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MATERIAL ESCRITO OU ADAPTADO DE OUTRAS FONTES PELO PROF. LUIZ ANTONIO
SODRE COSTA (DEPARTAMENTO DE QUIMICA — UFJF)

CAPITULO 1.

INTRODUGAO DOS CONCEITOS DE CINETICA QUIMICA

Vamos comecar com alguns conceitos macroscépicos. Considere a seguinte reacdo:
—_—
V,A+v;B=—v.C+v,D

Os simbolos v referem-se ao coeficiente estequiométrico de cada uma das espécies A,
B, C e D. Podemos “ler” a reacdo direta como A + B produzindo C + D ou a reacao
reversa, como C + D produzindo A + B. Ou seja, na reag¢ao direta, A e B s3ao os
reagentes e C e D sdo os produtos. O contrdrio é valido para a reacao reversa.

De forma geral, podemos reescrever a reagdo acima como: ZViXi =0 (eq.1)
i

Isso quer dizer que o somatdrio do produto dos coeficientes estequiométricos de cada
espécie pela concentracdo de cada uma deve ser igual a zero ao se atingir o equilibrio
guimico. Isso obviamente sé serd verdade se considerarmos que os coeficientes dos
produtos sdao positivos, uma vez que esses estdo sendo gerados na reagdo, e os
coeficientes dos reagentes sao negativos, pois essas espécies estdo sendo consumidas
na reagao.

Lembre-se que ja conhecemos do curso de Equilibrio (Fisico-Quimica Il) a extensdo da
reagdo normalmente dada por &. Assim, podemos uma equagdo para cada espécie

gquimica em funcdo do seu numero de moles:

Na(t) =N, (0) —v,&(t)
N (t) =ng (0) —v<(t)
e (t) =nc (0) +v4(1)
N (t) =N, (0) +v, (1)

(egs. 2)

n, (t) corresponde ao numero de moles de X no tempo t, ou seja, depois de ja iniciada
a reagdo. Ny (0) corresponde ao nimero de moles de X no tempo t=0, ou seja, no

inicio da reagao. Observe que nesse tempo t=0, A e B existem no seu vaso reacional; a
concentragdo deles é a concentragao inicial, enquanto C e D ainda ndao foram formados



e, portanto, sua concentragdo é zero. v, &(t) é o coeficiente estequiométrico de X

multiplicado pela taxa pela qual a reacdo avancou até o tempo t.
Observe que para os produtos o sinal é positivo.

Podemos expressar a mudanga em N, (t) com o tempo pelas seguintes expressdes:

dn, () __ dé(t)

dt Adt
dt P dt
M:V w (egs. 3)
dt ¢ dt
dt °dt

Essas equagdes descrevem exatamente a variacdao do numero de moles em func¢do do
tempo, de acordo com o avanco da reagdo. A maioria das técnicas experimentais mede
a concentragdo pelo tempo.

Logo, se o volume do sistema é constante, dividimos a eq. 3 (para qualquer espécie)
por V e, temos entdo, as concentracdes dependentes do tempo.

1 dn,(®) _d[A]_v, dE(®)

Ex.: .4
“Vd  dt v dt (eq-4)

A equacdo 4 é usada para definir a velocidade da reacao:
1 d[A 1 d[B 1 d[C 1dD] 1d

vy LdAl__1dB]_1d[C]_1dD]_1d¢ €.5)
v, dt vg dt v, dt vy dt V odt

Exemplo: N,+3H,——2NH,

vy _GIN]__1d[H,]_1dINH,] (eq.6)

dt 3 dt 2 dt

A relacdo entre v(t) e as concentracdes é chamada de lei de velocidade.

Para a reacdo acima, a lei de velocidade é:

v(t) =KIN,I[H, T’ (eq. 7)

Ou seja, a velocidade é proporcional a [N,][H,]’.

A constante de proporcionalidade é chamada de constante de velocidade, k.



CAPITULO 2.

LEIS DE VELOCIDADE

As leis de velocidade podem ser expressas como:

v(t) =k[A]"[B]", onde m e n sdo as ordens da reagdo. Ou seja, para o caso anterior no
exemplo dado pela eq. 7, V(t) =K[N,][H,]’, podemos dizer que a lei de velocidade tem

ordem 1 para o N, e ordem 3 para o H,. A ordem global é 4.

De fato, a ordem de reacdo em relacdo as espécies ndo é sempre o préprio coeficiente
estequiométrico daquela espécie.

A velocidade pode depender da concentracdo das espécies intermedidrias ou catalisadores.

As constantes de velocidade tém unidade e dependem da forma da lei da velocidade. Veremos
as unidades conforme formos estudando as leis e reagdes.

Leis de Velocidade devem ser determinadas experimentalmente

Vamos examinar duas técnicas. Para tal, consideremos a reagdo genérica:
V,A+v,B—=—v.C+v,D
e assumir que a lei de velocidade tem forma
v(t) =k[A]"[B]".
Se tivermos m e n determinamos o valor de k. Ou seja, precisamos determinar m e n.

Suponha que a mistura reacional inicial tenha grande excesso de A. Nesse caso, a
concentragdo de A, [A], permanece essencialmente constante conforme a reagdo vai se
processando.

v=Kk'[B]", onde k'=k[A]" —— constante. (eq. 8)

Assim, podemos determinar n. O mesmo pode ser feito isolando o outro reagente. Essa técnica
é conhecida como método do isolamento = para reagGes com dois ou mais reagentes.

Contudo, algumas vezes ndo se pode ter o reagente em excesso.

Se tivermos muitas medidas da taxa , a varias concentracdes de Ae B, asordensmen, e

a constante k s3o determinadas por ajuda da equagdo V(t) = K[ A]"[B]".



Nao podemos medir

d[Al - A[A]
dt

, mas sim ——:
At

d[A A[A

= _diAl ~ _AA] =k[A]"[B]" (eq.9)
dt v, At

Quanto menor o periodo de tempo da medida, mais exata é a aproximacao da equacado acima.
Considere o que acontece se duas medidas diferentes sdo feitas onde
[A]o — concentragdo inicial de A é a mesma.

[B]o — concentragao inicial de B é variada.

v, = VA[ A )1 k[Al;'[BI; (eq. 10)
V, = —V—t(%l =Kk[AI;[B], (eq. 11)

Se dividirmos a equacdo 10 por 11 e fazer o logaritmo dos dois lados, teremos:

Inﬁ

V2
In@
[B],

n=

(eq. 12)



CAPITULO 3.

REACOES DE 12. ORDEM

Considere a equacdo A + B — Produtos
Suponha que a lei de velocidade seja de 12. ordem em relacdo a [A]. Logo,

v(t) = —% =k[A] (eq. 13)

Se a [A] é [A]oemt=0e, [A] notempo t, esta equacdo pode ser integrada para dar:

I—M—IK[A] N

dt
In [[:i]o = —kt = (eq.14)
[A]=[A],e™ (eq.15)

A equacgao 15 mostra que [A] cai exponencialmente com o tempo.

fempo

A curva acima representa um grafico com o perfil tipico dessa reacdao. Nesse grafico,
teriamos [A]/[A]o vs t. Rearranjando a equacdo 14 temos:

In[A] = In[A], —kt, (eq.16)

gue mostra que o grafico In [A] vs. T dd uma linha reta com coeficiente angular igual a
—k, que intercepta em In[A],.



- First-order
+— Intercept Integrated rate equation

= In[A],

In[A], = In[A], — k
In[A)

slope = — k

tilme. li
Ex.: Nzos(g) - 2 NOz(g) + % Oz(g),a 318 K.

Essa reacdo obedece a lei de 12. ordem.

v(t) z——d['\('jztos] —k

[N,O]
k =3,04x 107 min™
Esse valor pode ser obtido graficamente.

Por que a unidade de k é t™*?

_moldm?®s* _
" moldm®

e Tempo de meia-vida (t;;) = é o tempo necessdrio para que metade do
reagente tenha desaparecido. Para uma reacdo de 12. ordem podemos chegar
a uma relagdo entre k e t;/>. No tempo t = t1/,, a [A] é igual a [A]o/2.

e Substituindo esses valores na equacado 14:

_In2 0,693

In%:—kt% ou t, " " (eq.17)

Observe que o t;/; para uma reagdo de 12. ordem é independente da quantidade inicial
do reagente, [A]o.

|.'1I. Iu h

1 ay,

Coneentration of A

1A%

LAy \‘“
[ l\‘\‘—

Mumber of half-lives elapsed



Exercicio de Fixagao:
A lei de velocidade para a reacdo descrita por N0y — 2 NO(g

€ primeira ordem na [N,0,]. Deduza uma expressdo para o comportamento de [NO]
dependente do tempo.

VAMOS TENTAR!



CAPITULO 4.

REAGCOES DE OUTRAS ORDENS

Se as concentracOes dos reagentes fossem decaindo exponencialmente com o tempo,
independente da ordem, as medidas experimentais ndo mostrariam qualquer
diferenca.

U

Ordens de reacdo diferentes exibem dependéncias diferentes com o tempo.

—> Reagoes de Segunda Ordem

e Vamos considerar a eq. A + B — P, onde dados experimentais revelam que a
lei de velocidade é:
d[A
—% = Kk[AJ? (eq. 18)

Devemos, entdo, deduzir uma equacdo para expressar [A]. Separam-se as variaveis
concentragdo e tempo e, entdo, integra-se a expressao resultante. Vejamos:

[A] t
- —d[AZ] =k dt (eq. 19)
i, A9
. 1 1
Como a integral de — =——, teremos:
X X
Ljw 41 1 kt (eq. 20)

[A™ Al AL,

1
Esse resultado prevé que para uma reagao de segunda ordem o grafico mx t gerara

uma linha reta de coeficiente angular k e que intercepta o eixo y em 1/[A]o.



Ex.: A reagdo NOBriy — NOy) + % Bry obedece a lei v=k[NOBr]

[NOBr]/mol'dm?

k=2,01 dm*mol's!

Y

t/s

Exercicio resolvido:
A reacdo entre CS; e O3 é dada pela equacdo:
CSy(g) + 20350 = CO2) + 2 S0y

com grande excesso de CS,. A pressao parcial do ozénio (pOs) é dada em func¢do do
tempo na tabela a seguir.

t/s pOs/torr

0 1,76
30 1,04
60 0,79

120 0,52
180 0,37
240 0,29

A reacdo é de 12, ou 22, ordem em relagcdo ao 0zOnio?

R.: Serd preciso fazer os dois graficos para saber em qual deles os pontos melhor se
ajustam ao perfil esperado para cada ordem. Um grafico de 12. ordem seria In p x t.
Portanto, é necessario fazer o logaritmo neperiano de cada pressao e tracar o grafico.
Lembre-se que para a 12. ordem, um grafico de In x t deve dar uma reta. Para a 22.
ordem, devemos fazer um gréfico do tipo 1/p x t. Nesse caso, sera preciso calcular os
valores inversos das pressoes e tragar o grafico. Caso os pontos se ajustem numa reta,
podemos considerar essa reagao como de 22. ordem.

As dicas estdo ai. Agora, maos a obra; facam os graficos.

10



Tempo de meia-vida:

= O tempo de meia-vida de uma reacdo de 22. ordem pode ser determinado pela eq.
20.Sendo t =ty; e [Ali/2 = [Alo/2, 0 que da:

1
by, = K[AL, (eq. 21)

= Note que o tempo de meia-vida depende de [Alo.

e Finalmente, considere areacdo A + B— P

d[A] __d[B]
dt  dt

Para esse caso, a lei de velocidade experimental é —

— k[A][B].

Essa é uma reacdo de 12. ordem em relacdo a cada reagente e de 22. ordem global.

A leiintegrada da: kt= ! In LAILBI, (eq. 22)
[A]o _[B]o [B][A]o

OBS.: Se [A]p = [B]o a eqg. 22 é indeterminada. No entanto, se usarmos a regra de
L’hopital mostra-se que, quando [A]g = [B]o, temos:

i=—+kt ou —=——+kt (eq. 20)
[Al [A] [B] [B],

= Reagbes de Ordem Zero

Ex.: Deduza a lei de velocidade integrada para a reacdo de ordem zero.

R.:v(t) =k ou —% =k . Integrando, temos:

.[d[A] :Ikdt (eq. 21)
[Al-[A], = -kt

E

=

£

=)

t/s

11



CAPITULO 5.

A DEPENDENCIA ENTRE AS VELOCIDADES DE REAGAO E A
TEMPERATURA

As constantes de velocidade da maior parte das reacdes aumentam quando a
temperatura aumenta. De fato isso foi verificado mesmo antes do séc. XIX e nos finais
do séc. XX ja se sabia, por experiéncia, que geralmente as reacées em solugao
aumentavam a sua velocidade para o dobro quando se elevava a temperatura em 10
°C a partir da temperatura ambiente. No entanto, nem sempre é assim: por vezes a
velocidade de uma reagao aumenta descontroladamente com um pequeno aumento
de temperatura, ou aumenta para uma gama de temperaturas para em seguida,
diminuir em outra. Pode-se ainda observar o oposto desse comportamento. As
diferentes dependéncias da velocidade de uma reacdo com a temperatura estdo
expressas na figura abaixo.

k A k A kA

=Yy
=
=Yy

(a) (b) (©)

a) O tipo mais comum; geralmente observado. Dependéncia exponencial da
velocidade com a temperatura.

b) Reacdo que se torna explosiva em determinada temperatura; a velocidade
aumenta descontroladamente com um pequeno aumento de T, quando se
atinge a temperatura de ignicdo.

c) Reacdo controlada por enzimas; desnatura a altas temperaturas.

Para a cinética do gréfico (a), a mais usual, a dependéncia da temperatura com a
constante de velocidade pode ser descrita pela equagdo empirica:

dink Ea
dT  RT?

(eq. 22)

12



Ea é a energia de ativacdo do processo; ela é independente da temperatura.
Integrando a eq. 22, teremos:

Ea
Ink=InA-— eq. 23
BT (eq. 23)

ou |k = Ae E¥RT (eq. 24)

Essa eq. 24 é conhecida como a Equacgao de Arrhenius. O fator A é uma constante
chamada de fator pré-exponencial. Veja o exemplo a seguir.

- 4 Inkx 1T
o
m: 2 Hlg) —= Hyg) Iy
= Ea = 184 kJ mol™!
4
= A =7,94x 10" dm? mol™! 57!
1000 K/T

= Svante Arrhenius (1880s) — Deduziu a eq. 24 e verificou/desenvolveu um
modelo geral para explicar como as reacfes ocorrem. A magnitude de efeito da
temperatura na velocidade da reacdao era grande demais para ser explicado
somente em termos da energia translacional dos reagentes.

Diz-se que a reacdo se processa ao longo da coordenada de reacgdo, representada
multidimensionalmente pelos angulos e comprimentos de liga¢do. Ex. dissociacao do
l,g)- A coordenada da reagdo é o comprimento da ligagdo I-I.

E A

coord. da reagdo

13



A compreensdo do significado fisico dos parametros da Eq. de Arrhenius é dada pela
Teoria das ColisGes, uma maneira simplificada de entender o fenémeno. Esta teoria
relaciona o fator A com a frequéncia de choques entre as moléculas,
independentemente da sua energia, e identifica o parametro Ea como a energia
minima a transpor na passagem de reagentes para produtos.

Se o mecanismo reacional incluir a presenca de um catalisador, é seguido um caminho
reacional diferente, o que implica numa diminuicdio da energia de ativagdao e,
consequente, aumento da velocidade de reacdo. E claro que nada altera a energia dos
reagentes e dos produtos, somente a passagem de uns para os outros. A
termodinamica do processo nao é alterada, somente a cinética.

No caso de uma reag¢do ndo se dar em um Unico passo reacional é preciso considerar
mais de uma constante de velocidade.

14



CAPITULO 6.

METODOS DE RELAXACAO

Se o equilibrio é atingido de maneira muito rdpida, os métodos das velocidades iniciais
e de isolamento ndo podem ser usados para determinar a lei de velocidade.

Vamos supor o estudo da reacao

K
+ - 1
H(ag) +OH ey &—=H:0,,

Podemos considerar a mistura de acido e base forte e monitorar o tempo de
dependéncia do pH conforme a neutralizacdo ocorre. Técnicas de mistura,
infelizmente ndo podem ser usadas nesses casos (exemplo).

. + _ - _ + _ - _ —7
Ex.: Calcule o t/; para (a) [H ]O —[OH ]O =0,10e (b) [H ]O —[OH ]O =1,0x10".
Sabe-se que ky = 1,4 x 10™ dm® mol™* s™.

[B]

A
A lei de velocidade sera [A] :% ou [B] :TO' logo t,, =

1 1
= =
ki[Al,  k[B

(eq. 25)

(@)=t,=71x10"s™
(b)=t,=71x10"°s"

Observe que o tempo t;/;, em ambos casos, € menor do que o tempo necessario para
misturar os reagentes (10>s).

Essa limitacdo pode ser superada com técnicas de relaxacdo. Na pratica, a ideia é
perturbar o equilibrio de maneira brusca. Um dos métodos mais comuns é pelo “salto
de temperatura” (salto de 5K em 1 us = equivalente a uma descarga de um capacitor
de alta-voltagem na solucdo). As constantes k; e k; respondem ao tempo de relaxacdo
para atingir um novo equilibrio.

A G’

eg. 26
i (eq. 26)

Lembre-se que Kp - —

15



Vejamos,

k.
A‘“%B (assume-se 12. ordem)
1

Inicialmente, o sistema esta em Ty, onde [A]1,eq € [B]1,eq-

H3, entdo, um salto de T; a T,. Sabemos que a [B]eq aumenta se AH® é positivo e
diminui se AH® é negativo (Principio de Le Chatelier).

= Vamos assumir que, nesse caso, ArHO < 0. As concentragBes a T, serdo [Alyeq €
[B]Z,eq-

dt

&?]: k [A]-k,[B]
{[Al—[ALewA[Al}dA[B]=k1[A]2eq+kla[A]kl[B]mklA[Bl

[B]=[Bl, +A[B]

Como A([A]+[B])=A[A]+A[B]=0e kl[A]Z’eq = k—l[B]z,eq' teremos que:
dAd—EB]:—(lirkl)A[B]. (ea. 27)

Integrando sujeita a condi¢do de que [B] = [B]1eqat=0,0uque A[B]at=0¢
A[B] = [Bl1,eq — [Bl2,eq ---, teremos:

A[B] :A[B]O gkl :A[B]O e, onde (eq. 28)

é chamado de tempo de relaxacao. (eq. 29)

Note que t é uma medida de quanto tempo leva para a A[B] decair para 1/e de seu

valor inicial.

16



A
salto de temp.
INICIO (
[B]l,eq | T
A[B]p |
[B]Z,eq -———--—-—i_ _____________ FINAL
[
0 g
Exercicio:

Calcule o tempo de relaxacdo para a reacao

H+

(aq)

+C,H,CO0,,,, &=C,H,COOH

(aq)

Para um experimento com salto de temperatura para T, = 298 K. A solucao foi
inicialmente preparada adicionando 0,015 mols de acido benzoico a 4gua com volume
final de 1 litro. Assume-se que as rea¢ées sao de 12. ordem.

DADOS: k; =3,5x10° dm®*mol™*s? e k,=2,2x10%s?

17



CAPITULO 7.

TEORIA DO ESTADO DE TRANSICAO OU TEORIA DO COMPLEXO
ATIVADO

= Desenvolvida por Henry Eyring na década de 1930.

d[P]

Considere a reagdo: A + B — P, onde a lei de velocidade é el k[A][B].(eq.30)

A TST propGe que os reagentes e o complexo ativado estdo em equilibrio e que a
reagao, como proposta acima, se processa em duas etapas:

A+B:\@—>P

Complexo ativado ou estado de transi¢ao

AB”
Kc:[ %):[ABi]c0
[AI[B]  [Al[B]

c® c°

, onde c° é a conc. padr3o (1,00 mol dm™). (eq.31)

Kc pode ser escrito em termos das fungées de particdo (q), que vém da termodinamica
estatistica. As fungdes de particdo representam um produto das contribui¢des
translacional, rotacional e vibracional das moléculas. Cada grau de liberdade

. . . . . 1/2
translacional ou rotacional contribui com um fator proporcionala T 2,

hv,
g=(-e Viar )™ por grau de liberdade. (eq. 32)

OBS.: Perceba que todos os Ks maiusculos expressam a constante de equilibrio e os ks
minusculos representam as constantes de velocidade, exceto para kg, que é a
constante de Boltzmann.

9 /oo
K? = ( %)C (eq. 33)

18




O estado de transicdo (TS) é
estdvel somente numa pequena
regido 6 no complexo ativado.

f

coord. da reacdo

dP]

AB” .34
o 1 (eq. 34)

frequéncia com que os complexos ultrapassam a barreira.

% —KAJ[B] =v,[A8] =y, AILE (eq. 35
ou k= vclff (eq. 36)
C

A unidade de k é Mts?,

Ao escrever a eq. 35 estd implicito que o movimento translacional sobre a barreira é
unidimensional. Logo, qirans cOrresponde a

_ (2am7kgT)"?

trans — h

S (eq.37)

onde m” é a massa do TS.

e Podemos escrever que " =q,,, 0 ——> todos os graus de liberdade do TS.

_ (@amkeT)" ¢ (q;‘\, )c?
n @)

Substituindo a eq. 38 na eg. 36, teremos:

Logo, K (eq. 38)

19



k

_, (amk,T)" (e yee

(eq.39)

e %)

V. e 0 sdo dificeis de determinar. No entanto, seu produto pode ser entendido
como a velocidade média com que o complexo ativado cruza a barreira,

<:uac> :5Vc'
Usando a distribuicdo de Maxwell-Boltzmann para o sistema 1D para calcular

() -

m$
27k, T

1/2 # 2
w —Mu
J jo ue A“BTdu :[

KgT
V4

1/2
eqg. 40
> m¢j (eq. 40)

RE j: uf (u)du =[

Substituindo essa expressao na anterior (eq. 39), temos que:

U/ Y0
_keT _ (g )C kT

e @)y N

Sabemos que AG” é a energia livre de Gibbs de ativacdo, ou seja, a diferenca

k K”* (eq. 41)

entre a energia livre dos reagentes e do TS.
AG” =-RT InK” (eq. 42)

Para expressar k em funcdo de AG”, resolvemos a eq. 42 para K™ e
substituimos na eq. 41:

k(T) = %e‘AGVRT (Equagdo de Eyring) (eq. 43)

OBS.: Obviamente, podemos também expressar a equacdao de Eyring em
termosde AH” e AS™.
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CAPITULO 8.

MECANISMOS DE REACAO

= Muitas reagdes quimicas envolvem espécies intermedidrias.

NO,(4) +NO, — NO,,, +NOy, (1* Etapa)

Ex. NO,, +CO) ——> NO,,, +CO,,, (2 Etapa)
NO,,, +COy, —=—> NO,, +CO,,, (Etapa Global)

= Nenhuma das duas etapas envolve intermediarios.

Uma reagao que ndo envolve intermediarios e se processa em uma Unica etapa é
chamada de reag¢do elementar.

A reacdo da etapa global é chamada de reag¢éo complexa, cujo mecanismo depende de
uma sequéncia de reacdes elementares.

= A molecularidade de uma reagao elementar é definida pelo numero de moléculas
dos reagentes. Ex.: unimolecular, bimolecular, termolecular.

Como ndo hd intermedidrios numa reacdo elementar, podemos deduzir a lei de
velocidade diretamente.

e Unimolecular: A—P Probabilidade
v = k[A]
de colisoes
e Bimolecular: A+B—>P . R
simultaneas
v = k[A][B]
decresce.
e Termolecular: A+B+C—oP

v = k[A][B][C] v

= Vejamos o caso em que as reagdes direta e reversa sdo elementares.
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A+B;%&ﬁC+D

—1

v, = k[A][B] v, =k,4[C][D]
No equilibrio, v, =V ,, logo:
K[A][B] =k, [C][D]

k1 K = [C]eq[D]eq

k, ° [ALBl, (eq. 44)

Equacado valida apenas para rea¢des elementares no equilibrio.
= Vamos considerar agora a reagao reversa no equilibrio:

Assumimos para essa reag¢ao que ha duas rea¢des elementares:

A+C;%&ﬁB+C (b)
A:ﬁ B (c)

-2

Observe que (a) e (c) sdo idénticas. A diferenca é que em (a) estamos considerando
todos os possiveis caminhos.

Vi =V = K [A][Cleq =k1[Bl,[Cl
V2 = V—2 = kZ[A]eq = k—Z[B]eq

&

Bl &, Bl k
[A]eq k—l [A]eq

=~

-2

k
-1 2 (eq. 45)

Ou seja, quatro constantes independentes entre si.
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Ex.: A reagdo quimica descrita por
H, +2ICl ——=2HCI +1,

Ocorre por um mecanismo de duas etapas:

H, +ICl =“=HI + HCI

-1

HI +ICl=*=HCI +1,

Mostre que a constante de equilibrio para a equacdo (1) é o produto das constantes de
equilibrio das eqgs. (2) e (3).

_[HCILII,],
" [H,),[ICIT,
_[HI1,[HCI,, . < _[HCN, [, 1.,
“2 [H,],[ICI,, " [HI[Icn

_[HCIE 1]
o [Hz]eq[ICI]gq

Note que a reacdo global é a soma das duas reacdes 2 e 3, mas K. é o produto das

O produto K., x K. 3 €

constantes de equilibrio.
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CAPITULO 9.

MECANISMOS DE REACOES — PARTE 2

e Reagoes consecutivas x Reagbes elementares

Observem o seguinte exemplo:

0CIO,, ==Cl,,, + Oy, ()

A reacdo se processa em duas etapas:

k;

OCIO,, ===CIOQ,,, ()
k.

CIO0 ) =E=Cl) + 0y, (D)

= Estudos experimentais mostram que V;, >>>V_; e V, >>>V_,. Desta forma, pode-se fazer

uma aproximagao ignorando as reagdes reversas:

k K,
0CIO,,, ——CI00,, —%—Cl ) +O,,,

= Muitas rea¢des complexas ocorrem por uma sequéncia de rea¢des elementares.
A Kons > P
A—X 5| K K
) A——|—=25P
| ——P

A é o reagente; | é o intermedidrio e P, o produto final. Para esse caso, as leis de velocidade de
cada uma das reag8es acima, serao:

d[A] ditl _rar d[P] _ e
— = KIA T~ KAkl o -l (eq. 46)

Para [A]=[A], e [I],=[P],=0 a t=0, teremos as seguintes solu¢des:

[A]=[A],e”™ (eq. 47)
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[,]:%M e (e, 48)

1 _ _
[P1=[A], ~[A]-[1]=[A], {1+—(kze “ ke )} (eq. 49)
k, +K,
e Quando é possivel distinguir as etapas de uma sequéncias de reacdes? Vejamos.

2 etapas x 1 etapa

+»+ [A] decai exponencialmente em ambos os casos, logo n3o serve para essa distincdo;
% O numero de etapas influencia no aparecimento dos produtos.

Para uma etapa simples
[P1=[A],(1-e™") (eq. 50)
Essa equacdo 50 difere da anterior (eq. 49).

Se k,>>>k,, faremos a aproximacgao:

1 gt e
[P]:[A]o{l—i_m(kZe —ke )}

1 2

~[Al, {1+ %(kzekﬂ )}

2

=[Al,(1-€e™)
, que é idéntico a eq. 50.

Isso significa que as rea¢des de uma etapa e duas etapas sdo também indistinguiveis quando
k,>>>k;.

No entanto, se uma etapa é muito mais lenta do que qualquer outra etapa, ela efetivamente
controlara a velocidade da reac¢do global, sendo considerada a etapa determinante.

+CO

kr.ubs >
NO 2(9)

Ex.: NO )

2(9)

+CO(g)

V,1 NOyy, +NO,,;, —1>NO;, + NO
v,: NO,,+CO, ,—<>NO,  +CO

3(9) (9) 2(9)

Em duas etapas:
2(9)

Como v, <<< Vv, V= kl[NOZ]2
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Ou seja, as moléculas de CO, precisam “esperar” as moléculas de NO; serem formadas. Uma
vez que estejam formadas, essas moléculas sdo reagem rapidamente.

Na préxima aula, veremos uma técnica que é muito util na simplificacdo do problema,
conhecida com Aproximacao do Estado Estacionario.
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CAPITULO 10.

ETAPA DETERMINANTE DA VELOCIDADE E A APROXIMAGAO DO

ESTADO ESTACIONARIO

ETAPA DETERMINANTE DA VELOCIDADE

Se uma reacao se realiza em diversas etapas, 0 caso mais geral & aquele
em que todas as etapas tém velocidades com valores mais ou menos préximos.
Neste caso geral, a velocidade global da reacdo vem determinada pelas
velocidades de todas as etapas.

Etapa determinante da velocidade ou principio do estrangulamento, consiste
em se admitir que uma das etapas da reagao seja bem lenta comparada as outras
etapas.

OBS:

1) No caso geral, a lei de acdo das massas € aplicada a todas as etapas

elementares.

2) No caso particular, esta lei s6 € aplicada a etapa lenta sugerida no

mecanismo.
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3) As etapas anteriores alenta sédo reagdes elementares em equilibrio.

Aplicando a aproximacdo para a reacao:
2NO + H, - N,0 + H,0

1°m nismao:
k

—_
2NO  N,0, (etapa rapida)
—

k
N,0, + H, = N,O + H,0 (etapa lenta)
dN,0
—— = kIN;0;][H,]

[N;0,]
K = [NZO]ZZ ~ [N,0,] = K[NO]?

dNz0 _ k - K[NOJ?[H,]
dt 2
M0 _ pinoyz(ay)
dt 2

2°m nismo:
k
—

NO + H, @NO - H, (etapa rapida)

K
NO -H, + NO = N,0 + H,0 (etapa lenta)

dN,0
~~ = kINO - H,][NO]

_[NO-H,] 3
K = WoTR [NO - H,] = K[NO][H,]
dN,0
—— =k K[NO][H;][NO]

aN,o
it = k'[NOJ*[H,]

onde k é a constante real e k' € a constante aparente
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APROXIMACAO DO ESTADO ESTACIONARIO

Esta aproximacdo € muito mais geral que a aproximagdo Vvista
anteriormente, que foi a de se adotar uma certa etapa do mecanismo como etapa
determinante da velocidade.

Esta aproximacéo consiste em admitir que logo no inicio de uma reacao, a
concentracdo do intermedidrio cresce rapidamente, porém logo depois

praticamente varia muito pouco com o tempo, pois decresce lentamente.
. ~ . d[i . . v
A aproximag&o consiste em se fazer % = 0 (i — intermediario).

Trata-se de uma aproximacao ja que ao fim da reacao o intermediario deve
ter sido consumido.

Admitindo que a aproximagdo ndo ocorra, ou seja, a concentracdo de i varia
rapidamente com o tempo, duas situagfes podem ocorrer:
1) [i] diminui rapidamente — a reagéo terminaria antes de atingir o equilibrio
(na pratica nao acontece).
2) [i] aumenta rapidamente — a reacao seria explosiva (geralmente n&o
acontece).
Assim, se [i] ndo aumenta nem diminui rapidamente com o tempo € porque

varia lentamente com o tempo e como aproximacdo se diz que ndo varia e
i
escreve-se % =0.

Aplicando a aproximagéo do estado estacionario ao mecanismo:

fey

%

2NO - N, 0, (etapa elementar)
ke

[
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k
N,0, + H, = N,0 + H,0

Nio estamos admitindo que a 22 etapa do mecanismo seja lenta, isto &, seja
a etapa determinante da velocidade.

Estamos admitindo que as velocidades das duas sejam da mesma ordem de
grandeza. Assim, a Lei de A¢ao das massas pode ser aplicada as duas etapas.

Vejamos como ficam as concentragdes de NO, N:O; e N;O, com o decorrer
do tempo:

1- 2 = | [NOJ + k_4 [N,0,).

2- d[l\;zroz] = k;[NOJ? — k_1[N;0,] — k;[N,0,][H,].

d[NO,]
dt

3- = k,[N,0,][H,].

QO intermediario € o N.Oz e % = 0, entdo:

d[N;0,]
T
% = kl[NO]z - k—l[NZOZ] -k [Nzoz][Hz]

k_1[N,0,] + k3[N,0,][H,] = k,[NO]?
[N20,](k_y + kz[gz[]ir;];ﬁ[fvo]z
(N202] = k—11+ k> [H,]
Substituindo-se na 32 equacio, tem-se:
d[N,0] _ k, - ki [NOJ? - [H,]
dt k_y + ky[H,]

Para esta expressao geral, vejamos duas situagcbes particulares chamadas

extremas ou limites:

a) Se [H2] for muito grande, ko[Hz] >>k-1 € k-1 sera desprezado em relagio a
ko[H2] e a expresséo geral sera:
d[N,0]
dt
b) Se [H:] for muito pequena, k-1 >> ko[H2] e a expressao geral sera:

= k,[NO]?
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d[N,0] _ Kk[NOJ*

T dr =y k_, [H]
E como ky/k-; = K (constante de equilibrio), tem-se:
d[N,0]
— - =k K[NOJ*[H]

Essa expressdo € igual a obtida anteriormente em que foi aplicada a
aproximacado da etapa lenta (determinante da velocidade) ao mecanismo
proposto.

OB&S: estas duas expressdes obtidas para situagbes extremas, pelo menos
em principio, nos dao oportunidade de experimentalmente trabalharmos com
valores altos e pequenos de [Hy] e verificarmos se as leis de velocidade obtidas
experimentalmente concordam com o0s valores obtidos agora. Se tal acontecer,
trata-se de uma forte indicacédo de que o provavel mecanismo da reacdo envolve
o intermediario N2O- proposto. Para o 2° mecanismo, que envolve o intermediario
NO-Hz, se fosse aplicada a hipdtese do estado estacionario e em seguida fosse

discutida uma situagdo extrema ou limite, se obteria uma expresséo assim:

d[N,0]

dt

d[N,0]
dt

= k;[NO][H,] = para [NO] muito grande

=k - K[NO]?*[H,] — para [NO] muito pequeno
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CAPITULO 11.

MECANISMOS DE REAGCOES COMPLEXAS

A lei de velocidade de uma reacdao complexa ndo implica em um Unico mecanismo.
Vejamos o caso:

2NO,.. +0,  —Ff= sINO

(@) T 2(q) h(9) (reagdo ndo-elementar)

Medidas revelam que:

1dNO,]_,
" — Robs
2 dt

[NO]Z[OZ] (consistente com a lei de velocidade de uma
reacdo elementar)

Vamos considerar dois possiveis mecanismos:

e Mecanismo 1:

ky s g
NO, + 0O, k—\\_l NO, (equilibrio répido)
k, .
NO,, + NO, =—==2NO,, (etapa determinante)

Para a 12. etapa, a constante de equilibrio é calculada conforme mostrado a seguir:

_k __[NG]

“k, [NOJO,]

Para a 22. etapa, a lei de velocidade é dada por:

1 d[NO
2k NoT0,]

Essa lei de velocidade estd de acordo com a lei experimental, se k. =K,K_;.
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e Mecanismo 2:
NO, + NO, —_ N,O, (N,O, no estado estacionario)

k
N,Oy(g) +Oyq) ==2NO,,,
ou seja, [N,0,] é independente

d[N,0,]
do tempo ——===0.
EM:—KL[NO]Z +k,1[N202] dt
2 dt
e
%% =-k4[N,0,]1-k;[N,0,][0,] + k[NOJ*

E a velocidade da reagdo é dada por:

1d[NO,]
2 dt

= kz[Nzoz][Oz]

A taxa de aparecimento de NO, depende da espécie intermedidria N,0,.

Usando a aproximacdo do estado estaciondrio para N,O,, chegamos a:

k,[NOT

SR

Deve ser constante com o tempo.

Essa condigdo se satisfazse V., >>V, e V,:
K4IN,O,1>>K,[N,O,][O,] ou k; >>k,[O,]

Dessa forma, [N,O,] = kﬁ[NO]Z . Logo, %% = kkz—kl[NO]z[Oz] =k,K,,[NOJ’[O,]
1

=] _

Essa lei de velocidade também estd de acordo com o observado, se K. =k,K_,.

= Ou seja, os dois mecanismos propostos estdo de acordo. Para distingui-los seria
necessario informagdo adicional. Por exemplo, se for provado que NOj3() existe no
frasco, poderiamos ficar s6 com o mecanismo 1. Como? Adicionando compostos que
reagiriam com o radical NOs para formar espécies estaveis e isolaveis.

= Mecanismo 2 favoravell!
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CAPITULO 12.

A INFLUENCIA DO CATALISADOR

= A presenca do catalisador em uma reag¢do quimica faz com que o mecanismo seja
totalmente diferente em comparagdo com a mesma reagdo nao catalisada. O
catalisador é uma substancia que participa da reacdo através de um novo mecanismo.

= Se o catalisador estiver na mesma fase (estado fisico) dos reagentes, chama-se essa
catdlise de homogénea; se estiver em fase diferente, tem-se entdo, uma catalise
heterogénea.

= Como o catalisador ndo é consumido pela reacdo, o processo termoquimico (reacao
exotérmica ou endotérmica) ndo muda. Observe que esta é uma questdo polémica e
importante. Dizer que o catalisador ndo participa da reagdo quimica estd incorreto,
pois ele tanto participa que até o mecanismo é diferente! Apenas quando olhamos
para a reacdo global, tem-se a impressao de que ele ndo participa da reacdo, mas na
verdade, ele participa sim! Tomem sempre cuidado com esse tipo de analise.

Observem a seguinte figura:

+ sem catalisador

AG “sem caralisador / \

AG com catalisador /

G __J___l_ /

N :
C=(

/
FHy O

Coordenada de reagao

Nessa figura temos um gréfico de G (energia) x coordenada de reacdo, onde é
mostrada a influéncia do catalisador diminuindo a barreira de ativacdo da reacdo de
hidrogenacao do eteno. Vejam que o AG da rea¢do ndo muda, pois ndo se alteram os
patamares de reagentes e produtos. O que muda é exatamente a barreira (AG”),
diminuindo sua energia e, portanto, aumentando a velocidade da reacdo.

34



Considere a reagao A — P.

Podemos ter, entdo, dois mecanismos competitivos (elementares):

A—>P

A+ catalisador —*=—s P + catalisador

A lei de velocidade pode ser a soma dos dois termos:

—% = K[A] Hk_, [Al[cat] catalisada

N3o catalisada

Na maioria das vezes basta considerar o 22. termo.

Ex.: Catalise homogénea — Reacdo de oxi-reducao:

4+ + 3+ 3+
2Ce, + Ty —>2Ce, + Tl

Na auséncia de catalisador, ela ocorre bem lentamente, de acordo com a equacao:
v=K[TI"][Ce* ]?

A taxa de velocidade baixa vem da pequena probabilidade de ocorrerem os choques
entre os dois ions Ce*" e um ion TI*, simultaneamente.

.~ N / 2 . ~
= A adi¢do de manganés na forma de ion Mn*" ;) catalisa a reagdo:

4+ 2+ Keat 3+ 3+
Cefoy + My >Mni,) +Ceg

4+ 3+ 4+ 3+
Ce(oqy + My —> M,y +Celg

4+ + 2+ 3+
Mny + Ty —>Mngg, + Tl

(etapa lenta)

Observem que a reacdo global (a soma dessas 3 etapas) é exatamente a reacdo
descrita acima. Nesse caso, com a participacdo do manganés, teremos a seguinte
equacdo para a velocidade:

v =k [Ce"][Mn*]
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Vejamos agora o caso de uma catalise heterogénea: sintese da amonia

3H,g) + Ny >2NH,

A barreira de ativacdo é bem préxima a energia de dissociacdo da ligacdo N—N (= 940
kJ mol'l) e 0 ArGsoox = -32,4 kJ mol™. A barreira é t3o grande que a reagdao pode se
proceder sem que uma quantidade razoavel de amdnia tenha sido formada.

Na presenca de uma superficie metadlica de ferro, a energia de ativacao é de = 80 kIJ
mol™. Vejam as reacdes:

Hy) +25g =—=2H

N, == N, (fisissorcéo)

N, (ags) 2S5y ==2N (quimissorgéo dissociativa)

N ags) + Hags) == NH

NH .46y + H sy == NH 0

NH, 256) + H ags) === NHj g

NH o0y == NH3,

OBS.: Os subscritos (ads) indicam adsorvido, ou seja, o gas estd interagindo com os
atomos sobre a superficie metalica.
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CAPITULO 13.

CATALISE ENZIMATICA

Existem trés condicdes fundamentais para a vida. Uma delas é que o organismo
vivo deve ser capaz de se auto-replicar; a segunda, que o0 mesmo organismo deve
também possuir a capacidade de catalisar reacdes quimicas de forma eficiente e
seletiva. Todos os sistemas vivos requerem uma enorme variedade de reagdes
bioquimicas para se sustentar, e quase todas elas sdo mediadas por uma série de
notaveis catalisadores bioldgicos conhecidos pelo nome de enzimas. Sem esses
agentes, as reacOes necessarias para a manutencdo da vida simplesmente nao

ocorreriam em uma escala de tempo util [1-3].

Em 1897, o quimico Eduard Blichner, laureado com o prémio Nobel de Quimica
no ano de 1907 [4], mostrou que extratos de leveduras eram capazes de fermentar o
acucar a alcool, evidenciando que esse processo se deve a presenca de moléculas que
continuam a exercer a sua fungdo mesmo apds a remocao das células. O termo enzima

foi cunhado pelo fisiologista alemao Wilhelm Friedrich Kihne.

A nomenclatura das enzimas, frequentemente, encontra-se associada ao tipo
de reacdo que ela catalisa mais o sufixo -ase. Por exemplo, enzimas responsaveis por
catalisar reagOes de hidrdlise sdo chamadas de hidrolases. Devido ao fato de o nimero
de enzimas que sdo descobertas estar em constante crescimento é necessario utilizar
um critério que permita a classificacdo destas em grupos especificos. A Unido
Internacional de Bioquimica e Biologia Molecular (IUBMB) [5] classifica e d4 nome as
enzimas de acordo com a natureza da reacdao quimica que elas catalisam. A Tabela 1

apresenta um panorama geral dos diferentes tipos existentes.
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Tabela 1: Classificagdo Internacional de enzimas [5].

Classe Tipo Tipo de Reagao Catalisada

1 Oxirredutases  Transferéncia de elétrons

2 Transferases ReacOes de transferéncia de grupos

3 Hidrolases Reacdes de hidrdlise

4 Liases Adicdo de grupos em duplas ligacdes, ou formacao de duplas
ligagdes pela remogao de grupos

5 Isomerases Reagdes de isomerizagao
Formacgao de ligagdes quimicas do tipo C-C, C=S, C-0 e C—N,

6 Ligases através de reacbes de condensacdo acopladas a quebra da
ATP

As enzimas catalisam uma impressionante variedade de reacdes utilizando
diferentes combinac¢des de seis mecanismos cataliticos bdsicos (catalise acido-base;
catdlise covalente; catdlise eletrostatica; catdlise por ions metalicos; por efeitos de
proximidade e orientagdao e, finalmente, via ligacdo preferencial do estado de
transicdo). Entretanto, e a despeito da grande complexidade inerente aos processos
cataliticos intermediados por enzimas, todas elas sdao passiveis de andlise cinética, de
modo que suas velocidades de reacdo e sua eficiéncia global possam ser quantificadas.
Ao atuar dessa maneira, a estrutura da enzima é resguardada apds uma determinada
reacao. A enzima forma um complexo molecular com um substrato especifico, o qual
ird sofrer a reacdo. Ap6s a formacdo desse complexo, um estado de transicdao é
gerado, o qual geralmente possui uma afinidade pelo sitio enzimatico sendo, portanto,

mais estdvel na presenc¢a da enzima do que em sua auséncia (Figura 1).

Estado de Transi¢io (})

5 - E+S—n> E+(S)}f—— E+P
- ES
E“ 777777777777777777777777777777777777777777777 AG . iiads k=1 Krs |[ AGrs K=1
ANV A A KM kcat
"""" E+S ES — (ES)) —E.P E+P
: AGgg AGgg?

Coordenada de Reagdo

Figura 1: Representacdo do caminho reacional na auséncia (ndo catalisado) e na presenca da enzima
(catalisado) (esquerda) e esquema representativo do processo de catdlise enzimatica (direita).
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O esquema adaptado do artigo de Cannon et al. [6] (Figura 1), mostra de
maneira sintética o processo reacional envolvendo um substrato na presenga e na
auséncia da enzima, onde E é a enzima, S é o substrato, E.S é o complexo enzima-
substrato, ES* é o estado de transicdao formado pelo substrato no sitio ativo da enzima,
E.P é o complexo enzima-produto e, finalmente, P representa o produto; ko, € a
constante de velocidade da formagao de P na reagao ndo enzimatica, enquanto que
keat representa a constante de velocidade para o processo de conversdo do complexo
enzima-substrato no complexo enzima-produto e Ky é constante de dissociacdo

aparente do complexo E.S, também chamada de constante de Michaelis-Menten [7].

E sabido hd muito tempo que, ao atuar como catalisadores de reacdes, as
enzimas promovem a reducdo da barreira de ativacdo [7]. No entanto, é necessario
descrever como esta reducdo ocorre. Uma das explicacdes consiste em dizer que a
afinidade do estado de transi¢cdo do substrato pelo sitio ativo da enzima, faz com que
ele seja mais estabilizado, resultando em uma barreira reacional menor. Outra
possibilidade consiste na desestabilizacdo do complexo formado entre a enzima e o
substrato, fazendo com que a energia se aproxime do estado de transicdo resultando
também em uma menor barreira de ativacao [8]. Entender como ocorre o processo de
catdlise é, portanto, de fundamental importancia para o planejamento de sistemas

cataliticos capazes de reproduzir algumas das propriedades de interesse.

Aqui ndo pretendemos nos aprofundar no estudo dos processos enzimaticos e,
consequentemente, no estudo das estruturas das proteinas, particularmente no
chamado centro (sitio) ativo das mesmas. Por outro lado, varias observa¢des empiricas
de processos enzimaticos permitiram propor um mecanismo genérico para esses
processos. Obviamente, este mecanismo, como toda generalizacdo, omite a descricdo
de varias etapas de diferentes e especificos processos enzimaticos, mas atende bem a

descricdo da etapa ou etapas determinantes da plena maioria deles.

Esta proposicdo é conhecida como mecanismo de Michaelis-Menten e
contempla a formagdo de um complexo intermedidrio (ES) a partir da reacdo reversivel
entre a enzima (E) e um substrato (S), como mostrado na Figura 1. Utilizando-se o
método das velocidades iniciais neste processo, partindo-se de uma concentracdo fixa
da enzima (E) e de diferentes concentragdes iniciais do substrato [S]o, mantidas as
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mesmas condi¢cdes de acidez e temperatura em todos os experimentos, chega-se a

equacao a seguir:

dIPl, _, _ KIEIS],

k,+k,
dt ° K, +IS], '

, na qual Ky é dada por K, =

Essa constante e as constantes de velocidade dos processos elementares podem ser
determinadas por método grafico. Duas observagdes experimentais surgem da andlise

de Michaelis-Menten:

1. Quando a [S]p <<< Ky, a velocidade é proporcional a [S]o.

2. Quando a [S]p >>> Ky a velocidade atinge o valor maximo e é independente de

[Slo.

Podemos entdo, generalizar a escrita dessas duas condi¢cdes em uma Unica expressao

que se adequa melhor a analise de regressao linear dos dados experimentais:

l_ 1 Ku | 1
VY +( j[S]O (eq. 1)

max Vmax

e : . e 1 1 «
Um grafico de Lineweaver-Burk é um grafico de — contra —— . Segundo a equagao |
v
0

. - - K
aClma, esse graflco deve ser uma reta com coeficiente angular M v . Entretanto, o
max

grafico ndo fornece o valor das constantes individuais que aparecem na férmula de K.
Uma técnica conhecida como escoamento suspenso (stopped flow) pode produzir
dados adicionais necessdrios, pois podemos obter a velocidade de formacdo do
complexo enzima-substrato acompanhada da concentracdo apds a mistura da enzima

com o substrato. Abaixo um grafico tipico de Lineweaver-Burk.

==
=
3
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AULA PRATICA N°. 1 - Determinag¢do da Ordem de Reacgdo

1. Introducéo

A ordem de uma reacdo quimica estd associada as espécies que fazem parte da formacéo do
estado de transicdo em uma barreira alta de energia (etapa lenta). Pode-se acompanhar a cinética
de uma reacdo pela medicdo de concentracdo de reagentes (ou produtos) ao longo do tempo e
verificar a ordem de reacdo pela forma da evolucao temporal dessas concentrac@es.

No caso desta experiéncia em particular, a cinética de reacdo da degradacdo do H,O, em &gua
sera acompanhada pela medi¢do do reagente na reagdo: HyOan — HOg + ¥%20g. A
concentracdo de H,O, sera monitorada por titulagbes com KMnQO, ao longo do tempo através de
um cronémetro.

2. Objetivo

Determinar a constante de velocidade e o tempo de meia-vida da decomposi¢do do peroxido de
hidrogénio, assim como comprovar que essa € uma rea¢do de primeira ordem.

3. Materiais e Reagentes

Sete erlenmeyers de 125 mL e um de 250mL; bureta de 50 mL e bureta de 25 mL, béqueres;
pipetas graduadas de 10 mL; pipeta volumétrica de 5,0 mL; proveta de 100 mL; crondmetro;
solucbes: KMnO,0,008 mol/L; H,SO, diluido 1:5; FeCl; 3% (catalisador); H,0, 0,16 mol/L.

4. Procedimento

4.1.Colocar 5 mL de H,SO,em 7 erlenmeyers de 125 mL, numerados.

4.2.Colocar 100 mL de solucéo de perdxido de hidrogénio (0,16 mol/L) em um erlenmeyer
de 250 mL e ajustar bureta com a solucéo de KM, 0.

4.3.Transferir 10 mL da solucdo de FeCl; para erlenmeyer do item 4.2 usando pipeta
graduada. Acione um cronémetro assim que o nivel da solucéo de FeClj; tiver passado
pela marca de 5 mL. Manter o crondémetro funcionando até o final da experiéncia.
Homogeneizar a mistura reacional (H,O, com FeCls). Aguardar cerca de 10 min.

4.4 Transferir o contetdo desse erlenmeyer com a mistura H,O, e FeCl; para uma bureta de
25 mL.
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4.5.Adicionar ao primeiro erlenmeyer, 5,0 mL dessa mistura. Faca a titulacdo do H,O,
presente no menor tempo possivel e anote os tempos marcados no crondmetro na adi¢éo
da primeira e da ultima gota de titulante (t; e t;, respectivamente). Anote também o
volume de titulante gasto, V(KMnQOy).

4.6.Repetir o procedimento 4.5. para cada um dos outros erlenmeyers (2, 3, 4, 5,6 e 7). E
importante que o intervalo entre as titulacdes seja 0 mesmo (cerca de 5 min.)

5. Resultados a apresentar

5.1.Preparar uma tabela contendo nimero da titulacdo (ou nimero do erlenmeyer); tempo
inicial (t;) e tempo final (t;) da titulacdo e o tempo médio, t = (t; + t;) /2, volume de
titulante V(KMnOy).

5.2. Fazer o gréfico In V(KMnQO,) x t.
5.3. Determinar a constante de velocidade (k).

5.4. Determinar o tempo de meia-vida do perdxido de hidrogénio.
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AULA PRATICA N°. 2 - Efeito da Temperatura na Constante de
Velocidade da Reag¢ao de Hidrdlise do Acetato de Etila em Meio
Basico. Determinagao da Energia de Ativacao

1. Introducéo

A hidrélise do acetato de etila, catalisada por um &cido’, tem uma velocidade de reacdo que é

mensuravel em torno de 25°C. A equacgéo estequiométrica é dada por:

A0 k o)

: =
H:C-C THO+H 5 H;C-CT +CH;-OH+H’
0 - C;H; k OH

A reacdo é reversivel e a velocidade da hidrolise num tempo qualquer é igual a diferenca entre a
velocidade da decomposicéo e a velocidade da reagédo da reacdo inversa (saponificagdo). Assim,

sua lei de velocidade pode ser escrita como:

_ d[acet.etila] _

ot k,[agua][acet.etila] - k_,[etanol][ac.acético]

Para solucGes diluidas, a concentracdo da dgua esta em excesso e sua variagdo com o tempo

pode ser desprezada com relagdo a concentracao do ester. Entéo,

_w =k, [acet.etila] - k ,[etanol][4c.acético]

Nos tempos iniciais da hidrolise as concentracdes de etanol e acido acético sdo muito pequenas,

podendo ser desprezadas. Assim, a lei da velocidade pode ser reescrita como:

_ dlacet.etila] [ace;f“'a] _ k [acet.etila]

4

0 que caracteriza uma reagdo de pseudo primeira ordem.

1 ~ . . s . . o . ~ . .
Embora a reacdo seja da hidrélise catalisada em meio basico, essa introducao foi feita para uma
hidrélise em meio acido. Para o relatério o grupo deverd fazer as alteragGes necessarias.
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1.1. CaélculodeV,

O volume da solucéo inicialmente formada por uma mistura de 100 mL de acido cloridrico 1
mol/L com 5 mL de acetato de etila é designado por V,. A 25 °C, V; é igual a 104,6 mL
(portanto, menor que 105 mL, porque a solucdo ndo é ideal). V, € 0 volume do hidroxido de
sodio 0,25 mol/L necessario para neutralizar o &cido cloridrico presente na aliquota de 5 mL do
acido cloridrico. O volume necessario para neutralizar o &cido cloridrico presente na aliquota da
reacdo € dado por (Vyx x 100)/Vs, desde que o volume total da mistura da reacdo permaneca
constante durante a hidrolise.

A massa de 5 mL de acetato de etila € 5 p2, onde p2 ¢é a densidade do acetato de etila (0,92454
g/ml a 25°C) e o numero de mols em 5 mL da amostra é dado por 5p2/M2, onde M2 ¢é a massa

molar do acetato de etila.

O numero de moles do acetato de etila inicialmente presente numa aliquota de 5 mL da mistura

50,5
em reacdo é dado por M.V, :
1000
Desde que [Imol x M 7 mililitros de hidroxido de sodio de concentragdo M mol/L sdo

1000
necessarios para titular o acido acético produzido na hidrélise de 1 mol de acetato de etila, M

25p2/M2V; mililitros sdo necessérios para titular o &cido acético produzido na hidrolise

completa do acetato de etila inicialmente contido na aliquota de 5 mL da mistura em reacéo.

Portanto, o volume total da hidrdlise do sodio, V.., necessario para titular o acido cloridrico e 0
acido acético produzidos na hidrélise completa do acetato de etila contido na aliquota de 5 mL

da mistura em reacéo é dado por:

v —y, 100 1000 250,
V, M MV,

S

2. Objetivo

Determinar a ordem e a constante de velocidade da hidrolise de um éster catalisada por &cido.
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3. Materiais e Reagentes

Dois balGes volumétricos de 500 mL; uma bureta de 50 mL; uma pipeta volumétrica de 50 mL;

duas pipetas volumétricas de 5 mL; uma pipeta graduada de 10 mL; trés erlenmeyers de 125

mL; cinco erlenmeyers de 125 mL; um béquer de 500 mL; dois recipientes para banho de gelo;

gelo; NaCl (comercial); Crondmetro; Solugio de NaOH aproximadamente 1 mol/L; Acido

cloridrico, acetato de etila; Acido oxalico; Solugio de fenolftaleina; Termostato (ou equivalente,

exemplo: banho maria); Termémetro.

4. Procedimento

b)

d)

€)

f)

9)

Uma solucéo de HCI 0,01 mol L™ devera ser previamente padronizada com NaOH 0,01 mol
L, titulando 30 mL da solucéo &cida e usando fenolftaleina como indicador;

Pré-aqueca 250 mL das solugdes de acetato de etila 0,02 mol L™ (a) e de hidroxido de sodio
0,02 mol L™ (b). Controle a temperatura com um termdmetro em cada béquer.

Em um terceiro béquer (c), com a agitacdo magnética ligada, misture as duas solucdes dos
béqueres anteriores (a) e (b) e acione o cronémetro.

Retire uma aliquota de 25 mL da mistura reacional, com o auxilio de uma pipeta
volumétrica, e a transfira para um erlenmeyer, no qual vocé fara a adi¢do de 30 mL da
solucdo de HCI 0,01 mol L™ do item 1.

ATENCAO — esta operac&o deve ser feita cuidadosamente e de forma bem rapida. Observe
que neste momento estard ocorrendo uma outra reacao.

Titular as amostras acidificadas do item 4 com solucdo de NaOH 0,01 mol L usando
fenolftaleina como indicador.

Sdo sugeridos tempos de amostragem a cada 3 minutos, de acordo com a Tabela 1.

Repetir 0 experimento para as duas outras temperaturas.

5. Resultados a Apresentar

No relatério, o grupo devera apresentar os seguintes resultados:

5.1. Tabela com o volume de NaOH gasto na titulagdo em funcdo do tempo;
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5.2. Determinar a constante de velocidade da hidrolise através do grafico apropriado para tal

ordem de reagao.

5.3. Calcular a energia de ativacao.

Resumo ilustrado:

&@J £—Ca )

Sol. de acetato de etila Sol. de hidréxido de sodio

\ 0,02 mol L! 0,02 mol L-! J

Amostra da mistura reacional
com HC10,01 mol L™!

£—=Ca )
/

barra magnética para agitacdo
(p eixinho)

Titulacao
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AULA PRATICA N°. 3 - Oxidag¢do da Vitamina C

1. Introducéo

A dose diaria indicada de vitamina C (acido ascorbico) é 60 mg. Algumas pessoas tém a
recomendacdo de ingerir mega doses de vitamina C (250-10.000 mg/dia) para prevencdo do
cancer, resfriado comum, etc. Nesta experiéncia o objetivo é estudar a cinética da oxidacao da
vitamina C por I, como indicado na reacdo da figura 1, abaixo. Quando a vitamina C néo estiver
presente para ser oxidada, o I, reagird com o indicador de amido para dar uma cor azul-escura,
caracteristica do complexo de amido-iodo. Isto permitira determinar o contetdo (mg) de
vitamina C que esta sendo consumida.

i i
I
HO—C—CH;OH HO—C—CH,OH
+
H
O + L —= fo +
T y) Y 2 HI
— = . H— o=
H Cal f; © amido q !
fczc\ ffc_c\\
OH oH o O
Vitamina C (ac. ascorbico) Vitamina C oxidada (&c. dehidroascérbico)

Figura 1. Reacdo de oxidacdo da vitamina C (&cido ascorbico).

Se for adicionado excesso de l,, 0 mesmo reagird também com o amido, dificultando a
determinacgdo do final da oxidacdo da vitamina C. Para que isso ndo ocorra, adiciona-se uma
pequena guantidade de I, que ao oxidar a vitamina C, é reduzido a I". O ion iodeto formado &,
entdo, oxidado pelo perdxido de hidrogénio (H,0,), formando o I, de acordo com a reacdo
abaixo:

+ -
2H @) * 2l@) + HO2@) —> L@ + 2H0q)
+ -
e * CeHgOsay —2H'ay * 21y + CoMeOgag)
Vale a pena destacar o significado do termo "taxa da reacdo"”. O profissional quimico mede
taxas de reagdo em termos da taxa de aparecimento de um produto ou a taxa de desaparecimento
de um reagente. Neste laboratdrio sera medido o tempo de reacdo ao invés da taxa de reacdo. As

taxas seriam na verdade proporcionais a 1/t. Na medida em que o tempo da reagéo fica menor, a
taxa aumenta.

2. Objetivo

Determinar o tempo de reagdo da vitamina C e o efeito da concentracdo e da temperatura na
velocidade da reacéo.
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3. Materiais e Reagentes

Termdmetro, provetas, béqueres, cuba para banho de gelo, banho de 4gua morna (Banho Maria)
ou placa de aquecimento, &gua destilada, comprimidos de 1000 mg de vitamina de C
efervescente (adquiridos por cada grupo de alunos previamente), alcool, iodo (2%), cubos de
gelo, perdxido de hidrogénio (3%), amido liquido.

4. Procedimento

A) Tempo de Reacéo

Preparar uma solucdo efervescendo 1000 mg de um comprimido de vitamina C em 60
mL d'agua destilada. Rotular como "Solucdo de vitamina C".
Preparar as solugdes Al a A5 e B1 a B5, de acordo com o Quadro 1.

Quadro 1. Solugbes da vitamina C em concentracOes diferentes.

Solucdo | Vit.C/mL I,/ mL Agua / mL H,O,/mL | Amido/mL
Al 5 5 30 - -
A2 5 5 45 - -
A3 5 5 60 - -
A4 5 5 75 - -
A5 5 5 90 - -
Bl - - 30 15 2
B2 - - 45 15 2
B3 - - 60 15 2
B4 - - 75 15 2
B5 - - 90 15 2

Verter as respectivas solugdes A nas solugdes B, e misturar completamente. Por
exemplo, Al em B1, A2 em B2 e assim por diante. Comecar a cronometrar assim que
as solucBes comecarem a se misturar e continuar até obter uma mudanca de cor.
Registrar o tempo que leva & mudanga de cor.

B) O Efeito de Temperatura na Reacéo

Preparar novas solucBes A3 e B3 em quantidade suficiente para procedimentos a
diferentes temperaturas. Esfriar as solugdes em uma cuba de gelo até 5 °C; o
termémetro devera estar imerso em uma das solucdes para o controle desta temperatura.
Verter a solucdo A3 na solucdo B3, e misturar completamente. Enquanto isso, manter o
crondmetro funcionando; registrar o resultado, quando houver a mudanca de coloracéo.

Repetir novamente este Gltimo procedimento para as temperaturas de 15, 25, 35 e 45
°C.

5. Resultados a Apresentar

No relatério, o grupo devera apresentar os seguintes resultados:
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Quadro 2. Velocidade de oxidacdo da vitamina C em func¢éo da concentracéo.

Solucéo

Conc. Vit. C/
gL™

Conc. Vit. C/
mol L*

Tempo /s

Velocidade /
g L'l 5-1

Velocidade /
mol L s?

Al/B1

A2/B2

A3/B3

A4/B4

A5/B5

Quadro 3. Velocidade de oxidagdo da vitamina C em fungdo da temperatura.

Temperatura / °C

Tempo /s

Velocidade / g L™ s™

Velocidade / mol L? s

5

15

25

35

45

5.1. Fazer grafico In(1/t) x 1/T.

5.2. Calcular a energia de ativagdo (E,) para o processo, em fungdo do gréafico obtido.
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