CINETICA

META

Estabelecer os fatores que
afetam a velocidade da
reacdo.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno
devera avaliar as
velocidades das reacgles e
as condicles que as afetam
e utilizar as leis de
velocidade.

PRE-REQUISITOS
Nogdes de analise
dimensional.

Conceito de mol e de
estequiometria de reacodes.

(Fonte: www.essenciaquimica.blogspot.com).



esta aula iniciatemos o estudo da Cinética Quimica,
que ¢ um ramo da Quimica que estuda as velocidades e

os mecanismos das reacoes quimicas.
Voce vai precisar usat os conceitos aprendidos na aula 10, pois

sera preciso que a equagdo guimica que repre-

INTRODU(_;AO sente a reacao estudada esteja devidamente

Estudo das velocida-
desdasreagdes quimi-
cas sob diversas con-

dicdes e dos mecanis-
mos de reacdo.

M ecanismosdereacao

E asequiénciade acon-
tecimentos detalhados
de etapas simples e
€lementares que con-
trolam a velocidade e
oresultado de umare-

acdo.
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balanceada de forma a representar uma varia-
¢ao quantitativa dos reagentes e produtos.
Também ¢ importante que vocé se lembre bem do conceito de 7z0l.
O estudo da cnética quimica envolve uma analise em nive/
macroscdpico, que estuda tudo o que influencia a velocidade das rea-
¢Oes e também o mecanismo da reagao, que examina o caminho
detalhado de atomos e moléculas durante uma reacao quimica.
Assim, este estudo tera como finalidade reunir os dados do
mundo macroscopico da quimica com a compreensao de como e
por que as rea¢Oes quimicas acontecem no nivel de particulas.
Finalmente, a aplicacao de todas estas informagoes ajudara
no estudo e controle de reacoes quimicas importantes em nosso

dia-a-dia.

(Fonte: www.essenciaquimica.blogspot.com).



a dissemos, em aulas anteriores, que o estudo da Quimica tam-
bém envolve as questdes relacionadas as mudangas quimicas,
através de reacoes.

As reagies quimicas convertem substancias com proptriedades bem-
definidas em outras substancias com proprieda-
des bem diferentes das que se originaram.

Em seu dia-a-dia, vocé ja deve ter petce-
bido como tem mudancas quimicas que ocor-
rem muito rapido, enquanto outras ocorrem muito lentamente.

As explosoes que ocorrem nos fogos de artificios sio reagoes
muito rapidas, acontecendo em apenas alguns segundos. Por outro
lado, a formacao de pedras preciosas como os diamantes, ocorre
em milhoes de anos.

Assim, o estudo da cinética quimica nos ajudara a estudar e

entender os mecanismos destas reacoes.

FATORES QUE AFETAM AS VELOCIDADES
DAS REACOES

E ficil compreendermos que, a caracteristica dos reagentes é
um fator importante na determinacao das velocidades das reacoes,
pois toda reacio envolve a quebra e a formacao de ligagoes.

No entanto, ha quatro fatores que influenciam a variacao das

velocidades de reagoes especificas. Sao eles:

1. O estado fisico dos reagentes

Deve ser facil voce entender que, para haver uma reacio efeti-
va entre os reagentes, eles precisam entrar em contato.

Quanto mais rapido as moléculas se chocam, mais rapidamen-
te elas irao reagir.

Inicialmente vamos falar das reacoes homogéneas, que sao aquelas
que envolvem a rea¢ao entre gases ou entre substancias em solucoes.

Existem reacoes onde os reagentes se encontram em fases dife-

rentes. A reacao de hidrogenacao de alcenos envolve o gas hidroge-

REACOES QUIMICAS
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(Fonte: www.biologico-bee.blogspot.com
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nio (H,), um alceno na forma liquida e um metal finamente dividi-
do, a platina, Pt, por exemplo.

Também ¢é sabido que um medicamento na forma de um po
fino tera seu efeito mais rapido do que o mesmo medicamento na

forma de um comprimido.

2. Concentragoes dos reagentes

Como voceé pode se lembrar da aula 10, em uma equa¢ao qui-
mica que representa uma reagao quimica, os reagentes sao coloca-
dos do lado esquerdo da seta, enquanto os produtos sao colocados

do lado direito da seta. Por exemplo:

Assim, os gases N, e H, sio os reagentes e o
! NH, ¢ o produto.
” Sendo assim, a velocidade da reacio aumen-
£ tara se a concentracao de um ou mais dos reagentes

(do N, e/ou H,) for aumentada.

3. A temperatura em que a reagao ocotre

As velocidades das rea¢oes quimicas aumen-
tam a medida que elevamos a temperatura, pois
facilitamos os movimentos moleculares e, com
isso, aumentamos o nimero de choques entre elas.
Isso aumentara a probabilidade de a reacao acon-
tecer da forma desejada, aumentando a velocida-
de. Um exemplo do nosso dia-a-dia ¢ a conser-
vagao de alimentos em refrigeradores. Fazemos
1sso, pois, ao diminuirmos a temperatura dos alimentos, estare-
mos dificultando a acao de bactérias que provocam as reagoes de

degradacao desses alimentos.

4. A presenca de um catalisador
Os catalisadores sio agentes (metais, substancias puras ou mistu-

ras) que aumentam as velocidades das reagoes sem serem consumidos.



Mas, vocé deve estar se perguntando: como eles reagem? Eles
geralmente alteram os tipos de colisdes, ou seja, 0 mecanismo, que
fazem as reagoes se completarem.

Voce ja deve ter ouvido falar das enzimas. Elas sao substancias
essenciais para as reagcoes bioquimicas que ocorrem em Nosso Corpo.

Quando elas nao agem corretamente, um problema fisiologico ocorre.
VELOCIDADES DAS REAQOES QUIMICAS

Sabendo que as reacoes quimicas envolvem substancias quimi-
cas sendo transformadas em outras substancias quimicas, podemos
definir a velocidade de uma reagdo quimica como a variagao na
concentracao de uma dessas substancias quimicas por unidade de
tempo. Seja pela variacao da concentracao do reagente (ou dos
reagentes) como do produto (ou dos produtos).

Isso porque a0 mesmo tempo em que a concentracio dos
reagentes diminui, a concentracao dos produtos aumenta.

A velocidade de uma reagao ¢ expressa em quantidade de ma-
téria por segundo, portanto mol/L/s (ou mol.L's™)

Vamos, entdo, ver como seria a equagao da velocidade para a
reacao abaixo:

2 N,Os — 4NO, + O,

Para esta reacao, a velocidade pode ser expressa como a varia-

cao da concentracao de N O, dividida pela variagao no tempo.

variagdo de [N,O
Velocidade da reagfio = e [N-Os] _ _ __AINO]
variagdo detempo At

Onde [N,O,] = concentra¢ao em mol/Litro de N,O,.

Atente para o sinal negativo antes da ultima variagao. Este sinal
negativo deve estar sempre presente quando estivermos avaliando a
velocidade de uma reacio em funcao da variacao da concentracao dos
reagentes, pols como sua concentra¢ao diminui com o tempo, a vatiacao
serla negativa. Isso levaria a um valor de velocidade negativo, o que

nao teria logica, pois velocidade é sempre um valor positivo.

Velocidadedereacdo

E avariagio daquanti-
dade de consumo dos
reagentes ou deforma-
¢80 dos produtos por
unidade de tempo.
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Vamos obsetvar um exemplo bem simples para que vocé possa
analisar melhor como avaliamos a velocidade de uma reacao.
Imagine que voceé tenha a seguinte reacao:
A—B
Através de métodos apropriados, dois quimicos mediram as quantidades
de A e de B durante 20 e 40 segundos ap6s o inicio dareacdo. A partir
dos dados coletados, eles fizeram a seguinte tabela:

A-B
Tempa is) [A] malL [B] moel L
0 I ]
2ib .54 0,46
40 0.30 0,70

Neste caso, podemos expressar a velocidade da reacao em fun-
¢ao do desaparecimento de A ou do aparecimento de B.

Assim, a velocidade média de aparecimento de B durante um
mntervalo de tempo especifico ¢ dada pela variacao de B dividida
pela variagcao de tempo analisada.

Desta forma, a equagao torna-se:

Velocidade miédia variagio de [B] B om iz - [B] em i A B
em relacio a B vartagio de tempa ty -1ty A

Como t,=0 et,= 20 segundos, temos:

Velocidode média -~ 0,46 mol/L - 0,00 mol'L.
inidicbaal " = 23 % 107 mol/Lss

De forma semelhante, poderiamos calcular a velocidade em funcao

do desaparecimento de A. Assim, terfamos os seguintes calculos:

Velocidade midia _ variagiode[A]  JAjemi;-|A emiy Al
emroagion A varagio de lempa I3=1 At

=




Cineética

Para t =0 e t,= 20 segundos, temos:

Velocidade média .54 malL - 1,00 mal/L i- 0.48) A6

cm relacioa A s -0 20

Com esse exemplo, vimos que ¢ possivel calcular a velocidade
de uma reacao analisando as mudancas na concentracao dos

reagentes ou dos produtos.

VARIACAO NA VELOCIDADE DA REACAO
COM O TEMPO

Vamos imaginar que estamos em um laboratério de quimica e
estamos realizando a seguinte reacao:

C4HyCl(aqg) + H,O(l) - C4HsOH(aq) + HCl(aq)

Para calcular a velocidade média do desaparecimento de C H,CI,
podemos tomar as medidas durante os intervalos mostrados pela

Tabela 1:

Tabela 1: Velocidades obtidas para a reacao entre C,H Cl e H, O.

Tempo, (s} | JOHLON finol/L) Intervalo de tempo wsados no Velood dade média
cilcedo dia s veloerlades famenl/ L% )
LR i, | O
50,0 0,0905 50,0 - 0,0 1.9 x 107
Lk (B2 1000 - 50,0 1,7 x 107
I 50,0 00741 1500 - 1000 16 x 107
2000 0,0671 200,0 - 150,00 1.4 x 10"
BT INN] 0,0 349 200,00 — 20000 122 x 10
40k, 448 A0 — 3000 1.01 x 107
500,0 00368 500,0 — 400,0 0,80 x 107
B0 i, 0 20 RO, — 5000 0,560 x 107
10, (HM) i

=



Ao montarmos esta tabela de dados, nés vimos que as veloci-
dades médias diminuem durante os intervalos de 50 segundos e
assim permanecem diminuindo até quando usamos intervalos mai-
ores de tempo.

A obtencao destes valores ¢ perfeitamente aceitavel, pois sabe-
mos que a medida que a reagao ocorre, a concentracao dos reagentes
diminui, levando a uma diminuicao da velocidade média da reacao.

A partir destes dados, podemos representar graficamente a
[C,H,Cl] versus tempo (Figura 1).

Com este grafico, podemos obter a velocidade a qualquer ins-
tante de tempo (velocidade instantinea), pois ela é calculada através
da inclinacao da tangente da curva no tempo em que se deseja cal-
cular a velocidade.

A wvelocidade instantinea, que é a velocidade em um momento
especifico na reacao, ¢ diferente da velocidade média.

Quando mencionamos a velocidade de uma reacao, estamos fa-

lando da welocidade instantinea.

0,100

Velocidade
0 inatantines a f = (0
A (velocidade indcial)

0,080
0,070
0,060
0,050

11,EKH0

[CsHLCl) {mal /L)

01,030
0,000
0,010

100 200 300 400 500 &00 700 500 S900
Tempo (s)

Figura 1: Grafico da variagio da [C H Cl] versus tempo
(Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sio Paulo: Pearson
Prentice Hall, 2005).
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O grafico da figura 1 mostra, também, como podemos determi-
nar a velocidade instantanea no tempo 600 segundos, por exemplo.

Primeiramente, marcamos na curva um ponto relacionado no
tempo 600 segundos.

Depois, tracamos uma tangente a este ponto, desenhando
um triangulo.

A partir deste triangulo extraimos os valores de A [C,H CI] e de At.

Assim, temos:

§ B Hel {0017 - D042
Al { R iy

Velocidade instan tinea

6.2 x 10°° moll. s

Usando o mesmo procedimento, podemos calcular a velocida-
de instantanea em qualquer tempo.

A velocidade instantanea em t= 0 segundos ¢ chamada de ve-
locidade 1inicial de reacao.

Se até este momento voce nao entendeu a diferenca entre veloci-
dade média e velocidade instantanea, analise o seguinte exemplo.

Imagine que voce dirigiu por 200 Km durante 2 horas.

Assim, sua velocidade média foi de 100 Km/h, calculada da

seguinte forma:

. " 20 .
Velocd dade miédia = —— 100 Km'h

e

No entanto, a velocidade instantanea é aquela que vemos no

velocimetro do carro em um determinado instante de nossa viagem.

Na aula 10, vimos que as reagdes podem nao ser sempre sob
uma estequiometria 1:1, ou seja, onde os cogficientes dos reagentes e
produtos sejam iguais a 1.

Para a reacao de C,H Cl com 4gua para formar o C,H,OH, temos
uma relacao estequimétrica 1:1 que relacionam C H Cl e C, H OH. Veja:

C4HoCl(aq) + HO(l) — C4H,OH(aq) + HCI(aq)

Assim, como a velocidade pode ser medida pela diminuicao da
concentracao dos reagentes ou pelo aumento da concentragao dos
produtos, temos:
ol
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\ [ CHGCl A O, HGOH)
Al ul

Velocidade - =

No entanto, para reacoes onde as relacies estequiométricas nao sao

1:1, como no exemplo geral abaixo:

aA+ bB »cC+ dD

Teremos a seguinte relacao de velocidades:

S A EY 1 A |B) 1 y [ 1 Al
Velocudmde = - --L Al -
& ) b AL ¢ Ar d W

J@ ATIVIDADES
Vamos fazer um exercicio onde usamos este conceito?

Compare as velocidades da reacao para o desaparecimento dos

reagentes e a formacao dos produtos para a seguinte reagao:

4 PH3(g) — P4(g) + 6H2(g)

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

A partir desta reacao podemos perceber claramente que
4 mols de PH, desaparecem quando 1 mol de P, e 6 mols de
H, sao formados. Para igualar as velocidades, dividimos
Alreagentes] / At pelo coeficiente estequiométrico da equa-
cao balanceada.

Desta forma, como 4 mols de PH, desaparecem para
cada mol de P, formado, o valor numérico da velocidade
da formacao de P, deve ser V4 da velocidade do desapa-
recimento de PH,. De forma semelhante, P, ¢ formado a

apenas 1/6 da velocidade com que H, ¢ formado.



Por isso, as relacoes entre as variagoes dos reagentes e

produtos com o tempo, que formarao a equacao da veloci-

dade sao:
Y docidade -¢f 'Hll""l) - L .|.L( A [Hy) )
4\ N ..J TR

CONCENTRACAO E VELOCIDADE

Nos estudos de anética guinica, torna-se importante determinar como
as concentracoes dos reagentes afetam a velocidade da reacao.

A esta velocidade damos o nome de velocidade inicial, pois se
estuda a maneira pela qual a velocidade no comeco de uma reagao
depende das concentragoes iniciais dos reagentes.

De uma forma geral, as velocidades aumentam a medida que
as concentracoes aumentam.

Para iniciarmos nossa discussiao, vamos considerar a rea-
¢a0 abaixo:

NH,'(aq) + NO; (aq) — N2(g) + 2 HO(l)

O estudo da velocidade desta reagao poderia ser feita de
varias maneiras: medindo a concentracao de NH," ou de NO,
em func¢ao do tempo ou, até mesmo, medindo o volume de N,
coletado.

Neste caso, as velocidades obtidas em qualquer uma das ma-
neiras escolhidas dariam o mesmo valor, pois os coeficientes
estequiométricos em NH,*, NO, e N, sio iguais.

Para estudarmos o efeito da concentracao na velocidade da
reacao, medimos as velocidades usando concentracoes diferentes
de cada reagente, mantendo-se a temperatura constante.

Imaginamos um experimento de laboratério, onde esta se me-
dindo a velocidade inicial da reagao NH,"(ag) + NO, (a9) > N,(9)
+ 2 H,O(/), variando-se as concentracoes iniciais de
NH," e NO,. Os dados obtidos foram colocados na Tabela 2.
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Tabela 2: Dados de velocidade obtidos para a reacao de fons NH,*
e NO, em agua a 25° C.

Nimerodo  Concentracdoinicial Concentracdoinicial  Velocidadesiniciais observadas
experimento de NH," (mol/L) de NO, (mol/L) (mol Lsh)

1 0,0100 0,200 54x 107

2 0,0200 0,200 10,8 x 10

3 0,0400 0,200 21,5x 107

4 0,0600 0,200 32,3x 107

5 0,200 0,0202 10,8 x 10”7

6 0,200 0,0404 21,6 x 10”7

7 0,200 0,0606 32,4x 107

8 0,200 0,0808 433x 107
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Analisando os dados da tabela, observamos que, quando varia-
mos a [NH, '] ou a [NO, ], variamos também a velocidade da reagao.

Comparando os experimentos 1 e 2, vemos que ao se dobrar a
[NH,'] e se manter a [NO, ], a velocidade da reacao dobra de valor.

Por outro lado, se compararmos os experimentos 1 e 3, onde a
[NH,'] é aumentada por um fator de 4, a velocidade da reagao tam-
bém aumenta por um fator de 4.

Uma observacao é necessaria neste momento.

Para avaliarmos as mudancas nas velocidades das reacoes com
as concentracoes dos reagentes, faz-se necessario mudar as con-
centracoes separadamente, mantendo sempre a concentracao do
outro reagente constante, pois somente assim ¢ possivel saber qual
a influéncia daquele reagente na velocidade da reacio em questao.

Voltando aos nossos dados, fica facil perceber que a velocida-
de desta reagio ¢ proporcional a [NH,'] elevada a primeira poten-
cia, ou seja, a 1.

Agora vamos avaliar como varia a velocidade da reacao com a
mudanga na [NO,]. Nos experimentos 5 e 6 vemos que, ao dupli-

carmos a [NO,], mantendo a [NH,'] constante, a velocidade da



reacao também é duplicada, seguindo o mesmo efeito observa-
do para [NH,"].

Desta forma, podemos concluir que a velocidade da reagao ¢
diretamente proporcional a concentragao de NO,.

Assim, a velocidade desta reacao tem a seguinte expressao:
Velocidade= k [NH,][NO;]

onde £ = constante de velocidade, que varia com a temperatura.

Uma equacao como esta, que mostra como a velocidade depende
das concentracoes dos reagentes, ¢ chamada de let da velocidade.

Para uma reacgao geral do tipo:
aA+hB -+ xX

A lei da velocidade tem geralmente a forma:
Velocidade = £ [A]”[B]”

Voltemos ao nosso exemplo de reagio dos ions NH, " e NO,.

Uma vez determinada a lei da velocidade para esta reacao, po-
demos, através dos dados da tabela 2, calcular o valor da constante
de velocidade, £.

Vamos, entao, calcular £ usando os dados do experimento 4,
por exemplo.

Sabendo que a lei da velocidade é:
Velocidade= & [NH, [[NO;]

Substituindo os dados do experimento 4, temos:

32,3 x 107 = k (0,0600 mol/L) . (0,200 mol/L)

323 1 107 mol L'
k= - -2.7x 107 mol L 5!

(00600 molT. ) (0,200 mol/L)

Agora um desafio:

Calcule o valor de £ para qualquer outro experimento, ou até
mesmo para todos. Voceé devera encontrar para todos eles o mesmo
valor de £. Tente !!!

Agora que conhecemos a lei da velocidade e o valor de £, po-

demos calcular a velocidade da reagao para qualquer conjunto de

»
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concentracoes de [NH,'] e [NO,]. Vamos, por exemplo, calcular a
velocidade da reacao quando a [NH,']= 0,150 mol/L e [NO,]=
0,150 mol/L.

Colocando na lei da velocidade, temos:

Velocidade = 6,07 x 10° mol L1 s

EXPOENTES NA LEI DE VELOCIDADE

Vocé pode estar se perguntando se sempre as concentragoes
dos reagentes nas /leis da velocidade tém como expoente o nimero 1.
A resposta para esta pergunta ¢ nao.

Para uma reagao geral com a /ez da velocidade 1gual a:

Velocidade = £ [reagente 1]” [reagente 2]"......
dizemos que a reacao ¢ de orderz 7 no reagente 1 e 7 no reagente 2.

A ordem com relacao a um determinado reagente é o expoente
de seu termo de concentracao na expressao da /e da velocidade e a
ordem total da reacao ¢ a soma dos expoentes de

todos os termos de concentracao.
Para o nosso exemplo, a ordem total da
reacao ém +n + ...

E importante mencionar que uma
reagao pode ser de ordem ero se m, n,

... forem zero.
e : Vocé também vai observar que os
- valores dos expoentes (ordens) sao
determinados experimentalmente.

Nao podemos relacionar os valores

dos expoentes com a relacdo
b 4w WL et % 4 estequiométrica existente entre os

!'_ ] _ .. . :‘\ reagentes na equa¢ao quimica.
.4 ' . S De uma forma geral, as ordens de
reacao sao 0, 1 ou 2. No entanto, algu-

(Fonte: www.marco.eng br) mas vezes encontramos leis da veloci-
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dade onde a ordem da reacao seja um numero fracionario. Mais adiante
vamos mostrar exemplos desta possibilidade através de exercicios.
Para voceé entender como determinamos a lei da velocidade e,
com ela, a ordem da reagao para cada reagente e também a ordem
total, vamos analisar a tabela 3 que contém os dados dos experi-
mentos realizados para a reagao de NO com Cl,. A equagao quimi-

ca que representa a reagao ¢ representada a seguir:

2 NO(g) + Cl,(g) —> 2NOCI(g)

Tabela 3: Dados de velocidade para a reagdo de NO e Cl.,.

Experimento  [NO] (mol/L) [Cl3] (mol/L) Velocidade (mol L™ s%)
1 0,250 0,250 1,43 x 10°
2 0,500 0,250 5,72 x 10°
3 0,250 0,500 2,86 x 10°
4 0,500 0,500 11,4 x 10°

Dada a tabela de dados que relaciona as concentracoes dos
reagentes com as velocidades iniciais de reagao, podemos consi-
derar que a let da velocidade seja, de uma forma geral, como re-
presentado abaixo:

Velocidade= & [NOJ” [CL "

Para calcularmos os valotres de 7 e 7, vamos analisar os dados
de velocidade obtidos pelos experimentos 1 e 2. Entre esses expe-
rimentos, a [Cl ] permaneceu constante e a [NO] dobrou, sendo
observada uma mudanca no valor da velocidade.

Portanto, esse par de experimentos mostra como [NO] afeta a
velocidade da reagao, permitindo deduzir a ordem da lei de veloci-
dade em relacao a NO.

Assim, fazemos a seguinte relagao:

Velocidade 2 k[NOJ™[Cl]" 10500 [0,250]" 5,72 x 10°°

Veoddade1  KINOI™[CI]"  [0250]™ [0,250]" 143x 10 1
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Velocidade 3

Substituindo os valores de velocidades e das concentracoes
encontradas na tabela 3, pudemos cancelar os valores na relacao
mostrada acima.

Com isso, ficamos com a relacao:

Velocidade 2 [0,500™ 4 2

Veocidade 1 [0,250]™ 1 1

Como 0,500 é o dobro de 0,250 ficamos com a relacao:

Velocidade 2 2m 2

Velocidade 1 1" 1

A partir destes dados, podemos concluir que m= 2.

Portanto, chegamos a uma lei da velocidade parcial da seguinte
forma:

Velocidade= k [NOJ* [CL]"

Falta, agora, determinarmos o valor de n.

Para calcularmos o valor n, vamos analisar os dados de velocidade
obtidos pelos experimentos 1 e 3. Entre esses experimentos, a [NO]
permaneceu constante e a [Cl] dobrou, sendo observada uma mu-
danca no valor da velocidade.

Portanto, esse par de experimentos mostra como [CL] afeta a velo-
cidade da reacao, permitindo deduzir a ordem da lei de velocidade
em relagao a Cl..

Assim, fazemos a seguinte relacao:

k[NOI™[Cl® 10,2801 [0,500]" 2,86 x 10 )

Velocidade 1
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kINOI™[Cl,"  AK[0280]m[0,250]" 1,43x 10 1

Substituindo os valores de velocidades e das concentracoes
encontradas na tabela, pudemos cancelar os valores na relacao
mostrada acima.

Com isso, ficamos com a relacao:

Velocidade 3 [0,500]" 2

Velocidade 1 [0,250]" 1



Cineética

Como 0,500 ¢ o dobro de 0,250 ficamos com a relacao:

Velocidade 3 2n

Velocidade 1 1" 1

A partir destes dados, podemos concluir que n= 1.
Assim, a lei da velocidade da reacio de NO e Cl, deve ser

representada pela equagao:
Velocidade= & [NOJ [CL]’

Como nao precisamos colocar o
numero um como expoente, ficamos
com 2a equagao:

Velocidade= & [NOJ’ [CL}]

Se vocé acompanhou corretamen-
te os calculos realizados para determi-
nar a lei da velocidade, deve ter per-
cebido que sempre relacionamos dois
experimentos onde ha diferenca no va-
lor da concentragao de apenas um dos
reagentes, pols somente assim sabere-
mos qual influéncia tem cada reagente
na lei da velocidade.

Conhecendo a lei da velocidade,
podemos posteriormente calcular o

valor de k.

Vamos continuar no nosso exem- -

plo ¢ caleular o valor de k. (Fonte: andrezinhol7.brasilflog.com.br)
Para 1sso, podemos selecionar
qualquer experimento. Escolhemos, por exemplo, o experimento 2.
Nele, a [NOJ ¢ 0,500 mol/L, a [CL] 0,250 mol/L e a velocidade é
5,72 x 10° mol ! s%.
Vamos, entao, substituir os valores da tabela na lei da velocida-

de determinada:



Velocidade= k [NOJ? [Cl ]
Velocidade = k (0,500 mol/L) 2 (0,250 mol/L)
5,72 x 10® =k (0,500 mol/L) 2 (0,250 mol/L)

Isolando a constante £, temos:

5,72x 10%mol L s?
(0,500 mol/L) ? (0,250 mol/L)

- 572x10°mol L™ s*

(0,250 mol?/L?) (0,250 mol/L)

572x10%mol Lt s?

(0,0625 mol®/L3)

k =9,152 x 10° mol? L2 s?

UNIDADE DAS CONSTANTES
DE VELOCIDADE

A unidade da constante de velocidade, k, depende da ordem da
reacao da lei da velocidade como um todo.

No exemplo antetiot, a unidade de k obtida foi mol® L* s™.

Vamos imaginar que estamos trabalhando com uma reacao que ¢é
de segunda ordem no total. Como exemplo, podemos ter a seguin-
te formula:

Velocidade = k [A] [B]

Unidade da velocidade = (unidade da constante da velocidade) .

(unidade da concentracao)?

Substituindo as unidades na f6rmula, temos:

K= velocidade
[A] [B]
idade da velocidad 141 2
Unidade da constante da velocidade = unidadeda veocidace = mol L S = mol L
(unidade da concentracdo)®> ~ (mol/L) L smol?
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Se separarmos as unidades elevadas ao quadrado, poderemos

fazer as seguintes eliminagoes:

mol L? b L
L smol? )(srpdmol

Unidade da constante da velocidade =

Entao, para este caso, a unidade da constante de velocidade

fica sendo: mol' L. s

inalizando, vimos que, além de ser importante conhecer as
mudangas quimicas que as substincias sofrem, ¢ também
importante conhecermos a velocidade com que essas mudangas

ocorrem.

O ramo da Quimica que estuda as velocida- CONCLUSAO

des das reagbes quimicas é chamado de
cinética quimica.

No entanto, este assunto foi dividido em duas aulas. Nesta aula
vimos a parte que analisa o nzvel macroscipico das reagoes.
Aprendemos o significado da velocidade da reacao e como

determina-la experimentalmente.

RESUMO

A cinética quimica estuda a velocidade das rea¢oes quimicas
e os fatores externos que a afetam, incluindo a temperatura,
a concentracao e o estado dos reagentes. Aprendemos nesta
aula a diferenciar a velocidade média e a velocidade instantanea de
uma reagao a partir de dados experimentais. Finalmente, vimos que
a let da velocidade deve ser determinada experimentalmente e que
a partir dela ¢ possivel obtermos os valores da constante e da or-

dem das velocidades.

_ moltL st
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@ ATIVIDADES

ot ?
&

. 1. Baseabdo-se na tabela abaixo, calcule a velocidade média de apa-

recimento de B durante o intervalo de tempo de 0 a 40 segundos.

A—-B
Tempo (5) ' [A] moll ' [B] mol/l
L | | I [0}
0 | 0,54 ' 0,46

40 | i1, 300 ' i, 710

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

Seguindo o procedimento aprendido no item “REACOES QUI-
MICAS”, vimos que a velocidade média de uma reagao em rela-

¢ao a B ¢é expressa pelas relacoes:

Velocidade média variagio de |1 [B] em ot = [B] ooty A B
e relagho a B variacio de tempo I3 - Iy Wi

Substituindo os valores da tabela na férmula, temos:

Yoelocida de médin L THF ponal 0 = 000N kL

175 x 107 molL/s
cm relecio o B 40 5-0%

2. A Tabela A relaciona a velocidade inicial da reacio entre o
NO e O,, medida a 25° C para varias concentragoes iniciais de
NO e O,.
2NO(g) + O(g) — 2NO(g)
a) Determine a lei da velocidade a partir desses dados.
b) Calcule o valor da constante de velocidade, £, apresentan-

do a unidade apropriada.
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Tabela A: Dados de velocidade para a reagao de NO e O,.

Experimente  [NO| (mo VL) [0, imal/L) Velocidade inicial (mol L7 57)
| {00 20 RLVEE (LI2E
2 0.020 (L0210 0057
1 0020 i (IR
0227

4 040 (20
5

i il

R

a) Para determinarmos a lei da velocidade desta reacao pre-
cisamos lembrar que devemos sempre relacionar dois experi-
mentos onde ha diferenca no valor da concentragao de ape-
nas um dos reagentes, pois somente assim saberemos qual
influéncia tem cada reagente na lei da velocidade.

Desta forma, considerando que a lei da velocidade para esta
reagao podera ter a formula geral igual a:

Velocidade= & [NOJ” [O,]"

precisamos calcular os valores de 7 e 7.

Vamos analisar os dados de velocidade obtidos pelos expe-
rimentos 2 e 4. Entre esses experimentos, a [O,] permaneceu
constante e a [NO] dobrou, sendo observada uma mudanca no
valor da velocidade.

Portanto, esse par de experimentos mostra como [NO] afe-
ta a velocidade da reacao, permitindo deduzir a ordem da lei de
velocidade em relacao a NO.

Assim, fazemos a seguinte relacao:

Veelocidade 4 KINOI™ [0y A W0401™ [ogdop 0227

V elocidade 2 kINOP™ jOy" A oo20)™ jo o) 0057
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Veloeidade 3

Substituindo os valores de velocidades e das concentracoes
encontradas na Tabela A, pudemos cancelar os valores na rela-
cao mostrada acima.

Com isso, ficamos com a relacao:

vV elocid ade 4 [ 0400 4

- e

Velocidade 2 (LKL I
Como 0,040 é o dobro de 0,020 ficamos com a relacao:

Velocidude 4 - o ol

™ |

Velocidade 2

A partir destes dados, podemos concluir que m= 2.

Portanto, chegamos a uma lei da velocidade parcial da seguin-
te forma:

Velocidade= & [NOJ’ [O,]"

Vamos agora determinar o valor de 7.

Para calcularmos o valor 7, vamos analisar os dados de veloci-
dade obtidos pelos experimentos 2 e 3. Entre esses experimen-
tos, a [NO] permaneceu constante e a [O,] dobrou, sendo ob-
servada uma mudanca no valor da velocidade.

Portanto, esse par de experimentos mostra como [O,] afeta a

2
velocidade da reagao, permitindo deduzir a ordem da lei de ve-
locidade em relagao a O,.

Assim, fazemos a seguinte relagao:

k INO™ 104" ,..fm.!,ﬂ‘{u" [0.040]" 0,114 2

Vielocidade 2

kINOP™ 104" ,J." [0.p20]™ [0,020(" 0,057 I

Substituindo os valores de velocidades e das concentracoes en-
contradas na tabela, pudemos cancelar os valores na relacao
mostrada acima.

Com isso, ficamos com a relacao:

Velocidude 3 (LEEE T i 2 2

Vielockd mde 2 jo.0z0)" | |
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Como 0,040 ¢ o dobro de 0,020 ficamos com a relacao:

Velockdade 3 2" b

Velocidade 2 r '
A partir destes dados, podemos concluir que n= 1.
Assim, a lei da velocidade da reacao de NO e O,, deve ser re-
presentada pela equacao:
Velocidade= k [NOJ* [O]
b) Para calcularmos o valor da constante de velocidade, k, podemos se-
lecionar qualquer expetimento, pois ja conhecemos a lei da velocidade.
Escolhemos, por exemplo, o experimento 1. Nele, a [NO] ¢ 0,020
mol/L, a [O,] 0,010 mol/L e a velocidade ¢ 0,028 mol L' s".
Vamos, entao, substituir os valores da tabela na lei da velocida-
de determinada:
Velocidade= k [NOJ* [O]
Velocidade = k (0,020 mol/L)?* (0,010 mol/L)
0,028 = k (0,020 mol/TL)> (0,010 mol/L)

Isolando a constante k, temos:

0028 mol 105!
(20 ol L (010 melL)

L=

002 mel 17! 5"

‘ o & #
(00004 mol” 1) (0010 mal )

0,028 mol 175!
(00004 mal' 1.

A= =T

_a@ ATIVIDADES

. 1. Compare as velocidades de aparecimento ou desaparecimento

de cada produto e reagente nas reagoes abaixo:
a) 2 04z} ~ 30z (g)
b) 2 NOCl(g) ~ 2 NO{g) + Cl(z)

-
u



2. Para a reagao de desaparecimento de 0z6nio
calcule o valor da velocidade de desaparecimento de O, no instante em

que a velocidade de aparecimento de O,
3. Analise a equagao que representa a reacao de decomposicao do N, O,.

Considerando que a velocidade de decomposicao de N,O, em determi-
nado instante no frasco da reacao seja igual 2 4,2 x 107 molLL's ", calcule

as velocidades de aparecimento do NO, e do O,

4. A Tabela abaixo relaciona a velocidade inicial da reacao entre o

NO e H,, para varias concentragoes iniciais de NO e H..

a) Determine a lei da velocidade para esta reacao.
b) Calcule o valor da constante de velocidade, £, apresentando a

unidade apropriada.
c) Calcule a velocidade quando a [NO] = 0,050 mol/L e [H] =
0,150 mol/L.

Tabela: Dados de velocidade para a reagio de NO e H..

a) 2 NAkig) - 4 NOg)+ Os(z) Velocidade = & [Na0%]
b) CHClyig) + Clig) = CClig) + HClg)  Velocidade = & [CHCL] [Cly)

e HAz) + Ligy—+ ZHIg) Velogidade = & [Hz] [1;]

5. Determine a unidade apropriada das constantes da velocida-

de, £, para as leis da velocidade das equagoes abaixo:

Experimento  [NO] (mol/L) [H,] (mol/L) Velocidade inicial (mol L™ s%)
1 0,10 0,10 1,23 x 10°
2 0,10 0,20 2,46 x 10°
3 0,20 0,10 4,92 x 10°
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