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1. Relacéo cinética/equilibrio

Equilibrio Cinética
Vi
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v, = v. no equilibrio

“estado estaciondrio”
espontGnea

composicéo de
equilibrio

Termodindmica — Espontdnea = tem tendéncia a evoluir

Cinética — Velocidade = probabilidade de dar produtos

Exemplo 1
C(diamanfe) = C(grafife) A(;or = -2.84 kJ/mOI

O diamante é instdvel — diz a termodindmica
O diamante néo se transforma em grafite em tempo 0til — diz a cinética




Exemplo 2
C(grafi’re) + 02(9) = C02 (g) AGor = -394 kJ/mOI

O carvdo em contacto com o oxigénio é instdvel — diz a termodindmica
O carvéo nao sofre ignicdo esponténea — diz a cinética

para que a combustdo comece é necessdrio inicid-la,

fornecer energia, a ENERGIA de ACTIVACAO

2. Definicdo de Velocidade de Reaccéo
aA+bB&=cC+dD

define-se velocidade de desaparecimento para cada um dos reagentes e
velocidade de formacéo para cada produto
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3. Reaccdo Elementar. Molecularidade.

Fenémeno macroscépico: As concentragdes (pressdes parciais) dos
reagentes e produtos variam com o tempo.

Fenémeno microscépico: Moléculas chocam, orbitais interpenetram-se,
electrées mudam de localizagéo, resultando em que algumas ligacoes se
desfazem e outras se formam.

REACCAO ELEMENTAR: Descreve o mecanismo microscopico.

MOLECULARIDADE: NUmero de moléculas envolvidas na
reacc@o elementar: unimolecular (dissociacéo, emissdo de
luz, decaimento radioactivo), bimolecular, trimolecular (muito
improvaveis).

Conceito de reacgdo elementar bimolecular

Hyg + b2 = 2 Hi,
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reagentes encontro produtos

No encontro forma-se um intermedidrio resultante da interaccéo de n
moléculas. E este n que define a molecularidade da reaccéo.

NOTA: esta reacgdo ndo é, de facto, elementar.

REACCAO GLOBAL: Descreve o processo quimico, mas ndo o
mecanismo microscépico. E sempre decomponivel em reaccoes
elementares.



Exemplo de reacgéo ndo elementar
205 == 30y

Mecanismo: O3y = Oy + Oy unimolecular

O’y + O3y = 20,, bimolecular

4. Teoria colisional. Dependéncia da temperatura
4.1. Reacgdes Bimoleculares e Complexo de Encontro

e As moléculas de um gds, ou os solutos num liquido estédo em
movimento

e Estas moléculas ndo tém todas a mesma energia cinética (Maxwell-
Boltzmann)

e Dado-se colisdes entre moléculas de reagentes (na atmosfera a
frequéncia de colisées entre moléculas de N, é de 5x10%* s7' m™).

e E necessdria uma energia cinética minima na coliséo (entalpia)
para que se dé reacgdo.

e E necessario que a coliséo se dé com uma geometria favoravel
(entropia) para que possa haver reaccéo.

O Complexo de Encontro, ou Complexo Activado é uma espécie instavel,
intermedidria na reacgdo. S6 se forma quando:
e As moléculas chocam com energia suficiente (> energia de
activacdo).
e As moléculas chocam com geometria adequada (estereoquimical).



Exemplo: reaccdo  Hyy + I = 2 HI,

AH®(l, ) = 62.4 ki/mol

AH°(HI1,) = 26.0 kJ/mol
AH°(reagentes) = 62.4 + 0 = 62.4 kJ/mol
AH®(produtos) = 2 x 26.0 = 52.0 kJ/mol

AH® = 52.0 - 62.4 = -10.4 kiJ/mol

ligacées de 1 electrao
espécie instdvel

| ; H—"
| + =

I e H <,
reagentes complexo de encontro produtos

complexo activado
PN e - N
167 kl/mol 177.4 kJ/mol
62.4 kJ/mol

tAH°R = -10.4 kJ/mol 52.0 ki/mol

B Tegg;,;e_s _____________ produtos

ENERGIA DE ACTIVACAO - energia necessdria para atingir o complexo
activado ou complexo de encontro.

A energia de activacéo, E¥, para um processo pode ser determinada
experimentalmente. Para esta reacgéo, a energia de activacéo para o processo
directo é E*, = 167.0 kJ/mol e para o processo inverso E*. = 167.0 + 10.4 =
177.4 kl/mol.

Podemos também falar em energias livres para activacdo, AG*. Nesse caso tém
em conta a geometria de encontro (estereoquimica do encontro).




4.2. Reaccdes Bimoleculares. Lei cinética.
A+ B = Produtos

v, = velocidade da reacgdo directa

v, = [n° de colisées A — B por segundo] X [fraccdo dos choques com sucesso]

concentracdo de A| |energia de choque > E*
concentracdo de B| |geometria favordvel

distdncia colisional R

velocidade média das moléculas

Ve =L P

Z,; = n° de colisdes A — B por segundo
P = fraccdo das colisbes com sucesso

Ly o< Ré <V>[A][B]

Como vimos na teoria cinética dos gases
1 3 3k, T
(€)= §m<v2> = EKBT’ (v) n:

em vez de massa teremos que usar a massa reduzida do sistema, u
_[3BkgT m,m;
(v)= P

, M=
U m, +mg

logo

Z,o o R2 [Pl (a1B)
7,

Entrando em conta com a velocidade média prevista pela equacéo de
Maxwell, e com a seccdo recta para coliséo é possivel chegar a seguinte
expressdo:

8k T

Z,, =7R? [A][B]



P = fracgdo das colisbes com sucesso

AN

E>E,

P=px—F
px—y

onde p ¢ o factor estereoquimico e AN . /N a probabilidade de uma

molécula ter energia superior a energia de activacéo.
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numero de colisées/s

k — constante de velocidade

depende de T principalmente através da exponencial

_Ea
k =k,e R7 Lei de Arrhenius




v, = k [A][B] k — constante de velocidade bimolecular (s'M™)
Dependéncia da concentragdo no tempo

__dlAl _
v=——g ~KIALBIL

Integrando em t obtemos a variag¢do das concentracdées com o tempo.

Exemplo de reacgdo de dimerizagéo
2Ag = Ay

_glAl _d[A]

= K[A] > = kat
at [A]
—_t[ d[A;] = k_t[ at i = kt
o [A] d [All,
i = L + kt
[A]  [Al

Desaparecimento de A fazendo:
k=1.0s'M"

0.0 5.0 10.0

tempo (s)




4.3. Reaccdes Unimoleculares. Lei cinética.

A = Produtos

v, = velocidade da reacgdo directa = k [A]

Um processo unimolecular pode ser, ou néo, activado.

Exemplo de processo activado: reacgdo de dissociagdo de A para dar B e C.

Ag = By + Cy

Ecinéﬁco = Efranslucionul+Erofcciona| + Evibrocional

_Ea
k =k,e RT

_AAL piag . _d[A]
dt " [A]
SECIRP
o [Al g
—In[A] - (=In[A],) = kt
[A]=[A],e™

= kadt

~In[A]; = kt

Desaparecimento de A fazendo:
k=0.55s"
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Exemplo de processo néo activado:
emissdo de luz por uma molécula A excitada.

A+ hy,(luz) — A* excitagdo

A* —> A+ hv,ieolluz) fluorescéncia

Processo unimolecular nGo activado

E,

k = koe_?;, E, =0 logo k = k,independente de T

_d[A7]
dt

= k[A*]

[AT]=[A"],, e

A* decai exponencialmente. Nestes processos k é da ordem de 108 - 107 s™
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5. Aproximacgdo experimental. Ordem de uma reaccéo.

Ordem de uma reacgdo em relagdo a um componente é a poténcia a
que estd elevada a concentracéo desse componente na lei de velocidade.

A+ B = Produtos

V= —d([;\] = —d([;?] = k[A]" [B]" ordem global n+m,. ordem n em

relacdo a A, e m em relacéo a B.

Numa reaccéo para a qual v = k [A][B] a reacgdo é de ordem global 2 e
ordem 1 em relacéo a A. k é a constante de velocidade e terd unidades
s'mol'dm?3.

Numa reaccdo elementar a ordem global é igual a molecularidade.

Numa reaccdo ndo elementar a lei de velocidade tem que ser obtida
experimentalmente e ndo ha nenhuma relacéo directa entre a
estequiometria da reacgdo e a lei de velocidades. A ordem de uma
reaccGo é uma grandeza empirica, ndo tem significado fisico, pode ser
fracciondria ou até ndo se definir.

Exemplo de néo relacéo entre estequiometria e ordem:

2N205(g) — NOZ(g) + OZ(g) v = k[N205(g)]

k [H,][Br,1¥*

Hz(g) + Brz(g) = 2HBr(g) = [BI’ ]+k! [HBI’]
2
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Exemplo de como se deduz a ordem de uma reacgdo a partir de dados
experimentais. Caso da decomposicéo do peréxido de benzoilo.

Dados experimentais
Cinética da decomposig¢ao do peréxido de benzoilo

Tempo (min) Tempo (s) [BP]exp (M)
0 0 2.00E-02
15 900 1.40E-02
30 1800 1.00E-02
45 2700 7.00E-03
60 3600 5.00E-03
75 4500 3.60E-03
90 5400 2.50E-03
120 7200 1.30E-03
150 9000 6.00E-04
180 10800 3.00E-04
2.50E-02 -
2.00E-02 + ¢ [BPlexp (M)
g 1.50E-02 - .
o
m 1.00E-02 1 o
3
5.00E-03 + 3
.
.
3
0.00E+00 ‘ LA ¢ |
0 5000 10000 15000
t(s)

O método actual é ajustar a equacéao diferencial (por métodos

numéricos)

_IBPI_ 4 By
at

e obter os valores de k e n que permitem melhor ajuste aos dados
experimentais.

Podemos usar métodos mais arcaicos com bons resultados. Assim,
representé-mos os dados em escala logaritmica




1.00E-01 -
& [BPlexp (M)
*
*
1.00E-02 1 o .
s .
~ *
o .
@, .
1.00E-03
<
*
1.00E-04 ‘ ‘ ‘
0 5000 10000 15000
t(s)

13

Trata-se de um desaparecimento exponencial, logo de 1% ordem com lei

de decaimento

_ d[BP]

i = K(BP]

[BP]=[BP],_, e

2.50E-02 ~

2.00E-02 <

1.50E-02 +

[BP] (M)

1.00E-02 -

5.00E-03 +

¢ [BPFlexp (M)

——Expon. ([BPlexp (M))

y=2.01 E-029'3-88E-04x

0.00E+00
0

5000 10000 15000
t(s)

Logo:n =1 ek = 3.88x10™*5s™
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