Cinética y dinamica quimica
22-

Andrés Cedillo
Dept. Quimica, UAM-Iztapalapa, México



Cinética y dinamica quimica

* 1. La teoria de las colisiones.

» 2. La teoria cinética de los gases y las propiedades de transporte.
3. La cinética quimica.

* 4. La teoria de la velocidad de reaccion.

* Texto: Berry, Rice & Ross, Physical Chemistry, 2nd ed., Oxford (2000),
caps. 27, 28 y 30.

* www.fgt.izt.uam.mx/cedillo



3. La cinética quimica.



Un objetivo de la cinética quimica es

?
responder preguntas como la siguiente: -

dawe {,,Mya'@ad.o Olad WA PeAlLit

<«» CoWEioned

La respuesta depende del contacto favorable
entre las moléculas de los reactivos.
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LAS REACCIONES QUIMICAS.
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conceptos generales.

Nomenclatura para las reacciones quimicas.

A; FORMULAS MOLECULARES
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3.1.(2)

La velocidad de la reaccion.

La ley de la velocidad y el orden de la
reaccion.

- 1 dnz
LA VELOCIDAD DE LA REACCION: v = — 7
Vi

Se mide a través del cambio de la concentraciéon de alguna especie:

- tiempo de deteccién corto,

- detener el avance de la reaccion.

Cuando t — oo, v — 0 ( el estado de equilibrio).

La velocidad depende de T', P, C;, el medio de reaccion, catalizador, etc.

Las reacciones en una fase se denominan homogéneas. Mientras que,

cuando hay varias fases presentes, son heterogéneas ;contacto?.

En muchos casos, las reacciones son simples
y la ley EMPIRICA de la velocidad tiene la forma:

v = k[Al]al[Ag]a2 s

o el orden de la reacciéon con respecto al reactivo A;
es una constante y en muchos casos es un entero
k la constante de la velocidad

R el orden total de la reaccion



LAS REACCIONES DE PRIMER ORDEN.

3.1.(3)

d[A] . o —kt . In 2
Algunos casos sencillos. dt kIA] - [A] = [Aloe bje = T
Las reacciones de primer orden. EJEMPLO. 2N305(g) — 4NO2(g) + O2(g) v = k[N5O5]
[A] Log[A]

Ejercicio. Integrar la ecuacidn de velocidad y
verificar los resultados.

0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0



3.1.(4)

Las reacciones de segundo orden.

Caso 1.

Ejercicio. Integrar la ecuacidn de velocidad y
verificar los resultados.

LLAS REACCIONES DE SEGUNDO ORDEN.

d[A] 1 1 1
CAaso 1. ——E2 —=Fk[A]? — = —— 4+ kt ty,0=
i~ MAT T 172 = %Al
EJEMPLO. 2ClO~ — 2Cl1~ + 0y v = k[CIO™]?

1/[A]
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04| [
i oL

02t D

1 L L L Il L L L Il L L L Il i i i Il L L L L L L L L L L L L L L L t
0.2 0.4 0.6 0.8 1.0 02 04 0.6 08 10



3.1(5) CASO 2. _EM:/{[A][B] DEaC%—bCX

dt
Las reacciones de segundo orden. ’ D#£0 ﬂ@ — ¢~ Dkt
Caso 2. [Al]o B] X
D=0 —— = — + bkt
[A] - [Alo

EJEMPLO. S;03 4217 — 2503 + 1, v = k[S;037 ][]

X1 Log([Al[B])

08f
— [Al
12]]

06l
Ejercicio. Integrar la ecuacion de velocidad y |
verificar los resultados. 4t

0.2+




3.1.(6)

La estequiometria de la reaccién anterior.

Ejercicio. Verifique la estequiometria.

RL
aA + bB —  PRODUCTOS
INICIO nq ny
REACCIONA T z
QUEDA  nQ —=z ny, — zl
T
- Cgb_xﬁ bEu—I—D
B =Cp - aVol  a
D = aC3 — bCY



3.1.(7)

La determinacion de la constante de la
velocidad de la reaccion.

Las reacciones complejas.

La ley de la velocidad experimental es empirica. ;COMO?
J por integracion

DETERMINACION de k

EJEMPLO DE UNA REACCION COMPLEJA.

dHBr]  k[H][Bro]'/?2
dt 1+ K'[HBr]/[Brs]

Hs + Bry — 2HBr

El orden de la reaccién no coincide con los coeficientes estequiométricos.

Por lo tanto, la reaccién ocurre en varias etapas.

Ni la estequiometria, ni el orden de la reaccion, permiten

saber como ocurre la reaccién quimica a nivel molecular.



3.1.(8)

El mecanismo de una reaccién quimica.

colisidon — proceso elemental
V4 N

fuerzas «— dinamica

El mecanismo de una reaccion es el conjunto de procesos elementales que conducen a los
productos de la reaccion quimica.

La molecularidad de un proceso elemental es el numero de moléculas que estan
presentes en la colision. (Procesos: unimoleculares, bimoleculares, termoleculares, etc.)

En un proceso elemental, el orden de reaccion coincide con la estequiometria.
EJEMPLOS.
a) K-+ Br, - KBr + Br-, lareaccion sucede en una etapa: proceso elemental.

b) H,+I, > 2 HI,lareaccién es de segundo orden, pero no es un proceso elemental.

Mecanismo aceptado. Contribuye a temperatura alta.
L2221, L2221,
H, +1-—> HI + H-, H, +21- - 2 HI
[, +H-—->HI+I

Ambos mecanismos son congruentes con la ecuacion cinética.

c) 30,- 203, el mecanismo incluye a la radiacidn.
0,+hv—>20, O;+hv—>0,+0,
0+0,+M->0;+M, 0;+0-20,



3.1.(9)

La propuesta de un mecanismo.

Los procesos bimoleculares.

La clasificacion por el tipo de reactivos.

En una reaccidon pueden ocurrir simultdneamente varios mecanismos.

Diferentes mecanismos de una reaccion pueden generar la misma ecuacién
cinética.

Toda propuesta del mecanismo de la reaccion debe ser compatible con la ley de
velocidad experimental.

LOS PROCESOS BIMOLECULARES.

La clasificacion por el tipo de reactivos.

neutro-neutro H-+0, > HO-+0
ion-neutro Art+H, - ArH* + H:
neutralizacion N++0- - NO

ion-ion (misma carga) procesos poco favorecidos energéticamente.



3.1.(10)

La clasificacion por el tipo de reaccion.

La clasificacion por el tipo de reaccion.

transferencia (metatesis): un atomo o grupo se transfiere de una

especie a otra.
H-+0,—->HO-+0

Ar-*+H, - ArH* + H-

H,-* +Ar - ArH* + H-
condensacion
insercion
transferencia de carga
formacion de un par iénico
ionizacion

por colisidn

por asociacion

de Penning
disociaciéon
recombinacion

transferencia de oxigeno
transferencia de hidrégeno
transferencia de proton
CH;* + CH, —» C,H:*

CoHy + 0= o,

0-*+N, - O +-N,*
0+0-0-++0--

Ar+ Ar - Ar + Ar* + e-
CH+0—->HCO*+e, 0, +0—->05+e"”
He*+ 0, > He + 0,-* + e~

Br, + Ar » 2 Br- + Ar

Br- + Br- = Br,* = Br, + hv

La formacién de un enlace libera energia. Asi, la molécula tiene
energia en exceso. La energia en exceso se puede eliminar
emitiendo radiacion (quimioluminiscencia).

excitacion por colision
transferencia de excitacion
etc.

H- + Ar -» H: + Ar*
N,*+ NO- - N, + NO-*



3.1.(11)

Los procesos también ocurren en las fases Muchos procesos similares también ocurren en disolucion.
condensadas. transferencia de protén reacciéon acido-base
transferencia de carga reaccion de oxidacidn-reduccion

etc.



3.2. La interaccion
entre las moléculas.

moléculas
Una molécula ejerce una fuerza sobre las fuerzas
otras. /4 \
dispersion elastica métodos cuanticos (moléculas sencillas)

coeficientes viriales

propiedades de transporte

Las variables relevantes en la energia potencial..
entre atomos R
entre moléculas Ry las orientaciones
reaccion el cambio de la estructura interna



3.2.(2)

Un ejemplo sencillo. La abstraccion de
hidrégeno por un radical libre.

i
1155
1% ’?’ftf 1777

Ly
7 ,? I;;’

Reactivos

Revisar la vifieta en el texto, pp 886-888 y las
referencias mencionadas.

EJEMPLO. F- + H, - HF + H- . El caso mas sencillo es la colision colineal.

Grados de libertad: 3aM -6 =3 oa=T1=180°

£

}
Mol

- Cuando Ry y Ryy son grandes, los atomos estan
aislados (regién plana).

- Cuando Ryy >> Ry, se parece a la curva de potencial
del HFE.

- Cuando Ry >> Ry, se parece a la curva de potencial
del H,.

El punto de silla (TS) es el punto de menor energia para
pasar de un valle a otro.

La trayectoria de la reaccion es la trayectoria de menor
energia entre dos valles y pasa por el punto de silla.

AN TS

¥

En una trayectoria de la reacciéon
hay dos barreras.

Wit F ¢ (1) R—>TS
o : (2) P->TS
hrae | | 1 AE = E(P) - E(R)
Una reaccion es adiabatica si todos los cambios estructurales estan c .

asociados soélo con una superficie de potencial.

EJEMPLO. H- + H, » H, + H-



3.2.(3)

La superficie de la energia potencial

(PES: potential energy surface).

Cada estado electronico tiene una superficie de energia potencial (PES).

Cuando hay varios estados electrdnicos implicados en un proceso, cada uno tiene
su PES y se pueden presentar transiciones entre las PES. Incluso pueden ocurrir
cruces o intersecciones entre ellas.

A .

Si ambos estados tienen la misma simetria, entonces, no hay cruce entre las
superficies del potencial.

'.
) \ )

. AE es minimo.

ol 4 » K

e ' '

Esta es la region con mayor

probabilidad de transicion.



3.2.(4)

La interaccion con superficies.

Las reacciones en disolucion.

LAS REACCIONES CON SUPERFICIES.

M (gas) — M (superficie)
Fisisorcion: interaccion débil con la superficie (tipo van der Waals).
Quimisorcion: fuerte con la superficie (formacién y ruptura de enlaces).

Cuando E,(M) es grande, no hay adsorcidn, sélo colision con la superficie
(rebote).

También pueden ocurrir reacciones entre las moléculas adsorbidas en la
superficie. En este caso se sabe muy poco sobre las interacciones entre las
moléculas adsorbidas, ya que la superficie modifica a las moléculas depositadas.

Cuando la adsorcion favorece ciertas orientaciones moleculares, la superficie
actia como un catalizador..

LAS REACCIONES EN DISOLUCION.

En disolucidn, algunos solutos interaccionan fuertemente con el disolvente (por
ejemplo, los compuestos idnicos en disolvente polares). En este caso se esperan
cambios grandes (superficie de potencial diferente).

Cuando la interaccion soluto-disolvente es débil, se espera que la reaccion sea
similar a la de la fase gaseosa.



3.3. Las colisiones
reactivas entre las
moléculas.

Los cambios a nivel microscépico.

Los detalles microscopicos de la dinamica de la reaccion los describe la
mecanica cuantica (ecuacion de Schrédinger dependiente del tiempo).

En muchos casos, no es necesario llegar a este grado de detalle.

Una aproximacidon muy buena consiste en realizar una colisién clasica en la
superficie de potencial cuantica.

En la PES se pueden realizar muchas trayectorias (colisiones) y los resultados se
analizan estadisticamente.

Los detalles mas relevantes.
El efecto de los estados microscdpicos inicial y final en la reactividad.
La duracion del acercamiento.
La redistribucion de la energia durante y después de la colision.
La identificacion de los grados de libertad relevantes en la reaccidn.

Identificacion del tipo colisiones.
Elastica: se redistribuye la energia cinética.
Inelastica: cambia el estado microscopico de las moléculas.
Reactiva: cambia la naturaleza de las moléculas.



3.3.(2)

Un ejemplo sencillo. EJEMPLO. La colision lineal H- + HF .

(En el estado basal rotacional y vibracional.)

Si la energia disponible al inicio de la reaccién (E,," 0 E,erma) €S menor que 36.1

Cin

kcal/mol, la colision no es reactiva (en el modelo clasico no hay efecto tunel).

Por lo tanto, la colision puede ser sélo elastica o inelastica.



3.3.(3)

Algunos ejemplos de trayectorias en la PES.

-

w -
3 A \g;
3

d
'/1
‘)

Colision elastica no reactiva

> »

Colision inelastica no reactiva

E cin ™ Evibr

Colision reactiva y colision elastica
no reactiva con E, > Es .



3.3.(4)

Algunos comentarios adicionales.

Vot

X

Si la energia inicial es mayor que la energia de la barrera, la reaccidon puede
ocurrir. Pero, no toda colisién con energia suficiente para sobrepasar la barrera es
reactiva. Ademas, las colisiones no reactivas pueden ser elasticas o inelasticas.

Un objetivo de la cinética es determinar la probabilidad de la reaccién como
funcién de la energia y su dependencia con los estados internos de los reactivos.

En el ejemplo previo, no se consideran los estados rotacionales ni electrénicos.
Ademas, otros canales pueden estar disponibles para la reaccion.

EJEMPLOS. La disociacién por colisidn.
(a) Ar+CsBr — Ar+Cs- + Br-
— Ar + Cs* + Br- canal dominante
(b) H-+HF-> H,+F:
H-+H- +F- sblo para energias altas



Al analizar las distintas trayectorias en la PES, la reaccién en sentido opuesto

(reaccion inversa) también es posible. (LA REVERSIBILIDAD MICROSCOPICA.)

3 3 (5) La ALTURA DE LA BARRERA ENERGETICA se denota por AE*.

AFE* = E(punto de silla) — F(minimo)  f : reaccion directa
Los diferentes parametros energéticos de la
cinética quimica. A E=AE; — AE; b : reaccién inversa

La ENERGIA UMBRAL (FEyumbral) €s la energia cinética relativa inicial minima

En el ejemplo de la figura, AE *f> AE*),. para que ocurra la reaccién. Esta propiedad se determina experimentalmente.

Cuando Eympral < AE™, hay efecto tunel.
Frecuentemente, Enpral > AE*, ya que

no todas las colisiones son reactivas.
Vil

| dlnk
La ENERGIA DE ACTIVACION se define como F,. = L.
0 ‘ d(1/T)

Las propiedades Fumbral, Fact, ¥ AE* son del mismo orden. Sin embargo,

todas son propiedades distintas.



3.3.(6)

La distribucién angular de los productos.

La distribucién angular.

Mapa polar.

La intensidad se representa en

un diagrama de contornos.

El origen de coordenadas es el centro de masa (CM).

Asi que, las propiedades son relativas al CM.

LA DISTRIBUCION ANGULAR DE LOS PRODUCTOS.

En un experimento de colisiones se determinan:

- la distribucién angular de los productos

- la energia cinética de la moléculas

- los estados internos (complicado)

o

EJEMPLO

NS +Dy — NoDT +D
- La distribucién es asimétrica.
- El méaximo esti en 0°, poca

desviacion (colisiones tangenciales).



3.3.(7)

El mecanismo de interaccion.

EL MECANISMO CON LA FORMACION DE UN AGREGADO.
En una colisién con un tiempo de contacto relativamente largo, el agregado
existe durante un tiempo mayor a su periodo rotacional (=~ 1072s). Después
de orbitar, se fragmenta y se pierde el detalle del estado inicial de los reactivos

Por lo tanto, los productos terminan con una distribuciéon angular aleatoria.

Entonces, la colisiéon anterior, N;’ 4+ D5, es un proceso de duracién corta

(MECANISMO DE INTERACCION DIRECTA).



3 3 (8) Una colisiéon con el mecanismo de formacion de agregado.

Un caso diferente. Of +Dy — O,DT +D

2

.K,

- La distribucion es casi simétrica.
: +
- Se forma el complejo O2D;

y posteriormente se fragmenta.

También existen colisiones con casos intermedios.



3.3.(9)

Algunos detalles energéticos.

Célculos de la colisién:
(Eein, D,)300 k = 0.0388 eV
E

cin,

AE™ = —1.6 6V

cin

N;‘ = 25.0eV

AE = —2.6eV

EL BALANCE DE ENERGIA.

Para la colision Nj + Dy, con E'l = 3.12 eV

cin

- el pico indica que AE™! = —1.3 eV
- la energia de la reaccion es A, F = —1eV

Asi, 2.3 eV se transforman en energia interna de los productos.

La medicién no identifica los estados internos de las moléculas.

En la colision previa OF + Da:

- el pico esta en el origen.

- la energia cinética se transforma en energia interna.



Cuando la energia cinética de la colision es muy

3 . 3 . ( 1 O) grande, el diagrama también muestra crateres.
Otro caso.
2 i B | o - - La distribucién es asimétrica con un minimo en el origen..
N,D* — N, + H* (AE=5.1¢eV) /] Mo A " i
I [ A LA .~ - La enegia cinética final pequena es poco probable.
N,D* — N,* + H- (A, E=7.1eV) SR 7a0))

| .. ) @AY - La energia interna es mayor que la energia de disociacion.
Eexc = _AEcinre - ArE rhe S o o

Algunos detalles experimentales.
-El haz de un reactivo impacta sobre otro gas en equilibrio con una densidad

baja. Esto minimiza las colisiones con los productos.

- La deteccion de los estados internos requiere de la espectroscopia de alta

velocidad (antes de la relajacion).



3.3.(11)

Los estados internos de los productos.

Wyg = 2990.95 cm'?

AE i, we = 8.6 kcal mol?

Revisar la vifieta de la femtoquimica, pp 896-
904.

LLA DETECCION DE LOS ESTADOS INTERNOS.

e o

Cuando AEwelect — 07 Eini — Etras + Erot + Em’br- \ ¢ Eini

EIltOIlCGS, Evibr — Eini - Etras - Erot-

EJEMPLOS.

HI + Cl — HC1 4+ 1, Ej,; = 34 kcal /mol




3.3.(12)

La distribucidon de los estados internos.

wye =4138.32 cm?

AE i, wr = 11.9 kcal mol?

E.,.=-0E ' —AE

AE =-34.7 kcal molt, AE* = 1.4 kcal mol?

E. . =46.2 kcal mol?

LA DISTRIBUCION ANGULAR DE LOS ESTADOS INTERNOS.

Ver la figura 30.14.

H, +F - HF + H .
1n /8 . ¥
Eini = 11.5 keal /mol (Lo @

A

-

El estudio de haces moleculares de alta resoluciéon muestra que:
e v/ =1,V =2 aparecen en la colision frontal.

e ' = 3 es isotropico (interaccion de mayor duracion).



3.4. La seccion
transversal reactiva de
las esferas duras.

El modelo de las esferas duras es un modelo
clasico.

Ejercicio. Verifique el procedimiento.

A+B—-C+D 8 f
En la colisiéon reactiva de dos esferas duras B =
(A, B), ocurre una transformacion instantanea |
|
en las dos esferas de los productos (C, D). —d ‘
Vcok
it En la colision, b < d = 3(da + dp),
I i x b
N A, Ccos = = —
AE'; - e 2 d
I SR Vear(b) = B [1 = (b/d)?]
| nb l

Cuando V.o > AFE%, puede ocurrir la reaccion (0 < b < b*).

Si Ve < AE;Z, la colision es elastica y no reactiva (b* < b < d).

El valor critico del pardmetro de impacto (b*) satisface AET = Vo (b%).

AE;
b =dy[1— —
Ein




3.4.(2)

La seccion transversal diferencial reactiva.

oS = d?/4

Sea P(b, Eé‘frll) la probabilidad de que la reaccién ocurra.

Suponga que P(b, E™) ~ p < 1: const.

cin

Entonces, la SECCION TRANSVERSAL DIFERENCIAL REACTIVA

(Ia que estd relacionada con la formaciéon de los productos) es:

oS (v, x,9) = *
0 : b* < b



3.4.(3)

La seccion transversal total reactiva.

Ejercicio. Verifique la integracion.

Un ejemplo.

b:dcosK

db = —%dsin%dx

sin x = sin2X = 2sin X cos X
2 2 2

LA SECCION TRANSVERSAL TOTAL REACTIVA.
orr(E) = [ or(v, X, 8) dQ
Cuando V., > AE;‘Z, la colisiéon puede ser reactiva y

= f o> (v, x, ¢)sin x dx dp = 2 [ o> (v, x(b), ¢) sin x dx

d b*2
f HS b), p)bdb = d2 fo 4pd2bdb = 27Tp 5
AE*
J%SR(E) = prd? ( 7 )
AJ(E)
Asi,
AL} pft®) <+
or, r(E) =
0 , E<AE; 4
EJEMPLO. T ke

T + Hy — TH 4 H (abstraccion de H)

T + Hy — T 4 2H (disociacion por colision)



3.5. La velocidad de |a
reaccion de las esferas
duras.

Usando la expresion de los haces
moleculares.

colisiones — colisiones reactivas — velocidad de la reaccion

Para la reaccién elemental bimolecular A + B — C 4 D en fase gaeosa diluida,
s6lo hay colisiones binarias. Ademas, se asume que sélo hay energia

traslacional de las moléculas y que tienen una distribucién de equilibrio.

El ntiimero de moléculas C que llegan al detector por unidad de tiempo, en el
angulo solido df, debido a las colisiones reactivas de A con B, con velocidades
entre Up y Ua + dua y U y U + dUp es:

dNc(a, 8,7Ua,Up) = or(v, X, §)vnanpTia(Va)fs(Us) dQ2 v dvp



La variacion en la densdad de particulas por unidad de tiempo es:

35 (2) oo S dNc(a, B, Ua, UB)

-
= nanp ng f’UB v A(gA)fB(ﬁB) fQ O-R(Ua X ¢) (2 dgA dﬁB

Usando la expresion de los haces

moleculares.
— = NanB Jso J5, via(Ta)fB(U)orR(E) dUs dip
dnc
Comparando con la ecuacion cinética, T = = KfNANB,

el coeficiente de velocidad es

k= [z o, VFa(Ua)fB(U)or R(E) dUa dUp

Para la distribucion de equilibrio de Maxwell-Boltzmann:

Rf = f fv Ufrel fCM( )UT R(Erel) dv dv f Ufrel UT R(Erel) dv



3.5.(3)

Con una distribucion de Maxwell-Boltzmann.

— Vx

—-1/x

e—1/x \/7

Ejemplo. El factor estérico.

Para las esferas duras,

_, . 2kpT
/{IJ?S = [ Vet ()01 (Brel) dU = /LB

2pd2 . e—AE;/kBT

Ast, £YS = p - md® - 8kpl’ e~ AE;/ksT
T

El factor estérico (p) esta relacionado con la fraccién de colisiones con la
orientacion apropiada. En general, p puede depender de E, y, en este caso, la
integracion es mas complicada.

El factor preexponencial es proporcional a T1/2 y est4 relacionado con el
nimero de colisiones.

Esta expresion para el coeficiente de velocidad funciona bien cuando la energia

de la barrera no es muy grande.

EjempLo. CHz + CH3 — CH3 — CHg
AE; ~0,p= %, Scu, = %, Sc,u, = 0, sélo un cuarto de las posibilidades!
La dependencia del factor preexponencial con 1" es correcta, pero el valor

numérico no. Asi, la prediccion del coeficiente de la velocidad es imprecisa.



EL MODELO DE ARRHENIUS.

Arrhenius propone un modelo empirico para la dependencia de la constante de

3 5 (4) la velocidad con la temperatura:

: k = Ae~Fact/RT
El modelo de Arrhenius.

Al término A se le denomina factor preexponencial o factor de frecuencia y
esta relacionado con el namero de colisiones. El factor F,.; es la energia de

activacion y es una propiedad empirica y macroscopica. Ambos parametros se

obtienen mediante el ajuste de los datos experimentales a una forma funcional.

l0g(1(¥) Tradicionalmente se usa In k en funcion de 1/7'.

JRT

En muchos casos, la forma funcional k = AT™eFact , con m pequena

61X (positiva o negativa), mejora la calidad del ajuste. En el modelo de las esferas

-1/x
o , Con otros modelos, el factor varia. Cuando F,.; > RT, el

N|—

duras, m =

exponente m no es muy relevante.



3.5.(5)

El ejemplo combinando el modelo de las
esferas duras.

EJeEMPLO. La reaccion Hy + Io — 2HI tiene v = k[Ho|[I2].
En el intervalo 300 K < T < 600 K, dos ajustes

diferentes proporcionan valores similares.

Ink vs 1/T, Fa.et = 165 kJ/mol

k
In — vs 1/T, E, = 163 kJ/mol
\/T / t /

Con A®P =1 x 10 L/mol s.

LA PREDICION DEL MODELO DE LAS ESFERAS DURAS.
d=rg, +r, =32x1071%m, p=1,T = 600 K.
APS =49 x 101 L/mol s = 8.1 x 1073 L/molec s

El valor de p se puede fijar a partir de AP, Asi, p = 0.2.
Sin embargo, el modelo deja de ser predictivo.
Con este valor se obtiene:
kS = 2.6 x 1073 L/mol s,
mientras que kP = 5.4 x 107* L/mol s.

Un error de hasta tres ordenes de magnitud se considera razonable.



3.5.(6)

Un modelo simplificado para la interaccion
entre un ion y una molécula neutra.

Ejemplos de las trayectorias.

EO < Vmax EO > Vmax

)

J

LA INTERACCION ENTRE UN ION Y UNA MOLECULA NEUTRA.
a

2
El potencial de inducciéon: Vipq(R) = ~gpi a=o < ¢ ) ;

el potencial efectivo radial: Veg(R) = V(R) + ——

E2b*
12 =2mEgb?, Ey > 0, Vipax = ——
a

[\ — V_eff
\ E_0 < V_max
E_0 = V_max

R

— E_0 > V_max

- Cuando Ey < Viax, la colision no es reactiva (muy lejos!).
- Si By > Vinax, hay una orbita y la reaccién puede ocurrir.
La condicién para que exista una orbita es b < b?.

La seccion transversal total reactiva queda asi: o r = b2,



