OBRE A ENERGIA DE ATIVACAO NA CINETICA QUIMICA
|

Willy G. Engel

A energia de ativacdo empirica ou de Arrhenius, —

~ Um dos fatos mais vy
mto de velocidade que

menta com a elevacio de
\ relacionando o aumento
M8 com a temperatura: u

lgarizados de Cinética Quimica é o au-
a maioria das reacGes quimicas expe-
temperatura. Ha uma regra aproxima-
da velocidade das reacoes homogé.

m acréscimo de 10°C na temperatura
lim sistema homogéneo em reacdo costuma duplicar oy tripli-

I u velocidade da reacdo. Em alguns casos, o aumento da ve-
facle da reacio ¢ ainda muito maior,

primeira relacdo funcional vinculando velocidades de rea-
- Bom temperaturas fo; visualisada em 1884 por Van’ t Hoff»,
\ mals tarde desenvolvida por Arrhenius®. Vamos dar aqui
Whigo das idéias de Van’t Hoff e Arrhenius.
Partimos da “equagio de Van’t Hoff”®,

lante de equilibrio com a temperatura absol

que relaciona a
uta:

dhk oz W
dr RTY ’

v ;
K 4 a constante de equilibrio da reagio em térmos de con-
gien, T o temperatura absoluta e AE o calor de reagéo a
b bonatante, Considera.se vilida a equagiio (1) tanto para
| UARORRR como para nolugden diluicas, isto porque, neste
Ao terlamos a rigor AH em lugar do AE, mas como

AN rllhu Ulilivar om ambon cason a formula ( )b, A
0 (1) & o viwon, denominada “Indeora da reagho”,
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Para concretizar as idéias, consideremos uma reagdo “bimo-
lecular” do tipo ¥:

k,
A+Bl§:=C+D

(2),

onde, como indicado, k, é a constante de velocidade da reacdo
direta (da esquerda para a direita) e k, da reacdo inversa (da
direlta para a esquerda). A teoria do equilibrio quimico nos diz
fue na ocasidgo do equilibrio as velocidades das reacoes direta e

inversa sio iguais:

- Wt c =, c . C, - (3),

onde C,, C;, C,, e C}, sio as concentracGes das substancias A,
B, €, D na ocasido do equilibrio. Da relacdo (3) tiramos:

EeCn  k
C,C k.
Aplicando a equacdo (1) a equagio (4), obtemos:
dinK _ d k. _ AE (5).
daT < A RT?
Elérwendo (5) na forma da diferenca de dois térmos, ob-
tamon:
d Ink, s dink, _ AE (6).
dT dT RT#
que por sua vez pode ser decomposta em duas equagBes:
dInk, E, + 1 o,
dr RT* s

(n),
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onde AE = E, — E, e | & uma constante. Na equacéo (7), E, é
chamada “energia de ativacio” da reacdo direta (A + B — ) e
E, é a energia de ativacio da reacdo inversa (C + D —). Nas
: equacdes (7) e (8) a constante I pode ser igualada a zero, co-
' mo veremos mais adiante. A equacio (7) também é aplicada a
reacdes irreversiveis, e portanto, podemos escrever genéricamente:

dlnk, _ E 9),
dT RT?
)
como equagio que relaciona a constante de velocidade de uma

! i reagiio com sua energia de ativacdo.

‘ Na teoria de Arrhenius, a energia de ativagio de uma rea-
glio é considerada caracteristica da natureza da reacdo e indepen-
dente da temperatura. Para uma reacdo dada, E é portanto uma

constante.
A equacio (9) nos da por integragdo:

(10),

Ink, = — -E-— + cste.

o k, = pisr= EART (11).
As equagoes (9), (10), (11) sdo chamadas equacGes de
& ';' Avthenius, sendo a primeira a forma diferencial e as duas (ltimas
| formas integradas.
' A equagiio (10) admite comprovacio experimental, porque
& vonstante de velocidade k, a uma temperatura dada é suscepti-
vol de medida, A equagio citada nos mostra que Ink, é uma fun-
linear de 1/T e a sua representacio grafica num sistema car-
o ortogonal di origem a uma reta de coeficiente angular

I, conforme a figura abaixo:
e

¥

-4[_.
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Como E é uma quantidade essencialmente positiva, o coefi-
ciente angular da reta citada é negativo*. :

Se nas equacées (7) e (8) tivéssemos I % O, a equacio ‘

(9) nos daria:

dlnk, _ E +q (12),
dT RT?
o por integracio de (12):
Ink, = — -—E— + IT + cste. (13);
RT

Ink, néo seria mais uma funcio linear de 1/T e ndo daria lugar
i uma reta, o que estad em contradicio com a experiéncia. Por is-
80, em (12) e (13) I = O, conforme ja4 mencionamos acima.

Pelo exposto, a energia de ativacio E de uma reacio pode
#or obtida pela experiéncia, i. é, pelo coeficiente angular da reta
da fig. 1. :

Esta quantidade por isso também é chamada “energia de ati-
vagho empirica” ou de “Arrhenius”®.

2, A teoria cldssica das colisées nas reacées bimoleculares. —

Limitemo-nos primeiramente ao caso de reacées gasosas. A
Tworia Cinética dos Gases “®) mostra que a freqiiéncia z das coli-
#des por segundo e por cm?® entre as moléculas de dois gases A e
I & dada pela formula:

8 kT ( EnIl}? ) "

%o
e T ad colisoes
dm=n, N, o, e

(14),

cm? ¢ g

onde n, e n, sio as concentracbes das substincias A e B, em
moléeulas por em’, ¢ . é o didmetro molecular médio das molé.
tulas A o B, m, e m, as massas moleculares e k a constante de

Holtemann , )
Vamos relacionar a equagio (14) com a equagiio (11),

* Na pratica toma-se o logaritmo decimal logk, em lugar do ne
periano @ o coeficiente angular da reta da fig, 1 fiea sendo

I

40001

“-_A—‘_
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Suponhamos duas moléculas, cujos centros se aproximam ao
longo de uma reta. De acordo com a lei da distribuicdo das velo-
cidades de Maxwell (em 2 dimensées), a “probabilidade” que
as moléculas tenham a velocidade relativa de aproximagdo com-
preendida entre ¢ e ¢ + dc (independente da diregdo), é dada
pela expressdo 7: ’

| L.
i
_d_n. = ( o )e cde (15),
n, kT ;

onde n, é o nimero total de moléculas, dn o niimero de molécu-
las que tem a velocidade desejada (i. é, compreendida entre c e
¢ I dec), m é a massa molecular das moléculas, k a constante de
Boltzmann e T a temperatura absoluta. Para transformar esta fun-
gho de distribuicdo de velocidades na correspondente de energias
cinéticas, escrevemos:
E _1__ Nmc?

2

(16).

ande N é o ntimero de Avogadro e E a energia cinética por mol
o ghs. Diferenciando (16), temos:

dE. = Nmcde 17),

¢ conslderando que R = Nk, onde R é a constante dos gases, a
shpresslio (15) torna-se:

—f/RT
én 1. o dE (18),
ny RT

anide dn & o nimero de moléculag cuja energia cinética por mol
sald compreendida entre os valores E e E + dE.
A probabilidade de que as moléculas tenham a energia ci-
pities por mol maior do que E é obtida integrando (18):
™ == E/RT .= E/RT
1

“ dE = e

(19).
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A teoria das colisGes para as reacdes gasosas bimoleculares
slmplesmente supde o seguinte: a velocidade de uma reacdo se-
tfla proporcional ao ntimero de colisdes moleculares por segundo,
mas sdmente aquelas moléculas que teriam a energia por mol
malor do que E (a energia de ativacdo seria a energia minima

gue as moléculas deveriam possuir para reagir) entrariam em
1engho, A velocidade de uma reacdo gasosa bimolecular seria en-

tho dada pelo produto do ntimero de colisbes moleculares por
vm" @ por segundo (equacio 14) pela probabilidade de as mo-
Idoulas possuirem uma energia cinética por mol maior do que E
(dlada pela expressio 19):
— E/RT
'%L iy — B/ (20),

onde dn & a velocidade da reacdo, em niimero de moléculas por

o' e pér segundo, que reagem.
Por outro lado, a lei da acdo das massas, aplicada a uma

wagho bimolecular nos daria:

-3%- = kC,C, (21),

onile CA o C, silo as concentrages molares (em moles por li-
t) das substincias A e B e k, a constante de velocidade da
toagho, Sendo n o ntmero de moléculas por cm® e N o nimero
ils Avogadro, a concentragiio em moles por litro é dada por:

‘ 10"
C ™ — 22),
N (22)

y dc 10" d

— —2— (23)'

dt N dt
aplioando (22) o (23) em (21), obtemon: |

10 dn 100, 10%,

— = —— — (),

N N N
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e portanto
i L
dt
Igualando (25) e (20), obtemos:
3 Sard .
k, -l-lé)nA N, = iZe T (26),

¢ entrando com o valor de z, dado por (14), temos:

1()8 A B Ve
ki —N—— nn, =mnn g2 [8 T kT( ] >] ¢ B/RT (27):

B A
B ms Ms

o dai

ma ms

N ma -+ ms Ve
LR ~T/RT
ky 108 i [ 8= kT( )] e B/ (28).

. Comparando (28) com a équagéo de Arrhenius (11), ob-
- lemon:

L

\ A B e
R [8wkT(m+m )] (29).
100 4% | ms ms

O Iator A 4 chamado fator de freqiiéncia. No fator de fre-
Ll: L] f Plﬁ.l

!

[ A n %
b, [ #oky (b )l (30),

iy ia
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chamada “ntmero de colisao”, que provém de (14), fazendo
n, = n, = 1 molécula/cm?, representa o nimero de colisées

por segundo e por cm?® quando hi apenas uma molécula de cada
tengente nesta unidade de volume®.

Na equagio de Arrhenius (11):

B A o E/RT (1),

# constante de velocidade é considerada, portanto, como produto
e dols fatores: o fator de freqiiéncia, interpretado acima (iden-

%@ ¢om o ndmero de colisio a menos do fator N/103, que
: {6 #e rolore & mudanca de unidade de molécula/cm? para

w E/RT
mal/) o o fator o / , que representa a probabilidade de
haver rengho (1, 4, a fracio das moléculas cuja energia é maior
i lﬂd a 1), A energia minima que as moléculas devem pos-

5 il Dlll fealr, &, portanto, a sua energia de ativacao.

Podemon escrover o aquagho (28) na forma:

- hl - 1/2 . =E/RT (32),

m Z' b quantidades de (28) independentes da tempe-
b Tomando logaritmos de (32),

Ik = 2 -;- T — % (33),

"
l”mmde (32) com (10);

- I
la t . —— 4
k = — | ente | (44),

ORGANON 47

: vemos que as duas expressbes diferem da parcela 1/2 InT, e as-
~#im a teoria das colisdes aplicada as reacdes gasosas bimolecula-
o8 ndo nos leva estritamente a uma dependéncia linear entre as
. grandezas Ink, e 1/T. Acontece, entretanto, que o fator exponen-
~glal em (32) influi mais poderoamente que o fator T*/? no com-
portamento de k;, de modo que a expressdo (33) nos leva a uma
telagiio aproximadamente linear entre Ink, e 1/T, tal como vimos
o pardgrafo 1 ser concordante com a experiéncia.
i A teoria classica das colisdes exposta acima péde ser testada
M Inimeros casos, determinando E experimentalmente e calcu-
linddo 0 nimero de colisdo pela expressdo tedrica (30), levando
et conta diAmetros moleculares provenientes de dados viscosimé-
tileon, Dessa forma, podemos calcular as constantes de velocida-
Is I, @ comparé-las com os valores obtidos diretamente dos dados
Inélicos empiricos. Quando a discordéncia se limita a um fator
i urdem de 10, considera-se a teoria satisfatéria, como acontece

Wi multas reacdes gasosas de moléculas de estrutura simples e

rengbes em solucdo . Entretanto, a teoria fracassa

it vnso de reagdes entre moléculas complexas e portanto neces-
ln e uma revisdo.

. Ciltlea da teoria cldssica das colisGes. Teoria qudntica. —
A equaghio (28), obtida independentemente por Trautz®
4 1010 na Alemanha e por Ms Lewis ® na Inglaterra (1918),
palitul o f6rmula de Trautz-Mc Lewis. Na teoria de ambos foi
uphlo & teoria cinética classica dos gases, com sua concepgio
nle geométrica, tratando as moléculas gasosas com bolas
tnmente rigidas, sofrendo colisées elasticas. Ora, é evidente
nevessitamon de uma concepgdo mais “fisica” das colises en-
I6culas de um ghs, e é isto o que justamente pretende fazer
uils qulntiea das colisdes aplicada as reagées. Sem entrarmos
u lundo na diferenca entre a teoria classica e a teoria quan-
i colistion 1, diremos apenas que a partir da década de 30
dvese o que hoje é chamado “teoria das velocidades ab-
uh e reagho”, erlada entre outros por H. Eyring. 'V, Desta
I8 wpenas apresentaremon on resultados que se referem as ener-
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4, A energia de ativagdo tedrica e sua relacdo com a empirica. —

A teoria das velocidades absolutas de reacdo estabelece a
férmula seguinte:

iy o —Eo/RT (35),

onde A 6 independente da temperatura, E, a energia de ativagao
tedrica (diferente da empirica ou de Arrhenius) e m um némero
dependendo do tipo da reacdo, conforme veremos abaixo. Para
compreender a significacdo de E,, consideremos o seguinte:

Na teoria das velocidades absolutas de reacio supde-se que
an moléeulas reagentes, antes de formarem os produtos definitivos
i reagho, reunem-se para formarem o que se chama “complexo
atlvado” (que depois se decompde nos produtos da reagdo). A
sneigla de ativagiio teérica E, é a diferenca entre a energia (por
mol) do complexo ativado e dos reagentes, todos estando no ze-
i abwoluto de temperatura,

0 supoente m, que figura em (35), na teoria das velocida-

den abwolutas  de reagiio assume os valores conforme a tabela

mm- m

¥ Alomon 1/2

Aome | moléeula linear, complexo ativado linear —1/2 a 1/2
Atomo | moléeula linear, complexo néo linear 0 al/2
Atomo | moléeula nfio linear, complexo néo linear —1/2 a 1/2
4 moléeulas lineares, complexo linear -3/2 a 1/2
# moléeulas lineares, complexo nilo linear -l a 1/2
~ Malée, lin, | mol, nfio linear, compl, niio linear —3/2 a 1/2
2 moléeulas nllo lineares, complexo nfio linear -2 a 1/2

Be compararmon a equacho (32) com a equagho (35), ve
mos que o dnleo cano em que colneldem completamente a teorla
eldmslon do TrauteMe Lewls com a teorla das veloeldades absolu
e do rongho & o cano da venclo de dols Aomos, porgue entio

f
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m = 1/2. Esta concordancia se faz desde que tenhamos E (da

férmula 32) igual a E, (da férmula 35).

Resta-nos relacionar as energias de ativacdo empirica E com
a tedrica E, 1%,

Tomando logaritmos na equacio (35), obtemos:

Bk — I A mebmin T — (36) .

RT

Derivando (36) em relacio a T:

dlnk, m X E,

= — 37).
dt T RT?
Comparando (37) com (9):
RT? T RT2
,v multiplicando por RT2:
E =E, + mRT (39),

e & a relagio buscada. Note o leitor o seguinte: ao passo que
# uma auténtica constante, E depende (embora fracamente)
A lomperatura na qual a reacdo é efetuada.

Para terminar, diremos que tédas as consideracdes feitas nes-
L rtlgo se referem a “reagdes elementares”, i. &, reacdes nio com-
louns, que se efetuam em uma Gnica etapa do tipo:

Ragentes ~» Complexo ativado = Produtos,

Wi e virdas etapas elementares sucessivas, o que representa
i complicagho conslderdvel do problema da avaliagio das ener-
w o atlvagho,
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