TEORIA DE LAS REACCIONES BIMOLECULARES.
TEORIA DE COLISIONES.

Los origenes de la Teoria de Colisiones durante la década del siglo XX, estan relacionados,
de alguna manera, con la existencia, en aquella época, de la controvertida “hipdtesis de
radiacion”, por lo cual, se creia que la reaccidn quimica se producia gracias a la absorcién de la
radiacion infrarroja. El estudio realizado por W. C. McC. Lewis fue suficiente para demostrar que
las velocidades de las reacciones quimicas se podian interpretar facilmente a base de colisiones
intermoleculares, haciendo innecesaria la hipdtesis de la radiacion.

Frecuencia de las Colisiones Intermoleculares.

Cuando se intenta deducir una expresién para la velocidad de la reaccién bimolecular de A
con B, es aconsejable empezar por el estudio de las reacciones en fase gaseosa, porque el
comportamiento de las colisiones intermoleculares en estas condiciones es bien conocido.

El primer objetivo es evaluar el nimero de colisiones A-B que tienen lugar por unidad de
volumen y unidad de tiempo, para una de las concentraciones dadas de Ay B.

Para estos fines, se suelen tratar las moléculas A y B como si fueran esferas perfectas de
radios r, y r,. Una colision A-B significa que los centros de las dos moléculas han llegado a
acercarse hasta una distancia (r, +r, ), que denominaremos d. Consideremos una molécula A,

moviéndose a su velocidad media, ¢, que segun la teoria cinética de os gases viene dada por la
ecuacion:
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Donde k, es la constante de Boltzmann, T es la temperaturay m, la masa de la molécula
A. En la unidad de tiempo, esta molécula se desplaza una distancia ¢, y tendra una colisién con
cada molécula B cuyo centro se encuentre a una distancia de la trayectoria del centro de la
molécula A, igual o menor de d. El nimero de moléculas de B encontradas sera el de moléculas
contenidas en un volumen nd?c .

Esta respuesta seria correcta si todas las moléculas de B estuvieran quietas, pero en
realidad todas ellas estan en movimiento y, esto significa que le numero de colisiones sera incluso
mayor. Se puede mejorar la respuesta anterior, utilizando la velocidad media relativa de la



molécula A con respectoa B, ¢, enlugarde c,,. Esto es equivalente a utilizar en la ecuacion (1)

la masa reducida i =m,my /(m, +my), en lugar de masa de una molécula A.

Para obtener el nimero de colisiones A-B de una molécula A, en la unidad de tiempo,

debemos multiplicar el volumen nd* ¢, , , por el nimero medio de moléculas A por unidad de

volumen, n, .

El niUmero total de colisiones A-B por unidad de volumen, y unidad de tiempo N ,,, sera

AB’
el producto anterior multiplicado por 7, el nimero medio de moléculas B por unidad de

volumen, obteniéndose:
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Donde R, es la constante de los gases,y M , es la masa molar relativa de A, que se

obtiene multiplicando el numerador y denominador por la constante de Avogadro, N ,.

La deduccidén anterior, utilizando la teoria de colisiones en gases, se refiere a las colisiones
en fase gaseosa. En disolucién, el movimiento de las moléculas de reactivo serd limitado por la
intervencion de las moléculas de disolvente, pero la mayor parte de los estudios realizados han
llegado a la conclusion que el nimero real de colisiones A-B en disolucién , es muy similar a su
numero en fase gaseosa con las mismas concentraciones de reactivos.

Aunque sea desviarse del objetivo marcado, es ilustrativo evaluar el nUmero de colisiones
A-A que se producen por unidad de tiempo. Su nimero se puede obtener de la misma manera,

considerando el diametro de la molécula A, d,, y teniendo en cuenta que en el producto

m,c,n,, por n, secuentacada colision A-A dos veces, por lo que es preciso dividir el

resultado por dos. Asi se obtiene:
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Que muestra que si dos moléculas A y B tuvieran masa y radios iguales, con
concentraciones iguales de ambas, habria doble nimero de colisiones A-B que A-A.

A igualdad de los otros factores, la velocidad de reaccion debe ser proporcional al nimero
de colisiones por unidad de volumen y unidad de tiempo. Segun las ecuaciones (2) y (3), para que
las constantes de velocidad de estas reacciones sean directamente comparables, la reaccion A-A
deberia tener una constante de velocidad 2k, y la reaccion A-B deberia tener k.



A partir de las definiciones de velocidad de reaccion y constante, la ecuacién de velocidad
para la reaccion bimolecular A+B se escribe convencionalmente como:
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Mientras que la ecuacion de velocidad para la reaccién bimolecular A+A es:

_ZEA] =2k[A] Ec.5

A partir de la ecuacion 2, se puede deducir la frecuencia de colision, Z,,, que es igual ala
constante de velocidad de segundo orden que correspondiera a la reaccion, si cada colision A-B
diera lugar a reaccion. Esta magnitud se obtiene dividiendo N ,, por las concentraciones de Ay de

B. Las unidades de la velocidad de reaccién son ahora, moléculas por unidad de volumen y por
unidad de tiempo, y tenemos:
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Donde todas las cantidades del lado derecho estan en unidades SI. A partir de esta expresion
podemos obtener la frecuencia de colision en las unidades que sean mas usuales.

(i) Enfase gaseosa:
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(ii) En disoluciodn:
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donde N, esla constante de Avogadro.



