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META

Estudar as reagdes elementares e suas peculiaridades

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:

reacdes Elementares

molecularidade de uma reagao quimica
aproximagao da Etapa Determinante de uma reagéo
aproximagao do Estado Estacionario

teoria de Lindemann

PRE-REQUISITOS

Conhecer sobre as Leis de Velocidade de reagdes simples e complexas (Aula 1 e Aula 2)
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INTRODUCAO

Uma reagdo elementar é uma reagao que ocorre em apenas uma unica
etapa, sem a formacao de intermediarios experimentalmente detectaveis.
Se nenhum intermediario pode ser detectado assume-se que a reagdo é
elementar. No entanto, deve ter-se sempre em mente que se em trabalhos
experimentais revelarem a presenca de intermediarios que antes nao se
detectava, a reagao que se acreditava ser elementar ocorre na realidade em
mais de uma etapa. Por exemplo a reagao de formacao de acido iodidrico:

H,+1,—2HI (1)

Foi por muito tempo considerada ser elementar. No entanto, acredita-se
que a reagdo agora ocorra em parte por um mecanismo envolvendo uma
série de reacoes elementares:

L=21 2)
H,+I>HI+H (3)
H+1, > HI+1 4)

A molecularidade da reagao é o nimero de espécies reagentes (ato-
mos, moléculas, {ons, radicais livres) que estao envolvidos em cada evento
quimico individual. Por exemplo, a conversio de ciclopropano em propileno
acredita-se ser elementar, com as moléculas de ciclopropano reagindo em
apenas um estagio; a molecularidade ¢ nesse caso unitaria, e a reagao ¢ dita
ser unimolecular. Para a reacao elementar:

Br+H, — HBr+H (5)

a molecularidade ¢ dois, diz-se entao que a reagao é bimolecular. E
importante enfatizar que a molecularidade esta relacionada com o nimero
de espécies detectaveis na reagao e que a ordem da reagao indica como a
reagao depende da concentragao.

Dessa maneira a Lei de velocidade para uma reagao unimolecular é de
primeira ordem para o reagente:

_dl4]
dt

Uma reacdo elementar bimolecular tem uma lei de velocidade de

A—>P; = k[ 4] (6)

segunda-ordem:

_dl4]

A+B—P; = k[ A][B] (7)

Note que a lei de velocidade é de segunda ordem pois a velocidade
¢ proporcional a velocidade das espécies que reagem, que por sua vez ¢
proporcional as respectivas concentragoes.
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REACOES UNIMOLECULARES

A maioria das reacdes elementares sao unimolecular ou bimoleculares.
As reagdes unimolecular podem ser isomeriza¢ao, como

cis —CHC| = CHCl ——>trans — CHCIl = CHCI (8)

Ou de decomposicao:
CH,CH,]| —>CH,=CH, + HI 9)

Ao principio foi dificil explicar como as moléculas se ativavam em um
processo unimolecular. Se a ativagao for por colisdes entre as moléculas,
se suporia que o sistema deveria responder a cinética de segunda ordem.
Inicialmente se pensou que as moléculas conseguiam essa energia de ativa-
¢ao pela radiacdo emitida das paredes do recipiente onde ocorria a reagao
(béquer, baldo, etc), mas essa teoria foi desconsiderada quando se encontrou
que as constantes de velocidade nio dependem do volume do recipiente
onde ocorre a reagio.

TEORIA DE LINDEMANN

A primeira explicagdo para reagoes unimoleculares foi dada por Lin-
demann em 1921. Este mecanismo foi posteriormente elaborado por Cyril
Hinshelwood:

®© o

Figura 1: Representacio do mecanismo de Lindemann-Hinshelwood para uma reagdao unimolecular.
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A teoria diz que as moléculas dos reagentes A se ativam (excitam) através
de choques com outra molécula de reagente excitada (A*) que por sua vez
¢ desativada pela colisio com uma outra molécula A ou pode prosseguir a
reacao por um processo unimolecular para formar os produtos.

O esquema seria inicialmente a ativagao:

d[4¥]

A+ A—b 5> 4%+ 4;
dt

= k[T (10)

A molécula excitada A* deve perder seu excesso de energia por:
a) Colisao com uma outra molécula A (sem a formag¢ao de produtos):

d[ A*]

A+ A*—B 544 4; = k_ [A][4*] (11)

b) Seguir a reagio e formar produtos (P) num processo unimolecular:

*
Av—yp; S an =4 (12)
dt dt
A velocidade da reagao global é:
d[A*
L Ay kLA kL (13)

Se a ultima etapa unimolecular é lenta o suficiente de modo que se
torne a etapa limitante da reagao, entdo a reagao global tera cinética de
primeira ordem: Isso pode ser demonstrado aplicando a aproximagiao do
estado estacionario para a formagao de A*:

*
a4
dt

(14)

Combinando as equagdes (14) e (13):

k[AT

ik,

(15)

Isto ¢, a velocidade de formacao de P ¢ dado por:

@ =k [A*] — klkz[A]2

dt ke [A]+k, (16)
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Se assumirmos que a velocidade da reagao (11) ¢ muito maior que
(12), ou seja,
v(11) >>v(12)
ie.. —k [A][A*]>> —k,[A*]
ie.:  k [A)[A*]>> k,[A4*]
ie.: k [A]>> k,

Entio a velocidade de formagdo dos produtos assume a forma de
primeira ordem:

diP]_ kklAY kAT Kk, (17)
dt k., [Al+k, k,[A] Kk,

Isto é:
daPl _ k[ A]; k= ko (18)
dt k.,

Esta ultima equacao so é valida quando & [A] >>k,. . Assim, se a con-
centragao de A ¢ reduzida, entdao esta suposi¢ao nao ¢ mais valida, e a ao
contrario do exemplo anterior teremos k [A] <<k,

d[P] _ kk,[AT N k k[ AT

— 2 1
dt k. [A]+k, k, kAl (19)

Que significa que se nés deixarmos:

kik,
= ; altas [A
—dEIP] =k,[A] ondel " k, 4] (20)
t
k., =k[A] baixas [A]

Assim se tomarmos o logartimo em ambos os lados da equagao de kobs:

kk
altas [A]:  logk , =log—2
[4] gk, =log k. o)

baixas [A]: logk,, =logk +log[A]
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Se representarmos graficamente log kobs frente a log [A], deveremos ter
duas retas onde a altas concentracdes a inclinacao da reta é zero mostrando
que kobs é constante, e para baixas concentragoes de A o coeficiente linear
¢ igual a um. Veja Figura 2:

. high [.'.‘!L] k k
2.0~ S logk,, = log—
4 k“
=== --.'r = _""'E;'—l._II'JU'!T:'—O—D—
EA
' ]

tog (k.. /s ")

0.5 low [Al:
log k... = log &, + log|A|

0.0 | I I |

-4.5 -2.5 -0.5
log ([A]/mol-dm™>)

Figura. 2: Grafico da dependéncia da concentragio frente a constante de velocidade para uma reagio
unimolecular. (Ref: D. A McQuuarrie and J.D. Simon, Physical Chemistry, A molecular Approach,
University Scince Books, Saualito, CA, ISBN 0-935702-99-7)

Explicagao das leis de Velocidade

A equagio cinética observada para uma determinada reagdo nos pro-
porciona informagao a respeito do mecanismo da reagao, no sentido de que
qualquer mecanismo proposto deve cumprir a equagao cinética observada.
Geralmente, nao é possivel uma dedugio exata a partir das equagoes dife-
renciais de um mecanismo de varias etapas, portanto costuma-se usar um
dos seguintes métodos aproximados: (a) aproximagao do estado estacionario
(b) aproximacao da etapa de determinante de uma reagao.
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APROXIMACAO DO ESTADO ESTACIONARIO

Vimos na Aula anterior para rea¢des consecutivas e simultaneas de
primeira ordem:

A—t5sB—E 5C (22)

A velocidade das espécies foi dado como

A 23)
A a)-koi8) (24)

diC] _

L 25)

A variacao da concentracido das espécies em fun¢ao do tempo é:

[A]=[4],¢ ™ (26)
(B1= e ) @7)
(€1=-h [ a—e) -k 1-e)] (28)

k,—k,

A aproximag¢ao do estado estacionario admite que, depois de um
intervalo de tempo inicial o periodo de indugao durante o qual as concen-
tracoes dos intermediarios, no caso a formacao da espécie B, aumentam
a partir de zero, as velocidades de variacao das concentragoes de todos os
intermediarios sio desprezivel mente pequenas durante a maior parte do
tempo. Assim podemos considerar:

dt

Quando aplicamos a aproximagao ao mecanismo das reagoes de
primeira ordem consecutivas, a equagao (24) se torna:

(29).

0~ k[A]-k,[B] (30)
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Entao:

kl
[B] —k—[A] (€2))

2

Para que esta expressao seja consistente com a equagao (29) é necessario
que %«1 ,de modo que embora a concentragao de A dependa do tempo, a
variagdo de [B] em fungao do tempo seja desprezivel. Fazendo a substitui¢ao
desse valor de [B] em (25) a equagio se torna:

o k,[B]=k[A] (32)

E vemos que se [C] se forma numa reacdo de primeira ordem de de-

caimento de A, com constante de velocidade k1 que ¢é a etapa mais lenta,
a solugao pode ser escrita como:

[C]=(1~e")[4], (33)

A Figura 3 compara as solugdes aproximadas aqui com a solugao exata
obtida na Aula anterior.
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Figura 3: Concentragio frente ao tempo para dois casos limites. O primeiro onde k1>> k2 e o segundo onde
k2>> k1.
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APROXIMACAO DA ETAPA DETERMINANTE DA
REACAO

Na aproximagao da etapa determinante (também chamada de etapa
limitante da reagdao) o mecanismo da reacdo se supoe que consta de uma ou
mais reagOes reversiveis que permanecem proximas ao equilibrio durante a
maior parte da rea¢ao, seguida por uma etapa limitante relativamente lenta,
a qual, por sua vez, é seguida por uma ou mais reagoes rapidas.

Como exemplo vamos considerar o seguinte mecanismo, composto
de reacOes elementares:

A—=B8 C—=—=D (34)

Onde se supoe que actapa2 (B = () ¢ alimitante da reagdao. Quando
admitimos a etapa limitante supormos entao que a constante de velocid-
ade da reagdo inversa £, ¢ muito maior que k,, (k, >k,). A velocidade
lenta de B —» ¢ quando comparada com B — 4 assegura que a maioria
das moléculas de B se convertem em A antes de produzir C, assegurando
assim que a etapa 1 permanega proximo ao equilibrio (4= B). Alem
dessa suposicao, deve cumprir a seguinte relagao: k, >k, e k; >k ,, para
assegurar que a etapa 2 atua como um “funil” e que o produto D se forme
rapidamente a partir de C.

A reacio global sera entdo controlada pela etapa limitante B—C , e
uma vez que estamos examinando a velocidade direta de formacao de D a
partir de A (4 — D), temos que supor que: k,[B]>k,[C].

Durante os primeiros momentos da reagao, a concentragao de C sera
baixa quando comparada a B, cumprindo a condi¢ao anterior. Dessa ma-
neira desconsideramos a reagao inversa da etapa 2. Uma vez que a etapa
que controla a velocidade foi considerada irreversivel, as etapas rapidas
se tornam irrelevantes e se elas sio reversiveis ou nio. A equagio cinética
dependera somente da natureza do equilibro entre a etapa que precede a
etapa limitante e ela propria.

CONCLUSAO

Neste capitulo tivemos a oportunidade de estudar as reagées elemen-
tares e qual sua relagio com a molecularidade de uma reagiao. Em especial
vimos uma das teorias para uma cinética que unimolecular (Teoria de
Lindemann) e a partir de duas aproximacoes: Aproximac¢ao do Estado
Estacionario e Aproximacao da Etapa Determinante pode explicar a lei de
velocidade cinética.
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RESUMO

Vimos que o mecanismo de rea¢do é a seqiiéncia de etapas elementares
envolvidas numa reacdo e que a molecularidade de uma reacao elementar
¢ o numero de moléculas que se juntam para reagir. Uma reagao elementar
unimolecular tem cinética de primeira ordem; uma reagao elementar bimo-
lecular tem cinética de segunda ordem. A etapa determinante da velocidade
de uma reacdo quimica ¢ a etapa mais lenta em um mecanismo de reagdo
que controla a velocidade global.

PROXIMA AULA

Atividades sobre as aulas 01 , 02 e 03.
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