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1. Introduccion

B + C 2 Productos

Reaccion bimolecular, elemental, directa y en fase gas

d(C
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2. Teoria de Colisiones

La Teoria de Colisiones aborda la reactividad quimica desde la descripcion
del movimiento de las moléculas que forman la mezcla reactiva y las
colisiones que se producen entre ellas

Teoria Cinética de Gases:
Desarrollo: 1858-1868

1. Se considera que una muestra macroscopica de gas esta constituida por
un numero enorme de atomos o moléculas que mantienen una distribucion de
equilibrio.

2. Se considera que las particulas constituyentes del gas se trasladan de
acuerdo con las ecuaciones de Newton (tratamiento clasico del movimiento).

3. Los choques entre particulas y con las paredes del recipiente se consideran
perfectamente elasticos, conservandose la energia cinética traslacional e
ignorandose la estructura interna de las moleculas.




Funciones de distribucion

Magnitudes continuas

Probabilidad de que una variable tome un valor entre x y x+dx

dp,

X

N

dN AT Numero de casos que presentan un

valor entre x y x+dx

\% Numero de casos totales

dp, = f(x)dx

f(x) es la funcion distribucién de probabilidad y es una densidad de probabilidad o

probabilidad por unidad de intervalo

dx
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Funciones de distribucion

Magnitudes discretas Magnitudes continuas
_ 1=|d = | f(x)d
> =1 [de00=[f0adx 1

()= Y Nx, = TP (x) = [xdp(x) = [ xf(x)dx



2.1. Velocidades Moleculares

@® Funcion de distribucion de las componentes v,; vy; v,

Fraccion de moléeculas con la componente x de la velocidad comprendida entre
V, Yy v, +dv,

Fraccion de moleculas con la componente z de la velocidad comprendida entre
Vv, y v,+dv,

Fraccion de moléculas con la componente y de la velocidad comprendida entre
v, y v, tdv, |
dN, Z 9
—=dp(v,)=9(v,)dv,

Si las direcciones son equivalentes v

a(v,)=9g(v,)=9g(v,)




2.1. Velocidades Moleculares

@® Funcion de distribucion del vector velocidad

Fraccién de moléculas con vector velocidad comprendido entre V. y vV +dv

dmv = dp(V) = §(V)dV = ¢(V)dv,dv, dv, " a,
dv,

dv,

L L L VX L
Si las componentes de la velocidad v, v, v, son independientes

dN, dN, dNVy dN,
N N N N

B(V)dv, dv,dv, = g(v,)dv,g(v, )dv,g(v, )dv,

o(V) =g(v,)a(v,)a(v,)




2.1. Velocidades Moleculares

@® Funcion de distribucion del moédulo de la velocidad

Fraccion de moléculas con modulo velocidad comprendido entre v y v+dv

dN,

=dp(v)=G(v)dv

O



2.1. Velocidades Moleculares

Obtencion funciones distribucion: g(v;)

Tratamiento cuantico: Probabilidad de encontrar una molécula (o fraccion de

moléculas) en un estado traslacional n,,
&,
e kT

o _En
Ze kT
n =1

Tratamiento clasico: Densidad de Probabilidad de encontrar una molécula (o
fraccion de moléculas) con componente x de la velocidad comprendida entre v, y

v, +dv,
_my; _my; _mv;
g(vy) =P ;= = 1/2
dvy, +o _mv] r Y2 (2T
J‘ e 2kT gy, (]
m/2kT m

—00

g(vx):(

m ]1/2
27kT

mvy
2kT
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2.1. Velocidades Moleculares

Obtencion funciones distribucion: g(v;)

g(vx) (s/m)

a(v,)=9g(v,)=9g(v,)
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2.1. Velocidades Moleculares

Funcion de distribucion de vectores velocidad v,
dN oy g
NV =¢(V )dv o(v)=9(vx)g(vy)g(v;)
Funcion de distribucion de modulos de velocidad
dN dN N
V=G(v)dv = | V= [#(v)avdvdv,
orientacion orientacion
m 3/2 mV2
G(vV)=4nv’| —— | exp|—-——
2nkT 2kT
8,0E-04 6,0E-03
7,0E-04 - He: funcion G(v) funcién G(v) a 300 K
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2.2. Velocidades Caracteristicas

(v,)=(v,)=(v,)=0

Velocidad media (médulo)

o0

(V)= : vdp(V) :T vG(v)dv

3/2 2 3/2 0 2

3 mv mv
(v)=|v-4nv* m exp| — dv=4n( m j Iv3 exp| — dv

2 2nkKT 2KT 2nkT 2KT

S, 2( d ; (8"

2kT

Velocidad cuadratica media (modulo)

<v2> = Tvzdp(v) =TV2G(v)dv

0 3/2 2 3/2x 2
mv mv
<v2>=Jv2-4nv2( m j exp| — dv=4n( m j .[v“exp = dv
] 2nkT 2KT 2nkT 2KT

<v2>:4n( m )3’2 1Pk :(3ij
5/2
2nkT 559 m m
2kT




2.2. Velocidades Caracteristicas

Velocidad mas probable

oG(v)
oV

oG(v) o m Y mv?
= 4nv exp| —
oV o\ 2nkT 2KT

oG(v) m )’ mv? » 2MvV mv? m " mv* mv?
=47 2vexp| — —VS——exp|l - =47 vexp| — 2—
oV 27kT 2kT 2kT 2kT 27kT 2kT KT

=0

L V= 0
8(2(\/) =9 6 M =0>v=c 1/2
v 2
oM :O—>v:(2ij
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7,0E-04 | \<v> Vp - m
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2.3. Distribucion de Energias

Ns (Stras 2 80
N

) = ]O'dp(gtras) = ]O-G(Stras )d&[ras

dN 2¢ m ' € 1)
N - = G(gtras )dgtras = 47[ res j( j exp(_ — j( ] dgtras

m )\ 2rkT kT )| 2me,.
1,4E+20
1,2E+20 A
.
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2.3. Distribucion de Energias

¢, Qué moléculas se mueven en promedio a mayor velocidad?

€

<V>:[8’<_T]w m, <m, =(v), >(v)

m

¢, Qué moléculas tienen en promedio mayor energia cinética?

tras

1

=—mv’=
2

3kT

<8tms>=<%mv2>=§m<v2> Z/{? _3 ket




2.4. Colisiones con la Pared

N,V, T

A
v, dt , . . : ,
Z Y ¢ Cuantas colisiones se producen por unidad de tiempo y de area?

A

v

v

X
1° Consideremos las moléculas con componente y de la velocidad entre v, y v,+dv,

dN,

N
2° ¢ Cuantas de éstas colisionan con la pared en un dt?

=g(v,)dv, dNVy =Ng(v, )dv,

Ny, =V an, =20 (siv, > 0)

Vy V Vy

Ng(v, )dv,



2.4. Colisiones con la Pared

A N! V
Z vy dt  ;Cuéntas colisiones se producen por unidad de tiempo y de érea?

A

v

X
3° Cuantas colisionan con la pared en total (cualquier valor de v,)

° Av dt 1/2 2
IdNPV(v) j NAdtv( m ) exp—mVy dv

Ng(v,)dv, =
V Y\ 2nkT 2kT |’

0
NAdt( m b mv? NAdt( m Y'*kT NAdt( kT )"*
dN, = [v,exp/ -2 ldv, = _
V. \2nkT kT | Y V (2nkT) m  V |2mm

0

4° ; Cuantas colisiones se producen por unidad de area y de tiempo? Z,

1.dN, _( KT j“ZN xS 1 dN, 1(8ij”2N 1N

p= — 4 Z, =— =— R VA T
A dt 21tm V A dt 4 mm V 4 'V

N_ P |, _1dN,_ P
V kT " A dt (2nmkT)"?




2.5. Colisiones Intermoleculares

Mezcla de dos gases en un volumen V a temperatura T

Tipo 1 Tipo 2
No. moléculas N N,

5 diametro d, d,
//dz velocidad <Vq¢= <vy>

012 = w[(dy+d,)/2]?

SRECEEEEEE >
/y <v,>
(d4+d,) / 2

<.N

diametro de seccion de
— colisién colision

<V o>dt

¢, Con cuantas moléculas de tipo 2 puede ¢

Ny, (d;+d,) N
Vg “=n] -1 2) dt—% =
cil v 77( 2 <V12> v

ocar la de tipo 1 en dt?




2.5. Colisiones Intermoleculares

¢ Cuantas colisiones con moléculas de tipo 2 sufre una de tipo 1 por u. de t.?

z,, = nds, <v12>% = 012<v12>% (frecuencia de colisiéon o colisiones por u. de t.)

¢ Cuanto vale la velocidad relativa media?
Es la velocidad media correspondiente a una particula con masa igual a la masa

N A 1A A

Y {BKTJW

1/2 1/2
8kT 8kT| 1 1 _ mymy 1 m+m, 1 1
<V12>= — = + H= I —= . = +
U T |mp my ] BN
1/2
z,, = ndj, ~,
TU V




2.5. Colisiones Intermoleculares

Frecuencia de colision de una molecula tipo 1 con las de tipo 2 0JO!
1/2
8kT) N
Zig = ndfz( _j — L1y # Ly
T V

Frecuencia de colision TOTAL 1-2

1/2
8ij N, N,

N,z,, = ndfz(
o

Frecuencia de colision TOTAL 1-2 por unidad de volumen

N,z
Ly = 1\/12 = ndfz(

T V V Z12 = Z21




2.5. Colisiones Intermoleculares

Frecuencia de colision de una molécula tipo 1 con las de tipo 1

8ij1/2 N, _ My my g4 _dy+d —d
U 11 1
v my+my; 2 Z

Z1p = ”d12( =
Tl

1/2
8kT N
z11="2md] ( j b

7ty %4

Frecuencia de colision TOTAL 1-1 por unidad de volumen

1/2
; 1 kT V2 (N
Z11 Z11—ﬁﬂd1 , 2

\_» Para no contar dos veces la misma colision




2.5. Colisiones Intermoleculares

Recorrido Libre Medio

© ,._ distancia recorrida _ distancia/t
A colisiones  realizadas colisiones/t
O

Gas puro KT 1/2
K:<v1>: (Tcmj 1 V1 kT
1 Z11 2 8kT 1/2N \/Eﬂ:d,]z N1 \/§7Td12 P
Vord? 5|
Tm V
Mezcla 2 gases A <V1>
e
Zi1 T2y
(V2)
7\/ —_

5 =
Z21 T Z22



2.6. Colisiones y Reactividad

B + C 2 Productos

1) Describimos las moléculas como Esferas Rigidas de diametro dgy d¢

i) Para que haya reaccion debe producirse colision entre By C

i) Suponemos valida la Distribucion de velocidades de Maxwell-Boltzmann

Si toda colision fuera efectiva:

1 dN Ng N 2
Voa e SOV o =

N, dn Ng N d|C
——\; dtC:G<VBC >Niv8vc |:> _%:G<VBC>NA[B][C]




2.6. Colisiones y Reactividad

iv) Solo las colisiones con ¢ suficiente son efectivas

kr = G'NA'< VBC >

Kr () = o(e)Na<vpc >

La magnitud

macroscopica
es un promedio

K, = j k. (¢)G(e)de =
0

0

j

)

Nao(e)

< vgc >G(g)de

V

Modelos Teoria Cinética de Gases

==

1 3/2
G :2 o ’I/2e e
(¢) 1 n(nij A ( KT

2
2

. :( 8
muk T

172
e S
N,| — exp| — —
j A!kT o(e) p( kT)dg




2.6. Colisiones y Reactividad

ole)=0 V ¢&<g
ole)=mdés V¥V e2¢

o(e) Ninguna colision es
efectiva

wevsssss. _—— Toda colision con € > g, es

o=Tt" d2 e .
- efectiva




2.6. Colisiones y Reactividad

(P

Teniendo ambas g>¢ , éla probabilidad de que sean efectivas sera igual?

<VB(;>
e ..’:’




2.6. Colisiones y Reactividad

. ., .
0(8) -0 \/ £<¢g, CO|.IS.I0n no efectllva. no alcumula
suficiente energia en la linea que une
o e > los centros
o(e) = ndBC(‘I—?Oj V  e2g,
p,

o(e) Ninguna colision es

efectiva
G T — _________________"__"_"____/ Toda colision es efectiva
T
I A
1 .
| y va: .
¥ / CoI|S|c,>n efectl\,/a acumula suficiente
=: energia en la linea que une los
centros
V4
€




2.6. Colisiones y Reactividad

o(e)=0 V e<g,
G(S)Z?’Cdéc( —S—OJ vV  exg,
3

Vo

skT )" , £y )
k. ={| — N, tdr~|EX
r [ AUpc P( kT)

Fraccion con
Energia Suficiente



2.6. Colisiones y Reactividad

dink d| (8kT)"” £,
E_=RT? " _RT? Dt
a qT RT d_{ln( TCMJ NAndBCexp( kTﬂ
1/2
d | (8k 1 1 ¢ 1 1
=RT? “|Inl — | N,md3 InNT- "2 |=RT? 0 = —RT+E
dT{n[nuj AT BC+2 kT:| RT |:2_|_ kT2:| 2RT—|—NA80 2 0
. = - 1/2 _E, 1/2RT+E,
k. =Aexp| - _ a | =| "' | Npndice RTe RT
: p( RTJ A=K, exp(RTj ( n“j ATABC
1/2
=[8ij N, md3. exp(1)
T 2
Reaccioén E.(kd mol) | Ag,p(M1sT) | Ayc(M-1s)
2NOCI—-2NO+2Cl 102.0 9.4 10° 5.9 1010
2ClI0—CIl,+02 0.0 6.3 107 2.5 1070
C,H4+H,—>C,H; 180.0 1.24 108 7.3 10"




2.6. Colisiones y Reactividad

0,+CO —-> 0--0--:CO—-> 0+ 0CO

v) Para que una colision sea eficaz se ha producir
con una determinada orientacion

1/2
S8KkT €
K= p(ﬂ—uj N, 7dgc eXP(— ﬁj

Fraccion con Fraccion con
Orientacion Adecuada Energia Suficiente



2.6. Colisiones y Reactividad

O 9

Teoria de Colisiones:

* Alta capacidad interpretativa (ley de velocidad, ley de Arrhenius)

* Poca capacidad predictiva (energia umbral, factor estérico)

Limitaciones: Las moléculas no son esferas rigidas!

* Interacciones intermoleculares
* Estructura molecular



3. Superficies de Energia Potencial

¢, Como incorporar la estructura molecular y las interacciones intermoleculares?

’ ‘ H:Te+Tn+Ven+ ee+Vnn

., Como resolvemos el problema? Aprox. Born-Oppenheimer m, >> m,

N

— -’I\- + \A/ + \7 |:> HeIeLPeIe — Eele\Pele

V(R)=E_.+V. . Energia Potencial
Molecular



3. Superficies de Energia Potencial

* Da las fuerzas sobre los atomos

F =-VV(R)
V(R) :Eele +Vnn

* Depende de 3N-6 (o 3N-5) variables

Energia Potencial < (siendo N el numero de atomos)

Molecular * La energia total se obtiene sumando

la energia cinética de los nucleos:
Trasl + Rot + Vib

ET — V(R) + Tnn
-




3. Superficies de Energia Potencial

EjemploH, —» 2H V(R) depende de 3*2-5= 1 variable
(la distancia internuclear R)
A
E Ro R—0
E, =
c — — D.=4.74 eV
1
3
ReRaRb R, R R R, o
Cc



3. Superficies de Energia Potencial

Ha + HbHc - HaHb + Hc

=
R,, disminuye

3*3 -6 =3 variables < R,. aumenta

_ 0., suponemos fijo 180°

Tendremos una SEP 3-D :> Rab s Rpe s V



3. Superficies de Energia Potencial

N =

% AT
b

T




3. Superficies de Energia Potencial

Ha + HbHc - HaHb + Hc

B 8 AN Candisa & N Pl Sonipay
& e LR
b \5\@‘\ e 1N W Md\l‘]’ -3 e iaTe :
WeooNe e Fude Molla Bisa 0 £ o,
{'{ %‘ﬂ A‘\ Jn : < 9(' :_.‘ \‘ h)l’(’u
B W O\ e Forquela Collad: s
B W ‘L\‘f;‘}_’szh AN A - 1943 8 i
R v SN T i
g N 'kj_,. Toy=¥7 (| Bef de Plapa Ca""!‘?’::, —=uTAB: 20 +
‘rlj‘;}__ = AN\ i W 1 . |

ANl R e\ €

X {\7 \ Y ‘.'U; ,’l -'- \: '\v
A Y N VAL
kML

! - ‘l‘,YI‘l‘(gl 3 ,‘ os
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« 1894
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3. Superficies de Energia Potencial

ot HoHe = HHy+H [07e) |

Reactivos

J L

20 -

R ,~0.74 A
RbCz2'7 A
Productos

S 5,
5 RSN S
Septac L LA
2&*‘“‘%‘.&‘{{"«%&3
R
- ASTTRS SRR,
.

40 —




3. Superficies de Energia Potencial
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3. Superficies de Energia Potencial

Ha + HbHc - HaHb + Hc Camino de
Reaccion




3. Superficies de Energia Potencial

Hc

H,+HH, — HH,+H,
E(kcal/mol)
40 —
Ha...> HbHc ,’1; HaHb"'>
t 7 h

\
S 200 R
s \\
// Ha">Hb">Hc N

reacy'voé
- |

coord. reaccion (A)

1- Acercamiento de a (b-c = cte)

2- a-b se acorta b-c se alarga
(se forman y rompen enlaces)

3- ¢ se aleja (a-b = cte)

~ productos 2.0 |
| N —

—~
o<
~
o]
©

n'd

1.0 |

Camino de
Reaccion

.

o

0_-

\_
&




3. Superficies de Energia Potencial

— —

H.,--H,--H, H,--H,--H, Stretching Simétrico




la Potencial
icies de Energia
3. Superficie

—_
4—

a"Hb"Hc

Stretching Simétrico

e
AN
CECSeteS \
e
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S %,
SRR
o PP

74!’
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““‘ ““‘
LS
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3. Superficies de Energia Potencial

1
_ai
2

R (t+8t) ~ R (t)+Vv (1)t +—a (t)5t> +....




4. Teoria del Estado de Transicion

Superficie
Divisoria

Reactivos




4. Teoria del Estado de Transicion

1) Se supone que todos los reactivos que alcanzan la superficie critica dan lugar a
productos

ii) Se supone que los reactivos mantienen una distribucién de Boltzmann
correspondiente a una temperatura T

i) Se supone que las moléculas que alcanzan la superficie critica
mantienen también una distribucion de Boltzmann correspondiente a la
misma temperatura T

iv) El movimiento a lo largo de la coordenada de reaccion puede separarse de los
demas y tratarse clasicamente

B + C 5 X¥ - Productos Punto de Silla) 4

Productos

Reactivos



4. Teoria del Estado de Transicion

|
Punto de Silla

B + C 5 X¥ - Productos

Productos

CdNg _dN, N T=0/ <V, >
dt dt T

dN, N <v_ >
dt O

O _ [xa] < Ver >
dt O




4. Teoria del Estado de Transicion

dt O
B+Cs Xt
N* q ( Ag} ) ( Ag} )
= exp| —— XP| ————
NgNc  gsqc KT ) KT )

Aeh = go(X*)~[e(B+C)]

e(x¥) +EPC(XH)|-

Productos

(B +C)+EPC(B +C)|

Reactivos



4. Teoria del Estado de Transicion

_M: [X*]< v, >
O

q7

NgNc ) Oglc [B][C] - CI% ch Ry kT
A A

qB — qtrasqrotqvibqele Ly Ly
qi — qﬁasq;totqtibqile — qir [qﬁasqfotqvibqile} — qirq

5 Tratamiento clasico
: : o :

= . (2nmikT)"
T — der = " 0

Punto de Silla



4. Teoria del Estado de Transicion

< Vg >= [V g(ve )dv,, =
0

1 1/2 £ 1/2
me, me Ve, KT
V., exp| — dv, = ;
21kT 2KT 2Tms,

O ey 8



4. Teoria del Estado de Transicion

PR Os Jc KT
N,V NV
kT %V Ae!
A 80
= " qB qC exp —ﬁ)[B][C]
N,V /NV
~1
kT qﬁ V Ae}
k. . exp| — 20
h Jg dc KT




4. Teoria del Estado de Transicion

Formulacion Termodinamica de la TET




4. Teoria del Estado de Transicion

Co=1M B+C s Xt P%=1bar
t Ke RT kKT RT
kr:khﬂég co Tpo e =T pe e
AGY = —RTIn(K%) AGY = -RTin(K})
o KTRT [ AGY
K, = khT C10 xp[_ AIS'F j <= P PP RT

0t 0t
L L . ASE exp _AHZ k. = kT R'OI' exp ASe exp _ AR,
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Formulacion Termodinamica de la TET
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Formulacion Termodinamica de la TET
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Limitaciones de la TET

* Recruzamientos de la Superficie divisoria
I —

kr,TET > kr,exp
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Limitaciones de la TET

* Efectos cuanticos en la coordenada de reaccion C> Efecto tunel

/\

\—/ \ kr,TET < kr,exp
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Limitaciones de la TET

* La hipétesis de equilibrio no siempre es valida

‘/ e La hipotesis de equilibrio funciona si el tiempo
entre colisiones es mucho menor que el tiempo
medio para reaccionar

J ¢ La hipotesis de equilibrio no sera valida en
./ reacciones en fase gas a muy baja presion

\




Tema 2. Cinética Molecular
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