Xavier Verdaguer
Quimica Organica:

Introduccio als
Mecanismes de Reaccid

Que és una reaccio ? (QO)

e Una reacci1o és una transformacio d’un
compost en un altre!
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* Trenquem 1 formem nous enllagos...
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1. Tipus de reaccions Organiques

*» Reaccions d’addicio

. '3
H H H H
» Reaccions d’eliminacid
H CI H
it ——  y=( + Ho
H H H H

» Reaccions de substitucio
i i
H-C-H * CI—Cl H-C-Cl + H-Cl
H H
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2. Mecanismes de Reaccio

Com tenen lloc les reaccions?

Com es trenquen i formen els enllagos?

* Trencament d’enllacos:

Homolitic (radicals) A'B — A. + .B

\/

Heterdlitic: (Polar) A - B
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A—B
+—

| Atencid! mitja punta de fletxa denota el moviment de un sol e- 4
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» Formaci16 d’enllagos

Homogénic (radicals)
AL

Heterogénic (polars): son les més corrents

A.B

A+ + :B S A 5 B
Electrofil Nucleofil
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3. Intermedis de reaccio 1 perfil de reaccio

e Com té lloc la addicié del HCI sobre I'etilé ?

H H Cl
N—/ + H-Cl
/N H7  TH
H H H H

*En realitat la reaccié té lloc en dues etapes:

H m 1* Etapa H H 2" Btapa
>——< * Hbar H— @Q
H H H H

H H
H——-C
H H

Reactius Intermedi de reaccid Productes




Perfil energétic de la Reaccid (Coordinada de reaccio)

Energia lliure

Energia lliure

T
N\ /f N A lent || .._ rapid ||
C=C + HL—Br: —_— —O—— 4+ *Bif L; —C—C—
/ \ . + | /q- | |
\H_,x' ‘BriH
un carbocatio
intermedi

CH:‘GHCHZCH;; + Br

CH,CH=CHCH,
+ HBr

CH;(IJHCHECHg
Br

Progreés de la reaccio

» Els intermedis de rx6 tenen un temps de vida mig discret
* Els intermedis de reacci6 es poden aillar i estudiar
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Estat de Transicio (ET o 1)

AGH = Energia lliure d’activacio .

— — /
intermedi
CH';C_'-HCHQCH':, +Br
+HBr -AG®
Br

Progrés de la reaccié
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Estat de transicié en la reaccid del HCl amb 1’etilé (1a Etapa)

CIQH\_ T 1+
H ) H . S H W
t—i e H.--- H & + CrI
H H H H H H
Definicions

» L estat de transicid és 1" estructura de maxima energia en el

procés de formacié o escissid d’enllag{os)
* En I’ET els enllagos estan a mig formar i a mig trencar
* L’ET no es pot aillar ni es pot observar (temps de vida = 0)
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4. Cinetica Quimica
» La cinética €s pertinent a la velocitat de les reaccions

N 7 N . slow [ .. fast |

C=C + H—Bn —— —C—C— + Bri —— —(C—(C—

Y = ) 7 |
“H , :Bri H

a carbocation

intermediate

» Els parametres d’activacié (AG?) determinen la velocitat de

les reaccions
’\n_tirmedi
- ﬂGi
1 ; =4

CH;QHCH:C‘H; + Br~

CH;C.H=CI-{-CH3.““ i
+ HBr

Energia lliure

CHyCHCH-CH;
|
Br

Progrés de la reaccld
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Cinetica Quimica

mA + nB sC + tD

* Definim la velocitat de la reaccid:
v =k [A]"[B]: k = constant de velocitat
m + n = ordre de la reaccid

* Equacié d’ Arrhenius (Experimental )

Ink =-E/RT + constant E, = Energia d’activacio
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Cineética Quimica

» Experimentalment (Arrhenius)

k - Ace -Ea /RT A = constant

» Mecanica Estadistica: Teoria d’Eyring de 1’estat de transicié 1

k = (KgT/h) & AG* RT
|
k = (KgT/h) e 25 RT .o ASHR
|
t :
k:éKBTmi-eﬂS R ‘Ea~AH?

K, = const. Boltzman, ~A 12
h = const. Plank

AGH = AH? -T AS!
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Energia de Activacio (E))

* Per la majoria de Reaccions Organiques
« E. =40 - 125 kJ/mol (10-30 kcal/mol)

* Reaccions amb E, < 80 kJ/mol tenen lloc de
forma espontania a temperatura ambient
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Termodinamica Quimica

« Es pertinent només als reactius i productes de la reaccié.
» Determina la posicid de 1'equilibri en qualsevol reaccid

mA + nB = sC + tD

K - [products]  [C]°[DJ
®d " J[reactants]  [A]™[B]”

AG’=-RTIn Kk AG® = AH" -T AS°
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Energia Liiure

Energia Lliure de Gibbs

Progrés de la reacci6

Progrés de la reaccié

Keg > 1 Keg <1
AG® és negatiu AG® és positiu
AG® =-RT InK

Termodinamica 1 cinética

(a)

Energia lliure

(b)

©

Energia lliure

[l

Progrés de la reaccio

Progrés de la reaccio
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Energia lliure

Termodinamica 1 cinética

El cas - favorable

Progrés de la reaccio 3

El cas + favorable

-AG*°

productes

Progrés de la reaccié
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