Cinética Quimica » Avelocidade de uma reagdo A — B pode ser medida de
duas maneiras:

* Cinética ¢ o estudo da velocidade com a qual as reagdes —a velocidade com a qual o produto ¢ formado (por
quimicas ocorrem. exemplo, a variacao na quantidade de matéria de B por

) ) ) unidade de tempo);
» Existem quatro fatores importantes que afetam as veloci-

dades das reacdes: — a velocidade com a qual os reagentes sdo consumidos
. (por exemplo, a variagao na quantidade de matéria de
— o estado fisico do reagente, A por unidade de tempo).
— as concentragdes dos reagentes,
— a temperatura na qual a reacao ocorre €
: 1 < A[A]
Velocidade média em relagdoa A = — ——
— a presenca de um catalisador. &
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Variacao das concentragdées com o tempo * Considere a reagio:
~ . c,H,.C/, ., +HO0,—>CH,OH,,,+HC/
* Se o volume for constante, a concentragdo em quantidade 49 ag) - T2 4779 aq) (aq)
de matéria e a quantidade de matéria sao diretamente pro-
porcionais. : . .
~ ~ . . . Tempo, t (s) [C,H,Cl] (mol/L) Velocidade média (mol L/s)
* Durante a reacdo, a concentragdo dos reagentes diminui e 05 1000
a dos produtos aumenta. Assim tem-se A[Reagentes] <0 e 50,0 0,0905 19 x 10°
100,0 0,0820 1,7 x10™
(A[Produtos] >0) . 150,0 0,0741 16 x10*
200,0 0,0671 14 x10*
.. . 300,0 0,0549 1,22 x10™
» A fim de se ter valores positivos para a velocidade, 1000 00us L1 10
quando essa for medida em termos dos reagentes, oo e = el
acrescenta-se o sinal negativo antes da fracdo. 10.000 0 - '
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— Podemos calcular a velocidade média em termos do
desaparecimento do C,HyC/.

— A unidade para a velocidade média ¢ mol/L.s.
— A velocidade média diminui com o tempo.
— Representamos graficamente [C,HC/] versus tempo.

— A velocidade a qualquer instante de tempo (velocidade
instantanea) ¢ a inclinacao da tangente da curva.

— A velocidade instantanea € diferente da velocidade
média.

— Geralmente chamamos a velocidade instantanea de
velocidade.
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Velocidade de reacao e a estequiometria
Para a reacao
C,H,Cl ) + H,0(y — C,HOH,,,, + HCY
sabemos que
AIC,H,Cl] A[C,H,OH]
At At

Velocidade = -

Em geral, para uma rea¢do aA + bB — ¢C + dD:

Velocidade = - 1AA]__1AB]_1AC]_1AD]

a At b At ¢ At d At
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Lei de Velocidade

* Em geral, as velocidades aumentam a medida que as con-
centracdes aumentam.

NH,"(aq) + NO, (ag) — Ny(g) + 2H,0()

Dados de velocidade para a reagdo dos ions aménio e nitrito em &gua a 25 °C

Nimero do experimento Concentragio inicial de Concentragao inicial de Velocidades iniciais
NH," (mol/L) NO,” (mol/L) observadas (mol L™ s™)
1 0,0100 0,200 54 x107
2 0,0200 0,200 10,8 x107
3 0,0400 0,200 21,5 x107
4 0,0600 0,200 32,3 x107
5 0,200 0,0202 10,8 x 107
6 0,200 0,0404 21,6 x107
7 0,200 0,0606 32,4 x107
8 0,200 0,0808 433 x107
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* Para areacao
NH,"(ag) + NO,(ag) — Ny(g) + 2H,0(!)
observamos que

—a medida que a [NH,"] duplica com a [NO,]
constante, a velocidade dobra,

—a medida que a [NO,] duplica com a [NH,"]
constante, a velocidade dobra,

— concluimos que a velocidade oc [NH,"][NO,].
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Para se transformar a proporcionalidade em igualdade,
introduz-se uma constante.

Velocidade = k[NH,"][NO, ]

k é chamada de constante de velocidade.

k ndo depende da concentragdo, mas ¢ dependente da
temperatura.
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» Para uma reagdo geral com a lei da velocidade

Velocidade = k[reagente 1]"[reagente 2]".

dizemos que a reagdo ¢ de ordem m em relacdo ao
reagente 1 e n em relagdo ao reagente 2.
* Aordem global dereacdoém +n + ...

» Uma reacao pode ser de ordem zero se m, n, ... sdo zero.

* Os valores dos expoentes (ordens) podem ser inteiros,
fracionarios, positivos ou negativos e s6 podem ser
determinados experimentalmente.
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Velocidades iniciais na
Determinacao das leis de velocidade

Uma reagao ¢ de ordem zero em relagdo a um reagente se
a variacao da concentracdo daquele reagente nao produzir
nenhum efeito.

Uma reagdo ¢ de primeira ordem se, ao dobrarmos a con-
centracao, a velocidade dobrar.

Uma reacao ¢ de ordem 7 se, ao dobrarmos a concentra-
¢ao, a velocidade aumentar de 2.
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Reagdes de primeira ordem

Utilizando o processo de integragdao, podemos converter a
lei de velocidade em uma equacdo conveniente para
fornecer as concentragdes como uma funcao do tempo.

Para uma reacao de primeira ordem, a velocidade duplica
a medida que a concentragdo de um reagente dobra.

Uma representagdo grafica de /n[A], versus ¢ ¢ uma linha
reta com inclinag@o -k e intercepta em /n[A],,.

No caso acima utilizamos o logaritmo natural, /n, que é o
log na base e.
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Reagoes de segunda ordem

Para uma reacao de segunda ordem com apenas um
reagente

e L

[A ]z [A ]O

Um grafico de 1/[A], versus t ¢ uma linha reta com
inclinacdo & e intercepta 1/[A],

Para uma reacdo de segunda ordem, um grafico de In[A],
versus t ndo ¢ linear.
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Meia-vida

Meia-vida € o tempo que a concentragao de um reagente
leva para diminuir até a metade do seu valor inicial.

Para um processo de primeira ordem, #,, ¢ o tempo gasto
para [A], alcangar "2[A],,.

Matematicamente,

ﬁn(é): 0.693

ST Tk
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Teoria das Colisoes

Grande parte dos estudos sobre cinética quimica foram
desenvolvidos a partir do estudo de reagdes em fase
gasosa e se baseiam na teoria das colisoes.

Essa teoria parte do principio que para haver uma reagdo €
necessario que as moléculas colidam umas com as outras.

As colisdes entre moléculas dependem de trés fatores
principais: a frequéncia de colisdes (concentragdo), a
orientacao adequada entre as moléculas (fator estérico) e a
energia no momento da colisdo (energia de ativagao).
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Frequéncia de Colisoes
+ Considere uma reagdo genérica A, + B, = produtos.

* Quando se aumenta a concentracdo de A, ou B,, a
freqiiéncia de colisdes também aumenta na mesma
propor¢ao.

* Ou seja: frequéncia de colisdes a [A,][B,]

* Podemos escrever entao que:
frequéncia de colisdes = Z;[A,][B,]

onde a Z, representa a frequéncia de colisdes quando as
concentracoes de A, e B, sdo iguais a 1,0 mol/L.
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Fator estérico

* Para que uma colisdo seja efetiva, ¢ necessario que as
moléculas tenham uma orientacao adequada.

» A probabilidade de uma colisdo ter a orientagdo adequada
¢ uma medida do fator estérico, p. Quando mais préximo
de 1, maior a chance de uma colisdo ser efetiva; quanto
mais proximo de zero, menor a chance da colisdo resultar

em reacgao.
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 Considere a reacdo: C/ + NOC/ — NO + C/,

* Ha duas colisdes possiveis entre os atomos de C/ e as
moléculas de NOC/; uma ¢ efetiva; a outra nao é.

Antes da colisao

Antes da colisao
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Colisao Ap6s a colisiao

(b) Colisao ineficiente
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Energia de Ativagao
« E a energia minima necessaria para que, durante uma

colisdo, as ligagdes possam ser rompidas, tornando a
colisdo efetiva.

* Qualquer conjunto de moléculas apresenta uma distribui-
cdo de energias cinéticas e, para uma dada energia E, a
fracdo de moléculas que possuem essa energia ¢ dada

pela expressao:
E

feo RT
onde R ¢ a constante dos gases (8,314 J/mol K)e T ¢ a
temperatura absoluta.
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» Se FE for a energia de ativagao, a fragdo de moléculas com
energia igual ou maior do que E, correspondera a area
sob a curva a partir de £,

|
Temperatura mais baixa
|
|

Temperétura mais alta
|
|

~— Energia minima
:necesséria para a reacao, E,

Fracao de moléculas

[

Energia cinética
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Equacao de Arrhenius

* Considerando os fatores que afetam a velocidade de uma
reagdo podemos escrever que:

Eq
Velocidade = Z,[A,][B,] x p x e RT

* Para uma temperatura fixa, temos a expressdao conhecida
como equacao de Arrhenius:
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* k € a constante de velocidade, j& definida anteriormente,

* A ¢ chamado de fator de freqiiéncia e engloba os termos
relacionados a freqiiéncia de colisdes e ao fator estérico.

* A ¢ uma medida da probabilidade de uma colisdo
favoravel.

* Tanto 4 como E, sdo especificos para uma determinada
reacao.
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Determinando a energia de ativagao

+ Se tivermos muitos dados, podemos determinar £, e 4
graficamente reformulando a equacao de Arrhenius:

Ink = —Ea+ In 4
RT

* A partir da equacdo acima, um grafico de In k versus 1/T
terd uma inclinagdo de —F /R e interceptacdo de In A.
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* Quando nao for possivel obter muitos dados, ainda ¢é pos-
sivel determinar a £, quando se conhece as constantes de
velocidade k, e k, obtidas nas temperaturas T, e T,.

* A forma logaritmica da equacao de Arrhenius pode ser
rearranjada da seguinte maneira:

ok _E (11

b R\T, T,

© 2005 by Pearson Education

Mecanismos de Reagao
A equacdo quimica balanceada fornece informacdes
sobre o inicio (reagentes) e o fim (produtos) da reagao.

A sequéncia de etapas pelas quais reagentes sao conver-
tidos em produtos constitui o mecanismo de reagdo.

Cada etapa individual de um mecanismo ¢ chamada de
processo elementar.

O nuimero de particulas (molécula, &tomo, ion) que
participam de um processo elementar ¢ chamado de
molecularidade.
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» Assim, um processo elementar pode ser:
— Unimolecular: quando a molecularidade € igual a 1.
— Bimolecular: quando a molecularidade ¢ igual a 2.
— Termolecular: quando a molecularidade € igual a 3.
* Nao ¢ comum vermos processos termoleculares (estatisti-

camente ¢ improvavel trés moléculas se colidirem simul-
taneamente).

* E importante observar que molecularidade nao ¢ sindbnimo
de ordem de reacdo, exceto para processos elementares.
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Unimolecular
Bimolecular

Termolecular
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Leis de velocidade para etapas elementares

» A lei de velocidade para uma etapa elementar ¢ determina-
da por sua molecularidade:

— Os processos unimoleculares sdo de primeira ordem,
— 0s processos bimoleculares sao de segunda ordem e

— 0s processos termoleculares sao de terceira ordem.

Etapas elementares e suas leis de velocidade

Molecularidade

Etapa elementar Lei de velocidade
Unimolecular A —— produtos Velocidade = k[A]
Bimolecular A + A —— produtos Velocidade = k[A]?
Bimolecular A + B — produtos Velocidade = k[A][B]
Termolecular A+ A+ A —— produtos Velocidade = k[A]®
Termolecular A + A + B—— produtos Velocidade = k[A]*[B]
Termolecular A + B+ C —— produtos Velocidade = k[A][B][C]
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Mecanismos de varias etapas

» Algumas reacdes ocorrem através de mais de uma etapa:

NO,(g) + NO,(g) - NOs(g) + NO(g)
NOj;(g) + CO(g) = NOy(g) + CO,(g)

» Observe que se adicionarmos as etapas acima, teremos a

reagdo global:

NO,(g) + CO(g) = NO(g) + COx(g)
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* Se uma reacdo ocorre através de varias etapas elemen-
tares, essas etapas devem ser adicionadas para fornecer
uma equagao quimica balanceada.

» Intermediario: ¢ uma espécie produzida em uma etapa
elementar e¢ consumida em outra. Geralmente sao
instaveis.

+ Etapa determinante da velocidade: ¢ a mais lenta das
etapas elementares.

* Consequentemente, a etapa determinante da velocidade
governa a lei de velocidade global para a reacao.
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Caminho da reagao

DO® ™




A variacdo de energia para a reacao ¢ a diferenca na ener-
gia entre CH;NC e CH;CN.

A energia de ativacao ¢ a diferenca de energia entre os
reagentes, CH;NC e o estado de transigdo.

A velocidade depende da E,.

Observe que se uma reagao direta ¢ exotérmica
(CH;NC — CH;CN)
entdo a reacgdo inversa € endotérmica

(CH,CN — CH,NC)
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Catalise

 Catalisador ¢ uma substancia cuja presenca altera a velo-

cidade de uma reagdo quimica, sem ser consumida duran-
te a reacao.

Quando o catalisador se encontra na mesma fase que os
outros componentes da reacao, dizemos que o processo de
catalise ¢ homogéneo.

Quando o catalisador ndo se encontra na mesma fase que os
outros componentes da reacao, dizemos que o processo de
catalise ¢ heterogéneo.
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Exemplo de catalise homogénea

O perdxido de hidrogénio decompde-se muito devagar:

Na presenga do ion de bromo, a decomposicao ocorre
rapidamente:

+
Bryg) t HyOyug) = 2Bryy + 2H ) + Oy

O Br ¢ um catalisador porque ele pode ser recuperado no
final da reagao.
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Reacdo ndo-catalisada

2H,0, +
2Br + 2H*

Energia —>

H,0, + 2H,0 + Br,

ZHzo + 02 +
2Br~+2H™"

Caminho da reagdo

* Os catalisadores aumentam a velocidade de reagdo porque oferecem

um novo caminho, com menor Ea’ para a reag:éo S€ processar.
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Exemplo de catalise heterogénea

Considere a hidrogenag¢ao do etileno:
C,H,(g) + Hy(g) » C,H((g), AH =-136 kJ/mol.

— A reagdo ¢ lenta na auséncia de um catalisador.

— Na presenca de um catalisador metélico (Ni, Pt ou Pd)
a reacdo ocorre rapidamente a temperatura ambiente.

— Primeiro as moléculas de etileno e de hidrogénio sdo
adsorvidas nos sitios ativos na superficie metalica.

— A ligagao H-H se quebra e os atomos de H migram
para a superficie do metal.
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Hidrogénio Ii i

Carbono Sitio ativo

(a)
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