Aula 14

TEORIA DAS COLISOES

META

Descrever os efeitos das colisdbes no nivel molecular.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:

aplicar a teoria das colisdes e relacionar com a formagao dos produtos; e
identificar os fatores que afetam a formagao do complexo ativado.

PRE-REQUISITOS

Conhecimento as condigdes que afetam as velocidades das reacoes;
saber utilizar as leis da velocidade;

e conhecimento da teoria cinética molecular dos gases.

Eliana Midori Sussuchi
Samisia Maria Fernandes Machado
Valéria Regina de Souza Moraes



Quimicall

INTRODUCAO

Na aula 13, iniciamos o estudo da cinética quimica.

Aprendemos os fatores que afetam as velocidades das reagoes e também
vimos como determinamos a lei da velocidade para as reacoes quimicas.

Nesta aula, estudaremos a teoria das colisoes, que se baseia na teoria
cinética molecular, explicando os efeitos no nivel molecular. A teoria cinética
molecular, também conhecida como a teotia das moléculas em movimento,
ja fol apresentada na aula 09 quando estudamos os gases. Esta teoria explica
tanto a pressao quanto a temperatura em nivel molecular. Na teoria cinética
molecular dos gases supde-se que os atomos ou moléculas que constituem
os gases, s10 massas pontuais que se movem ao redor com uma energia
cinética média, proporcional a temperatura do gas.

Posteriormente, veremos quais os fatores que afetam a formacao do
complexo ativado ou estado de transi¢iao, onde se encontra um arranjo
especifico dos atomos no topo de uma barreira energética.

A figura acima fornece uma base para o entendimento das implicagdes do modelo da teoria das
colisdes para reagdes simples de um tnico passo. (Fonte: w3.ufsm.br)
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Na maioria das reagdes quimicas, as velocidades aumentam a medida
que a temperatura aumenta. Vocé ja deve ter observado como a comida
deixada fora da geladeira estraga mais rapidamente.

Em um laboratério de quimica ou mesmo em uma industria é desejavel
que as rea¢Oes ocorram mais rapidamente, por isso, frequentemente sao
realizadas a altas temperaturas.

No entanto, muitas vezes também ¢é desejavel abaixar a temperatura de
uma reagao para diminuir a sua velocidade. Isso ¢é feito muitas vezes para
evitar reagoes explosivas ou incontrolaveis, que poderiam ser perigosas.

Vendo desta forma, fica facil entendermos os efeitos da temperatura
nas velocidades das reacoes.

Mas, como e por que a temperatura influencia a velocidade de uma
reagaor Esta é uma questao muito interessante, vocé nao acha?

Na aula 13, vimos que as velocidades das reacOes sdo afetadas tanto
pelas concentragbes dos reagentes quanto pela temperatura.

A teotia das colisdes tem como idéia central a teoria cinética molecular,
pois estamos analisando os efeitos no nivel molecular. Esta teoria diz que
as moléculas devem se chocar (colidir) para reagir.

Assim sendo, guanto maior o nimero de colisoes por segundo, maior serd a
velocidade da reagao.

De forma semelhante, quanto maior for a concentragao das moléculas
de reagentes, maior o numero de colisdes e, com isso, maior a velocidade
da reacio.

Em uma comparagdo com a teoria cinética molecular de gases (aula
09), o aumento da temperatura aumenta as velocidades moleculares. Se as
moléculas se movem mais rapidamente, elas irao colidir com mais energia
e com mais freqiiéncia, aumentando, assim, as velocidades da reacdo. Este
efeito ¢ observado para toda amostra de um gas ou de um liquido.

Do ponto de vista real, algumas moléculas apresentam energias muito
baixas, outras, energias muito elevadas, mas a maioria apresenta energia
intermediaria. Mas, quando a temperatura aumenta, a energia média das
moléculas também ird aumentar, da mesma forma que a fracao que possui
energias mais elevadas.

Uma pergunta bastante interessante é: vocé acha que para uma reagao
ocorret, basta que as moléculas dos reagentes se choquem?

A resposta a esta pergunta é NAO !

Vocé seria capaz de dizer o porqué?

Em primeiro lugar, ja sabemos que para uma reagao ocorrer, é neces-
sario que os reagentes se encontrem.

Um encontro entre duas moléculas em um gas ¢ uma colisao, sendo
esta a base para construirmos a teoria das colisdes de reagoes.



Para vocé entender o que estuda esta teoria, vamos imaginar que as
moléculas dos reagentes se comportam como bolas de bilhar quebradigas:
se ocorrer uma colisao entre duas delas a uma velocidade baixa, elas sim-
plesmente irdo se separar, mas se elas se chocarem a uma velocidade maior
elas poderao se despedacar.

Assim, se duas moléculas colidem com uma energia menor do que
uma determinada energia cinética, elas simplesmente se separam. Mas,
se elas se encontrarem com uma energia maior do que a energia cinética
necessaria, ligagdes podem quebrar-se e novas ligacdes podem se formar,
gerando moléculas novas.

No entanto, para a reagao ocorrer, ¢ necessario mais do que uma coli-
sao. Para muitas reac¢oes, apenas uma quantidade muito pequena de colisoes
leva a uma reacio.

Um exemplo disto é a mistura dos gases H2 e 12 a temperatura e pres-
sao ordinarias. Sob estas condi¢oes, cada molécula sofre aproximadamente
1010 colisbes por segundo.

Se cada colisao desta resultasse na formacao de HI, a reagido se com-
pletaria em menos de um segundo.

No entanto, a temperatura ambiente nao é isso que acontece, pois a
reacdo ocorre muito lentamente. Aproximadamente uma em cada 1013
colisoes produzira uma reagao.

Mas, entdo, o que impede da reagdo ocorrer mais rapidamente?

Uma resposta a esta pergunta ¢ a necessidade de que as moléculas co-
lidam com um arranjo exato para reagirem, o que, muitas vezes, significa
que somente uma fracdo muito pequena das colisdes seja eficaz.

Assim, 7na maioria das reacies, as moléculas devem ser orientadas de certa maneira
durante as colisoes para que a reagao ocorra.

Estas otrienta¢oes relativas das moléculas durante suas colisoes deter-
minam se os atomos estdo orientados de forma apropriada para formar
novas ligagdes ou nao.

Vamos analisar um exemplo, considerando a reagao de atomos Cl com
NOCI, segundo a reagao abaixo:

Cl+NOCIl - NO + Cl,

Existem duas maneiras possiveis para que os atomos de Cl e as mo-
léculas de NOCI possam colidir: uma ¢ efetiva, enquanto a outra nio é.

E facil percebermos que a reagao ocorrera se a colisao colocar os ato-
mos de Cl juntos para que eles possam formar a molécula Cl,. Esta maneira
de colisio é mostrada na Figura 1(a). (corresponde ao atomo de Cl)

No entanto, se a colisio ocorrer do modo que esta mostrado na Fi-
gura 1(b), a reacdo nao sera efetiva e, assim, nao permitird a formagao dos
produtos.
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Figura 1: Duas maneiras possiveis de colisdo entre os atomos de Cl e as moléculas de NOCL

(a) Se as moléculas estiverem orientadas de forma apropriada, uma colisdo suficientemente energé-
tica levara a reago. (b) Se as moléculas estiverem orientadas de forma errada, ndo ocorrera reagio.
Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sao Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).

Este modelo mostra que, de fato, muitas colisdes nao levam a uma
reacao simplesmente porque as moléculas nao estio orientadas da forma
correta.

No entanto, este nao é o unico fator que determina a ocorréncia, ou
nao, de uma reacao. Um fator normalmente até mais importante para
determinar se as colisoes resultam em uma reagdo ¢é a energia de ativagao.

O quimico sueco Svante Arrhenius, em 1888, sugeriu que as moléculas
devem possuir certa quantidade minima de energia para poder reagir.

Mas, de onde vem esta energia?

De acordo com a nossa teoria das colisOes, essa energia vem das energias
dos movimentos (cinética) das moléculas ao se colidir.

Durante a colisdo, a energia cinética que uma molécula possui pode ser
usada para esticar, dobrar e quebrar ligagoes, levando a reagdes quimicas.

E facil vocé entender que, se as moléculas se moverem muito lenta-
mente, ou seja, com pouca energia cinética, elas simplesmente se chocariao
sem provocar mudangas em suas estruturas. (lembre-se do exemplo das
bolas de bilhar quebradi¢as).

Para que as moléculas reajam, elas devem colidir com energia cinética
total igual ou maior a um valor minimo. Esta energia minima necessaria
para iniciar uma reagao ¢ chamada de energia de ativagio, E .

Para que os reagentes formem os produtos, é necessario que as ligagdes
sejam quebradas nos reagentes.

Vocé ja aprendeu que, para quebrar uma ligacio, ¢ preciso fornecer
energia para a molécula.

Assim, a energia de ativagao, Ea, é a energia minima necessaria para
iniciar uma reag¢ao quimica.

E importante que voce saiba que, para cada reagao, existe uma energia
de ativagdo apropriada, ou seja, ela ndo tem um valor fixo para todas as



reagOes. Até porque voce ja sabe, por exemplo, que a energia necessatia para
quebrar uma ligacao Carbono-Cloro (C-Cl) ¢ diferente da energia necessaria
para quebrar uma ligacao Carbono-Carbono (C-C).

Para vocé entender o que representa realmente a energia de ativagao,
Ea, vou dar um exemplo do dia-a-dia.

A centelha gerada por um dispositivo de aco golpeado
contra um Ferrocerium provendo a energia de ativacio
para iniciar a combustio de um Bico de Bunsen. (Fonte:
www.ptkipedia.org).

Imagine que vocé queira fazer uma bola passar por um pequeno morro.

Para que a bola ultrapasse o pequeno morro, vocé precisa chutar a bola
com uma energia cinética suficiente para que ela consiga ir para o outro lado.
Se seu chute for fraco (de baixa energia cinética), a bola nao ultrapassara o
morro. Ao contrario, ela podera até chegar ao morro, mas voltara depois.

Da mesma forma acontece com as moléculas em uma rea¢ao quimi-
ca: elas certamente exigem uma certa quantidade de energia minima para
quebrar as ligagbes existentes durante uma reagao.

Vamos ver um exemplo real?

A isonitrila de metila (H,C- N=C) pode se rearran-jar na molécula
acetonitrila (H,C- C=N).

Neste rearranjo, podemos imaginar a passagem por um estado intet-
mediario onde o grupo N=C da molécula estaria posicionada lateralmente:



H3;C—N=C3s ——> H3C“""f(|j| — > H;C—C=N3

A Figura 2 mostra a varia¢do da energia da molécula durante este rearranjo.

(Complexo
ativado)

Energia — »

Caminho da reacgao % [

Figura 2: Diagrama de energia versus caminho da reagdo de rearranjo da isonitrila de metila.
(Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sao Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).

Neste diagrama observamos que ¢ necessario fornecer energia para
esticar a ligacao entre o grupo H.C e o grupo N=C para permitir que o
grupo N=C gire. Posteriormente ao giro do grupo N=C, a ligacdo C-C
comega a se formar e a energia da molécula diminui.

Esta barreira de energia representa a energia necessaria para forgar a
molécula a passar pelo estado intermediario relativamente instavel para
formar o produto final.

A partir deste grafico, comec¢amos a entender o que ¢é energia de ativa-
¢ao, Ea, que pode ser definida como a diferenga de energia entre a energia
inicial da molécula e a energia mais alta ao longo do caminho da reagao.

O arranjo especifico dos atomos no alto desta barreira é chamado
complexo ativado ou estado de transigao.

No complexo ativado, as ligagdes iniciais se esticaram e enfraqueceram,
enquanto as novas liga¢oes estdo apenas parcialmente formadas.

E importante também vocé saber que no complexo ativado existe
uma combinac¢ao de duas moléculas que podem seguir para a formagao do
produto ou voltar as suas estruturas iniciais.



Se vocé olhar novamente para o grafico da Figura 2, ira observar que
a energia dos produtos é menor do que dos reagentes.

Quando isso acontece, dizemos que a reagao ¢ exotérmica. Neste caso,
a conversao de isonitrila de metila (H,C- N=C) para acetonitrila (H,C-C=N)
libera uma quantidade de energia, sendo considerada, entao, uma reagao
exotérmica.

No6s podemos também observar que a variagao de energia para a reagao,
AE, nio tem efeito na velocidade de reacio.

Na verdade, a velocidade da reagdao depende do valor da energia de
ativacao, Ea; geralmente quanto mais baixa for a Ea, mais rapida é a reagao.

Ainda observando o grafico da Figura 2, percebemos que a reagio
inversa, ou seja, conversao de acetonitrila (H,C- C=N) para isonitrila de
metila (H,C-N=C), ¢ endotérmica.

Neste caso, a barreira de Energia de ativagao, Ea, ¢ igual a soma de
AE e de Ea.

Mas, vocé deve estar se perguntando como cada molécula de isonitrila de
metila obtém energia suficiente para ultrapassar a barreira de ativagio?

A partir da teoria cinética molecular, sabemos que, a medida que a
temperatura aumenta, a energia cinética total aumenta.

Assim, essa energia é conseguida através de colisdes com outras mo-
léculas. Neste momento ¢é necessario que voceé dé uma revisada na teoria
cinética molecular dos gases abordada na aula 09.

O grafico da Figura 3 mostra a distribuicao das energias cinéticas em
uma amostra de moléculas de gas a duas temperaturas diferentes, compa-
rando-as com a energia minima necessaria para que a reacao ocorra, a Ea.

s =l
Temperatura mais baixa
|
!

|
Temperatura mais alta
|
!
~ Energia minima
:necesséria para a reacao, E,

Fracao de moléculas

Energia cinética

Figura 3: Distribuicio das energias cinéticas em uma amostra de moléculas de gis a duas tempe-
raturas diferentes (Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sio Paulo: Pearson
Prentice Hall, 2005).



Neste grafico vocé pode observar que na temperatura mais alta uma
quantidade muito maior de moléculas tem energia cinética maior do que a
Ea, causando um aumento na velocidade da reacao.

A quantidade (fragao, /j de moléculas que tem energia igual ou maior
que a Ea ¢ dada pela equacio:

f = e‘E%T

Onde R ¢ a constante dos gases (8,314 ] /mol K) e T ¢ a temperatura
em Kelvins (K).

Vamos supor uma situagdao para que vocé tenha uma idéia da ordem
de grandeza de f.

Suponha que a Ea seja 100 kJ/mol e que T seja 300 K.

Usando a equag¢do chegaremos a um valor de figual a 3,8 x 10", um
valor muito pequeno.

AT =310 K, teremos um valor de figual a 1,4 x 10"

Assim, um aumento de apenas 10 Kelvins na temperatura, temos um
aumento de 3,7 vezes na fragao de moléculas que possuem no minimo 100
kJ/mol de energia.

Arrhenius descobriu que, para a maioria das rea¢Ses, 0 aumento na
velocidade com o aumento da temperatura é nao-linear. Esta observacio
pode ser vista no grafico da figura 4.

3x1073

2x1073

k(s7h

1x1073

180 190 200 210 220 230 240 250
Temperatura (°C)
Figura 4: Variacio da constante de velocidade de primeira ordem para o rearranjo da isonitrila de
metila em fungio da temperatura (Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sio
Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).



Neste grafico vemos que a variacdo da constante de velocidade, £, para
o rearranjo da isonitrila de metila em funcdo da temperatura apresenta-se
de forma nao-linear.

Ele descobriu que as velocidades das reagoes dependem da energia e
da freqiiéncia das colisdes entre as moléculas reagentes, da temperatura e
da geometria correta das colisoes.

Estes fatores estao resumidos na equa¢ao de Arrhenius:

_E,
k=Ae ’"*"

Onde £ ¢ a constante de velocidade, Ez ¢ a Energia de ativagao, R é a
constante dos gases (8,314 J/K mol) e T é a temperatura em K.

O parametro A4 é chamado de fator de freqiiéncia, que relaciona-se
com o numero de colisdes e a fragao das colisdes que tém a geometria
correta. O valor de A é constante, ou quase constante, 2 medida que a
temperatura varia.

O fator ,-F@RT ¢ interpretado como a fragdo de moléculas que apresentam o
minimo da energia necessdria para reagir. Seu valor é sempre menor do que 1.

A medida que o valor de Ea aumenta, £ diminui porque a fracio de
moléculas que possui a energia necessaria para reagir ¢ menof.

Sendo assim, podemos dizer que as velocidades de reagoes diminuen: a medida
que Ea anmenta.

A equagao de Arrhenius tem muita importancia, pois pode ser usada
para duas finalidades em especial:

1. calcular o valor da Energia de ativagao a partir da dependéncia da cons-
tante de velocidade, £, em relagdo a temperatura, T.

2. calcular a constante de velocidade, 4, para determinada temperatura se
a Energia de ativacao e A forem conhecidos.

Mas, para isso, precisaremos aplicar o logaritmo natural, In, a ambos
os lados da Equagao anterior. Assim, obteremos:

mk=In4 _[_Ea
RT

Rearranjando a equagdo acima, ela torna-se a equagao de uma reta que
relaciona £ a (1/7T), da seguinte forma:

nk=In4_. Ea [ 1 S Equaciio de Arrhenius

R T

y= a + bx <€--——— Equacio de uma reta



Assim, temos possibilidade de calcular Ez a partir dos valores experi-
mentais de £ em diversas temperaturas.

Neste caso, precisaremos ter os dados experimentais para desenhar um
grafico. No entanto, além do método grafico, podemos obter a energia de
ativaciao, Ea, de forma matematica.

Se conhecermos k em duas temperaturas diferentes, podemos escrever
uma equag¢ao para cada uma dessas condicoes:

Ink,=Ind _[_Ea ou Ink,=I4 _[_Ea
RT, RT,

Se subtrairmos uma equagao da outra, teremos:

ll'lkz-lnk1= In = -

Vamos usar esta equagao para resolver um problema real?
Problema: Considere a rea¢ao de decomposicao do HI:

2HI(g) —Ha(g) + I(g)

Calcule o valor da energia de ativagao, Ea, usando os valores de k de-
terminados em duas temperaturas diferentes.

k=2,15 x 10® L/(mol.s) em T;= 650 K
k>=12,39 x 107 L/(mol.s) em T,= 700 K

Resolucio:
Como temos os valores de &, T, £, ¢ T,, podemos usar a equagio
abaixo para calcular a Energia de ativagdo, Ea.

nk-Ink; = In_k___ Ea [ L 1

k/ R Tz Tl

Assim, substituindo os valores, temos:

m_f_ _ In 2,39 x 107 L/(mol.s) _ Ea 1 _ 1

ki 2,15x 108 L/(mol.s) 8,314 J/mol. K 700 K 650 K




Realizando os calculos por partes, temos:

Ea
In(ll.1l)= - _ o8 K7
8314 Jmol, K |: 0.0001 K :|

Resolvendo a equacio, temos:
2408 =Ea(132x 1077 " mDI,lii}{C"I

2408 ,
Ea= =18242424 J/mol=182.4 x 10° J/mol = 1824 k)/maol

1,32 x 10°% mol

Assim, a Energia de ativagdo, Ea, ¢ igual a:
Ea = 182,4 kJ/mol

Lembre-se: 10° é igual a 1000, portanto, pode ser representado por k (quilo).

Um catalisador é uma substancia que aumenta a velocidade de uma
reacao quimica sem que ele préprio sofra uma mudanga quimica perma-
nente durante o processo.

Os catalisadores sao muito comuns. Muitas reagdes no NOsso organis-
mo, na atmosfera, nos oceanos ou na industria quimica, ocorrem com o
auxilio de catalisadores.

Um exemplo € a produgio de oxigénio, O,, pelo aquecimento do clorato
de potissio (KCIO,). A reagdo envolvida neste processo € representada na
seguinte equagao quimica:

2 KCIOs(s) ——= 2 KCI(s) + 3 Os(g)

Se nao estiver presente um catalisador, o KCIO, se decompde muito
lentamente, mesmo com forte aquecimento.

No entanto, misturando MnO, (diéxido de manganés) com KCIO
antes do aquecimento, a reagao ocorre mais rapidamente.

O diéxido de manganés (MnO,) pode ser recuperado dessa reagio
em grande parte sem alteragoes, fazendo com que o processo quimico
total seja 0 mesmo. No entanto, MnO, atuou como um catalisador para a
decomposicao de KCIO..

Atualmente existem muitas pesquisas nas induastrias quimicas envol-

3

vendo a busca por catalisadores para reagoes de importancia comercial.
Uma destas pesquisas envolve meios de inibir ou remover os catalisadores



que promovem reagdes indesejaveis, tais como as reagoes envolvidas na
corrosao de metais.
Existem dois tipos de catalisadores:

a) homogéneo e
b) heterogéeneo.

Quando temos um catalisador presente na mesma fase que as moléculas
dos reagentes, o chamamos de catalisador homogéneo.

Sem um catalisador, a decomposicao da solu¢ao aquosa de peroxido
de hidrogenio, H O, (aq), em 4gua (H,O) e Oxigenio (O,), ocorre muito
devagar:

2H,05(aq) — 2H,0()) + O(g)

No entanto, na presenga do ion de brometo, Br'(4g), a decomposicio
ocorre rapidamente, segundo a equagao quimica mostrada a seguit:

2Br'(aq) + H,04(aq) + 2H (aq) — Bry(aq) + 2H,0(])

Ap6s a adigao de NaBr(ag) a0 H,O,(4g), € observado a formacao de
uma solugao marrom, devido a formagao de Br,(ag).

No entanto, esta nao ¢ a reagao completa, pois se assim fosse o {fon
brometo (Br) nao seria considerado um catalisador, uma vez que ele forma
o Br,.

Assim, o peréxido de hidrogénio, H,O,, também reage com Br,(ag)
formado, segundo a equagdo quimica abaixo:

Bry(aq) + H,05(aq) = 2Br(aq) + 2H (ag) + Ox(g)

Somando as duas equagdes acima, temos:

287 (aq) + Hy0(aq) + 2B(aq) —=Brs{aq) + 2H,0() .
_Bri{aq) + HyOx(aq) —=28BF (aq) + 2B0) + On(g)

2H70;(aq) —> 2H0()) + Ox(9)

Enfim, quando H,O, se decompde completamente, temos a formagao
de uma solugao incolor de Br(zg) no final.

Desta forma, o ion brometo (Br) pode sim ser considerado um cata-
lisador desta reacdo, pois acelera a reagdo total sem ele proprio sofrer uma
modificagao liquida.

O Br, ¢ considerado um intermediario, pois ¢ formado primeiro e,
logo a seguir, é consumido.



Vamos voltar ao efeito do catalisador.

Um catalisador pode afetar a velocidade da reacio alterando o valor da
energia de ativagdo, Ea, ou do fator de frequiéncia, 4.

No entanto, o efeito catalitico mais dramatico vem da reducio da
energia de ativagao, Ea.

Como regra geral, podemos dizer que um catalisador abaixa a Energia
de ativagdo total das reagoes quimicas, fornecendo um mecanismo com-
pletamente diferente para ela.

No nosso exemplo, temos uma reac¢ao ciclica reversivel do catalisador
com os reagentes, onde temos a ocorréncia de duas reagoes sucessivas de
H,O, com brometo e bromo.

Sabendo que essas reag¢oes juntas servem como um caminho catalitico
para a decomposi¢ao do peroxido de hidrogénio, ambas devem ter energias
de ativagao, Ea, significativamente mais baixas do que a decomposi¢ao
nao-catalisada.

Estas observagoes podem ser vistas no grafico da Figura 5.

Reacdo nao-catalisada

Reacao
catalisada
2H,0, +

2Br—+2H*

Energia —>

HzOz + 2H2O + BI'Z

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

Caminho da reacao

Figura 5: Perfil de energia para a decomposi¢io do H,0, nao-catalisada e para a reagio catalisada
por Br.

(Fonte: Brown, T. L.; LeMay Jr, H. E.; Bursten, B. E.; Burdge, J. R. Quimica, a ciéncia central, 9 ed.
Sdo Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).

Quando se tem um catalisador que existe em fase diferente da das
moléculas do reagente, geralmente como um sélido em contato com os
reagentes na fase gasosa ou com os reagentes em solu¢ao liquida, dissemos
que se trata de um catalisador heterogéneo.
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Quando se tem este tipo de catalise, os catalisadores sido preparados
de modo que eles tenham areas superficiais grandes, pois a reacao ocorre
na superficie destes catalisadores, que sio geralmente compostos de metais
ou 6xidos metalicos.
Neste tipo de catalise, a primeira etapa, normalmente, é a adsorgio
dosreagentes. e S
Vocé pode imaginar o que significa a adsor¢ao? final da Aula
A adsorgio refere-se as ligagdes das moléculas a superficie do catalisa-
dor. Ela ocorre porque os atomos ou fons na superficie de um sélido sao
muito reativos.
As moléculas sdo adsorvidas nos sitios ativos na superficie do catalisa-
dor. A quantidade de sitios ativos depende da natureza do catalisador, da
forma como ele foi preparado e do seu tratamento antes do uso.
Um exemplo de reagao onde ocorre uma catalise heterogénea ¢ a hi-
drogenacido de alcenos para formar alcanos.
A hidrogenacao envolve a reagio do alceno com o gis H, na presenca
de um catalisador.
Vamos analisar a hidrogenacio do gas etileno (C,H,) formando etano.

Abaixo vemos a equagao quimica que representa esta reagao:

C>Hu(g) + Ha(g) - C2He(g)
Etileno Etano

Mesmo sendo uma rea¢io exotérmica (que libera energia), ela ocorre
muito lentamente sem a presenga do catalisador.

No entanto, na presenc¢a dos metais niquel (Ni), paladio (Pd) ou platina
(Pt) finamente divididos, a reacdo ocorre muito mais facilmente a tempe-
ratura ambiente.

O mecanismo da reacdo esta esquematizado na Figura 6 abaixo.

Hidrogénio Ii I

“Carbono  ggig ative

(a)

© (d)

Figura 6: Mecanismo da hidrogenagio do etileno em uma superficie catalitica (Fonte: Brown, T. L.;
et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sio Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).
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Na Figura 6 vemos que tanto o etileno quanto o hidrogénio sio adsor-
vidos nos sitios ativos da superficie metalica (a).

Ap6s a adsorgio, a ligagio H-H do H, se quebra, produzindo dois
atomos de H ligados a superficie do metal (b). Nesta condi¢ao, os atomos
de hidrogénio estao relativamente livres para movimentar-se sobre a su-
perficie do metal.

Neste momento, quando um atomo de hidrogénio encontra uma
molécula de etileno adsorvida, ele pode formar uma ligacio com um dos
atomos de carbono do etileno, destruindo efetivamente a ligagio n C-C
e produzindo um grupo etila (C,H,) ligado a superficie do metal via uma
ligagao o metal-carbono (c).

Como a ligacao o metal-carbono ¢é relativamente fraca, quando o outro
atomo de carbono encontra um atomo de hidrogénio, uma sexta ligacao
o C-H ¢ rapidamente formada e uma molécula de etano ¢ liberada da su-
perficie metalica (d).

A partir dai, o sitio ativo do metal estd pronto para adsorver outra
molécula de etileno e comecar o ciclo novamente.

As células vivas contém milhares de espécies diferentes de catalisadores,
sendo cada um necessario a vida.

Muitos destes catalisadores sao proteinas grandes que saio denominadas
enzimas.

Nestas proteinas sao encontrados os sitios ativos tipo cavidade, onde
a reacao ocofre.

O sistema de a¢ao da enzima se parece a um sistema de chave- fechadu-
ra, onde o substrato, molécula na qual a enzima age, se encaixa na cavidade
da enzima, como a chave se encaixa na fechadura.

Algumas vezes, a molécula da proteina pode se distorcer levemente
para que a molécula do substrato se encaixe.

Mas, por que ¢é importante que o substrato se encaixe no sitio ativo
da enzima?

E necessario que haja um perfeito encaixe para que ocorra a reacio do
substrato e a libera¢ao do produto.

Finalmente, as enzimas sao catalisadores bioldgicos, apresentando
formas muito especifica.

Veja, na Figura 7, o modelo de chave e fechadura que representa a agao
de uma enzima
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Substrato Produtos

Enzima Complexo Enzima
substrato—enzima

Figura 7: Modelo de chave e fechadura para a a¢do de uma enzima.
(Fonte: Brown, T. L.; LeMay Jr, H. E.; Bursten, B. E.; Burdge, J. R. Quimica, a ciéncia central, 9 ed.
Sio Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).

CONCLUSAO

Finalizando o estudo da cinética quimica nesta aula, podemos agora
entender como as reagdes quimicas ocorrem em nivel atbmico, o que nos
leva a esséncia da quimica.

A partir deste nosso aprendizado, podemos estabelecer um modelo
para entender os efeitos prejudiciais dos poluentes, bem como os processos
naturais que influenciam nosso clima.

A cinética quimica se faz importante na biologia e na medicina porque
a saude representa um balango entre um grande nimero de rea¢oes que
ocofrrem em NOssoO Organismo.

Varios outros problemas do nosso dia-a-dia podem ser resolvidos
pelo estudo da cinética quimica. O desenvolvimento de catalisadores, por
exemplo, ¢ um deles. Desenvolvendo catalisadores, que sdo substancias
que fazem com que as reagdes ocorram mais rapidamente, podemos solu-
cionar problemas como a fome do mundo e o desenvolvimento de novos
combustiveis.

Laboratério (Fonte: www.txstate.edu)
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O estudo da cnética quinica, e a area da quimica que estuda a velocidade
das reagdes quimicas e os fatores que as afetam, tais como a concentragao,
temperatura e a presenca de catalisadores. A #eoria das colisoes ajuda a ex-
plicar porque os valores das constantes de velocidade, £, aumentam com
o aumento da temperatura. i também, através desta teoria, que supomos
que as reagoes ocorram como resultado de colisdes entre as moléculas dos
reagentes. Quanto maior a energia cinética das moléculas que estao colidin-
do, maior a energia de colisao. A energia minima necessaria para que uma
reacao ocorra ¢ chamada de energia de ativacao, Ea. Quando uma colisio
ocorre com energia igual ou maior do que a Ea, os atomos das moléculas
que estdo colidindo podem atingir o complexo ativado (ou estado de transicao),
no complexo ativade é onde ha um arranjo de mais alta energia no caminho
dos reagentes até os produtos. Nao ¢é necessario apenas que as moléculas
dos reagentes tenham energia suficiente para que a reagdo ocorra, € sim
que elas devem estar corretamente orientadas para que haja uma colisio
efetiva. A eguagao de Arrbenins mostrou a relagao entre as constantes de velo-
cidade, £, e a temperatura durante uma reagao quimica. Os catalisadores
nao sao consumidos em uma reagao quimica; entretanto, estao envolvidos
intimamente nos detalhes da reacao em nivel particulado. Sua funcao ¢é
fornecer um caminho diferente com Energia de ativagio, Ea, mais baixa para
a reagdao. Em sistemas biolégicos, os catalisadores sao chamados de enzimas,
moléculas grandes de proteina que em geral catalisam uma reagao muito
especifica. No modelo chave-fechadura para a catalise enzimatica, as moléculas
do substrato ligam-se muito especificamente ao s/ ativo da enzima, onde
reagem liberando os produtos.

.
&
1. Calcule a fragao de atomos em uma amostra de gas argonio a 400 K que
tem energia maior ou igual a 10,0 kJ.
2. A Energia de ativagao para a isomerizagao da isonitrila de metila é 160
kJ /mol. Calcule a fracio de moléculas de isonitrila de metila que tem energia

maior ou igual a 160,0 kJ nas temperaturas de 500 K e 510 K.
a) Calcule a razio entre a fracdo a 510 K e a 500 K.



Atividade 1 - Dada a temperatura e a energia, usaremos a equagao
f= e*F‘”/RT para calcular a fragdo, £, de atomos de Argonio que tem ao
menos esta energia.

Assim:

f=e

Ea=10,0 kJ]/mol = 1,00 x 10* J/mol
T=400 K
Podemos calcular a fracio -Ea/RT da seguinte forma:

1,00 x 10* J/mol mol. K
— fe X7 MO _ -3,0070 =- 3,01

RT 400 K 8,314J

Colocando na férmula, temos:

-3,0070
f=e =4,94x 10
Como resultado temos que, a 400 K aproximadamente 1 em 20
moléculas tem esta energia cinética.

Atividade 2 - Vamos primeiramente calcular a fragao a temperatura
de 500 K.
Os dados sio: E_= 160 kJ /mol = 1,60 x 10° J/mol e T= 500 K

f = g_E%RT

Assim:
Ea 1,60 x 10° J/mol mol. K

- = — . = -38,489 =- 38,5
RT 500 K 8,314J

Colocando na fé6rmula, temos:

-38,5
f=e =1,924x 10" =1,92x 10"

Agora vamos calcular a fracao a temperatura de 510 K.
Os dados sao: E_ = 160 kJ/mol = 1,60 x 10° J/mol e T= 510 K

_Ea
f =¢ /Rr

Assim:

Ea 1,60 x 10° J/mol mol. K
- — . =-37,735=-37,7
RT 510K 8,314J




Colocando na férmula, temos:

_.-37,7 i i
f=e 77" =4093x 1017 =4,09x 107"
a) responder esta pergunta precisamos resolver a relagao abaixo:
fas510K 4,09x 10777
= = 2,13
fa500 K 1,92x10"7

Este valor nos indica que com um aumento de 10 K na temperatura
desta reagao 2,13 vezes mais moléculas irdo apresentar uma Energia
de ativacao de 160 kJ/mol.

1. Defina complexo ativado.

2. De onde deve vir a energia minima necessiria para que uma reagao
ocorra?

3. Uma reagao de primeira ordem tem uma constante de velocidade, k,
igual 2 2,75 x 10? s a temperatura de 20° C. Determine qual o valor de k
a 60° C quando:

a) a Ea = 75,5 k] /mol

b) a Ea = 105 kJ/mol

4. Explique como ¢ o sistema de acao de uma enzima.
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Adsorgdo: Processo pelo qual os atomos, moléculas ou fons sdo
retirados na superficie de um solido através de intera¢oes de natureza
quimica ou fisica.





