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META

Apresentar ao aluno os conceitos da Teoria da Colisao.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:
Conhecer os fatores que determinam a velocidade das reagbes quimicas em termos da Teoria da

Colisao.

PRE-REQUISITOS

Lei Empirica de Arrhenius; Teoria Cinética dos Gases;
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INTRODUCAO

Caro aluno, agora vamos abordar uma questdo muito importante
sobre teorias que tentam explicar o que ocorre em termos moleculares
durante uma reacdao quimica, e quais os fatores que influenciam os seus
diferentes parametros cinéticos. Primeiro iremos falar sobre a primeira
teoria desenvolvida com este proposito, conhecida como Teoria de Colisao.
Originalmente proposta por dois quimicos, sendo um alemao, Max Trautz
(1880-1960), e o outro britanico, William Lewis (1869-1963), a principal
caracteristica desta teoria, baseada na Teoria Cinética dos Gases, ¢ que as
moléculas reagentes sdao tratadas como esferas rigidas colidindo entre si.
Este modelo bastante simplificado se mostrou bastante conveniente para
explicar dados experimentais de reagbes no estado gasoso, porém apresentou
falhas para reacSes mais complexas, principalmente aquelas que ocorriam
em solugdes (reagao no estado liquido).
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TEORIA DA COLISAO

Trautz publicou o seu trabalho sobre Teoria da Colisio em 1916, enquanto
que Lewis em 1918. Curiosamente, nenhum dos dois estava ciente do trabalho
do outro, principalmente em virtude de que neste periodo a Europa se en-
contrava durante a Primeira Guerra Mundial (1914-1918). Uma caracteristica
marcante desta teoria é que ela deve ser aplicada basicamente a reagoes elemen-
tares bimoleculares em fase gasosa, como no exemplo mostrado na reagao (1):

A+B—>P (1)

De onde podemos escrever:

v =k,[A][B] 2

Onde P representa o produto da reagdo, v é a velocidade da reagiao e
k2 a constante de velocidade de ordem 2.

Uma analise fisica do problema (rea¢ao quimica) nos permite dizer que
a constante k2 depende dos seguintes fatores: freqiiéncia de colisdes das
moléculas (fator de freqiiéncia), energia minima necessaria para que uma
colisdo tenha energia suficiente para resultar no produto da reagao (fator
energético), e por ultimo, da probabilidade de que a colisao entre as molécu-
las ocorra em uma orientagao favoravel a transformagao dos reagentes em
produtos (fator estérico). Isto nos permite escrever a velocidade de reagao
como sendo dependente dos fatores mencionados conforme a relagao:

v a fator de freqiencia x fator energético x fator estérico 3)

Agora voce pode estar se perguntando o que vem a ser realmente cada
termo descrito acima. E isso que iremos ver nas sec¢oes seguintes.

Frequéncia de colisiao

Como foi dito, a constante de velocidade de uma reagdo quimica
depende da freqiiéncia de colisdo z entre as moléculas reagentes. Para po-
dermos quantificar esta freqiéncia de colisio vamos considerar a seguinte
situagao apresentada na figura 1.
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Figura 1: Representagdo esquematica para determinagio da freqiiéncia de colisio.
Adaptado de: ATKINS, P. W;; Fisico-Quimica, vol. 1 e 2, 8ed., Editora LTC, Sao Paulo, 2008.
Nesta figura todas as moléculas de um determinado gas estdo com
suas respectivas posi¢oes congeladas no intervalo de tempo At. Apenas a
molécula na posi¢ao 1, a esquerda do tubo, se encontra em movimento com
velocidade média . Deste modo, apds o intervalo de tempo At a molécula
ira percorrer a distancia At. Durante o seu percurso, ela ira se chocar com
todas as moléculas que estejam dentro do tubo de comprimento At e de
raio d, onde d representa o diametro da propria molécula. A partir destas
informagdes, podemos definir o volume V do tubo de colisio como sendo:

V=0 At 4)

onde o representa a area da secgao transversal de colisio dada pela
equacao (5):

o = nd2 5)
Considerando que o numero N de moléculas estacionarias dentro

do tubo de colisao é dado pelo produto entre o nimero de densidade de
moléculas por unidade de volume NN e o volume do tubo, dado pela relagao:

N= NV ©)

Portanto, da equagao (4) e (6):

N= No At )

Para saber finalmente o numero de moléculas que colidem em certo
intervalo de tempo, ou seja, a freqiéncia de colisdo z, basta dividir o nimero

obtido na equagao (7) por At:

z=No (®)
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Neste exemplo mais simples, determinamos a freqiiéncia de colisao
envolvendo o mesmo tipo de moléculas. Porém, quando queremos deter-
minar esta freqiiéncia envolvendo moléculas distintas, por exemplo, A e B,
a seccao transversal do tubo de colisao deve levar em conta d como sendo a
semi-soma dos diametros moleculares, ou seja, a soma dos seus respectivos
raios, como esta ilustrado na figura 2.

Ou matematicamente falando:

(dat+dp)

G=nd2,d=
2

9

Onde dA e dB sdo respectivamente os diametros moleculares da
molécula A e B, respectivamente.

A figura 2 nos permite visualizar mais facilmente o motivo da area
de seccdo transversal apresentado na equagido (5) ser definido em funcao
de d. Naquele caso, nés tinhamos apenas moléculas de um mesmo tipo,
e, portanto com o mesmo diametro d, o que seria equivalente a escrever a
equagao (9), da seguinte forma:

(d+d) _@d)
2 2

0=nd2,d=

(10)

%?&reaﬁ

Figura 2: Representagio esquematica para determinagao da drea de seccio transversal de colisdo.
Adaptado de: ATKINS, P. W.; Fisico-Quimica, vol. 1 e 2, 8ed., Editora LTC, Sio Paulo, 2008.
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Agora que o conceito de freqiéncia de colisao ja foi apresentado
podemos definir um conceito mais genérico denominado densidade de
colisdo, que ¢ nada mais do que o nimero de colisdes que ocorrem entre
as moléculas de A e de B em certo intervalo de tempo At, e em um volume
V. Para um sistema envolvendo apenas moléculas A e B, a densidade de
colisaio ZAB ¢ definida simplesmente pela equagao:

ZAB =z NB an
Onde z = o rel NA, de modo que a equagao final obtida é:
ZAB =0 rel NA NB (12)

Nesta equagao vale lembrar que o tem 0 mesmo significado apresentado
na equagao (9), e que a velocidade média relativa rel representa a velocidade
média das moléculas de A em relagdo a das moléculas de B.

E importante frisar que neste caso introduzimos a velocidade média
relativa no calculo de ZAB, equagio (12), devido ao fato de ser mais facil
realizar este calculo em termos de velocidade relativa, semelhante ao que
descrevemos na figura 1 quando foi dito que todas as moléculas dentro do
tubo de colisdo estavam estacionarias, e apenas a molécula na posicio 1, a
esquerda do tubo, estava em movimento. De maneira semelhante podemos
também introduzir um novo conceito denominado massa reduzida p.. Este
conceito é importante quando queremos descrever o movimento relativo
de duas particulas, neste caso moléculas, em rota de colisao, como se fosse
o movimento de uma unica particula, formada a partir daquelas, e de massa
reduzida . A equagio (13) nos mostra como pode ser determinada a massa
reduzida para um evento envolvendo a colisao de uma molécula A de massa
m, com uma molécula B, de massa m,,.

_ mgmp

(13)

my+mpg

Uma relagdo importante que nos permite definir o valor da velocidade
relativa em termos da temperatura absoluta e da massa reduzida obtida é
mostrada na equagao (14):

= (7Y (14)
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Caso estivéssemos falando de colisoes envolvendo apenas moléculas
de A, ao definir o valor de p. = % (basta usar a equagao 13 e lembrar que
neste caso m, = m, = m) obterfamos a seguinte relagao entre a velocidade
média e a velocidade média relativa Crel:

1/2
G =2"2C, 0= (ﬁ) / (15)
m

Onde k ¢ a constante de Boltzmann, T a temperatura absoluta em
Kelvin e m a massa da molécula.

Ap6s definir todas estas relagdes podemos finalmente definir a densi-
dade de colisao ZAB como sendo:

1/2
Zyg=0 (ﬁ) NaNg (16)

Ty

Lembrando que:

Na=Na[A], e Ng=Na[B] (17)

Onde NA ¢ o nimero de Avogadro, [X] ¢ a concentragdo molar (mol
m-3), do componente X, ou seja, A ou B.

Obtemos:
/ 2
NATA][B] (18)

Se considerarmos que em toda colisdo a reagao ocorre, o numero de
colisbes ap6s um intervalo de tempo e por unidade de volume, Z , seria a
propria velocidade de desaparecimento de A ou B, por unidade de volume:

o] (o7

e ”

12
== () N 19

Na realidade nem toda colisao resulta efetivamente em produto de
reagdo, mas apenas aquelas que apresentam energia suficiente.
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Agora que vocé ja tem conhecimento sobre o termo relacionado a
freqiiéncia de colisao em uma reag¢ao quimica, ou mais especificamente, a
densidade de colisao, vamos ver agora como podemos interpretar a existén-
cia de uma energia minima necessaria para ocorréncia da reagao.

Energia minima para ocorréncia da reagao

Uma maneira relativamente simples para incorporar este aspecto da
energia minima necessaria para ocorréncia da rea¢ao no calculo da velo-
cidade de reagao é considerar que a area de secgdo transversal de colisao
depende da energia cinética relativa das moléculas envolvidas, ou seja, o(e).
Neste caso, a sec¢do transversal serd nula caso esta energia esteja abaixo de
um valor minimo necessario para que a reagao ocorra. Este tipo de con-
sideracdo nos permite realizar algumas operagdes matematicas de modo
que o resultado final que iremos obter para a velocidade de reacao pode
ser escrito conforme a equagao (20):

1/2
v=go (%) e ~Fa/RT\,2[A][B] (20)

Nesta equa¢io o termo g ~Ea/RT ¢ o fator de Boltzmann responsavel
pela distribuicao de velocidades apresentada pelas moléculas em colisao, e
por conseqiiéncia, da dependéncia da secgao transversal de colisdao com a
energia cinética relativa das moléculas, como mencionado anteriormente
(fator energético).

Né6s podemos ainda realizar a divisao da equacio (20) pelo produto das
densidades de moléculas de A e B, NA NB, com o objetivo de obter o
valor da constante de velocidade em unidades moleculares (SI: m3 s ). Se
multiplicarmos este resultado pela constante de Avogadro, NA, obtemos
k, em unidades molares (SI: m3 mol s _):

gkT\1/2 _
k, = Nyo (E) e~ Ea/RT 1)

A analise da equagao (21) nos permite identificar facilmente, a partir
da comparagdo com a equagao de Arrhenius, , a seguinte relagao:

A = Nyo (8k—T)1/2

- (22)
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Um aspecto importante de ser observado ¢ que a dependéncia exponen-
cial do fator energético com a temperatura justifica o fato de que pequenas
variagOes de temperatura podem produzir grandes variagdes no valor da
constante de velocidade, mesmo que o resultado no fator de freqiiéncia
seja relativamente pequeno.

Para que possamos obter finalmente uma equagao semelhante a apre-
sentada na equagao (3), falta apenas discutir o dltimo aspecto importante
chamado fator estérico P. Antes que vocé, caro aluno, se questione sobre
o motivo da letra P para designar o fator estérico, ¢ importante que vocé
saiba que este fator leva em conta um aspecto estatistico, ¢ por isso esta
relacionado com a probabilidade de que a colisio ocorra de maneira ad-
equada, permitindo que a reagdo acontega.

Fator estérico

Se compararmos os valores obtidos, a partir de consideragdes tedricas
(tal como discutido na secgao anterior), para o fator de freqiiéncia de algu-
mas reagoes quimicas com aqueles obtidos experimentalmente a partir da
equagao de Arrhenius veremos que em alguns casos existe uma consideravel
discordancia, como mostra a tabela 1. Isto sugere que a energia de colisao
ndo ¢ o unico critério que deve ser levado em conta no calculo da constante
de velocidade, e que algum outro fator relacionado com a orientagao das
moléculas durante a colisdo deve ser considerado. Observe que na maioria
dos casos o fator de freqliéncia experimental ¢ inferior ao tedrico obtido,
porém em apenas um caso a relagao se inverte, isto ¢, o valor experimental
¢ superiof.

Tabela 1: Parametros de Arrhenius para reagdes em fase gasosa.

A/(dm’ mol' s™)

Experimental Teérico  Ea/(kJ mol™) P
2NOCI — 2NO +Cl 9,4 x 10° 59x10"° 102 0,16
2C10 — ClL + 0, 6,3 x 10 2,5x 10" 0 2,5x 107
H, + C,Hy — C,Hg 1,24 x 10° 7.4x 10" 180 1,7x 10°
K + Br, — KBr + Br 1,0x 10" 2,1 x 10" 0 4.8

Para resolver este problema nés podemos introduzir um novo conceito
denominado sec¢ao transversal reativa 6%, que pode ser determinada a partir
da seguinte equagao:

o* =Po (23)
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Onde P ¢ o fator estérico e o a secgao transversal de colisao, ja definida
anteriormente.

Deste modo, a depender do valor de P, que pode ser maior ou menor
do que 1, nés podemos ter o valor de 6* como sendo um mdltiplo ou sub-
multiplo de 0. Mas em termos praticos o que significa, por exemplo, dizer
que a secgdo transversal reativa é menor do que a secgao transversal de
colisdo, ou seja, que o fator estérico P é menor do que 1? A resposta para
esta pergunta é que nem toda colisao envolvendo as moléculas reagentes
resulta em produtos. A figura 3 ilustra este caso onde a sec¢ao transversal
reativa ¢ menor do que a secgdo transversal de colisdo.

Molécula
reagente
espalhada

A s

crv-""f

Figura 3: Comparativo entre area de seccio transversal de colisdo e area de seccio transversal reativa.
Adaptado de: ATKINS, P. W;; Fisico-Quimica, vol. 1 e 2, 8ed., Editora LTC, Sao Paulo, 2008.

Deste modo, a constante de velocidade pode entdo ser finalmente
escrita sob a forma:
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8kT\1/2 _
k, = Po (E) Nye~Fa/RT (24)

Vocé pode estar se perguntando agora qual seria 0 motivo para que
algumas reagdes apresentem o valor de P superior a unidade (P>1). Como
exemplo, vamos analisar a seguinte reag¢ao gasosa, K + Br2 — KBr + Br,
cujo valor de P = 4,8. Para que esta reacdo ocorra, a distancia entre as
espécies reagentes parece ser bem superior do que aquela necessaria para
provocar apenas uma colisao nao-reativa. Isto pode ser explicado conforme
o que é conhecido como Mecanismo do Arpao. Para poder entender mel-
hor este mecanismo vamos observar passo a passo o que ocorre durante a
reagdo, conforme esquematizado na figura 4.

{a)

(b}
i)
id)

fel Kl

Figura 4: Representagio esquematica para o mecanismo do arpio envolvendo K e Br2.

Adaptado de: ATKINS, P. W,; JONES, L. L.; Chemistry Principles, 4ed., Freeman, 2008.
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Quando as espécies reagentes se aproximam (a), a maior eletronegativi-
dade do bromo faz com que seja arrancado um elétron (arpao) do potassio
(b). Neste momento, tanto o potassio como a molécula de bromo se tornam
ions (c), fazendo com que a atragdo entre eles se torne mais pronunciada
devido a atracao de Coulomb. A linha de atuacao da forca de Coulomb atua
como se fosse a linha de um arpao fazendo com que as espécies reagentes
colidam entre si (d) permitindo que ocorra finalmente a reagao (e). A linha
de atuagao do arpio ¢, portanto a responsavel pelo aumento consideravel
da seccdo transversal reativa, e por conseqiéncia do valor de P > 1.

Com relagdo a reagoes que ocorrem em meio liquido, outros processos mais
complexos devem ser levados em consideragiao. Normalmente estas reagoes sao
controladas por processos difusivos e por isso a freqiiéncia de colisao envolvendo
as espécies reagentes ¢ consideravelmente menor do que nos gases. Por outro
lado, esta menor mobilidade das espécies reagentes, em presenca das moléculas
circunvizinhas de solvente, faz com que o tempo da colisao também seja superior,
o que ¢ conhecido como Efeito Gaiola (Cage Effect). Além disso, embora no
momento da colisao as moléculas reagentes nao tenham energia suficiente para
provocar a formagao dos produtos, elas podem acumular a energia necessaria
durante o perfodo em que estao sob efeito do Efeito Gaiola. Esta breve explana-
¢do sobre as reacoes em meio liquido foi feita apenas para que vocé tenha uma
nogao sobre reagdes que ocorrem no estado liquido. No entanto, todos estes
fenémenos estao fora do escopo do nosso curso, e por isso nao serdo discutidos.

CONCLUSAO

Agora que voce ja foi apresentado a todos os fatores que influenciam
a velocidade das reagoes, certamente a partir de agora vocé tera outra visao
sobre os fenémenos envolvidos em uma reacio, e como diferentes aspectos
influenciam o seu comportamento. Lembre-se que a teoria apresentada nesta
aula ¢ util basicamente para o estudo de rea¢oes elementares bimoleculares
em fase gasosa, e que por 1sso apresenta certa limitagao a medida que a
reagao vai se tornando mais complexa.

RESUMO

A Teoria da Colisao foi um importante marco para o entendimento
dos processos reacionais, buscando uma interpretagao no ambito molecular.
Anteriormente, Arrhenius havia proposto uma lei empirica para a avaliagao
da velocidade de uma reacao. No entanto, foi somente com a Teoria da
colisdo que os fatores: energético, estérico e de frequéncia de colisao vieram
a tona com o objetivo de explicar e também de estimar a velocidade das
reagoes quimicas.
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PROXIMA AULA

Na proxima aula, vocé aprendera sobre a Teoria do Estado Estacionatio,
e sua grande contribui¢do para obtengao de dados termodinamicos, bem
como terd uma valiosa nog¢ao sobre dois importantes métodos de Simulagao
Computacional.
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