se puede despreciar la contribucion del
campo gravitatorio u otros campos externos, entonces las tres funciones g(vx), g(vy) v g(vz)
seran funciones idénticas, difiriendo so6lo en la variable de la que dependen.

La probabilidad de encontrar moléculas con una componente de la velocidad (por
ejemplo, la vy) comprendida entre vy y vy+dvy se puede representar graficamente en un
espacio de velocidades. En este espacio, la velocidad de cada molécula viene dada por un
vector. Si la punta del vector esta comprendida entre un plano paralelo al vzvx situado en vy y
otro situado en vy+dvy entonces esta molécula tiene la velocidad deseada. Esta situacion viene
representada en la Figura 2.2.

Vx

Figura 2.2.- Localizacion de un vector velocidad cuya componente y esté comprendida entre vy y vy+dvy

Por otra parte, se puede estar interesado en la distribucion del vector velocidad. Para
obtener la fraccion de moléculas con vector velocidad comprendido entre v y v +dv se define
la funcién de distribucion del vector velocidad ¢(Vv ):

dN
N

V.= dp(V)=§(V )dv = ¢(V )dv,dv ,dv,

La probabilidad de encontrar una molécula con vector velocidad entre vy v +dv es igual
a la probabilidad de encontrar una molécula cuyos componentes de la velocidad estén
comprendidos entre vx y vx+dvx vy y vy+dvy y vz y vz+dvz. Si los movimientos a lo largo de los

QF III - TEMA 2 6



tres ejes son independientes, esta probabilidad podra obtenerse como el producto de la
probabilidad de tres sucesos independientes:

dNy; _ dNVx dNV)’ dNVz
N N N N

Por lo tanto, teniendo en cuenta las definiciones de las funciones de distribucién introducidas
hasta ahora:

#(v)=9(vx)g(vy)g(vz)

Graficamente, sobre el espacio de velocidades lo que estamos obteniendo es la probabilidad
de encontrar un vector velocidad cuyo extremo (punta) esté situado en el interior de un
elemento de volumen dvx dvy dvz, como se ilustra en la Figura 2.3.

A

z dvy

pol
dY%dvx

Vx

Figura 2.3.- Localizacion del vector situado en el elemento de volumen dvx dvy dv.

Si, como se hizo anteriormente, se supone que todas las direcciones del espacio son
equivalentes, entonces la probabilidad de encontrar un determinado vector velocidad no
dependera de la orientacién del vector, s6lo de su médulo, tal y como se vera posteriormente.

Cuando se esta interesado en conocer la fraccién de moléculas con un determinado
modulo de velocidad, o lo que es lo mismo, la probabilidad de encontrar una molécula cuyo
modulo de velocidad esté comprendido entre v y v+dv, se define una nueva funciéon de
distribucién de los mddulos de la velocidad G(v):

dn,

=dp(v)=G(v)dv

Graficamente, esta probabilidad puede representarse en el espacio de velocidades por la
probabilidad de encontrar vectores velocidad cuyo extremo esté comprendido entre una
esfera de radio v y otra de radio v+dv, como se ilustra en la Figura 2.4.
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Figura 2.4.- Localizacion de un vector velocidad con médulo comprendido entre vy v+dv

2.2.1.2.- Obtencion de las funciones de distribucion de la velocidad

Tal y como se ha visto en la leccién anterior, la probabilidad de encontrar una molécula
en un determinado estado energético j viene dada por:

En concreto, la probabilidad de que una molécula se encuentra en el estado traslacional
caracterizado por el nimero cuantico nx o fracciéon de moléculas que se encuentran en ese
estado, vendra dada por:

oy
_N”x e kT
Pn, N j EN
Se KT
ny =1

Desde un punto de vista clasico, el movimiento traslacional a lo largo del eje x viene
caracterizado no por un nimero cuantico, sino por un determinado valor de la velocidad vy, la

2
. . , , . . 1 2 _ Dx .

cual puede variar continuamente. La energia no esta cuantizada y vale ¢, = Emvx _—2 . Asi,
m

haciendo la correspondencia entre la funcion de particiéon cuantica y clasica, la fracciéon de
moléculas con componente x de la velocidad comprendida entre vx y vx+dvx vendra dada por:

__mvf
2kT
e av,
dp(vy )= .
oo __MVx
J' e 2kT gy,
—00
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donde la suma (integral) sobre todos los posibles valores de vx se extiende desde —oohasta

+00 1/2
. . —ax? ‘s T ; , s
+ 0. Esta integral es del tipo Ie 9% dx y su solucién es (—j . Asi pues, se podra escribir:
a

—00

2
mvy

C2KT gy

dp(vy) ="
(anle/ 2

m

y teniendo en cuenta la definicidn de la funcion de distribucion g(vx)=dp(vx)/dvy:

2
_MVx.

m \/2
Q(Vx)=(%J e 2kT (2.4)

Analogamente, teniendo en cuenta la equivalencia entre las direcciones espaciales, para las
demas componentes de la velocidad se puede escribir:

" 1/2 _mv)z,
_ 2kT 2.5
g(vy) (zﬂij e (2.5)
1/2 mvg
glv )=(Lj e 2kT (2.6)
22\ 27kT

En la Figura 2.5 aparece representada la funcion g(vx) para el Helio a tres temperaturas
distintas. Siendo esta funcion una densidad de probabilidad, las unidades de la funcion de
distribucidn son las de velocidad a la menos uno (s/m en el sistema internacional). La funcion
de distribucién de las componentes de la velocidad es una funcién gaussiana centrada en el
valor vi=0. Se trata por tanto de una funcién simétrica respecto al origen y la densidad de
probabilidad de encontrar moléculas con velocidad vi=c sera la misma que la de encontrar
moléculas con velocidad vi=-c. Por tanto el valor medio de las componentes de la velocidad
sera <v;>=0 (i=x, y, z). Puede observarse que el valor mas probable de las componentes de la
velocidad (el valor donde la funcion alcanza un maximo) es también el vi=0. Ademas la
funcion se anula s6lo para velocidades igual a +o. Es interesante destacar el efecto de la
temperatura. Para un mismo gas, el aumento de la temperatura produce un aumento en la
densidad de probabilidad de encontrar moléculas con valores altos (positivos o negativos) de
las componentes de la velocidad, mientras que disminuye la probabilidad de encontrar
moléculas con valores pequefios. Obviamente, el area encerrada bajo la curva se mantiene
constante ya que la funcion de distribucion debe estar normalizada:
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+20 +0 N, (—0<vy <+0)
[g(vy)dvy = [ dp(vy)=—* - =1
—00 —00

10%e(vy)

Vi

—2000 —1000 1000 2000 !

m s~

Figura 2.5.- Funci6n de distribucién g(vx) del He a tres temperaturas

En la Figura 2.6 se presenta la funcion de distribucion a 400 K para tres gases de masas
moleculares muy distintas: el hidrégeno (2 g/mol), el nitrégeno (28 g/mol) y el Kripton (83,8
g/mol). Puede observarse en la expresion de la funcidon de distribucion que el efecto de la

masa es el
la

Alli donde la
aparece
masa
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Figura 2.6.- Funciones de distribucion de velocidades de Hz, N2 y Kr a 400K
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molecular aparece multiplicando. Esto implica que el efecto es justo el inverso. Una
disminucién de la masa molecular (como ocurre al pasar del Radén al Helio) tiene el mismo
efecto que un aumento de la temperatura: la funcién de distribucion se ensancha, aumentando
para valores altos de la velocidad y disminuyendo para valores pequefios (alrededor de vi=0).

Ejercicio 2.1.- Calcular la densidad de probabilidad para la componente x de la velocidad
de una muestra de moléculas de O a 300 K en el intervalo 0< |vy| <1000 ms™'. Representar la
funcion de distribucion resultante.

Solucién.- La densidad de probabilidad o probabilidad por unidad de intervalo viene

expresada por dp(x) = f(x)dx y la fraccion de moléculas con componente x de la velocidad
entre vx y vxtdvx por:

2
dNy_ mvy

1/2 _
= dp(Vx) = g(Vx )dVX _ m 2kT
N con g(vy)= P e

En nuestro caso:

! 10358 _53137x10"26Kg, T = 300Ky

m = 32,0g mol ™! 7 0
6,022x10“° mol ™ g

-6 222
k= 1’38066)(10_23 JK_I (1,4289X10_3m_ls)e(_6’4145X10 m ~s )VX

con lo que g(vx) =

g(v,)

AN

N

dx X

Teniendo en cuenta la relacibn encontrada anteriormente entre la funcién de
distribucidon del vector velocidad y de las componentes de la velocidad:
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2
mv)% mVy

m /2 - m \/2 - N VZ .7
, .
3/2 - M 2, .2, 2 3/2 _mv"
:(Lj e ZkT(VXWyWZ):( 5 ) e 2KT
27kT 27kT

en que se observa, tal y como se habia argumentado, que la funcién de distribucién del vector
velocidad no depende de la orientacion de este vector, sino exclusivamente de su mddulo.

Esta funcion de distribuciéon no puede representarse de forma convencional ya que
necesitarian cuatro dimensiones (tres para los valores de vy, vy, vz y una para la funcion).
Obviamente, la representacion en funcidon del médulo resultaria en una semi-gaussiana ya que
el modulo sélo se define para valores positivos. Una forma comun de representar esta funcion
es mediante una nube de puntos sobre el espacio de velocidades. Los mayores valores de la
funcion se corresponden con aquellas zonas con mayor densidad de puntos, tal y como se
ilustra en la Figura 2.7. Obviamente, ya que las funciones g(vi) presentan el maximo para vi=0,
la funcién de distribucion del vector velocidad tendra su valor maximo en vx=vy=v,=0.

Figura 2.7.- Representacion de la funcion de densidad de probabilidad del mddulo de la velocidad en el espacio
de velocidades

Para encontrar la fraccion de moléculas con un determinado modulo de la velocidad y
por tanto su funcion de distribucion G(v) se puede partir del resultado acabado de alcanzar. La
funcién de distribuciéon ¢(v ) nos proporciona la fraccion de moléculas con un determinado
vector velocidad. Silo que se quiere es la fraccién con un determinado moédulo, se tendran
que sumar todas aquellas moléculas cuyo vector velocidad tenga ese modulo, aunque
presenten distintas orientaciones:

N Ny
an, | Ny _ [#(V)dvav ,dv,

orientacion orientacion

QF III - TEMA 2 12



Esta suma viene graficamente representada en la Figura 2.8, que muestra que la probabilidad
de encontrar moléculas con un determinado modulo se obtiene sumando probabilidades de
encontrar moléculas con vectores velocidad que presenten ese mddulo y distintas
orientaciones.

Vi

Figura 2.8.- La probabilidad de encontrar un vector velocidad con un determinado médulo s6lo depende del

valor de éste y no de la orientacion del vector
Para realizar la integral es conveniente expresar el elemento de volumen utilizando

coordenadas esféricas, ya que la integral que vamos a realizar consiste exactamente en una
suma de elementos diferenciales sobre la superficie de una esfera:

dvydv ydv, = vzsenadﬁdgodv

Asi, la integral sobre toda orientaciéon posible del vector l vy
velocidad se convierte en una integral sobre todo valor posible de ¢
los angulos ¢y 0: v
2
dN 2r 2r m 3/2 _mv_
Y. =G(v)dv= J. Jqﬁ(ﬁ)vzsen@dﬁd(p: I I — e 2kT 2 senod6d pdv =
N 27kT
00 00
m /2 _mv? 2rx m \3/2 v
= —— e ZkTvzdvI Isen0d0d¢=4zzv2 — e 2kT dy
27kT 00 27kT

con lo que la funcidn de distribucién buscada es:
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mv2

3/2 _
G(v)=47zv2[2ﬂkLTj e 2KT (2.8)

Esta funcion contiene una doble dependencia con el mddulo v de la velocidad. Por una parte,
presenta el término parabdlico v? y por otra el término exponencial e_VZ . El primero es un
término creciente con v mientras que el segundo es decreciente. El resultado aparece en la
Figura 2.9 donde se ha representado la funciéon G(v) para el Helio a tres temperaturas. La
funcion G(v) no tiene el maximo en v=0, a pesar de que se ha visto que el vector mas probable
es aquel en que vx=vy=v,=0. El motivo es el siguiente. El vector mas probable es efectivamente
el (0,0,0) pero sdlo hay uno de estos vectores. Sin embargo, si nos preguntamos por la
probabilidad de que una molécula tenga un médulo de velocidad digamos de 100 m/s, existen
muchos vectores que cumplen esta condicién: (100, 0, 0); (0, 100, 0); (70, 40, 59,2); (57,7,
57,7, 57,7); ... . Cada uno de estos vectores tiene una probabilidad menor que el (0, 0, 0) pero
al haber muchos con médulo 100, resulta que este médulo es mucho mas probable que el
modulo 0. Asi, en general, la funcién de distribucion de médulos de velocidad es el resultado
de la combinaciéon de dos factores: el nimero de vectores que pueden dar un determinado

modulo multiplicado por la probabilidad de cada uno de esos vectores (que se debe recordar
que depende sélo del modulo). El término a4 (que es la superficie de la esfera de radio v)
nos da el numero de vectores que podemos combinar para obtener ese modulo, mientras que
2
\%

el término e © nos da la probabilidad de cada uno de esos vectores.

10°G(v)

500 1000 1500 2000 g 51

Figura 2.9.- Funcién G(v) del He a tres temperaturas

Como se observa en la Figura, a valores pequefios del mddulo v domina el término

parabdlico (v?) y G(v) crece cuadraticamente. Sin embargo, a valores grandes de v domina el

2
1%

término exponencial e” y G(v) decae rapidamente hasta anularse en el infinito. Al

aumentar la temperatura se observa un ensanchamiento de la funcién de distribucion,
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aumentando la probabilidad de encontrar moléculas con valores altos del mddulo de la
velocidad y el maximo (médulo mas probable) se desplaza a valores mayores. El efecto de la
masa sobre la funcién G(v) es el inverso al de la temperatura, igual que ocurria para las
componentes de la velocidad. Un aumento de masa (al pasar de Helio a radén, 6 de Hidrogeno
a Kripton como el ejemplo grafico de la Figura 2.10) se traduce en un estrechamiento de la
funcién G(v) y a un desplazamiento del maximo a valores mas pequenos. Es decir, aumenta la
probabilidad de encontrar moléculas con un valor pequefio del médulo de la velocidad. Es
importante recordar que el area de la superficie bajo la funcién es siempre la misma, ya que la
probabilidad de encontrar moléculas con cualquier valor del mddulo (entre 0 e «) tiene que
ser siempre la unidad:

N, (0<v< 2 2
M:Idp(v]:IG(v)dv:I
N
0 0
103£(v)
sm_l
30+
i /" Kr
o5k | \/
I
20f ||
13- ’ N2
/ \ /
10F| \ H,
0.5 / \*\ /
i \ .
1000 TTTR000 3000 4000 gl

Figura 2.10.- Funciones G(v) de Hz, N2 y Kra 400 K

Ejercicio 2.2.- Calcular la densidad de probabilidad para la velocidad de una muestra de
moléculas de Oz a 300 K en el intervalo 0 < v < 1000 m s!. Representar la funcion de distribucion
resultante

Solucién.- La fraccion de moléculas con modulo de velocidad entre vy v + dv :
2
mv

Y = G(v)dv con G(v)=4nv"| —— e 2kT |
2nkT

N

Con los datos: M =32x10 > Kgmol ™! ;T=300K ;R =83145]K 'mol™! se tiene:

m 3/2 M 3/2 m M
= =29175x10 2 m 33 ; | — |=| — |=6,4145x10 °m %2
27kT 2nRT 2kT ) \2RT
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—6_2
y G(v) = 3,6663x10 8 y2e=6:4145x10 Tv

con la representacion adjunta.

G(v) (s/m)

400 800 1200 v(m/s)

A modo de resumen, se ha de destacar que las funciones de distribucion de la velocidad
que se han deducido (conocidas en general como distribuciones de velocidades de Maxwell-
Boltzmann) descansan en dos hipoétesis basicas. La primera es el tratamiento clasico de la
traslacion, que ya se vio con anterioridad que es valido para la mayoria de sustancias a casi
cualquier temperatura por encima del cero absoluto. La segunda es que nuestro sistema debe
de encontrarse en equilibrio, ya que se ha partido de la probabilidad de ocupacion de los
distintos microestados del sistema, en equilibrio. Por otra parte, en la deducciéon que se ha
realizado no se ha hecho ninguna suposicion respecto al sistema bajo estudio y por lo tanto las
funciones de distribucion serviran para explicar el movimiento traslacional de las moléculas
de un gas sea éste ideal o real, e incluso seran validas para los liquidos. Sin embargo, el
tratamiento efectuado no es aplicable al caso de los sélidos. En éstos, el movimiento de los
atomos o moléculas que lo forman no es libre, sino que estan confinados, vibrando alrededor
de sus posiciones de equilibrio. Este movimiento de vibracién no puede ser descrito
clasicamente, tal y como ya se discuti6 en temas anteriores.

2.2.2.- Velocidades caracteristicas

Una vez conocidas las funciones de distribucion es posible conocer cuantas moléculas de
nuestra muestra macroscopica de gas cumplen unos determinados requisitos. Por ejemplo, la
respuesta a la pregunta de cual es la fraccion de moléculas con la componente vy de la
velocidad comprendida entre dos valores determinados (a y b) seria:

2

1/2 _mvy
_m )\ 2kT gy
27kT Y

b b b
= Jaotv, ot v, =
a a a
Graficamente esta integral corresponde al calculo del area encerrada entre la funcién g(vy) y

el eje vy entre vy=a y vy=b, el area rayada ilustrada en la Figura 2.11.
Si lo deseado es saber cual es la fraccion de moléculas que presentan un modulo de

velocidad comprendido entre dos valores determinados (a y b) se obtendra resolviendo la
integral:
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mVZ

b b b 3/2 __
N,(a<v<b) 2( m
v = —N(dp(v)=[G(v)dv=4w*| —— e 2KT gy
o Jap(v)=[Gevidv=[4m?|
a a a
6,0x10'4
E 4,0x10'4.
1]
=
2 20x10 %
o
0 ' : , , :
3000 -2000  -1000 0@ 41000 P 2000 3000
vy, mis

Figura 2.11.- Fraccidon de moléculas con vy comprendida entre ay b

También es posible caracterizar la muestra de gas por algunos valores caracteristicos de
la velocidad. Asi, ya sabemos que el valor medio de las componentes x, y, z de la velocidad es
cero (ya que existe la misma probabilidad de que las moléculas recorran el eje en un sentido
que en otro), sin embargo, la velocidad media (entendida como moédulo) no es cero. Esta
velocidad media, como cualquier valor medio, se puede obtener a partir de la funcién de

distribucion:
)2

) ) o0 3 m 3/2 __
vy= |vdp(v)=|vG(v)dv = |4’ | —— e 2kT gy =
)= [vdntva=[oresin= 4 )

mVZ
m 3/2x _

=4r Jv3e 2KT gy

27kT 0

Esta integral puede resolverse con ayuda de tablas de integrales. En general, cuando la
variable aparece con exponente impar antes de la exponencial:

< 2n+1 —ax? n!
f X e dx = 7
0 Zan+

y utilizando esta relacion:
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va

3/20  _ 3/2 1/2
(v)=4r _m_ J'v3e 2KT gy = 4] ! _[ 8KT (2.9)
2kT) 27T N2\ mm
2 o
()

Por lo tanto, la velocidad media de una muestra de gas es tanto mayor cuanto mayor es la

temperatura y cuanto menor sea la masa de las moléculas. Para hacernos una idea, la
velocidad media a 298 K del helio es de 1256 m/s, la del nitr6geno 475 m/s y la del di6xido de
carbono 379 m/s.

También es posible caracterizar la velocidad de la muestra a través de la velocidad
cuadratica media <v?>, la cual se obtiene siguiendo la misma técnica que para obtener
cualquier propiedad promedio dependiente del médulo:

mv? mv?
o0 o0 0 m 3/2 _ 3/2x _
<V2>=IVZdP(V]=Iv2G(V]dV=f47zv4(—j e 2dev=47r( j Iv4e 2KT dy
0 0 0 27kT 27kT 0

Para resolver esta integral, en la que la variable aparece con un exponente par antes de la
exponencial, se debe emplear la relacion:

1/2

< 2 2n!
J’X2ne—ax dx =

0 22n+1n!an+1/2

con lo que la velocidad cuadratica media resulta valer:

3/2 my? 3/2
0 — 1 1/2
(v)=4z o Iv4e 2KT gy = 47| - Hr _[ 3KT
27kT 0 27kT s m /% m
272l —
(2ir)
y la raiz de la velocidad cuadratica media (o velocidad ‘root-mean square’, vrms) es:
/2 (3kT\/?
Vrms :<V2> :[ j (2.10)
m

Ademas de las velocidades medias se puede usar la velocidad (médulo) mas probable
para caracterizar la muestra de moléculas bajo estudio. La velocidad mas probable es aquel
valor del médulo para el que la probabilidad se hace maxima o, lo que es equivalente, se hace
maxima la funcion de distribucion G(v). Matematicamente esto significa encontrar el valor de
v que hace nula la primera derivada de G(v) respecto de v y negativa la segunda derivada. Si
se toma la primera derivada:
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VZ 2 2

3/2 m 3/2 my myv
_ _ 3
9G] _ 0| g2 M e 2KT =g T 2ve 2kT MV 2kT |-
ov  ov 27kT 27kT kT
2/2 mv
— 2
—4n ve 2kT |2 TV
27kT kT
0G(v)

hay tres valores distintos de v tales que

3 =0. Estos valores son v=0; v=o0y
%

1/2
V:(Zk%) / . El Unico que es un verdadero maximo es el tercero, lo que se puede

comprobar graficamente (sobre la representacion de G(v) frente a v) o calculando la derivada
segunda. Asi pues, el valor mas probable de la velocidad (vp) resulta ser:

1/2
vy :(Zk—Tj (2.11)

m

Las tres velocidades: velocidad media, la raiz de la velocidad cuadratica media y la velocidad
mas probable mantienen una relacion constante para cualquier tipo de gas y temperatura:

Vp i (V) Vs =2 :\[8/7 :\3=1:1,128:1,225

Por ejemplo, para el oxigeno molecular a 298 K la velocidad mas probable es de 394 m/s, la
velocidad media es de 444 m/s y la raiz de la cuadratica media 482 m/s. Siempre aparecen en
este orden, tal y como se indica esquematicamente en la Figura 2.12.

2.2.3.- Distribucion de Energias

A veces puede ser mas interesante caracterizar la muestra de gas en lugar de por la
distribucion de velocidades por la distribucion de energia cinéticas de traslacion (&4 ). Esta
distribucidn, que puede ser obtenida de forma inmediata a partir de las que conocemos,
resulta ser util cuando lo que interesa saber es la energia cinética de traslacion que tienen las
moléculas de la muestra de gas y que pueden poner en juego en el caso de una colision. Como
se vera, un requisito tipico para considerar que una colisién entre moléculas puede dar lugar a
reaccion es que tenga lugar con una energia minima umbral (&). Si se conoce la funcién de
distribucion de energia cinéticas de traslacion, G( &4 ), se podra calcular rapidamente cual

es la fraccién de moléculas que cumple esa condicion:
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Figura 2.12.- Funcio6n de distribucion de velocidades del He a 300K con las velocidades caracteristicas.

N (&trgs 2€0) F ®
£ tr]c\zls 07 - jdp[gtras]: J.G(gtras )déras
€0 ]

Para obtener esta funciéon de distribucion sélo se necesita realizar un cambio de variable
sobre la funcién de distribucion del modulo de velocidades, recordando la relacién entre el
modulo de la velocidad y la energia cinética de traslacion:

2 1/2 1/2
_my B 2&¢ras dv = 1 d
Etras = =V= =av= Etras
2 m 2MErgs

Teniendo en cuenta que la probabilidad de encontrar moléculas con médulo de la velocidad

entre vy v+dv se escribe:

mVZ

3/2

N

d V=G(v)dv=47zv2 _m_ e 2kT gy
27kT

Haciendo el cambio de variable:

3/2 _‘ftras 1/2
dN 2¢ m T 1
Ng =G(&trgs JErgs = 47[[ rt:;as j( j e KT [ J d&trgs =

_ Etras

1V
=2ﬂ(%j crnee KT deg

con lo que la funcidn de distribucién buscada es:
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1/2¢ kT (2.12)

gtras

j3/2 _tras

1
G =2 —
(&tras ) 7{ T

Una propiedad interesante de esta funcidn es que no depende de la masa de las moléculas que
forman el gas y por lo tanto la misma funcidén vale para cualquier gas. La fracciéon de moléculas
con energias cinéticas comprendidas en un determinado intervalo es la misma para dos gases
que se encuentren a la misma temperatura. La Figura 2.13 muestra una representacion de
esta funcion a dos temperaturas distintas. La funcidon recuerda a la G(v) excepto en que
presenta una asintota vertical en el origen en lugar de horizontal como ocurria para G(v). Por
lo demas la funcidn presenta un maximo y decae hasta anularse solo para valores infinitos.
Por supuesto la funcién se ensancha y su maximo se desplaza a valores mayores cuando
aumenta la temperatura, con lo que la fraccion de moléculas que alcanzan un determinado
umbral energético aumenta con la temperatura (esto explica, como se vera mas adelante, que
la velocidad de una reaccién elemental aumente con la temperatura).

1,4E+20
1,2E+20

1,0E+20 4 funcion G(e) —— 300k
8.0E+19 — 1000 K

6,0E+19 -

G(g) (1N)

4,0E+19 A

2,0E+19 -

0,0E+00 T T T f
0 2E-20 4E-20 6E-20 8E-20 1E-19

e(V)

Figura 2.13.- Funcion distribucién de la energia cinética de traslacion para atomos de He a dos temperaturas

Ejercicio 2.3.- Obtener la energia de traslacion molecular media a partir de la
distribucion de Maxwell expresada como distribucion de energias.

Solucion.-
dN 1Y &t
Ng =Gls)ds ; G(g ):Zﬁ(ﬂk?")zgtzmse KT deygs
< 2r %z o
<8tras> = IgtrasG(gtraS )dgtras == 3 J.gtrase o détras (a)
0 (ekT)z 0

1
Llamando (g4.45 )2 =X, se tiene &44 =x? y déprqs =2xdx que sustituido en (a)
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2 2 l

2z 70 —r 2 = I L
(Etras) = 3 'fx e KT 2xdx= Ix4e kT dx = 3 —— =5kT
(wer)3 0 (s 0 1 g 1
kT

pues en la integral n=2 y a=(1/kT)

Ejercicio 2.4.- Determinar la proporcion entre (a) las velocidades medias y (b) las energias
cinéticas traslacionales medias de las moléculas de H> y los 4&tomos de Hg a 20 °C

Solucion.-

1

2) <V>:(8R_T]2 : Vi, _(M(Hg)}i :(200,6j2 _ 9975

™
Independiente de T

1 1 3kT 3kT
b) _* < 2>=7 2rL _2%0 conlo que
<8tras> 2 mv 2 . m 2 <‘9tras>Hg

también independiente de T

2.2.4.-Colisiones con la pared

Para calcular el nimero de colisiones que se producen entre las moléculas de un gas y
las paredes del recipiente que lo contiene, considérese un recipiente ctiibico como el de la
Figura 2.14, de volumen V y cuyas paredes tienen area A. Este recipiente contiene N moléculas
de un mismo tipo a una temperatura T. Para el calculo se va a considerar una de las caras, la
que aparece rayada en la figura, aunque, obviamente, todas son equivalentes.

Considérense las colisiones que pueden producirse en un cierto tiempo dt. Como la cara
considerada es perpendicular al eje y, el hecho de que una molécula golpee o no sobre esa
cara dependera de la componente v, de la velocidad de dicha molécula. Lo primero que debe
hacerse es fijarse en aquellas moléculas que presentan un determinado valor de la
componente, entre vy y vy+dvy. ;Cudntas moléculas se tiene con esta velocidad?:

dNy,

:g[vy)dvy
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Figura 2.14.- Representacion del modelo de recipiente escogido para el calculo de colisiones con las paredes.

;Cuantas pueden colisionar con la pared considerada en un intervalo dt? Pues aquellas
que estén viajando hacia la pared (es decir, v,,20) y se encuentren a una distancia lo

suficientemente pequefia (d <v,dt ). Se han de considerar pues sélo aquellas moleculas que

se encuentran dentro del volumen V'=A-v,dt comprendido entre la pared considerada y el

plano punteado de la figura anterior. De todas las posibles moléculas, la fraccion que se
encuentra en ese volumen es justamente ’/V. Asi pues, en un intervalo de tiempo dt las
moléculas con componente vy comprendida entre vy, y v,+dvy, que colisionan con la pared
considerada seran:

iNo. =V an —Avydtzv d iv, >0
P,Vy_v vy _T g(vy) Vy (si Vy = )

Para obtener el numero total de moléculas que golpean la pared en un intervalo dt se
han de sumar las contribuciones de todos los posibles valores de la componente v, de la
velocidad, lo que se consigue integrando para todos los valores de esta componente, en este
caso entre 0 y + (ya que las moléculas con componente negativa no golpean la pared en el
dt considerado):

% © Av,dt NAdt: ( m /¢ mv?
— — Y — y _
dNp = [dNp, (vy)=] S Ng(vy )dv, == Ivy(z T] Pl = (V=
0 0 0

NAdt[ m ]1/“ mv’, NAdt( m jl/z kT NAdt(kT jl/z
= Ivy exp| — dv, =—— — = -
0 m |%

J— J— v J—
Vv \2xkT 2kt |7 v\ 2#kT 2mm

El nimero de moléculas que colisionan con una pared depende del tamafio de la pared
(A) y del tiempo considerado (dt). Una magnitud mas util es la frecuencia de colisiéon por
unidad de area (Zp) que se calcula como:

N
<v>v (2.13)

Zp

A dt 4 vV 2

_1dNp _1(8ij1/2 N 1
mm
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La frecuencia de colision depende pues de la densidad del gas (N/V) y de su velocidad media
(<v>). Cuanto mayores sean estas magnitudes, mayor sera la frecuencia de colisiéon con las
paredes. Teniendo en cuenta que para un gas ideal (N/V)=(p/kT), 1a relacion anterior se puede
escribir también como:

_ p

Una idea del valor de esta magnitud la puede dar el calculo del namero de colisiones por
unidad de tiempo y unidad de area para un gas como el oxigeno molecular en condiciones
estandar (298 K y 10> Pa), con un resultado de 2,7x1023 cm2sl, es decir, jse producen
alrededor de un mol de colisiones por segundo sobre cada centimetro cuadrado!

Ejercicio 2.5.- La presion de vapor de la plata a 2000 °C es de 170 torr. Calcular los
gramos de plata que colisionan por unidad de area (cm?) y de tiempo (s) en las paredes de un
recipiente que contiene plata en equilibrio con su vapor a 2000 °C.

Solucién. - Numero de particulas que colisionan por m? y por s: Zp = 1IN (v) > donde

1 4V

2 N
b ;::' ';:. ,:_:. ;:j' '::Z :;:' E:nI\I_Azi con lo que ZP :li(&jz = oA 1
ciphe@ Ve RT kT o (2nMRT),

Yaque R=831451JK 'mol™!, T=227315K, N =6,02214x10%> mol™! ,

1 101325 P o
p=170 Torr—2m101325Pa _ ) 1 8 Pa resulta para Z, =12060x10°°m™2%5~", que

760 Torr 1atm

M =2]16g em 257!

teniendo en cuenta que M Ag =107,868 x10 3 Kgmol ™! da m(Ag) =Zp Nl
Av

2.2.5.-Colisiones Intermoleculares y Recorrido Libre Medio

Para considerar las colisiones intermoleculares se van a tratar las moléculas del gas
como esferas rigidas caracterizadas por un cierto diametro (d). El caso de estudio es el de una
mezcla de dos gases, ocupando un volumen V a la temperatura T, formada por N1 moléculas
de tipo 1, con masa m1 y didmetro d1 y N2 moléculas de tipo 2, con masa m2 y diametro d>.
Ademas, se va a simplificar el tratamiento suponiendo que todas las moléculas se mueven con
modulo de la velocidad igual a la velocidad media, las de tipo 1 <v;>y las de tipo 2 <vz>. Se
trata de un modelo simplificado para la mezcla de dos reactivos gaseosos.

Calculemos primero las colisiones de una molécula de tipo 1 con las de tipo 2. Para ello,

en lugar de tratar el movimiento simultaneo de los dos tipos de particulas, consideremos a la
de tipo 2 en reposo, mientras que la de tipo 1 se movera con una velocidad igual a la velocidad

QF III - TEMA 2 24



relativa media <v;z>. Esta estrategia permite describir nuestro problema tal y como aparece
representado en la Figura2.15. En un tiempo dt la particula 1 recorrera una distancia <v;z>dt

<v,,>dt

Figura 2.15.- Volumen barrido por una molécula de tipo 1 en su desplazamiento libre en un recipiente que
contiene una mezcla

y chocara con todas aquellas moléculas de tipo 2 que se encuentren a una distancia menor de
la suma de los radios en cualquier momento de la trayectoria descrita por la 1. Es decir, la
molécula tipo 1 puede colisionar con cualquier molécula de tipo 2 cuyo centro se encuentre

2
d;+d
en el interior de un cilindro de altura igual a <v;2>dt y base con area igual a 7{%) . El

numero de moléculas de tipo 2 que cumplen esta condicion es:

2
NZ d1+d2 NZ 2 NZ

Vg —~2=n ——= | (vio)dt —2=md7>(vqo)dt —= 2.15
cil 7, [ p (viz2) > 72(viz) > (2.15)

donde se ha introducido el concepto de diametro de colision (dz2) como suma de los radios de
las moléculas implicadas, consideradas como esferas rigidas. En algunos contextos al area de

la base del cilindro 7zd122 se le denomina seccion de colisidn y se representa por el simbolo
012 . Con este resultado se puede ya calcular el nimero de colisiones que sufre una particula

de tipo1 con las de tipo 2 por unidad de tiempo, o frecuencia de colisién z;2 como:

N N
Z12 =7Td122<V12>72=012<V12>72 (2.16)

Queda por encontrar el valor de la velocidad relativa media. Esta velocidad dependera
de dos factores, el mddulo de las velocidades con que colisionan las moléculas de tipo 1y 2y
su orientacion. Respecto al modulo, se ha supuesto que las moléculas se mueven todas con
velocidades igual a la velocidad media. Respecto a la orientacion, la colision puede producirse
con cualquier angulo entre los vectores velocidad entre 02 y 180¢. Si nuestras moléculas son
esféricas, no hay en principio ninguna orientacién privilegiada y todas las situaciones son
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igualmente probables. En esas circunstancias el angulo promedio entre los vectores velocidad
en la colisién sera de 902. O, dicho de otra forma, la colision promedio 1-2 tiene lugar entre

VX

Figura 2.16.- Calculo de la velocidad relativa media entre dos moléculas. De izquierda a derecha: definicion del
vector velocidad relativa, posible orientacion entre los vectores velocidad y calculo del médulo en la situacion
promedio

moléculas con velocidades con mo6dulos <v;>y <vz2>y formando un angulo recto. En ese caso,
la velocidad relativa media se puede obtener muy facilmente:

<V12>2 =<V1>2 +<V2>2

my mmy; u

2 8KT 8kT 8kT( 1 1 )\ 8kT
<V12> - " - m; mp o

Es decir, que la velocidad relativa media es la velocidad media de moléculas con masa igual a
la masa reducida (). Sustituyendo esta expresion de la velocidad en la de la frecuencia de

colisién, queda:

1/2
8kT N
212 =7 (_7[/1 j —VZ (2.17)

Si se quiere conocer la frecuencia total de colisiones de tipo 1-2, s6lo se tendra que
multiplicar la frecuencia de colisiones de una molécula de tipo 1 por el nimero de moléculas
que se tiene, es decir, N;z;,. Esta magnitud suele tomar valores muy grandes, por lo que es

mas habitual expresar la frecuencia total de colisién por unidad de volumen (Z;2):

N,z gkt 2 N, N srr( 1 1 \[Y?nN, N
74y =112 _ g2 e T - R =271 (2.18)
V 7Z',Ll M1 MZ V V

Noétese que, en general, para una mezcla cualquiera z;, # zy;pero Z;, =Z5;.
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Si se quieren calcular las colisiones de tipo 1-1, es decir, entre moléculas del mismo
tipo, las expresiones correspondientes se pueden deducir a partir de las anteriores. Asi, para
la frecuencia de colisién de una molécula se podria escribir:

N
Z11 =ﬂd121<V11>71

donde, de acuerdo con las definiciones d;; =(d;+d;)/2=d; y la velocidad relativa media

seria:

vig)? =(vg)? +(vy)? =220

que sustituida en la expresion anterior da finalmente:

1/2
Z17 —\/_ﬂdl(ngj N1 (2.19)
7imyq V
El niimero total de colisiones de tipo 1-1 por unidad de tiempo y de volumen se puede
obtener multiplicando la frecuencia z;; por el nimero de moléculas de tipo 1 y dividiendo por
el volumen. Sin embargo, de esta forma se contarian dos veces cada colisidon entre moléculas
del mismo tipo (laaconlabylab conlaa) porlo que es necesario dividir entre dos:

1/2 2
1N; 8kT N,
Zi1=——=2711=—=71d — 2.20
11=57 %11 = /—2 1[ 1} (Vj (2.20)

Como puede observarse en esta formula y en la de Z;; la frecuencia total de colisiéon por
unidad de volumen depende del producto de las concentraciones de las moléculas implicadas
en la colision. Este es el origen microscopico de que en las leyes de velocidad de una etapa
elemental aparezca el producto de las concentraciones de las especies reactivas.

Se puede adquirir una idea de la magnitud de estas variables realizando los calculos de
frecuencia de colision de una molécula y frecuencia total por unidad de volumen para el caso
del oxigeno molecular (d=2,4 A) a 298 K y 105 Pa de presion, obteniéndose z;;=2.8x10° sy
Z11=3,4x103% s'Im3. Es decir, cada molécula en condiciones estandar, sufre del orden de mil
millones de colisiones por segundo, mientras que en cada centimetro cubico de gas se podrian
contar del orden de diez mil moles de colisiones por segundo.

Hay que tener en cuenta, a la hora de emplear estas expresiones, algunas de las
limitaciones mas notables. Ya se ha mencionado que nuestras moléculas se han considerado
como esferas rigidas, las cuales no presentan interacciones especificas entre ellas. La
presencia de interacciones podria favorecer las colisiones en determinadas orientaciones.
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Ademas, se han tratado todas las moléculas como si tuvieran la misma velocidad (igual a la
velocidad media). Por ultimo, sélo se han considerado colisiones binarias, lo cual puede ser
una buena aproximacion en gases diluidos, pero hay que recordar que tanto en liquidos como
en gases concentrados las colisiones ternarias pueden cobrar importancia.

Ejercicio 2.6.- La temperatura media de la superficie de Marte es 220 K y la presion 4,7
torr. La atmoésfera marciana estd compuesta principalmente por CO2 y N2, con pequefias
cantidades de Ar, O2, CO, H20 y Ne. Considerando s6lo los dos componentes principales, se
puede aproximar la composicion de la atmdsfera marciana como x(CO2) = 0,97 y x(N2) = 0,03.

Los didmetros de colision son 4,6 A para el CO2 y 3,7 A para el Na. Para la atmosfera de la
superficie marciana, calcular:

a) La frecuencia de colision de una determinada molécula de CO2 con otras moléculas de
CO2

b) La frecuencia de colision de una determinada molécula de N2 con moléculas de CO2

(c) el numero de colisiones por segundo de una determinada molécula de N2

(d) el numero de colisiones CO2-N2 por segundo en 1,0 cm’

(e) el numero total de colisiones por segundo en 1 cm’.

Solucion. -

1
a) zy| = ﬁndf(iiﬂz % donde : Mg, =44,00x10 > Kgmol ',

R =831451JK 'mol ™!, %: PINA _ XiPNA - 6266 Pa, xCo, =097 , T=220K conlo

RT RT
que
L
a1 = \/En(4, 6X10_10m)2 8RT )2 0,97x626,6PaxNp _ 6.12x107 57!
M, RT
1
8RT( 1 1 )2 p,N _ .
b) z,, :7rd122 S || P 5,65x107s l,hablda cuenta que:
T \M, M, RT

o (0} (6}
dco, =46 A ,dy, =3,7A dedonde dj; :%(4,6+3,7)= 4]15A, que

Mco, =44.00x10Kgmol ' , My, =28,00x10 > Kgmol ', Xco, =0,97 ,R =831451JK 'mol !

y  No _paNa _ xppNap
V. RT RT

1
ERT] JZ _szT\;A = 1,54x10° +5,65x107 =5,80x107s ™!

C) Z11+212 = ﬁnd%(nM
2
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d)

23
N N PN : 3
Zip= by, =225, P2NA,, _ QOXO20.x0.0020 5 (5107 23,51x102 m 357!
v v RT 8,31451x 220
e)
\
Zy =LPINA 61041024 emds!
2 RT
N _ 3
Z11+2Z1p+7Zy) = Zip= p;TA Z12 23,51X1023 cmgs > =6,48x1024cm 3S 1
1poNa 21 3 —
Zyy =— Z7> =4,78x10" "cm™s
255 o 222 J

Un concepto relacionado con la frecuencia de colision y que resulta muy util a la hora de
entender el comportamiento de los gases es el de recorrido libre medio: la distancia que en
término medio recorre una molécula entre dos colisiones sucesivas. Esta magnitud,
normalmente designada mediante la letra A, se puede calcular como el cociente entre el
espacio recorrido en un intervalo de tiempo y el nimero de colisiones que ha efectuado o, lo
que es lo mismo, el cociente entre la velocidad (espacio por unidad de tiempo) y la frecuencia
de colisién (colisiones por unidad de tiempo). Asi, para un gas puro:

[Bijl/Z
<V1> m 1 % 1 kT
A=A - LA Ll (2.21)
Z11 172 V2md? N1 J2zd? p
\/E”dlz(gk’rj 1\]//1 7 7
m

expresion en la que se ha tenido en cuenta que para un gas ideal (N/V)=(p/KT).

Para nuestro ejemplo, el oxigeno molecular a 298 K y 105 Pa, el recorrido libre medio
resulta ser /1:1,6x10_7m:1600A, un valor mucho mayor que el tamafio molecular, pero
mucho mas pequefio que el tamano del recipiente que puede encerrar a una muestra
macroscopica del gas. Este valor indica que antes de poder recorrer la distancia entre dos
paredes del recipiente (del orden de varios centimetros) nuestra molécula efectuara un gran
numero de colisiones con otras moléculas, Es decir, las colisiones intermoleculares (en estas
condiciones) son mucho mas frecuentes que las colisiones con las paredes del recipiente. Por
otra parte, si tenemos el gas en condiciones de alto vacio (p~ 10_9atm) el recorrido libre
medio resulta ser del orden de A=160 m. Es decir, en condiciones de alto vacio la molécula
recorre del orden de 160 metros entre una colision con otra molécula y la siguiente. Dicho de
otra manera, colisionara con mas frecuencia con las paredes que con el resto de moléculas.

Si nuestro gas resulta ser una mezcla de dos tipos de moléculas se tendra un recorrido
libre medio distinto para cada una de ellas:
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4o v
! Z11+212

L le2)

Zp1tZpp

Ejercicio 2.7.- Para el N2(g) con un didmetro de colision de 3,7 A, calcular el recorrido
libre medio a 300 K y: a) 1,00 bar; b) 1,00 torr; c) 1,0 107 torr (presion tipica de “vacio”).

Solucion.- A= ! 3 [ﬂl
\/Endl pPNA
a) 1,00 bar = 1,00)(105 Pa, =68 lxlO_Sm, con A << longitud recipiente y
A >> tamaiio de la molécula
b) 1,00 torr =133,32 Pa, A =5,11x10">m

c) 1,00x10_6 torr =133,32 x10~0Pa , A=51,1m, mads choques con el recipiente
que entre las moléculas.

2.2.6.- Colisiones y Reactividad Quimica

La Teoria de Colisiones, desarrollada hacia 1920, parte de los siguientes supuestos para
encontrar una expresion para la constante de velocidad:

i) las moléculas se tratan como esferas rigidas, caracterizadas por un diametro d.

ii) para que se produzca reaccién entre B y C debe producirse una colisién entre ambas
moléculas.

iii) durante la reacciéon se mantiene en todo momento la distribucion de velocidades
molecular de Maxwell-Boltzmann (que corresponde a una situacion de equilibrio).

A partir de la Teoria Cinética de Gases, ecuacidn (2.18), el nimero de colisiones B-C por
unidad de tiempo y volumen es:

1/2
NpNc _ |8RT( 1 1 Np N¢
v r (Mg M,

Zpr =0<Vpr >
BC BC Y,

donde ¢ es la seccion de colision azﬂdgc, dgc =(dg+d¢ )/ 2, vsc la velocidad relativa

entre la molécula de tipo B y la de tipo C y N; el nimero de moléculas de tipo i.
Si cada colisién produjera una transformacion de B y C en productos (si todas las

colisiones fuesen eficaces) entonces el numero de moléculas de C que desaparecerian por
unidad de tiempo y volumen seria igual a Zp¢
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1dN, Ng N¢
— L =7pr=0<vgr >—2 =
v odt B¢ BC= "y Ty

que expresado en moles (n;) o en concentraciones molares queda:

Ny dng 2 Np N¢

——=——=0<vgr >Ny ——

vV d BC=TAYy Ty
_dlc]

o C<VEC >N 4[B]c]

La ultima expresion explica la dependencia de la ley de velocidades con el producto de las
concentraciones de B y C. Comparando con la ley experimental (ecuacion (2.1)) se tendra,
ademas, una expresion para la constante de velocidad:

1/2
8RT | 1 1
k., =c<vpr>N,=0 + N 2.22
r Bc >Ny ”(MB Mcj A (2.22)

Esta ecuacion implica, erroneamente, una dependencia de la constante de velocidad con la
temperatura como T1/2 y conduce a sobreestimaciones muy severas de las velocidades de
reaccion. Por ejemplo, para la reacciéon entre H2 y I2 para dar HI, la densidad de frecuencia de
colisiones en condiciones estandar es de aproximadamente 1035 m-3s1, lo que conduce a una
velocidad del orden de 108 mol L1s1, es decir que reaccionarian 100 millones de moles por
litro y segundo !!!

Parece pues evidente que sélo una pequeiia fraccidon de colisiones da lugar a reaccion.
Por ello se ha de anadir un supuesto adicional a nuestra Teoria de Colisiones:

iv) Solo aquellas colisiones con energia cinética suficiente dan lugar a reaccion.

Este requerimiento energético puede incorporarse de una manera sencilla a través del
concepto de seccion eficaz. La seccion de colision, constante para dos moléculas dadas, da
cuenta de todas las colisiones que pueden producirse entre ellas. La idea es sustituir esta
seccién de colision o por una seccidn eficaz ofg) que dé cuenta sélo de las colisiones eficaces,
de manera que si la colision se produce con una energia & menor que la minima necesaria (&
o energia umbral) entonces a efectos de reaccion las moléculas no se ven y la seccidn eficaz
seria nula. De esta manera se contarian s6lo las colisiones capaces de dar lugar a reaccion. Se
puede asi calcular una constante de velocidad para cada valor de la energia de colisién:

kr(c‘,‘):G(é‘)NA <VBC >

(Para una determinada energia de colision <vpc> indica el promedio de la velocidad relativa
sobre todas las posibles orientaciones durante la colisién). La constante de velocidad
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experimental, como toda propiedad macroscdpica, correspondera al promedio de todos los
valores posibles de la energia de colision &:

k, :TNAO'(5]<VBC >G(e)de (2.23)
0

donde G(¢) es la funcidn de distribucion de la energia cinética traslacional proporcionada por
la Teoria Cinética de Gases (ecuacion (2.12)):

1 \3/2 _£
G(e)= 27:(—) gl/2¢ kT
kT

Ademas, para resolver la integral que aparece en la ecuacion (2.23) se ha de tener en cuenta
que la energia de la colisidon y la velocidad relativa estan relacionadas mediante la masa
reducida p:

1 5 (25]1/2
E=—U<VpBc > =<Vpc >=|—
2 )z

Sustituyendo en la ecuacién (2.23):

© 1/2 o _&
k, ZINA0[8)<VBC >G(8]d8=[LJ NA.[ia(g)e kT dg (2.24)
0 ukT 0 kT

Para resolver la integral se necesita una expresion para la seccion eficaz of¢). La funcionalidad
mas sencilla seria la representada en la Figura 2.17, con los valores indicados en la misma:

o(€)

O':er2 o(g)=0 v £<€p
——

80 g

Figura 2.17.- Modelo sencillo de seccion eficaz. Toda colision que supera una cierta energia umbral da lugar a
reaccion

Es decir, toda colision con energia superior a un cierto umbral dara lugar a reaccion y
cualquier colisién con energia menor sera no reactiva. En este caso la integral de la ecuacion
(2.24) queda:
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&

/2 o & 1/2 ©  _£
kr:(i) NAjia(g)e deg:(L] Nyo | %e kT de =
0 g

kT kT kT
8 1/2 _fo
=| 2|  Nymb(ep+kT)e kT
(ﬂ,ukT] amdic(gg )

Esta expresion tiene la ventaja de incorporar ya la dependencia exponencial de la velocidad
con 1/T. Ahora bien, suponer que toda colisién con la energia suficiente produce reaccion
conduce también a una sobreestimacion importante de la constante de velocidad. A este
respecto, suponganse las dos colisiones que aparecen en la Figura 2.18, ambas con una misma
velocidad relativa tal que la energia puesta en juego sea superior al umbral minimo necesario.
La primera de estas colisiones (izqda) se produciria de ‘refilén’, mientras

<VBC>

Figura 2.18.- Diferentes tipos de colision en funcién del parametro de impacto

que la segunda (dcha) es una colision ‘de lleno’. Ambas colisiones se diferencian en el
parametro de impacto b, técnicamente la distancia entre las lineas que pasan por los centros
de las moléculas con direccion igual a la de la velocidad relativa. Evidentemente, para que se
produzca colision b < dpc. Pero ademas cuanto menor sea b mayor probabilidad habra de que
la colisién con &>& produzca reaccion. La diferencia entre ambas colisiones es que cuanto
menor sea el parametro de impacto, mayor es la componente de la velocidad a lo largo de la
linea que une los centros de las moléculas; es decir mayor es la energia cinética acumulada en
esa linea y por tanto mayor sera la probabilidad de producir reaccidn, ya que de esta forma la
energia cinética se comunica mejor a los enlaces que deben romperse.

La componente de la velocidad relativa a lo largo de la linea que une los centros es
<vpc>cos@y por lo tanto la energia cinética acumulada en esa direccion sera

Ec zé,u(<vBC >cos€)2 :§ﬂ<VBC >2 (I—senzé’):

1 P 2 p2 <Vpc
= p<vpe >t 1= =g 1
2 dpc dpc b
BC

Se puede dar un paso mas en la Teoria de Colisiones
introduciendo un supuesto adicional:
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iv.b) Una colision sera reactiva si se produce con energia cinética suficiente acumulada
en la direccion de la linea que une los centros de las moléculas que colisionan. Es decir, para
que se produzca reaccion &=2¢. Se ha de encontrar pues la seccion eficaz ofg) que recoja
adecuadamente este requisito para poder realizar la integral que aparece en la ecuacion
(2.24). La energia cinética acumulada en la linea de los centros & es, evidentemente, menor o
igual a la energia total de la colision ¢ por lo que si esta tltima es menor que la energia umbral
& la seccidn eficaz debe ser nula:

oSic<egg=>e.<gg,porloque o(g)=0 V &<gg

2
¢Pero qué ocurre si € =&y ? En ese caso habra reaccién si ¢, =¢ 1—7 > &g, es decir,

dBC
habra reaccion si la colisiéon se produce con un parametro de impacto b? Sdéc( ——OJ.
&£

Podemos decir por lo tanto, que para una cierta energia de colision ¢, la seccién eficaz que
presentan las moléculas y que da cuenta del numero de colisiones reactivas sera:

oSieZgO,a(g]:nb,iaxzﬂdéc[ _8_0) Vo &g
&

La funcidn resultante es la mostrada en la Figura 2.19 con los valores en ella incluidos

o(€)
o(s)=0 v £<g)

2
' O'(E)Z/TdBZC(1-g—0) V e

g
S
)

Figura 2.19.- Modelo de seccion eficaz que considera la energia cinética acumulada en la linea que une los

centros

Fijémonos en lo que representa esta funcidon. Evidentemente si la energia puesta en juego en
la colision no alcanza el valor umbral ninguna colision sera reactiva. Si, por el contrario, la
energia es infinita, toda colisidn sera reactiva. ;Qué pasa entre ambos limites? Pues que la
colisién es efectiva sdlo si se acumula suficiente energia en la linea que une los centros de las
moléculas. Léogicamente, a medida que aumenta la energia total de la colision aumenta la
probabilidad de tener energia suficiente acumulada en esa direccién y aumenta la proporcion
de colisiones reactivas. Evidentemente la fraccidn de colisiones efectivas es menor que con el
modelo anterior (linea roja de la Figura 2.19).

Sustituyendo la expresion encontrada en la ecuacion (2.24):

QF III - TEMA 2 34



&

8 172 T e kT
kr=| ——=| Na[-—=o(e)e KTde=
kT OkT
&

g \/? 2 % & g0 ). kT
= NAﬂdBC.[E 1-—|e de =

kT co £
1 /2 © _& 1/2 _fo
8 8 g 8kT 2
:(nukTJ e[ dg:[n_J Mot
U

g0

Un analisis de este resultado muestra que la constante de velocidad puede verse como debida
a dos términos:

1/2 _fo
k;[ﬁJ N mdice KT (2.25)
T
kT \/?
El primero de ellos, (—j NAﬂ'dBC , es debido al numero total de colisiones de tipo B-C,
T

_¢o
mientras que el segundo, e kT, da cuenta de la fraccién de colisiones que cumplen con el

requzszto energetlco.

A partir de esta expresion para la constante de velocidad proporcionada por la teoria
de colisiones se pueden encontrar las expresiones correspondientes a la energia de activacion
y al factor preexponencial.

De acuerdo con la ecuacidn de Arrhenius (ecuaciones (2.2) y (2.3)):

Eq

g _pr2dink: , A=k, /e RT = keE_
RT

Sustituyendo la ecuacién (2.25) en estas expresiones:

1/2
Ea=RT2i In 8—k N gmd C+_lnT_ :RTZ i+8_0 —
dT 2 kT 2T kT

o (2.26)

1 1
=—RT+Nysp=—RT+E
2 Ac0 2 0

donde Eo representa la energia umbral necesaria para que un mol de colisiones sea efectiva.
Normalmente (%2)RT es pequefio comparado con la energia de activacion (alrededor de 0,5
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kcal/mol a 300 K, mientras que las energias de activacién tipicamente implican varias decenas
de kcal/mol) por lo que practicamente Ea~Eo. El problema es que la Teoria de Colisiones no
proporciona ningin método para calcular Eo por lo que debe tomarse directamente de la
energia de activacion experimental. En cambio, la Teoria de Colisiones si permite calcular el
factor preexponencial:

Eq 1/2 e 1 Ep
v - (5t 0)
A=k, eRT :(ﬁj N mdéce kKTe 2 RT™ =
s ”” (2.27)
{ﬁ} N 2 ool ?
L

Para la mayoria de reacciones los valores calculados de A utilizando la Teoria de
Colisiones son mucho mayores que los determinados experimentalmente, como se puede
observar en algunos ejemplos mostrados en la Tabla 2.1, lo que implica la necesidad de
introducir algiin requisito adicional en la Teoria de Colisiones:

Tabla 2.1 Comparacion entre valores de A calculados y experimentales

Reaccién Ea (k] mol1) Aexp(M-1s1) Acac(M-1s1)
2NOCl—>2NO0O+2Cl 102,0 9,4x10° 5,9x1010
2C10—Cl2+02 0,0 6,3x107 2,5x1010
C2H4+H2—C2He 180,0 1,24x10° 7,3x1011

v) Para que una colision sea eficaz se ha de producir ademas con una determinada
orientacion entre los reactivos.

Este requisito en el fondo supone admitir que nuestras moléculas no son esféricas, sino
que tienen una determinada estructura, lo que las hace susceptibles de reaccionar solamente
si los reactivos se encuentran en la orientacién adecuada. Por ejemplo, la reaccién 02+CO —
0+CO2 soélo puede tener lugar si la molécula de oxigeno colisiona con la de mondxido de
carbono por el lado del &tomo de carbono, no si lo hace por el lado del atomo de oxigeno. Se
puede introducir este requisito a través del llamado factor estérico p, que es la fracciéon de
colisiones que se producen con la orientacion precisa. De esta manera la constante de
velocidad seria el producto de tres factores: uno que tiene en cuenta el nimero de colisiones
B-C, otro que introduce el requisito energético y finalmente otro para el requisito de
orientacidn:

k,=p N mdfce kT (2.28)

gk /' 20
7
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En la practica p se determina como el cociente entre el factor preexponencial experimental y
el calculado con (2.27) (Aexp/Acalc) con lo que tiene escaso valor predictivo.

Nos encontramos pues con una teoria que permite interpretar la dependencia de la ley
de velocidad con el producto de las concentraciones, asi como la variacion de las constantes
de velocidad con la temperatura (ley de Arrhenius). Basicamente la reaccion se da a partir de
una colision que ha de cumplir una serie de requisitos. Sin embargo, esta teoria, en la forma
expuesta hasta aqui, tiene escaso valor predictivo pues no permite calcular el valor de la
energia de activacion y conduce, habitualmente, a sobreestimaciones notables del factor
preexponencial. Estos defectos de la Teoria de Colisiones son debidos fundamentalmente a la
consideracion de las moléculas como esferas rigidas. De hecho, la introduccién del factor
estérico es un intento de considerar en el modelo la estructura molecular. La teoria de
colisiones podra pues mejorarse considerando en el modelo la estructura de las moléculas
(enlaces, vibraciones, ...) y las interacciones intermoleculares. A este respecto, un ejemplo
claro para ilustrar la importancia de las interacciones intermoleculares es la reaccion K+Br;
— KBr+Br. En este caso la Teoria de Colisiones predice un factor preexponencial menor que el
experimental, lo que lleva a un factor estérico mayor que la unidad (p=4,8). La razén de este
comportamiento es que algunas trayectorias que en principio serian no reactivas (con factor
de impacto b>dpc) pueden dar lugar finalmente a colision por la aparicién de fuertes
interacciones atractivas. Efectivamente un electrdn del potasio puede saltar hasta la molécula
de bromo, quedando ambas especies cargadas (K* y Br). Esto da lugar a la apariciéon de una
fuerza electrostatica que puede conducir a la colisiéon entre las dos moléculas, como se
esquematiza en la Figura 2.20.

SYoke

Figura 2.20.- Las interacciones intermoleculares influyen sobre las trayectorias moleculares.

Br,”

Ejercicio 2.8.- Calcular, haciendo uso de la teoria de colisiones, la constante de velocidad
para la reaccion Ho+lo —2HI a 700 K; utilizando un didmetro de colision de 1 A y una energia
de activacion de 40 kcal mol™. Comparar el resultado con el valor experimental (6,42x 102
1 molls™.

Solucion.- En su version mas sencilla la teoria de colisiones proporciona la siguiente

1/2 _%o
2z . 8kT ) KT
expresion para la constante de velocidad k,=| — Nandpoe donde:
g
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_dB +dC

dBC

=10"%m, p,, = =3,295x10 7Kg, T ="700K,

RT _ _ . o
Eq =Eq —— =393 Keal mol I resultando: k,=2,77x10 m>mol ls7! =2,77x10 2 M~1s 7!

Si se calcula el factor estérico comparando el resultado obtenido frente al valor experimental se

kr, exp

comprueba que se obtiene un resultado extrafio, p= =2,32. El factor estérico representa,

r,calc
en principio, la fraccion de colisiones que tiene lugar con la orientacion requerida. De acuerdo
con esta definicion, el factor estérico deberia ser menor que la unidad. Sin embargo, al
calcularse como cociente entre el valor experimental y el calculado recoge cualquier limitacion
en la teoria y podria darse el caso de ser mayor a la unidad cuando las interacciones
intermoleculares hacen, por ejemplo, que las moléculas se atraigan y tengan lugar mas
colisiones que en ausencia de dichas interacciones (véase el ‘efecto arpon’). Este no parece ser,
sin embargo, este caso de la reaccion entre hidrogeno y iodo donde las interacciones no deben
ser muy fuertes. La explicacion del resultado obtenido para el factor estérico es mucho mas
sencilla. El diametro de colisién propuesto es excesivamente pequefio, por lo que se estan
calculando muchas menos colisiones que las que tienen lugar realmente, motivo por el que se ha
subestimado la constante de velocidad. Si se emplea un didmetro de colision mas logico,

derivado de los didmetros de las moléculas de hidrégeno y iodo: d , =2,9x10_10my

H

_ dg +d _ .,
d. =6,2x10 1Om, resulta un dBczB—C=4,5x10 10m , obteniéndose con este valor

I,

kr,exp

kr:5,61x10_1M_1s_1 y un factor estérico p= =0,11, menor que la unidad, como cabria

r,calc

espcerar.

2.3.-Superficies de Energia Potencial

La mejor forma de incorporar las interacciones intermoleculares, asi como la estructura
interna de las moléculas reaccionantes, es mediante el planteamiento y solucion de la
correspondiente ecuacion de Schrodinger del sistema reaccionante (si se quiere estudiar la
reaccion de hidrogenacion del eteno, el sistema cuantico bajo estudio sera el formado por la
suma de las dos moléculas: Hz + Cz2H4). El hamiltoniano que describe un sistema de este tipo
esta compuesto por términos que se refieren a los nucleos (n), a los electrones (e) y a las
interacciones entre ambos (en):

A

FI:Te+fn+I7€n+l7ee+I7nn

donde T es la energia cinética de los electrones, Th la de los nucleos, Ven la energia potencial
de interaccion electrostatica entre los electrones y los nucleos, Vee la energia de repulsion
electrostatica entre electrones y Vnn la energia de repulsion electrostatica entre nucleos.
Normalmente, para resolver el hamiltoniano de una molécula (o en este caso de un conjunto
de moléculas) se utiliza la aproximacién de Born-Oppenheimer que permite separar el
movimiento de los electrones del de los nucleos sobre la base de sus muy diferentes masas. De
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una manera simplificada se puede decir que ya que la masa de los nucleos es mucho mayor
que la de los electrones (para el atomo de hidréogeno mn~1000 me), se puede resolver la
funcién de onda electréonica suponiendo fijos los nucleos. Esta aproximacion lleva pues a
tomar como constante la energia de repulsiéon nucleo-ntucleo (Vhn=cte) y como cero su energia
cinética (Th=0) a la hora de resolver la estructura electrénica. Asi, queda pues por resolver el
hamiltoniano electroénico:

A A

Hele = Te + Vee + Ven

La ecuacion de Schrodinger correspondiente proporciona el valor de la energia electrénica
(energia cinética de los electrones + energia de repulsion interelectrénica + energia
interaccidon electrén-nucleo) y la funcion de onda que describe el comportamiento de los
electrones en el campo creado por los nucleos:

Hele sUele =Eele 5Uele

Si a esta energia electrdnica se le suma la energia de repulsién internuclear (Vnn) se tendra la
energia total que corresponde a una configuracion fija de los niicleos, es decir, la energia
potencial de nuestra molécula o conjunto de moléculas:

V[R) :Ee[e + Vnn (229)

Para tener la energia total de la molécula se tendra que afiadir a la energia potencial la energia
cinética de los nucleos:

Er=V(R) + Ty

En principio esta energia potencial depende de todas las coordenadas nucleares R, es decir de
3N variables, si N es el nimero de atomos. Sin embargo, ni la traslacion, ni la rotacion de la
molécula o conjunto de moléculas afectan a su energia potencial (ya que en ese caso las
distancias entre los nucleos no cambian), por lo que ésta dependerda de 3N-6 coordenadas
(3N-5 si nuestro sistema es lineal). Esta energia potencial es de suma importancia pues
permite conocer cuales son las fuerzas que actian sobre los atomos de nuestras moléculas
cuando éstas comienzan a reaccionar, es decir, cuando se producen cambios en la distribucion
de los electrones rompiéndose y formandose enlaces. Asi, la fuerza que actuaria sobre un
atomo i cualquiera seria:

—

Fi =-V;iV(R) (2.30)
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Considérese como un ejemplo la reaccion H2 — 2H. Nuestro sistema a estudiar son los
dos atomos de hidrogeno. La energia potencial en este caso depende de 3x2 - 5 =1
coordenada, que es la distancia internuclear R. Para obtener la funcidn energia potencial se
realiza el calculo de la funcién de onda electronica a distintos valores de R y se le afade la
repulsién internuclear (V,, =quqy /(47¢p JR). El resultado, si los calculos son correctos
debe ser una funcién como la representada en la Figura 2.21. La curva naranja representa la
variacion de la energia potencial de la molécula de Hz con la distancia internuclear. Tiene la

D,=4.74 eV

<
<

R._ R R R,
ReaRboRCd R

Figura 2.21.- Variacion de la energia potencial de la molécula de hidrégeno con la distancia interatémica

forma caracteristica de un proceso disociativo. En general este tipo de representaciones se
conocen como Superficies de Energia Potencial (SEP), siendo en este caso unidimensional. Lo
primero que hay que destacar es que toda energia potencial tiene cero arbitrario, que en este
caso se ha escogido en el minimo de la curva (Ro). El valor de la energia de disociacion,
energia necesaria para llegar desde este minimo hasta la disociacion completa (atomos a
distancia infinita), es de 4,74 eV para la molécula de hidrégeno. Imaginemos que en un cierto
instante se tiene congelada nuestra molécula de hidrégeno (sin energia cinética en los
nucleos) a una distancia Ra. ;Qué ocurriria cuando se descongele el movimiento nuclear? De
acuerdo con la ecuacién (2.30), va a aparecer una fuerza positiva sobre los nucleos (ya que la
derivada de V con la distancia internuclear es negativa en este punto) que tendera por lo tanto
a aumentar la distancia internuclear. Al cabo de un cierto tiempo los ntcleos se encontraran a
una cierta distancia Rp > Ra. En ese instante la energia potencial (representada como una linea
vertical azul) ha disminuido ya que la repulsién internuclear es menor. Por supuesto, si la
molécula no colisiona con otra o con las paredes, ésta debe de conservar la energia. ;Qué ha
pasado con la energia potencial? Se ha transformado en energia cinética (representada como
una linea vertical roja), de forma que la energia total Tha+V permanezca constante e igual a
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E1). La fuerza sigue empujando a nuestra molécula a aumentar la distancia internuclear.
Cuando se llega a Ro toda la energia potencial se ha convertido en cinética. En esta posicion la
fuerza es nula (6V/6R =0), pero la inercia adquirida sigue alejando los atomos. Poco a poco la
energia cinética va convirtiéndose ahora en energia potencial, hasta llegar a Rq donde la
energia cinética es nula. En esta posicidn, las fuerzas actian en sentido contrario (la fuerza es
negativa pues la derivada de V con R ahora es positiva) y el sistema comenzara ahora el
proceso contrario, disminuyendo su distancia internuclear. El movimiento que hemos descrito
no es mas que una vibracion molecular. Pero, ;qué pasa si a nuestra molécula se le da una
energia inicial igual a E2? La energia puede llegarle de una colision, por ejemplo. Supongamos
que tenemos la molécula con una distancia igual a Re y energia cinética nula. La fuerza hace
que la molécula comience a separarse, transformando energia potencial en cinética, pero
ahora, al llegar a Rw no hay ninguna fuerza recuperadora (la funcion potencial es horizontal,
con lo que la derivada con R es nula). Por lo tanto, el sistema continuaria moviéndose hacia
distancias mayores produciéndose la disociaciéon completa y por lo tanto tenemos ahora una
reaccion quimica descrita sobre la SEP.

El conocimiento pues de la SEP resulta fundamental para abordar el estudio de las
reacciones quimicas:

- Nos informa de cual es la estructura estable para nuestra molécula de H>. En este caso
la estructura estable aparece cuando R=Ro, que para la molécula de hidrogeno vale
alrededor de 0,7 A.

- Nos informa del cual es la energia umbral o minima necesaria para producir la
reaccion (en este caso 4,74 eV para disociar la molécula de Hz).

El problema surge al pasar a sistemas con un mayor nimero de atomos. Por ejemplo, si
se tiene una molécula de agua, con 3 atomos, la superficie de energia potencial dependera
ahora de 3x3-6=3 variables o grados de libertad. En este caso se podrian elegir las dos
distancias OH y el angulo HOH, o bien las dos distancias OH y la distancia HH. Este tipo de
superficies de energia potencial no pueden representarse pues necesitariamos 4 dimensiones
(las tres variables geométricas mas la energia). Se habla en este caso de hipersuperficies de
energia potencial. Aunque no existe ninguna restriccion en cuanto al calculo, el maximo
numero de variables que se puede representar es dos. Afortunadamente, la gran mayoria de
procesos quimicos pueden seguirse bien utilizando una o dos variables, es decir trabajando
con representaciones bi o tridimensionales. Veamos algunos ejemplos.

¢ Estudio de la velocidad a la que se da el equilibrio entre las formas trans y gauche del
1,2-dicloroetano:

QF III - TEMA 2 41



Cl cl

Cl

<
&

X
I

10

V (keal‘mol}

AE?
0 | | | | AEchf

-180 -120 -60 0 60 120 180

CICCCI (grados)

Figura 2.22.- Energia potencial del 1,2-dicloroetano en funcién del angulo de torsién CICCCI

En este caso se tiene un sistema con un total de 8 atomos y por lo tanto con 3x8-6=18
variables que afectan a la energia potencial del sistema. Sin embargo, s6lo una de estas
variables cambia significativamente durante la transformacién trans = gauche: el angulo

diedro que da la rotacidén alrededor del enlace C-C. Efectivamente, el angulo diedro CICCCI vale
180 grados en la forma trans y aproximadamente 60 en la forma gauche. El resto de variables
(distancias de enlace CH, CC, CCl, angulos interno como el CICC ...) apenas sufren variaciones
durante el cambio conformacional del dicloroetano, por lo que para este proceso, se puede
reducir el estudio de la superficie de energia potencial a su dependencia con el angulo diedro
CICCCL Se tiene, por tanto, un problema representable en dos dimensiones (la energia y el
diedro). Realizando los calculos de la energia potencial se obtiene

una representacion como la de la Figura

2.22. En esta figura hay varios aspectos

importantes a destacar:

- Existen varias estructuras para las que las fuerzas se anulan, es decir, en las que se hace
cero la derivada de la energia potencial. Estas estructuras son las que aparecen a valores del
diedro de 180, +60, 0 y +120 grados. Estas estructuras se denominan puntos o estructuras
estacionarias, pues en ellas se anulan las fuerzas. Sin embargo, no todas las estructuras

QF III - TEMA 2 42



estacionarias son estructuras estables. Las estructuras que aparecen a 180 grados
(conférmero trans) y £60 (conféormeros gauche) son estables. Si se realiza cualquier pequefio
desplazamiento a derecha o a izquierda la energia potencial aumenta, o, lo que es lo mismo,
aparece una fuerza que intenta restituir el punto de partida (las flechas azules de la figura).
Estas estructuras estables son minimos sobre la SEP. Sin embargo, las estructuras que
aparecen a 0 y £120 grados no son estables. Cualquier desplazamiento conduce a una
disminucidon de la energia potencial o, lo que es lo mismo, ante cualquier desplazamiento
aparecen fuerzas que alejan la estructura del punto de partida. Estas estructuras son mdximos
sobre la SEP.

- Las energias que aparecen en la figura también son relevantes para el equilibrio del
proceso que se esta estudiando. La diferencia de energia entre el conférmero gauche y el trans
(AEconf) determina el equilibrio entre dichas formas, la poblacion de cada uno de ellos que
existird en una muestra de dicloroetano (ya sabemos que para tener la constante de equilibrio
ademas de las diferencias de energia nos hace falta conocer las funciones de particion
molecular de las formas gauche y trans).

- Para pasar de la forma trans a la gauche se debe sobrepasar una barrera energética en
cuya cima aparece uno de los maximos de la SEP. La diferencia entre la energia de este
maximo (con un diedro de +120 grados) y la forma trans (AE*¥) da el minimo de energia
necesario para pasar desde la forma trans a la forma gauche, es decir, determina el transito
entre las dos formas estables del dicloroetano. Es por ello, que estos puntos estacionarios que
son maximos en la direccién que conecta entre dos minimos se denominan estructuras de
transicion. Esta diferencia de energia entre la estructura de transicion y el reactivo (energia de
transicion) determinara la velocidad del proceso quimico.

e El ejemplo de reaccion mas sencillo con rotura y/o formacidon de enlaces es la de
intercambio de hidrégeno Ha + HpHc — HaHp + Hc. En principio la SEP para este proceso
dependeria de 3x3 - 6 = 3 variables geométricas que podrian ser la distancia entre los atomos
ay b (Rab), la distancia entre los atomos b y ¢ (Rbc) y el angulo entre los atomos abc (0abc). Sin
embargo, la aproximacién del atomo Ha para dar lugar a la reacciéon suele ocurrir
preferentemente a lo largo de la linea que une los centros (es decir, con 0abc= 180° ), ya que
este angulo de aproximacion es el de menor energia al permitir establecer un nuevo enlace
Ha-Hb mas facilmente. Asi pues, suele estudiarse la SEP con este valor fijo, pasando entonces a
depender la energia unicamente de dos variables (Rab y Rbc). Se tiene asi un problema de 3
dimensiones (las dos distancias y la energia). La SEP se obtendria calculando la energia para
cada par de valores de las distancias. Punto a punto obtendriamos una representacién 3-D
como la que aparece en la Figura 2.23. Este tipo de representaciones 3-D pueden ser dificiles
de ver con claridad, por lo que frecuentemente se prefiere una representacion en forma de
curvas de nivel. Al igual que los mapas topograficos muestran curvas que indican la altura del
terreno para cada punto (latitud y longitud), en una SEP las curvas indican el valor de la
energia para cada punto (coordenadas Rab y Rbc). Para esta reaccion el correspondiente mapa
de curvas de nivel seria el representado en la Figura 2.24.
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Figura 2.23.- Energia potencial del sistema colineal H,+H en funcién de dos distancias entre atomos
de hidrégeno
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Figura 2.24.- Representacion de curvas de nivel isoenergéticas correspondiente a la Figura 2.23
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Sobre esta SEP, donde las lineas isoenergéticas aparecen cada 10 Kcal mol-1, se pueden
identificar diferentes estructuras para las que se anulan las fuerzas, es decir las derivadas de
la energia potencial respecto a las coordenadas elegidas (0V /0R,, =0;0V / ORp. =0). Estas

() () ()

estructuras son las que aparecen sefialadas como X', ‘Z’, ‘s’, ‘y’ en la figura de curvas de nivel.
Sin embargo, la naturaleza de estas cuatro estructuras estacionarias (estructuras con
gradiente o fuerza nulo) es muy diferente:

- Las estructuras X’ y ‘2’ son minimos sobre la superficie de energia potencial. En

cualquier direccion que nos movamos a partir de estos puntos la energia potencial aumenta
(matematicamente diriamos que las derivadas segundas son positivas). En un mapa
topografico corresponderia al fondo de un valle. Los minimos sobre la SEP corresponden a
estructuras estables, ya que ante cualquier deformacion de la geometria aparece una fuerza
recuperadora. En nuestro caso los puntos X’ y ‘z’ corresponden al complejo formado por la
molécula de hidrégeno con el atomo de hidrégeno en productos y reactivos:

¢ Ha-------- HpHc Rab=2,7 A y Rbe=0,74 A
‘7" HaHp-------- Hc Rab=0,74 Ay Rhex2,7 A

En este caso particular el valle es muy poco profundo en una de las direcciones ya que el
complejo formado por la molécula y el atomo de hidrégeno presenta una energia de
interaccién muy pequefia.

- Mdximos y Puntos Asintéticos- En la figura puede observarse que, si aumentamos las dos
distancias Rab y Rbc simultaneamente la energia del sistema crece continuamente hasta llegar,

asintoticamente, a tener los tres atomos de hidrogeno por separado. Esta es la estructura a la
que denominamos ‘y’:

‘y: Ha—-eeeee Hp------- He Rab= Rbc—0

Este tipo de estructuras, no son relevantes para el estudio de la reaccién quimica en la que
estamos interesados, ya que la reaccién puede transcurrir sin que el sistema visite estas
regiones tan energéticas. Es decir, es posible formar una nueva molécula de hidrégeno sin
necesidad de pasar por el estado correspondiente a tener los atomos completamente
separados.

- La estructura ‘s’ presenta una caracteristica muy singular. Es un maximo unicamente en
una direccidn, mientras que es un minimo en el resto de direcciones (en nuestro caso, s6lo hay
dos coordenadas, por lo tanto, es maximo en una y minimo en la otra). En un mapa
topografico corresponderia a un collado entre montafias. Este tipo de estructuras se
denominan puntos de silla, ya que su representacion recuerda a una silla de montar.

Para el sistema bajo estudio el punto de silla aparece con la siguiente geometria:
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s: Ha---Hp---He Rab= Rpe~0,93 A

Esta estructura es fundamental en el estudio de la reactividad quimica, pues da la minima
energia necesaria para transformar nuestros reactivos en productos. Para pasar desde ‘X’
hasta ‘Z’ se ha de alcanzar al menos la energia dada por la estructura s. Cualquier camino
trazado de ‘X’ a ‘z’ requiere como minimo que los reactivos alcancen una energia igual a la de
‘s’. Esta es por tanto la estructura de transicion de la reaccion. En general, una estructura de
transicion ha de verificar al menos las siguientes condiciones:

- Debe de tratarse de un punto estacionario.

- Debe de ser maximo s6lo en una direcciéon y minimo en las demas.

- La estructura de transicion debe ser el punto mas alto de una linea trazada sobre la
SEP que conecte entre si reactivos y productos.

Singularidades topograficas E(r1 . r2)

lx! ly! !s'

Figura 2.25.- Representacion de los puntos singulares que aparecen en una superficie bidimensional: minimos,

maximos y puntos de silla

En principio, durante una reaccién quimica los reactivos pueden transformarse en
productos siguiendo cualquier ruta sobre la SEP. Sin embargo, de todas las rutas posibles, la
mas favorable es aquella que presente la menor energia potencial posible. Este camino, que
debe pasar por la estructura de transicién, se conoce como camino de reaccién o también
coordenada de reaccion y aparece dibujado con lineas discontinuas sobre la representacion de
las curvas isoenergéticas de la Figura 2.24 y que pasa por las estructuras x-t-s-u-z. De acuerdo
con este camino la reaccion puede describirse de la siguiente manera: inicialmente el atomo
de hidrogeno se va acercando a la molécula, permaneciendo la distancia de enlace
practicamente constante (transformacion de ‘x’ a ‘t’). A continuacion, la distancia Rap sigue
disminuyendo, pero ahora la distancia Rhc aumenta simultaneamente (de ‘t' a ‘s’). En la
estructura ‘s’ las dos distancias son iguales. A continuacion (de ‘s’ a ‘u’) se acaba de formar el
enlace ab y de romperse el bc, de manera que, en ‘U’, ya se ha formado la nueva molécula.
Finalmente (de ‘u’ a ‘z’) el atomo c se aleja quedando ya estabilizada la molécula ab. La
representacion del cambio de energia a lo largo de este camino aparece en la Figura 2.25 y es
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el tipo de representaciones que suele darse para esquematizar los cambios energéticos en una
reaccion quimica. Ahora se puede ver que este camino corresponde a uno de los posibles
caminos sobre la SEP que conducen de reactivos a productos. Pero no uno cualquiera, sino al
de menor energia. Este perfil energético recoge la esencia de la reaccién quimica que
queremos estudiar: en él aparecen los reactivos y productos (como minimos de la curva) y la
estructura de transicion (como el punto de maxima energia), asi como las diferencias de
energia entre ellos, lo que da pie a conocer el equilibrio quimico y la constante de velocidad.

E(kcal/mol)
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Figura 2.26.- Variacion de la energia potencial a lo largo del camino de reaccion de minima energia para el

sistema colineal H2+H
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Figura 2.27.- Movimiento con punto de silla de minima energia. Representacion de los movimientos
de tension en la estructura de transicion de la reaccién Hz + H

Volviendo de nuevo a la estructura de transicion, en concreto y para la reacciéon que se
sigue estudiando corresponde a una estructura donde las distancias del enlace que se rompe y
que se forma son iguales. Esto no es una caracteristica general de las estructuras de
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transicion, sino que se da en este caso por la simetria entre reactivos y productos. La
estructura de transicion es pues una estructura de tres atomos lineal y simétrica. En principio
esta estructura deberia tener 4 vibraciones tensién asimétrica, tension simétrica y flexion, que
esta doblemente degenerado). Sin embargo al obligar a que el angulo sea siempre Oabc= 1802
la flexion desaparece y quedan dos posibles vibraciones. Esta vibracion corresponderia en la
SEP a un movimiento a lo largo de la recta de pendiente unidad que pasa por el punto de silla
(linea w-s-v en la SEP, tal y como se destaca en la Figura 2.27). A lo largo de este movimiento
el punto de silla es el de minima energia por lo que la estructura de transicién es un minimo
en esta direccidn.

Esta vibracion corresponderia en la SEP a un movimiento a lo largo de la recta de
pendiente menos uno que pasa por el punto de silla. A lo largo de este movimiento el punto de
silla es un mdximo de energia. Fijémonos que esta vibracion en la que un enlace se alarga y el
otro se acorta es el movimiento que permite pasar de reactivos a productos, es decir de un
minimo a otro minimo. El punto de silla es justamente el maximo en la coordenada que
transforma el reactivo en producto. Esta vibracion especial de la estructura de transicion se
denomina vector de transicién y es especial porque en ella nuestra estructura no un minimo,
no hay fuerza recuperadora. Cualquier desplazamiento a lo largo de esta coordenada haria
caer nuestra estructura de transicidon hacia el valle de los reactivos o hacia el valle de los
productos.

La SEP es por lo tanto la piedra angular que permite acceder al estudio de las reacciones
quimicas. Para que los reactivos puedan transformarse en productos deberan tener al menos
una energia cinética igual a la diferencia de energia potencial entre la estructura de transicion
y los reactivos. En ese caso, los reactivos podrian llegar hasta el punto de silla a base de
invertir toda su energia cinética. Una vez alli podrian caer hacia el valle de productos
transformando ahora la energia potencial en cinética. Para conocer la velocidad de la reaccion
quimica no es por tanto suficiente con conocer la SEP, se han de resolver ademas las
ecuaciones del movimiento para analizar con qué frecuencia pueden convertirse los reactivos
en productos. Para ello se escoge un estado inicial de los reactivos (geometria, energia
cinética traslacional, rotacional, estado vibracional). Las fuerzas se obtienen de la SEP y a
partir de ellas se resuelven las ecuaciones de Newton del movimiento.

El camino que va trazando el sistema sobre la SEP se conoce como trayectoria. De esta
manera, siguiendo la evolucion del sistema (su trayectoria) se podria determinar si las
condiciones iniciales conducen o no a la transformacion de los reactivos en productos.
Calculando las trayectorias para un conjunto representativo de condiciones iniciales y
promediando para todas ellas se puede obtener la constante de velocidad. La Figura 2.28
ilustra dos posibles trayectorias adicionales (a) y (b) de la figura) sobre la SEP. La primera,
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Figura 2.28.- Ejemplos de trayectorias: reactiva (a), no reactiva (b)

la (a), es una trayectoria reactiva. Comienza en reactivos Ha + Hb Hc y termina en productos. Se
puede observar que la trayectoria no sigue exactamente el camino de reaccion, ni pasa
exactamente por el punto de silla, eso ocurriria si la energia cinética fuera nula al llegar a ese
punto. Al principio de la trayectoria la linea muestra una disminucién de la distancia Rap (los
reactivos se aproximan) mientras la distancia Ry oscila (lo que es caracteristico de un enlace).
Una vez se pasa por el punto de silla y se entra en el valle de productos, ahora se observa que
la distancia Rpc crece, los productos se alejan, mientras aparecen las oscilaciones en la
distancia Rap (se ha formado el enlace).

La segunda de ellas, la (b) de la Figura 2.28, es un ejemplo de trayectoria no reactiva. La
distancia Rap primero disminuye (el &tomo Ha se acerca a la molécula HpHc), colisionan y
luego vuelve a alejarse Ha de la molécula HpHc. Si la energia cinética (traslacional + rotacional
+ vibracional) no es suficiente para superar la barrera de energia potencial la trayectoria no
puede ser reactiva (al menos en mecanica clasica).

Otra forma de dibujar las trayectorias consiste en representar las distancias frente al
tiempo, tal y como se muestra en la Figura 2.29. En este caso, el ejemplo de la derecha ilustra
una trayectoria colineal no reactiva. La distancia Rpc esta oscilando (vibracion del enlace)
mientras que disminuyen las distancia Rab y Rbc (la segunda es siempre mayor que la primera
lo que indica que Ha se acerca a la molécula por el lado de Hp). Una vez producida la colision,
el enlace HpHc sigue formado (distancia corta vibrando) mientras que el atomo Ha se aleja
manteniendo la colinealidad (las lineas Rab y Rac Se mantienen con una separacién constante).
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Figura 2.29.- Representacion de la variacion de las distancias entre atomos de hidrégenos frente al tiempo para

una trayectoria reactiva (a) y otra no reactiva (b)

El ejemplo de la izquierda ilustra una trayectoria reactiva pero donde el angulo Oabc
puede cambiar. Al principio se tiene al atomo Ha acercandose a la molécula HpyHc que esta
vibrando. Cuando colisionan se produce reaccion (la distancia Rab se hace mas corta que la
Rbc). El &tomo Hc se aleja de la molécula HaHp siendo primero mas larga la distancia con Ha
que con Hp. Sin embargo, ahora parte de la energia cinética liberada ha sido transferida a la
rotacion, la molécula HaHpb gira, haciéndose mas pequeiia la distancia Rac que la Rbc. Se podria
ilustrar esquematicamente el proceso como:

giro
Ha ---- HbHc = Ha--Hb—Hc — HaHp ---- Hc = HpHa ---- Hc

La determinacion de la constante de velocidad mediante el calculo de trayectorias de reaccion
es laboriosa y complicada. Primero exige conocer la SEP y después resolver las ecuaciones del
movimiento para un gran numero de casos. Ademas, se ha de tener en cuenta que los
movimientos atomicos obedecen realmente las reglas de la mecanica cuantica y no las de la
mecanica clasica. Cuanto mas ligeros sean los atomos (como es el caso del hidrogeno)
mayores seran las desviaciones que cabe esperar entre el tratamiento cuantico y el clasico.
Por supuesto el tratamiento cuantico es mucho mas complejo, ya que se debe resolver la
ecuacion de Schrodinger dependiente del tiempo. Una de las consecuencias mas importantes
es que desaparece el concepto de trayectoria, que ha de sustituirse por el de probabilidad de
encontrar al sistema en un determinado estado. A nivel practico el tratamiento cuantico lleva
a que es posible encontrar trayectorias de reactivos que sin disponer de la energia cinética
necesaria son capaces de atravesar la barrera de energia potencial y transformarse en
productos (efecto tunel).

Es por todo ello, por lo que seria deseable disponer de una teoria que, incorporando la
rigurosidad en la descripcion de las estructuras e interacciones (las moléculas no son esferas
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rigidas), permita estimar las constantes de velocidad por algun procedimiento menos
laborioso. Dicha teoria es la Teoria del Estado de Transicion o Teoria del Complejo Activado.

Ejercicio 2.9.- La siguiente superficie de energia potencial corresponde a la reaccion
colineal en fase gas: X" + CH3Y — XCH3 + Y'. Las lineas de isopotencial aparecen espaciadas
cada 2 kcal/mol.

a) Dar la geometria aproximada (distancias C-X y C-Y) de los reactivos, productos y punto
de silla.

b) Hacer una representacion aproximada de la variacion de la energia potencial a lo largo
del camino de reaccion. Dar un valor aproximado de la energia de activacion y de la energia de
reaccion.

4.004

R (C-X) (angstroms)

n

o

=]
1

2.004

T T T T T T T T T T T
1.50 2.00 2.50 3.00 3.50 4.00 4.50
R (C-Y) (angstroms)

Solucion.- En un mapa bidimensional los minimos aparecen en el centro de lineas de
isopotencial concéntricas en las que la energia disminuye al ir hacia el centro. Para ‘leer’ una
Superficie de Energia Potencial (SEP) conviene buscar primero los minimos que correspondan a
las estructuras de reactivos y productos. Una vez situados éstos se podré entender mejor la SEP.
Si aparece algun otro minimo deberd corresponder a un intermedio de la reaccion. En esta SEP
se ven claramente dos minimos que deben de corresponder a las geometrias de reactivos y
productos.
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A continuacion, se busca el ET que una los dos valles de reactivos y productos. El ET debg
ser maximo en una direccion (la que va de un valle al otro) y minimo en la otra. Una vej
localizado el ET se puede trazar el camino de minima energia (en azul) que va desde el ET a log

valles de reactivos y productos.

450
£.001 L
/H
2,9 — 3.50 L
Y_C‘-’,-I/ _________ g
s e
NG g |
H s 3.001 -
29A = i
o
& 250 [ L
2,1 A200 ......... 5 : ¢ i
H 1,6 A .... ..... 3 S [ H
2,3 21 ey z:.Bo " Ezv'so " 350. " 350 | 400 '.50 3,2 \ 1,6
Y C-) X 1,9 A R (C-Y) (angstroms) Y“““:\ZC
é 2,3 A 3.2 A \\\
= ’ y H
HH H

A medida que se va avanzando por el camino de minima energia se pueden ir leyendo log
valores de la energia (las lineas de isopotencial que corta) y trazando la siguiente representacion
unidimensional.
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E (Kcal/mol)

~ 11 kecal/mol

E, ~ 6 kcal/mol

C.I.

La diferencia de energia potencial entre ET y reactivos esta relacionada con la energia de
activacion. Realmente seria necesario incluir energia de punto cero y las contribuciones térmicas,
ademas del término n-R-T que aparece al relacionar la entalpia de activacion con la energia de
activacion.

2.4.- Teoria del Estado de Transicion o del Complejo Activado

La enorme dificultad que entrafia el generar la SEP y un niimero suficientemente grande
de trayectorias, para después realizar un promedio estadistico, hace deseable disponer de una
teoria mas simple para obtener las constantes de velocidad, pero que incorpore algunas de las
ventajas obtenidas al estudiar la SEP. Esta es la Teoria del Estado de Transicion (TET)
desarrollada por Eyring y colaboradores a partir de 1930. La TET elimina la necesidad de
realizar trayectorias y sélo requiere del conocimiento de la SEP en la region de los reactivos y
del estado de transicion.

En la TET se define una superficie que contiene el punto de silla y que divide la SEP en
dos zonas, la correspondiente a reactivos y la de productos. Esta superficie se denomina
superficie divisoria o critica y para la reaccion H + H2 aparece representada en la Figura 2.30.
La superficie divisoria en este ejemplo recoge el conjunto de especies Ha—Hb—H¢ con
distancias Rab= Rnc. De todo el conjunto de estructuras de la superficie critica la de menor
energia es la del punto de silla. Cualquier estructura situada a una distancia arbitrariamente
pequeiia (0) de la superficie divisoria se denomina complejo activado. El conjunto de todos los
complejos activados se denomina estado de transicion.

2.4.1.- Hipétesis basicas y desarrollo
Para estudiar la reaccion directa B + C — Productos se parte de los siguientes supuestos:
i) Se supone que todos los reactivos que cruzan la superficie critica hacia los productos no

pueden volver atras. Esta suposicion parece razonable pues, a partir de la superficie critica, la
pendiente es continuamente descendente hasta el valle de los productos, por lo que es logico
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admitir que la mayoria de reactivos continuaran, una vez cruzada la superficie divisoria, hasta
llegar a la zona de productos. Sin embargo, conviene sefialar que pueden llegar a observarse
algunas trayectorias en que una vez superada la superficie divisoria, vuelven hacia atras
(recruzan la superficie), hecho que se comentara posteriormente.

Superficie
Divisoria 20
o<t
reactivos productos "'f_.
o [
10 - ". 20

Figura 2.30.- Representacion de la superficie divisoria entre reactivos y productos para la SEP de la reaccion
Hz+H

ii) Se supone que los reactivos mantienen una distribucion de Boltzmann (de equilibrio),
correspondiente a la temperatura del sistema, durante toda la reaccion. Obviamente las
moléculas de reactivos que superan una determinada energia son las que pueden convertirse
en productos y por tanto los niveles energéticos correspondientes se despoblarian. Se va a
suponer, sin embargo, que la frecuencia de colisidn con las paredes y con otras moléculas es lo
suficientemente alta como para recuperar rapidamente la distribucién de equilibrio en todos
los grados de libertad moleculares (traslacidn, rotacion, vibracion y electrénicos).

iii) Se supone que las moléculas que alcanzan la superficie critica también mantienen la
distribucion de Boltzmann correspondiente a la misma temperatura que los reactivos. Aqui
conviene tener presente que cualquier estructura de la superficie critica, cualquier complejo
activado, tiene un tiempo de vida media muy corto (del orden de los femtosegundos). Por ello,
no parece légico llegar a considerar que experimenta un numero suficiente de colisiones,
oscilaciones o rotaciones como para redistribuir su energia y alcanzar el equilibrio. Sin
embargo, se puede admitir que el conjunto de todos los complejos activados que aparecen
durante la reaccién si que responden a una distribucién de equilibrio. Es decir, considerados
simultdneamente, los complejos activados que se forman durante la reacciéon darian lugar a
una distribucién de equilibrio para el estado de transiciéon. Esto quiere decir que, puesto que
el punto de silla es el de menor energia de todos los complejos activados, habra una mayor
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probabilidad de que el complejo activado presente una geometria cercana a él que a la de
cualquier otro punto.

iv) Se supone que el movimiento de los reactivos a lo largo de la coordenada de reaccion
cuando atraviesan la superficie divisoria puede ser separado de los demas grados de libertad
y tratado clasicamente. Como ya se ha discutido, el tratamiento clasico de un movimiento
puede ser mas o menos valido dependiendo de las caracteristicas del movimiento (traslacion,
rotaciéon o vibracion), de la masa de la molécula y de las condiciones de temperatura y
volumen. La principal limitacion de esta hipotesis se encontrara en la descripcion de
reacciones que impliquen transferencias de atomos ligeros (como el hidrégeno) donde los
efectos cuanticos pueden ser notables.

De acuerdo con esto supuestos, nuestra reaccion, en la TET puede representarse como

B + C = X* — Productos

donde X* representa al complejo activado y la doble flecha indica no un equilibrio en sentido
quimico (el complejo activado no es una especie aislable y mensurable, excepto en el régimen
de los femtosegundos), sino que de acuerdo con los supuestos ii) y iii) estas especies se
mantendran con la distribucion que corresponda al equilibrio térmico entre ellas.

El nimero de moléculas de producto (Np) que se formaran por unidad de tiempo puede
expresarse como el numero de moléculas de complejo activado (N¥) que atraviesan la

dN¢ dNp N*
dt dt T
complejo activado tarda en atravesar la superficie divisoria.

superficie divisoria por unidad de tiempo: — , donde 7 es el tiempo que el

Cuando nuestra molécula atraviesa la superficie divisoria podemos decir que se ha
transformado de reactivos a productos. Si el espesor de esta superficie es 9, este tiempo puede

calcularse sabiendo la velocidad con la que se mueve el complejo a lo largo de la coordenada de
reaccion (c.r.): 7 =0/ <v.. >.Asi el nimero de moléculas de producto que se forman es:

de _ dNC _N$<Vcr>

dt dt o

que expresado en moles y dividiendo por el volumen V:

dlp]_ dlc]_ 1 N’Jc<"cr>=[X¢]M (2.31)

dt dt N4V & 5
Asi pues, para calcular la velocidad de reaccidn se necesita conocer, en principio, <v¢r>, [Xf] y
o. De todas formas, ya se puede anticipar que, puesto que el espesor de la superficie critica es
arbitrario, el resultado no debera depender de esta magnitud.
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¢ Para obtener la concentracion de complejo activado se puede hacer uso de las hipdtesis
de equilibrio térmico entre reactivos y complejo activado. Asi, la relacién entre las
concentraciones de ambas especies vendra dada por:

f F f

Ag q Ag

# A | ¢| %V —9
N™ _ 4 ok X A KT (2.32)

= = e
NpN¢  qpqc B]c] qy q%
NV NV

donde q representa las funciones de particién y Ae} es la diferencia:
Agk =e9(XF ) ~(e9(B+C))= (g(xij + EPC(X¢])— (¢(B+C)+EPC(B+C))=Ae* + AEPC

la diferencia de energia entre los estados fundamentales de reactivos y estado de transicion, y
por tanto no es directamente la diferencia de energia obtenida de la SEP sino que se ha de
tener en cuenta la energia de los niveles vibracionales fundamentales (energia de punto cero,
EPC), tal y como se destaca en la Figura 2.31.

El calculo de las funciones de particion de reactivos y productos (B y C) se realiza como
de costumbre, teniendo en cuenta las distintas contribuciones a la energia (normalmente los
términos nucleares se descartan pues permanecen constantes durante la reacciéon quimica):

4B =Aqtras9rotdvib9ele

Para el estado de transicion se tendran las mismas contribuciones de los diferentes
grados de libertad, pero hay que recordar que uno de esos grados de libertad corresponde
precisamente a la coordenada de reaccion. Efectivamente, una de las vibraciones de la

estructura de transicidn, el vector de transicion, corresponde a la coordenada que transforma

« - «
reactivos en productos: H-—-—- H-—-—H, para la reacciéon H + Hz. Como los grados de libertad

se consideran independientes, para calcular la funcidn de particion del estado de transicion se
va a separar esta contribucion (qer):
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Peal:

Productos

Reactivos

Figura 2.31.- Representacion de las magnitudes energéticas relevantes para la Teoria del Estado de Transicion.
EPC es la energia de punto cero.

~ ~¢
¢t =af alat,af, =ak [Qfmsqfot qw-bqfle} =qt.q

donde qi indica la funcion de particidon para todos los grados de libertad excepto para el

¥

movimiento (de vibracién) a lo largo de la coordenada de reaccion. El calculo de g* no

implica ningin problema adicional a las funciones de particidn de los reactivos. Se necesitaran
conocer la masa, el momento de inercia (geometria), las frecuencias de vibracion y los niveles

electronicos del estado de transicidon para poder realizar el calculo. Sin embargo, el calculo de

qfr supone una novedad respecto a lo realizado hasta ahora. Efectivamente este grado de

libertad corresponde a una vibracion, pero con el pozo invertido. La estructura de transicion
es un maximo en esta coordenada y, formalmente, este caso corresponderia a un movimiento
vibracional con la constante de fuerza (kr) negativa, ya que la energia disminuye cuando nos
desplazamos del punto de silla. La frecuencia que podriamos calcular a partir de esta
constante de fuerza seria por tanto imaginaria:

L ke

27\

donde mfr es la masa reducida asociada al movimiento a lo largo de la coordenada de

reaccion. Asi pues, no se pueden emplear las formulas habituales basadas en el oscilador
armonico para el calculo de la funcién de particidn vibracional. Para tratar este movimiento,
puesto que en el punto de silla las derivadas de la energia respecto a cualquier coordenada
son cero, se puede suponer que en el entorno inmediato apenas cambia la energia. El
movimiento del complejo activado a lo largo de la coordenada de reaccion se tratara pues
como el movimiento de traslacién de una particula en una caja unidimensional cuyo tamafo
viene dado por el espesor de la superficie divisoria 6, como
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Punto de Silla

Figura 2.32.- En la TET el movimiento a lo largo de la coordenada de reaccion en el ET se asemeja a una
traslacion clésica

se ilustra en la Figura 2.32. Por tanto, asumiendo el limite clasico ((separacion entre niveles
<< kT), la expresion para la funcién de particion traslacional asociada al movimiento a lo largo
de la coordenada de reacciéon puede escribirse como:

Asi, la concentracion de complejo activado [X#], de acuerdo con la ecuacion (2.32), quedara:

1/2 q/ Agy
P _
[Xi]z[M] S N4V e kT [B]c] (2.33)
n? q% qy
NV NV

e Para el calculo de la velocidad media a lo largo de la coordenada de reaccidn se puede
emplear la distribucion de Maxwell-Boltzmann para una componente de la velocidad
(supuestos iii) y iv) de la TET):

mq'_- 1/2 _mfrvgr
g(ver) 22kT

Puesto que se esta calculando el proceso directo de conversion de reactivos en productos,
para evaluar el valor medio de esta componente de la velocidad sélo se tomaran los valores
positivos (o negativos). Los valores negativos (o positivos) corresponderian al proceso

inverso:
“ w (¢ /2 _mbve o V2
<Ver >= jvcrg(vcr Jdve, = Ivcr Zﬂ;rT e 2K dv. = ¥ (2.34)
0 0 2mmey
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Sustituyendo las ecuaciones (2.33) y (2.34) en la (2.31), se obtendra la expresién que
proporciona la TET para la ley de velocidad:

1/2

: q A}
wlt [Z”"’ff”] ", T ¢ [l

Lo "
Ny NV
y (2.35)
q/ f
KT /N ()]
hqs/ 4c
N /Ny

Expresion que refleja correctamente la dependencia de la velocidad con el producto de las
concentraciones. Comparando con la ley de velocidad experimental (ecuacién (2.1)), la
constante de velocidad predicha por la TET vale:

&7 Agg
_KT NaV_ kr (2.36)

Para el calculo pues de la constante de velocidad se necesitan las funciones de particion de
reactivos y del estado de transicion, asi como la diferencia de energia entre los estados
fundamentales. La informacion de los reactivos puede obtenerse experimentalmente. De
momento, para el estado de transicion la informacién necesaria para obtener su energia y
funcion de particién (masa, geometria, frecuencias, estados electrénicos ...) debe de obtenerse
mediante calculos de mecanica cuantica. El conocimiento de la SEP, al menos alrededor de
reactivos y estructura de transicion, proporciona los datos necesarios. Sin embargo, el
reciente desarrollo de la espectroscopia de femtosegundos esta empezando a cambiar este
hecho, al permitir la observacion del estado de transicion.

Ejercicio 2.10.-Calcular, mediante el uso de la TET, la constante de velocidad para la
reaccion D + H> — DH + H a T= 450 K y compararlo con el valor experimental k= 9x10°
cm® mol™! 5™\, Datos:

a) Reactivos
eH-H dHH=0,741 A
v =4400 cm™
M;=2,0156 g mol'!; I=4,5945x10"* g cm?

e Atomo de Deuterio M = 2,0014 g mol™!

b) Estructura de Transicion
e D----H----H dDH = dHH = 0,930 A
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Vibraciones: 1) D<——H---H— Tension Asim.
2) «-D---H---H— Tension Sim. v = 1764 cm’!

3y4) D---H---H Flexién v = 870 cm’! (degenerada)
N
M =4,0297 g mol'!; 1=3,9788x10*" g cm?

c) La Diferencia de energia entre estados fundamentales de reactivos y Estado de
Transicion es 8,33 Kcal mol™! = 5,79x107°J

Solucion.- Segiin la Teoria del Estado de Transicion, la constante de velocidad de una
517 _Ag)
kT NAV kT
h dp dHH
NAV  /NaV

Comenzando con el calculo de la funcion de particion de los reactivos. Para el atomo de

reaccion del tipo B+C— Productos puede expresarse como k, =

deuterio se tiene qp=qD,trasqD.cle , Ya que se trata de un a&tomo y donde:

3/2
4D, tras = (m;l—szTJ V =50797x10°0v Y dD.ele =2. El dtomo de D tiene un electron

desapareado, el valor de S=1/2 y L=0. Existen dos estados electronicos degenerados, que
corresponden a ms=1/2 y mg=-1/2.

Para la molécula de hidrégeno quu = qHH,tras QHH,rot JHH,vib qHH,ele CoOn:

2
QL tras = 51338%10%0V | QHEL ot =%=87E M 25668 (o=2) {0JO! El valor
2 & G Gh

obtenido indica que la aproximacién de alta temperatura no serd valida. Realmente habria que
usar el sumatorio sobre los niveles rotacionales para evaluar correctamente la funcién de
particion, aunque aqui daremos por buena esta aproximacion. Continuando se tiene que
1
hev
l—e_ﬁ
apareados y S=0.

qHH, vib = =1 y finalmente qyp cje =1, pues es una molécula con todos los electrones

Para el estado de transicion hay que calcular la funcion de particion dejando fuera el vector
de transicion, es decir la vibracion que permite la transformacion hacia el valle de reactivo y
productos, que en este caso es la tension asimétrica (esta vibracion en el ET tiene una frecuencia

imaginaria). Se tiene pues qpHH = 4DHH, trasd DHH, rot ADHH, vibd DHH, ele €ON:

q =1.4513-1031v | — 44,456 (=1, molécula lineal),
DHH, tras dDHH ,rot

. 1
dDHH.vib = [1 ————=—= = 1,140 (descontando el vector de transicion solo quedan 3
’ j:ll—e_hcvi /KT
vibraciones en el ET) y qpnH_ele 2 (molécula con un electron desapareado).

Sustituyendo todos los valores en la expresion que proporciona la TET:
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(_17 _Agj

""h qp qc
NaAV NaAV

queda:

dDHH, tras — Ag}
—— " 9DHH, rotdDHH, vibdDHH,ele -
k; =—N v e kT =
r A
h qD., tras i dHH, tras
vV D,ele Vv

9HH, rotdHH, vib9HH, ele

_5,79x107%°

_RT 1,4513x10% x 44,456 x 1,140 x 2 T

h 50797x1039 x 2% 5,1338x10°% % 2,5668 x 1x 1
= 5,646x10°% % 1,098x10727 8,968 10> == 5,5x10°m>mol s 7! = 5.5x10% cm>mol s~

El resultado obtenido es practicamente la mitad del experimental. Sin embargo, se ha de
recordar que se esta haciendo un tratamiento cldsico de la dindmica de los nucleos. En este caso,
al tratarse de hidrogeno y deuterio (atomos ligeros) los efectos cuanticos pueden ser importantes.
En concreto, el efecto tinel permite que situaciones sin la suficiente energia como para alcanzar
el complejo activado den lugar a reaccion quimica. Por lo tanto, debe ser un factor que aumente
la velocidad de la reaccion. Un céalculo aproximado de este factor (ver Bibliografia) da un valor
de 2,0 para esta reaccidon a esta temperatura. Asi el valor final seria bastante similar al valor
experimental.

Bibliografia:

*Sobre el problema: 1. N. Levine, Fisicoquimica, 4*ed., Mc. Graw Hill, Vol.2, paginas 916-917,
1996.

*Sobre estudios teoricos de la reaccion: D. G. Truhlar, R. E: Wyatt, Ann. Rev. Phys. Chem.
Vol. 27,p 1, 1976.

*Sobre el efecto tinel: B. C. Garret, D. G. Truhlar, J. Chem. Phys. Vol. 72, p 3460, 1980.

2.4.2.- Formulacion Termodinamica de la TET

Para analizar (2.36) desde un punto de vista interpretativo se puede utilizar la llamada
Formulacién Termodindmica de la TET. Efectivamente, fijAndose en la ecuacidon se puede
observar que aparte del factor kT/h, el resto se parece mucho a una constante de equilibrio
entre el complejo activado y los reactivos. Tal y como se vio en (2.32), la relacion entre las
concentraciones de estado de transicion y reactivos viene dada por:

# ¢

q A
x| _ %AV . 7
Blc] a5 qc

NV N4V
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Dividiendo todas las concentraciones por ¢’ (concentracién estdndar, 1M) se tendra la
constante del equilibrio en escala de concentraciones:

[X’-'LL [ ] q7 Act
K. = )C/O _CO X:ﬁ _CO NAV e_ k']?
c= = =
8] Il [Bc] qy qy
0 /0 N4V /N4V

La expresion de la constante de velocidad dada por (2.36) contiene un término practicamente
idéntico excepto por el hecho de que la funcién de particion del estado de transicién no
contiene la contribucion de la coordenada de reaccion. A la constante de equilibrio calculada

sin este término la denominaremos Kf con lo que la expresion de la constante de velocidad

quedaria como:

_kT KE

k
r hco

(2.37)

La constante de velocidad puede verse pues como un término de equilibrio entre los reactivos
y el estado de transicidn (equilibrio en el que se descuenta la contribucion de la coordenada
de reaccion en el estado de transicion) y otro término (k7/h), con unidades de s’I, que
proviene de la coordenada de reaccién y da la frecuencia con la que el estado de transicion
atraviesa la superficie divisoria. La constante de velocidad depende pues de la concentracion
que se logre de complejos activados y de la frecuencia con que éstos se transformen en
productos.

Continuando con la formulacidén termodinamica, se pueden obtener algunas relaciones
utiles para analizar los datos de constantes de velocidad. Efectivamente si Kf es una

constante de equilibrio a la que se ha descontado un grado de libertad en el estado de
transicion, se podra relacionar con una variacion de energia libre estandar en la que se haya
descontado esa misma contribucion:

AGY* = —RTln(Kf) (2.38)

donde AGCO  esla energia libre de activacidn estandar en escala de molaridades. Esta energia

libre se calcula tal y como se estudio en el tema de Termodindamica Estadistica, excepto por el
hecho de que en el estado de transicion no se ha de contar el grado de libertad asociado a la
coordenada de reaccion. Es decir, para el calculo de la energia libre del estado de transicion se
contarian 3 traslaciones, 3 rotaciones (2 si fuera lineal) y 3N-7 vibraciones (3N-6 si fuera
lineal). La vibracién que se omitiria seria la correspondiente al vector de transicion, aquella
que presenta una constante de fuerza negativa. Utilizando las ecuaciones (2.37) y (2.38) la
constante de velocidad queda como:
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k,=-— ¢ RT (2.39)

Si se descompone la energia libre en sus contribuciones entrépica y entalpica
(A(}g;E = AHCO$ - TAScoi) se puede escribir:

AS% AHY

kT 1
k,=——e R ¢ RT 2.40
r h Co ( )

donde aparecen la entalpia y la entropia de activacion estandar (1M), que se obtienen dejando
aparte la contribucion del grado de libertad vibracional asociado a la coordenada de reaccion
en el complejo activado. (Nota: si en lugar de dos reactivos hubiese n, entonces el factor 1/c?
apareceria elevado a n-1).

Las ecuaciones (2.37)-(2.40) estan basadas en la seleccion del estado estandar 1M,
aunque para gases muchas veces se prefiere el estado estdndar p’=1 bar. La conversién es
sencilla teniendo en cuenta que, para nuestro equilibrio entre dos reactivos para dar un
estado de transicion, la relacidn entre las constantes de equilibrio en escalas de concentracion
y de presion es:

K. RT
—E="0K, (2.41)
¢’ p

Empleando p? como estado estandar las expresiones anteriores quedarian pues:

K kT RT _, +
r—__o p
h p
(2.42)
AGo*
kr:k—Tﬂe RT (2.43)
h p()

as5F - anb?
k :k_TEe R o RT (2.44)

Nota: si en lugar de dos reactivos hubiese n, entonces el factor RT/p? apareceria elevado a n-1.
A partir de estas ultimas expresiones se pueden encontrar relaciones utiles para el

analisis y prediccidn de la energia de activacion y el factor preexponencial. Asi, por ejemplo,
para la energia de activacion, de acuerdo con la ecuacion (2.42):
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dink? dink’?
EG:RTZ%:RTZ A, k_TEK;f _pT2| 2, P |—2RT+RT? —P
dT dT h p0 T dT dT

de acuerdo con la ecuacién de van’t Hoff, de que la derivada con respecto a la temperatura de
una constante de reaccidn esta relacionada con la entalpia de reaccion. Puesto que se esta
derivando la constante del equilibrio de activacidn, su derivada sera la entalpia de activacion
estandar, que se calcula dejando fuera la contribuciéon de la coordenada de reaccién en el
estado de transicion:

dInK?
E,=2RT+RT? TP:ZRT—i-AHgi (2.45)

Utilizando esta relacion se puede también obtener una expresion para el factor
preexponencial:

E, As5F AHOF 2RT+aH)F as5F anbF anb?
A=kreRT=kTT%e R e RT ¢ RT =kTT%e R ¢ RT g2¢ RT =
p p
0%
:k_TEezeAif (2.46)
h po

Para n especies reactivas las ecuaciones (2.43), (2.45) y (2.46) quedarian:

kr(RT)

hpo

0
Eq =nRT + AH )

n—1 AS;”
kT | RT
A:[} ee R

h| po

Y de forma similar para las ecuaciones expresadas utilizando C° como estado de referencia.

Se tienen, por tanto, unas expresiones que relacionan la energia de activacion y el
factor preexponencial con las entalpias y entropias de activacién. Respecto a estas
expresiones se han de resefiar tres anotaciones importantes:

- La energia de activacion y el factor preexponencial son magnitudes experimentales, la
entalpia y la entropia de activacion no son derivables inicamente de la experiencia. Para dar
valores de la entalpia y entropia de activacién hay que usar las relaciones (2.45) y (2.46), que
se basan en la TET y por lo tanto en la validez de sus suposiciones. Las entalpias y entropias
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de activaciéon que se dan muchas veces como ‘experimentales’ contienen por tanto un
tratamiento de los datos basado en la teoria.

- Se puede dar la vuelta al argumento anterior. Se dispone ahora de unas relaciones que
permiten calcular la energia de activacion y el factor preexponencial, pero para ello se
necesitan la entalpia y entropia de activacion que se sabe calcular de acuerdo con las
expresiones vistas en Termodinamica Estadistica. Evidentemente para calcular estos valores
son necesarias las funciones de particion de reactivos y de complejo activado. La informacion
de los reactivos (masa, momento de inercia, frecuencias de vibracidn, estados electronicos)
puede obtenerse experimentalmente. La informacion del complejo activado debe extraerse de
calculos de la SEP, es decir, utilizando la mecanica cuantica.

- Estas relaciones permiten interpretar el sentido de la energia de activacién y el factor
preexponencial. La energia de activacién viene determinada por el cambio de entalpia para
pasar de los reactivos al complejo activado. Es decir, depende, fundamentalmente, de la
energia que se necesita para reorganizar los enlaces y llegar al punto de silla de la SEP. El
factor preexponencial esta ligado en cambio a la entropia de activacidn, es decir, al distinto
grado de desorden que se va a tener al pasar de reactivos al estado de transicion. Como se
sabe, esto depende fundamentalmente del nimero de estados accesibles que se tengan en una
situacion o en otra. Normalmente, para reacciones donde dos reactivos se unen para dar un
complejo activado, la entropia de activaciéon es negativa, ya que el proceso implica una
ordenacion del sistema.

Ejercicio 2.11.- A partir de los valores de la constante de velocidad para la
descomposicion térmica unimolecular en fase gas del exodiciclopentadieno, calcular los
parametros de Arrhenius asi como la entalpia y entropia de activacion a 543,6 K.

T (K) 473,7 494,8 5162 536,5 6003 628,1
ke 10% (s7) 0,947 4,50 272 116,0 5640 17430
Solucion.-
e E> ar Q
E

De acuerdo con la ecuacion de Arrhenius: k., = Ae RT  se tiene Ink, =1nA—R—f} y

realizando la oportuna representacion
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y=-19272x+ 31,387
R?=0,999

Ink(1/M s)
S

-10
0,0014 0,0015 0,0016 0,0017 0,0018 0,0019 0,0020 0,0021 0,0022

1/7(K)
Del ajuste por minimos cuadrados, comparando con la ec. de Arrhenius se obtiene:
E, =19272R =160,2 KImol | y InA=31,387 = A=4,2781013 s~

(NOTA: Las unidades de A son las mismas que las de la constante de velocidad, tal y
como se observa en la ecuacion de Arrhenius)

De acuerdo con la TET y teniendo en cuenta que en esta reaccion n=1:

b

01
[ASP ]
R
PRt ; E, =AH{* +RT
h

Sustituyendo los valores proporcionados por el ajuste se encuentra:

AHYE —E, ~RT=1557KJmol™" ; Aslf —Rin2L
K

= 2,73 JK 'mol™!
4]

El valor positivo de la entropia de activacion esta de acuerdo con el hecho de que se trata
de una reaccion unimolecular en la que en el ET los enlaces empiezan a romperse. Es decir, el
ET esta mas ‘desordenado’ que los reactivos.

2.4.3.-Limitaciones de la TET

Las pruebas mas solidas sobre la bondad de la TET provienen de experimentos de
efectos cinéticos isotdpicos, es decir de estudios del cambio de las constantes de velocidad
como consecuencia de la sustitucion de un isétopo por otro. Este efecto se explica en el
Apéndice 2.2. Por supuesto, la TET presenta también algunas limitaciones. Las limitaciones
mds importantes de la TET son:
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i) El movimiento a lo largo de la coordenada de reaccién se ha tratado clasicamente,
tanto al usar la funcién de distribucion de velocidades de Maxwell-Boltzmann para el calculo
de la velocidad media, como al tomar el limite de alta temperatura al calcular la funcién de
particion de la coordenada de reaccion. Para reacciones que impliquen el movimiento de
atomos muy ligeros (por ejemplo, hidrégeno) es necesario describir este movimiento
cuanticamente, lo que lleva a considerar la posibilidad de efecto tunel. Ignorar este efecto
conduce a subestimar la constante de velocidad cuando se utiliza la TET, ya que las
situaciones que dan lugar a reaccidn sin tener energia suficiente para pasar la barrera
energética no son tenidas en cuenta en la TET, situaciones contempladas esquematicamente
en la Figura 2.33 a).

Experimentalmente, el efecto tunel se pone en evidencia al observarse efectos cinéticos
isotdpicos mayores que los obtenidos mediante la TET ya que al ser el deuterio mas pesado
que el hidrégeno sufre menos efecto tinel, por lo que la constante de velocidad disminuye
también por este efecto y no sélo por el aumento en la diferencia de energias fundamentales.

ii) Otra limitacion importante es el hecho de que se ha supuesto que todas las
trayectorias que alcanzan la superficie divisoria son reactivas. Sin embargo, en estudios de
dinamicas de reaccion se observan a veces recruzamientos, es decir, trayectorias que una vez
atraviesan la superficie divisoria vuelven de nuevo hacia los reactivos. Habitualmente este
tipo de trayectorias pueden suponer alrededor de un 10% del total, pero pueden llegar a
significar hasta un 50% o mas, sobre todo para reacciones en disolucion. Imaginese el caso

a) b)

Figura 2.33.- a) Esquema de efecto tinel ; b) Trayectoria de ida y retroceso

de una reaccion de tipo SN2 (X~ + CH3Y - XCH3 + Y ) donde en un determinado complejo

activado el grupo saliente (Y-) no se encuentra correctamente solvatado, mientras que si lo
esta el nucledfilo. En ese caso, la trayectoria podria volver de nuevo al reactivo para formar de
nuevo el anién X-. Ignorar los recruzamientos conduce a sobreestimar la constante de
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velocidad al utilizar la TET. Puede corregirse este efecto multiplicando la expresion obtenida
por un factor que da cuenta de la proporcion entre trayectorias que llevan de reactivos a
productos y el numero total de trayectorias que llegan al estado de transicion. Este factor
(menor o igual a la unidad) se denomina coeficiente de transmision (k), con lo que la
expresion para la constante de velocidad quedaria:

6_17 Agg

N4V -

kr =KkZET =Kk7TqB q/é e KT
N

iii) Por ultimo, en la TET se ha supuesto una distribucién de equilibrio en los distintos
grados de libertad de los reactivos y del estado de transicion. Logicamente, reaccionaran
aquellas moléculas que alcancen una determinada energia minima (si se ignora el efecto
tunel) por lo que la reaccidn iria despoblando los niveles energéticos que superen ese cierto
nivel umbral en los reactivos. Para que se pueda mantener la hipodtesis del equilibrio es
necesario que estos niveles se repueblen rapidamente, lo que se consigue por medio de las
colisiones con las paredes o entre las moléculas de reactivos. Asi pues, la TET dejara de
cumplirse en aquellas condiciones en que la frecuencia de colisibn disminuya
dramaticamente, como en el caso de reacciones a presiones muy bajas. En esas condiciones
experimentales la hipotesis del equilibrio no se cumpliria.

Ejercicio 2.12. Mediante métodos cudnticos se ha estudiado la reaccion de Diels-Alder
entre el eteno y el cis-butadieno:
I

- -

A partir de la localizacion de las estructuras correspondientes a los reactivos y estructura
de transicion se han determinado las propiedades que aparecen en la siguiente tabla:

Cis-butadieno Eteno E.T.
M (g/mol) 54 28 82
qrot(350) 4,65x10% 3,34x10° 1,71x10°
qvib(350) 10,54 L1l 13,92%
Energia Potencial (kcal mol™) 30,62 16,44 70,05
Energia Punto Cero (kcal mol!) 53,87 32,00 88,86%*

*Excluida la coordenada de reaccion

Considerando que la mezcla reactiva puede tratarse como un gas ideal y que no existen
estados electronicos de baja energia, calcular:
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a) La constante de velocidad de la reaccion (en M- s'l) a 350 K utilizando la teoria del
estado de transicion (TET).
b) La energia libre de activacion estandar a dicha temperatura.

Solucion.- Para calcular la constante de velocidad se utiliza la expresion de la TET:
a o
K KT NAV =

=— e
h q(Et) g(c — But)
NAV NpV

La diferencia de energia entre los estados fundamentales no es directamente la diferencia
de energia potencial, hay que afiadir las contribuciones de la energia de punto cero

T

:
A

EPC =88,86

Ag} =22 99+(88,86-(53,87+32,00)] =
= 25,98 kcal mol-"

I
I
I
I
I
I
\A€* =70,05 —(30,62+16,44)=22,99 kcal mol-
I
I
I

:53,87+3?.00

v

Con este valor ya se puede calcular el término exponencial de la expresion de la TET,
At
0

e KT =¢,013x10717 | y las funciones de particion:

- 4(Et) = qras (Et)qrot (EH)qyip (Et)gele (Et) con
2mmp kT 3/2 3
Qtras (Et) = (%j V =1823x1032 V 5 drot(Et) =3,34x10° 5 qyjp(Et) =111 ;
h
Jele(Et) =1

- q(c - But) = qras (¢ — But)q ot (¢ — But)qyip (¢ — But)qeje (c —But) con
Gtras (¢ — But) = 4,883x10%2 V ; q,or(c — But) = 4,65x10% ; qyip(c—But)=10,54 ;
Jele(c—But) =1

i_ i

_ -1
- 4 =9¢asYrot dvibdele €ON

32 -
Qs =9137x10% V5 gk, =171x10% ; ghy =13.92 5 qf =1

Sustituyendo en la expresion de la TET y cambiando las unidades del resultado:
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I
Aso

~1
.
k, = &I NaV e KT =3540x10"“*m3mol!s7! =3540x107 M~ 157!

~h q(Et —But
h q( %\IAVq(c u%IAV

Para calcular la energia libre de activacion se puede emplear la relacion
n—1 AGgi 0
k, = k—T[EJ e RT  Paran=2, AGY = RT 1nhp—k2r =166,0 KJmol ™!

h { p? KRT

2.5.- Apéndices

Apéndice 2.1.- Funcion de distribucion

Cuando se describe la velocidad desde un punto de vista clasico se esta pensando en una
variable que cambia de forma continua, no discreta, y por tanto, estrictamente, la probabilidad
de encontrar un determinado valor exacto de la velocidad es cero. Cuando se tienen variables
continuas, su distribucion entre la poblacién no se caracteriza por un conjunto discreto de
valores de la probabilidad, sino por una funcién que proporciona la densidad de probabilidad
o funcidon de distribucién. Piénsese en el caso de un examen de 10 preguntas donde los
alumnos pueden obtener, para cada una de ellas, la calificacién de 0 6 1. La nota del examen
puede ser por tanto cualquier valor del conjunto discreto [0, 1, 2, ..., 9, 10]. La distribucién de
la propiedad entre la poblacién de estudiantes (digamos N=50) viene dada por el numero de
estudiantes que ha obtenido cada uno de los posibles valores [Ny, Ny, ... N1o] . Evidentemente,
esta distribucidon puede darse también en forma de probabilidad, sin mas que dividir cada uno

de los N; por el nimero total N.

Nota (xi) Ni pi
0

0

1 0,02
1 0,02
2 0,04
3 0,06
7 0,14
8 0,16
10 0,20
8 0,16
6 0,12
4 0,08

O 0 O Ul » W IN -

=
(e}
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0,25

La representacion de la distribucion de la

020 - . propiedad es en este caso el conjunto de
- valores de la probabilidad de obtener cada
B 0,15 - [ [ una de las posibles notas en el examen.
=
©
2 0,10 - . .

2 En cambio, si se trata de una variable

0.05 . continua no es posible hablar de 1la

’ HH probabilidad de encontrar en nuestra

0,00 .|_| .|_|. A0 B H poblacién un determinado valor. ;Cual es la
0 1

23 456 7 8 910  probabilidad de que una molécula tenga como
Nota

modulo de la velocidad 100 m/s?. ;Qué quiere decir esta pregunta? ;Exactamente
100,000...00 m/s? Entonces la respuesta seria cero. Cuando se tiene una variable discreta es
necesario hablar de la probabilidad de que la variable x tome un determinado valor entre x y
x+Ax. Evidentemente, el resultado dependera de la amplitud del intervalo considerado (Ax).

Ny x+ax
p(x)=—"—
Si nuestra muestra es muy grande se puede obviar este problema considerando intervalos de
tamafo infinitesimal y preguntandonos entonces cual es la probabilidad de que la variable x
tome un determinado valor entre x y x+dx. Evidentemente en ese caso la probabilidad sera un
diferencial, ya que el nimero de casos presentando valores en ese intervalo seria infinitesimal
también (dN):

de—x+dx
dp(x)=—""4
Para evitar el trabajar con diferenciales y poder tener una funcion finita se define la funcion de
distribucién de la variable x (f(x)) como la densidad de probabilidad o probabilidad por
unidad de intervalo, de forma que:

dp(x) = f(x)dx
Teniendo en cuenta que la probabilidad es una magnitud adimensional, la funcion de
distribucién tendra unidades de x'1. Esta funcion es representable y se puede trabajar con ella
de forma analoga a como se hace con la probabilidad.

f(x)

.
.
.
.
.
l“‘
.
.
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Asi, si estamos interesados en obtener la nota media de nuestro caso anterior se puede
simplemente multiplicar cada uno de los posibles resultados (xi) por su probabilidad y sumar.
Esto es equivalente a sumar todas las notas y dividir por el nimero total de casos (N):

1
(x)=—3"Nix; =Y p;x;
N7 i

Pues bien, en el caso de una variable continua, el valor medio también se obtiene
multiplicando la variable por la probabilidad (dp(x)) y sumando (integrando) para todos los
posibles valores:

<x> = J'xdp(x] = jxf(x)dx
Vx Vx
De igual manera se calcular el valor promedio de cualquier propiedad que dependa de x

(h()):
(h(x))= [h(x)dp(x) = [h(x)f(x)dx

Vx Vx

Ejercicio 2.13.- La distribucion gaussiana se utiliza muy frecuentemente en distintos
ambitos para caracterizar funciones de distribucion. Su forma genérica es:
(x-3)?

2 .,
26" | Representar esta funcion tomando:

1
fx)=—-=¢
/2
(27562?
a) 0c=0,6 yd=0,1 y?2
b) 0=0yo=0,6,10y 1,5

Solucion.- a)
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b)

Ejercicio 2.14.- Al estudiar los ingresos mensuales de los trabajadores de un determinado

2
pais se empleo la siguiente funcion de distribucion: f(x) = Cx2e™™

, donde x son los ingresos
mensuales en euros y a se determind que valia 3,785x10° euros™.

a) Calcular C sabiendo que la funcion de distribucion debe estar normalizada.

b) ;Cuadles son los ingresos mensuales medios de un habitante de ese pais?

c¢) Representar la funcion de distribucion. Indicar graficamente como determinaria la
proporcion de habitantes del pais que tienen ingresos mensuales menores que el valor medio? ()

mayores?. Calcular dichas proporciones haciendo uso de las tablas de integrales.

Solucion.-
a) [ dpy = [f(x)dx=1= [Cx“e™ dx=C—

172
vx vx 0 4a a

N|—

1=.[Cx‘2e_aX dx=C—
R 4a 41/2

(recordando que j x2Memax" gy _ & )

1

a3/2

7'51/2

b) Recordando que <X> = jxdpx = jxf (x)dx,
Vx Vx

de donde C=4 =1,6618x1 0%  euros™ .

3/2 ®
4a _ax?
Ix3e X dx .
0

© 2 © 2
<X> = ijxze_aX dx = ij3e_ax dx =

1/2
0 0 n

o0
_ax? n! .y . . .
Como Ix2n+le & dx = —» de la solucién de la integral superior se obtiene:
0 2a
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4232 1 2

(x)= 72 52 = (na)l/z =580 euros

©) 0,0018
0,0016 -
0,0014 -
0,0012 -
0,001 4
0,0008 -
0,0006 -
0,0004 -
0,0002 -
0 : : . : .

0 500 1000 1500 2000 2500 3000

X (euros)

f(x) (1/euros)

Apéndice 2.2. -Efectos cinéticos isotopicos

Las pruebas mas soélidas sobre la bondad de la TET vienen de experimentos de efectos
cinéticos isotdpicos, es decir de estudios del cambio de las constantes de velocidad como
consecuencia de la sustitucion de un is6topo por otro. Evidentemente este efecto es mas
importante cuando la reaccion implica la rotura de un enlace con un atomo de hidrogeno y
éste se sustituye por deuterio. En este caso, la relaciéon de masas entre los isétopos (mp/mp)
es practicamente 2. Experimentalmente se observa que la constante de velocidad cuando se
tiene hidrégeno (kr) es mayor que cuando se sustituye el atomo por deuterio (krp). Por
ejemplo, en muchas reacciones que implican la rotura de un enlace C-H la constante de
velocidad disminuye significativamente al sustituir este atomo de hidrégeno por deuterio.
;Como se puede explicar este fenomeno? En principio, al sustituir H por D el enlace sigue
siendo igual desde el punto de vista electronico, es decir es igual de fuerte para el caso C-H
que para el caso C-D. Dicho de otra forma, la constante de fuerza (kr) para la vibracién del
enlace C-H es igual a la del enlace C-D. Entonces, ;por qué cuesta mas la rotura del enlace en el
caso del enlace C-D? Se puede explicar y cuantificar este fendmeno a través de la TET. Para
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ello se ha de tener en cuenta que, aunque los enlaces son quimicamente idénticos, las
frecuencias de vibracién no seran iguales ya que las masas cambian:

1 [kg 1 [kp
VeH =5 4 ; VeD =5 a0
27\ Uch 27\ Hep

donde las masas reducidas (i) pueden calcularse asimilando la vibracion del enlace C-H (o C-
D) a un problema de dos cuerpos, uno con masa igual a la del hidrégeno (o deuterio) y otro
con masa igual a la del resto de la molécula (mg):

mpm mpm
LcH = RTH TRTH =my (ya que mr>>mgy)
mp +mH mp

Asi pues, dividiendo las ecuaciones de las frecuencias y sustituyendo las masas reducidas se
puede ver cuanto cambia la frecuencia de vibracion al cambiar el atomo de H por D:

1/2 1/2
m:(@J z(m_DJ -z

Ve HcH mpy

Es decir, la frecuencia de vibracidn del enlace C-H es ~1,4 veces mayor que la del enlace C-D.
;(Como influye este hecho sobre la constante de velocidad? Fundamentalmente a través del
cambio en las energias de punto cero de los reactivos. Las energias de punto cero debidas a la
vibracion del enlace C-H o C-D pueden calcularse teniendo en cuenta que la del nivel
vibracional fundamental (v=0) es (¥2)hv:

80(C—H)=§hVCH

So(C—D)=§hVCD

1 1

1 1 v
50(C—H]—80(C—D)=Eh(VCH _VCD):Ef{VCH —%j=3hVCH(1—E]=0,146hVCH

Como se observa, la energia de punto cero en el caso C-H es mayor que la del C-D en 0,146h
veces la frecuencia de vibracion del enlace C-H. ;Qué pasa en el estado de transicion? Para un
proceso de rotura del enlace C-H (o C-D) esta vibracién define justamente la coordenada de
reaccion, por lo que no contribuye a la energia de punto cero (recuérdese que en el estado de
transicion esta vibracién no es una vibracion normal pues el punto de silla es un maximo para
este movimiento, no un minimo). Asi pues, se tendria un esquema energético como el que se
muestra en la figura siguiente:
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Resumiendo, la diferencia entre las energias de los estados fundamentales de reactivos y
estado de transicion aumenta cuando se cambia H por D. Evidentemente, al aumentar la
energia necesaria para llegar al estado de transicion, disminuira la constante de velocidad. De
acuerdo con la expresion (2.35) e ignorando los efectos de la sustitucion sobre las funciones
de particion (el cambio de masa afecta a la traslacién, la rotacion y también puede afectar a
otras vibraciones moleculares), se puede calcular el efecto de la sustitucion isotdpica sobre la
constante de velocidad:

Ask (C-H
_Aep(C-H) Aeh(C-D)-Agk(C-H)  0,146hvcy

krew e KT
keep  4gh(c-p)
e kT

Teniendo en cuenta que los enlaces C-H presentan un nimero de ondas normalmente cercano
a 2800 cm™ esta expresién predice que la constante de velocidad para el hidrégeno a
temperatura ambiente es aproximadamente 8 veces mayor que para el deuterio. Esta relacion
esta en muy buen acuerdo con los datos experimentales para muchos procesos de este tipo.

El tratamiento anterior del efecto cinético isotdpico es muy simplificado. Hay que tener
en cuenta que, en general, la energia de punto cero del estado de transicidn si que puede verse
alterada por la sustitucion isotopica, ya que la masa del atomo sustituido afecta a otras
vibraciones. Si, por ejemplo, se estudia un proceso de transferencia, como la reacciéon H---H---
H ya vista en un apartado anterior, la sustitucion de un H por D cambia la frecuencia no sélo
de la tensidén asimétrica (que es la coordenada de reacciéon) sino también de la tension
simétrica y de las flexiones. El efecto de la sustitucién isotépica sobre las funciones de
particion es fundamental para explicar los llamados efectos cinéticos isotdpicos secundarios.
En este caso se produce un cambio en la constante de velocidad al sustituir un &tomo que no
participa directamente en la reaccidn (no interviene ni en lo rotura ni formacién de enlaces)
por otro is6topo. Su calculo requiere evaluar la constante de velocidad utilizando la expresion
completa (ecuacion (2.36)).
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2.6.- Ejercicios adicionales

Ejercicio 2.15.- Calcular el valor de la energia cinética de traslacion mas probable en
funcion de la temperatura para un gas de masa molecular My

Solucion.- €, = kT/2

Ejercicio 2.16.- La velocidad de la reaccion H2 + Iz — 2HI depende de las colisiones
entre las distintas especies en la mezcla de reaccion. Calcular las frecuencias totales de
colision por unidad de volumen para los encuentros: (a) H2 + H2; (b) 12 + I2; (c) H2 + Iz, para
un gas a 400 Ky 1 atm con cantidades equimoleculares de ambos componentes. Las secciones
eficaces de colision son o(Hz) » 0,27 nm? y 5(I2)=1,2 nm?2,

Solucién.- a) Zn, m, =3.29x10%m 57 by zp ) =130x10 m s

0) Zy, 1, =L13x107 m 357!

Ejercicio 2.17.- Se ha estudiado la siguiente reaccion trazando para ello la superficie de
energia potencial en funcion de las dos distancias que parecen punteadas en el dibujo. La
superficie de energia potencial se representa mediante curvas isopotenciales trazadas cada 1
kcal/mol y las distancias estan en angstroms.
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a). Describe todos los puntos estacionarios relevantes desde el punto de vista de reactividad
que aparecen sobre la SEP indicando su naturaleza (reactivos, productos, estructuras de transicion,
intermedios), el valor de las distancias seleccionadas, asi como su energia.

b). Representa la variacion de la energia potencial con la coordenada de reaccion para los
posibles mecanismos de reaccion, indicando los valores aproximados de la energia de activacion y
de reaccion. Describe los mecanismos indicando cudl se daré preferentemente.

Solucién.- a) dos posibles mecanismos, uno concertado y otro por etapas b) concertado 35,5
kcal mol!; por etapas 38,5 kcal-mol! . Energia reaccion 13,5 kcal mol™!

Ejercicio 2.18.- La reduccion enzimatica de piruvato a lactato tiene lugar por la transferencia
de dos atomos de hidréogeno (un protéon y un hidruro) tal y como aparece representado en el
siguiente esquema:

1240

2.001
L 1.80

dO-H 1.60

>_CONH i dey A\ CONH

1.404

-
Dz

P24 PIRUVATO [CH,COCO0] _2H, LACTATO [CH,CHOHCOO/]

1.00 1.00

0.80

0.80
1

La transferencia puede tener lugar por medio de dos mecanismos distintos que aparecen
reflejados en la superficie de energia potencial obtenida en funcion de las distancias C-H y O-H-
En la figura las lineas de isopotencial se representan espaciadas cada 5 kcal/mol y las distancias en
angstroms.

a) Dibujar los perfiles de energia potencial a lo largo del camino de reaccion indicando los
valores aproximados de las energias de activacion y de reaccion para cada mecanismo. ;Qué
mecanismo estara favorecido cinéticamente y cual termodinamicamente?

b) La determinacion experimental del efecto cinético isotdpico, como cociente entre la
constante de velocidad original y la obtenida cuando los hidrogenos transferidos se substituyen por
deuterio, condujo a un valor mucho mayor del predicho mediante la Teoria del Estado de
Transicion. Explicar el posible origen de esta discrepancia.
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c¢) Representar claramente sobre la superficie los caminos de reaccion correspondientes a los
dos posibles mecanismos. Identifica los diferentes puntos estacionarios indicando si son reactivos,
productos, intermedios o estructuras de transicion y dando el valor de las distancias C-H y O-H
correspondiente a cada una de ellas. Explica brevemente en qué se diferencian ambos mecanismos.

Solucién.- a) Dos mecanismos, uno concertado y otro por etapas; b) siendo favorecido
cinéticamente el concertado (energia de activacion entre 20-25 kcal-mol™') frente al por etapas
(energia de activacion entre 30-35 kcal-mol™!); ¢) efecto tanel.

Ejercicio 2.19.- Para la reaccion entre el isocianato de m-tolueno y el alcohol n-butilico se
han obtenido las siguientes constantes de velocidad de segundo orden:
T(°C) 00 7,0 150 250
10° kr (1 mol™'s™) 4,04 7,72 12,9 25,0
Calcular la energia de activacion y el factor de frecuencia. Usando la teoria del estado de transicion
calcular la entropia de activacion a 298 K.

Solucién.- E, =48,64kImol™'; A=84,71mol 'm3s™1 ; AS)F =-1939 7K mol™!

Ejercicio 2.20.- Calcular la energia libre, la entalpia y la entropia de activacion para la
reaccion de hidrogenacion del eteno a 628 K sabiendo que A=1,24x10° M5! y Ea=180 kJ mol™.

Solucién.- AHgi ~169,6 kJ mol ™! Asgi —_1840JK 'mol™! AGgi —285.1kJ mol ™!

Ejercicio 2.21.- La molécula de hidrogeno (Hz2) reacciona con un atomo de cloro (Cl) para
dar CIH + H a T=500 K pasando a través de un estado de transicion lineal. Para este sistema:

a) Calcular la funcién de particion molecular electronica de reactivos y estado de transicion a
500 K. Téngase en cuenta que el atomo de cloro neutro posee un estado electronico
fundamental ?P32 y un estado excitado de baja energia *Pi> a 881 cm’! y que el estado de
transicion posee un electron desapareado.

b) Calcular la constante de velocidad para dicha reaccion sabiendo que la diferencia de
energia entre los niveles fundamentales del estado de transicion y los reactivos es de 4,9

kcal/mol
Datos:
Cl T E.T. (Cl—H—H)
M (g/mol) 35,5 2,0 37,5
B (s 1,823x10'? 1,888x10"!
viem™!) 4400 1360; 540; 540*

*excluida la coordenada de reaccion

Solucién.- b) k, =1,262x10° m>mol 15!

Ejercicio 2.22.- La reaccion de substitucion nucleofilica en fase gas entre el fluoruro de
metilo y el anién cloruro transcurre desde un complejo ion-dipolo (un s6lo reactivo) hasta
productos a través de un estado de transicion, tal y como viene representado en la siguiente figura:
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Mediante célculos teéricos se han determinado las siguientes propiedades de reactivos y estado de
transicion a 298 K:

Complejo de reactivos | Estado de transicion
M: (uma) 69,5 69,5
Grot 1,393x10* 1,082x10*
Qib 23,51 3,703*
Energia potencial, kcal/mol 0 27,01
Energia punto cero, kcal/mol 24,93 23,66*
Entalpia, kcal/mol 0 25,32

* Excluida la contribucion de la coordenada de reaccion
a) Calcular, mediante la teoria del estado de transicion, la constante de velocidad a 298 K,
expresandola en unidades del sistema internacional. Suponer que no existen estados electronicos
de baja energia ni en reactivos, ni en el estado de transicion

b) Calcular la entalpia, entropia y energia libre de activacion, asi como el factor
preexponencial y la energia de activacion a 298 K.

Solucion.- a) k, =1,017x10 /s b) AGY =2698kcal/mol ; AH¥ =2532 kcal/mol :
T

AS* =557 cal/(molK) ; E, =2591keal/mol ; A=1023x10'%s"!

Ejercicio 2.23.- Considere la aplicacion de la teoria del estado de transicion a dos moléculas
sin estructura interna, caracterizadas por tener masas m; y my y didmetros d; y d».

a) Calcule la funcion de particion de los reactivos (considerando Unicamente la contribucion
traslacional)

b) Calcule la funcidn de particion Eli considerando que la estructura de transicion presenta
contribuciones traslacionales, rotacionales y un s6lo modo vibracional que es justamente el
asociado a la coordenada de reaccion (stretching del atomo formado entre los atomos 1 y 2). Para
el calculo del momento de inercia considere que en la estructura de transicion las moléculas de
reactivos estan en contacto.

c) Compare la expresion obtenida para la constante de velocidad utilizando la TET con la
correspondiente a la Teoria de Colisiones. ;Qué conclusiones puede extraer?

3/2
Solucién.a) g, (2T y
gnzk{mlmzdé}
m, +m
b) qrot = liz :
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c) Para ‘moléculas’ sin estructura la teoria de colisiones y del estado de transicion
conducen a la misma expresion.
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