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Cinética Química
(Um visão geral)

1) Importância?

• Toda reação termodinamicamente favorável (∆Gp,T<0)
“ocorre”?

2

Cinética Química
(Um visão geral)

3



2

Cinética Química
(Um visão geral)

1) Importância?

• Toda reação termodinamicamente favorável (∆Gp,T<0)
“ocorre”?

• Em termos de escala temporal?

4

Cinética Química
(Um visão geral)

1) Importância?

• Toda reação termodinamicamente favorável (∆Gp,T<0)
“ocorre”?

• Em termos de escala temporal?

• “Petróleo”!

• Cinética Química: área da Química que tenta responder não
só “como uma reação química ocorre”, mas “com que
velocidade” ela ocorre.
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Cinética Química
(Um visão geral)

2) Cinética Química

• “Empírica”:

² Determinação das reações químicas (principais e
secundárias; estequiometria).

² Como as concentrações dos reagentes/produtos variam
com o tempo, a temperatura e a pressão.
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Cinética Química
(Um visão geral)

2) Cinética Química

• “Empírica”:

² Determinação das reações químicas (principais e
secundárias; estequiometria).

² Como as concentrações dos reagentes/produtos variam
com o tempo, a temperatura e a pressão.

• Emprega técnicas experimentais de análise:

² Determinação das concentrações em “diferentes tempos”
de reação.

² Análises físico-química: Titulação, potenciometria, CG,
CL, espectrofotometria, ....
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Cinética Química
(Um visão geral)

3) Uso da Cinética Química em um caso que nos afeta?

• Perguntas:

o Como a poluição antropomórfica afeta a atmosfera
(exemplo)?
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Exemplo: A destruição da camada de ozônio

348 Chapter 11  Chemical Kinetics

explain the difference between elementary reactions and multistep reactions.
! nd the rate law predicted for a particular reaction mechanism.
use a molecular perspective to explain the signi! cance of the terms in the 
 Arrhenius equation.
calculate the activation energy for a reaction from experimental data.
explain the role of a catalyst in the design of practical chemical reactions.

INSIGHT INTO

11.1   Ozone Depletion
Walk outside right after a summer thunderstorm and you will probably notice a pleas-
antly fresh smell. The source of that enjoyable scent is ozone (O3), the less common al-
lotrope of oxygen. Though its pungent odor can be pleasing in very low concentration, 
it becomes unpleasant and even toxic in concentrations greater than about one part 
per million, causing headache and dif! cult breathing. In a thunderstorm, energy from 
lightning helps drive reactions that produce ozone from ordinary oxygen. But ozone 
can also be formed through reactions of various compounds in the exhaust gases from 
automobiles and industrial processes. Weather forecasts for many urban areas now in-
clude “ozone alerts” on days when the ozone level in the air is expected to rise above 
about 0.1 ppm. Ozone is a major air pollutant in the troposphere (the atmosphere at 
ground level—see  Figure 11.1), and yet a major topic in the news is concern about the 
depletion of the stratospheric ozone layer. Why is ozone a problem in the troposphere 
but a necessity in the stratosphere? What is the chemistry behind these issues?

The smell of ozone after a thunderstorm disappears quickly, partly because it dif-
fuses through the air (and because your olfactory nerves dull) but also because ozone 
is unstable and decomposes to form ordinary oxygen. The decomposition reaction has 
a deceptively simple overall equation: 2 O3 : 3 O2. That ozone is reactive and cannot 
exist for long at the earth’s surface suggests two important facts. First, O2 is the more 
stable of the two allotropes of oxygen. So thermodynamics must favor the decomposi-
tion of ozone. Second, for the ozone layer to exist, the upper atmosphere must have 
some conditions that allow the formation of the less stable allotrope, O3, in signi! cant 
concentration. The accumulation of ozone in the stratosphere is governed by the way 
these conditions in" uence the rates of chemical reactions and therefore provides our 
initial insight into the role of kinetics in chemistry.

In 1903, the British scientist, Sydney Chapman, first explained the chemistry 
of the formation of ozone in the upper atmosphere when he proposed what is now 
known as the Chapman cycle. Although Chapman’s original proposal was quite spec-
ulative, modern measurements of a wide array of quantities support his hypothesis. 
The Chapman cycle begins and ends with diatomic oxygen, the more stable allotrope, 
as shown in  Figure 11.2. The ! rst step is the photochemical dissociation of O2 to form 
oxygen atoms, which may then react with O2 molecules to form ozone, O3. Mecha-
nisms also exist for ozone decomposition, so that, even in the stratosphere, ozone is 
not stable. So why does the ozone layer exist? To answer this, we need to consider the 
rates at which ozone is produced and consumed. If ozone is produced faster than it 
is consumed, its concentration will increase. But if ozone is destroyed faster than it 
is formed, the ozone level will decrease. The existence of the ozone layer, then, de-
pends on this balance between the rates at which ozone is produced and destroyed. 
To  understand ozone depletion, we will need to understand reaction rates.

The ozone layer would probably not make headlines were it not at risk. During 
the past few decades, scientists have been measuring a decrease in ozone  concentration 
that returns during the early spring months, particularly over Antarctica and (less 
dramatically) over North America. Evidence of this effect is presented graphically in 
 Figure 11.3. The decrease in stratospheric ozone concentration from that of 30 years 
ago is what is commonly referred to as the ozone hole.
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Figure 11.1 ❚ Several layers 
of the atmosphere are identi! ed 
in the ! gure. The ozone layer is in 
the stratosphere at an altitude of 
about 30 km.
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cycle while working on a mathematical 
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W hen we considered thermodynamics, we concentrated on what should even-
tually happen to a chemical system. But we have not yet given any thought 
to how long it might take to reach this eventual outcome or exactly how a 

collection of reactants might be transformed into products. Fundamentally, chemistry is 
about change. So if we want to understand chemistry, we will need to examine both the 
process of change and the speed with which it occurs. On the Fourth of July, it is exhilarat-
ing to watch the explosive oxidation reactions of ! reworks, but a holiday event to watch 
iron rust would probably not draw a crowd! What factors determine whether a reaction 
proceeds with explosive speed or at an imperceptible rate? Could we learn to manipulate 
these factors to force a reaction to occur at the speed we choose? The area of chemistry 
dealing with these questions of “How?” or “How fast?” is called chemical kinetics, and we 
begin with a glimpse into stratospheric ozone and its depletion.

Chapter Objectives
After mastering this chapter, you should be able to

explain the role of chemical kinetics in the formation and destruction of ozone in 
the atmosphere.
de! ne the rate of a chemical reaction and express the rate in terms of the concen-
trations of individual reactants or products.
use the method of initial rates to determine rate laws from experimental data.
use graphical methods to determine rate laws from experimental data.

❚

❚

❚

❚

Online homework for this 
chapter may be assigned 
in OWL.

Chlorine in the stratosphere has been implicated as a major cause of ozone 
depletion. Elevated chlorine concentration in the colored regions in the ! rst 
column correlates strongly with ozone loss, as represented by the blue regions 
in the center column. European Space Agency

Chemical Kinetics 11
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Depletion

11.2 Rates of Chemical Reactions

11.3 Rate Laws and the 
Concentration Dependence 
of Rates

11.4 Integrated Rate Laws

11.5 Temperature and Kinetics

11.6 Reaction Mechanisms

11.7 Catalysis

11.8 INSIGHT INTO Tropospheric 
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• Como ocorre?
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Figure 11.2 ❚ The Chapman 
cycle for the formation and 
destruction of ozone in the 
stratosphere.
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One fate of the ozone formed is 
that it may absorb a different UV 
photon. Doing so results in the 
dissociation of the ozone. This 
reaction is the reason ozone shields 
us from excess UV radiation.

Another fate of ozone is that it may 
collide with an oxygen atom and reform 
the original starting material —  
diatomic oxygen. There are, however, 
relatively few oxygen atoms around, so 
such collisions are less common than 
the other reactions shown.
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Figure 11.3 ❚ The data in this 
graph clearly show a decrease in 
the overall levels of atmospheric 
ozone from the late seventies 
through the early nineties. 
The increase in ozone levels in 
recent years is due mainly to the 
impact of the Montreal Protocol, 
which curtailed the use of 
ozone damaging substances. 
Source: WMO [World 
Meteorological Organization] 
Scienti! c Assessment of Ozone 
Depletion: 2006, Global Ozone 
Research and Monitoring Project, 
Report No. 50, Geneva, 2007.)
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• Com que velocidade ocorre?
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4) Velocidade de reação: valor numérico que expressa como a
concentração de um reagente (ou produto) varia com o
tempo.

- Diferentes coeficientes estequiométricos ≈ diferentes velocidades

329 11 .1%%MEANING OF REACTION RATE

11.1 Meaning of Reaction Rate
To discuss reaction rate meaningfully, it must be de!ned precisely. !e rate of reaction 
is a positive quantity that expresses how the concentration of a reactant or product 
changes with time. To illustrate what this means, consider the reaction

N2O5(g) 9: 2NO2(g) ! 12 O2(g)

As you can see from Figure 11.1, the concentration of N2O5 decreases with time; the 
concentrations of NO2 and O2 increase. Because these species have di%erent coe&-
cients in the balanced equation, their concentrations do not change at the same rate. 
When one mole of N2O5 decomposes, two moles of NO2 and one-half mole of O2 are 
formed. 'is means that

"#[N2O5] $ 
D 3NO2 4

2 5
D 3O2 4

1
2

where #[ ] refers to the change in concentration in moles per liter. 'e minus sign in 
front of the N2O5 term is necessary because [N2O5] decreases as the reaction takes place; 
the numbers in the denominator of the terms on the right (2, 1

2) are the coe&cients of 
these species in the balanced equation. 'e rate of reaction can now be de!ned by divid-
ing by the change in time, #t:

rate $ 
2D 3N2O5 4

Dt 5
D 3NO2 4

2Dt 5
D 3O2 4

1
2 Dt

More generally, for the reaction

aA ! bB 9: cC ! dD

where A, B, C, and D represent substances in the gas phase (g) or in aqueous solution 
(aq), and a, b, c, d are their coe&cients in the balanced equation,

 rate $ 2D 3A 4
a Dt 5

2D 3B 4
b Dt 5

D 3C 4
c Dt 5

D 3D 4
d Dt  (11.1)

To illustrate the use of this expression, suppose that for the formation of ammonia,

N2(g) ! 3H2(g) 9: 2NH3(g)

molecular nitrogen is disappearing at the rate of 0.10 mol/L per minute, that is, 
#[N2]/#t $ "0.10 mol/L · min. From the coefficients of the balanced equation, 
we see that the concentration of H2 must be decreasing three times as fast: 
#[H2]/#t $ "0.30 mol/L · min. By the same token, the concentration of NH3 must 

# [reactants]!%!0.
# [products]!&!0.

This is the de#ning equation for rate.
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Figure 11.1 Changes in reactant 
and product con centrations with 
time. For the reaction N2O5(g) 9: 
2NO2(g)!! 1

2 O2(g), the concentrations 
of NO2 and O2 increase with time, 
whereas that of N2O5 decreases. The 
reaction rate is de#ned as "#[N2O5]/#t!
$!#[NO2]/2 #t $!#[O2]/1

2 #t.
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11.1 Meaning of Reaction Rate
To discuss reaction rate meaningfully, it must be de!ned precisely. !e rate of reaction 
is a positive quantity that expresses how the concentration of a reactant or product 
changes with time. To illustrate what this means, consider the reaction

N2O5(g) 9: 2NO2(g) ! 12 O2(g)

As you can see from Figure 11.1, the concentration of N2O5 decreases with time; the 
concentrations of NO2 and O2 increase. Because these species have di%erent coe&-
cients in the balanced equation, their concentrations do not change at the same rate. 
When one mole of N2O5 decomposes, two moles of NO2 and one-half mole of O2 are 
formed. 'is means that

"#[N2O5] $ 
D 3NO2 4

2 5
D 3O2 4

1
2

where #[ ] refers to the change in concentration in moles per liter. 'e minus sign in 
front of the N2O5 term is necessary because [N2O5] decreases as the reaction takes place; 
the numbers in the denominator of the terms on the right (2, 1

2) are the coe&cients of 
these species in the balanced equation. 'e rate of reaction can now be de!ned by divid-
ing by the change in time, #t:

rate $ 
2D 3N2O5 4

Dt 5
D 3NO2 4

2Dt 5
D 3O2 4

1
2 Dt

More generally, for the reaction

aA ! bB 9: cC ! dD

where A, B, C, and D represent substances in the gas phase (g) or in aqueous solution 
(aq), and a, b, c, d are their coe&cients in the balanced equation,

 rate $ 2D 3A 4
a Dt 5

2D 3B 4
b Dt 5

D 3C 4
c Dt 5

D 3D 4
d Dt  (11.1)

To illustrate the use of this expression, suppose that for the formation of ammonia,

N2(g) ! 3H2(g) 9: 2NH3(g)

molecular nitrogen is disappearing at the rate of 0.10 mol/L per minute, that is, 
#[N2]/#t $ "0.10 mol/L · min. From the coefficients of the balanced equation, 
we see that the concentration of H2 must be decreasing three times as fast: 
#[H2]/#t $ "0.30 mol/L · min. By the same token, the concentration of NH3 must 

# [reactants]!%!0.
# [products]!&!0.

This is the de#ning equation for rate.
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be increasing at the rate of 2 ! 0.10 mol/L · min: "[NH3]/"t # 0.20 mol/L · min. It 
follows that

rate # 
2D 3N2 4

Dt 5
2D 3H2 4

3 Dt 5
D 3NH3 4

2 Dt 5
0.10 mol
L # min

By de%ning rate this way, it is independent of which species we focus on: N2, H2, or NH3.
Notice that reaction rate has the units of concentration divided by time. We will al-

ways express concentration in moles per liter. Time, on the other hand, can be expressed 
in seconds, minutes, hours, . . . . A rate of 0.10 mol/L  · min corresponds to

0.10 mol
L # min 3

1 min
60 s  # 1.7 ! 10!3 mol

L # s
or

0.10 mol
L # min 3

60 min
1 h 5 6.0 mol

L # h

a cb

Bleach is added to a solution of a blue
dye to give an initial solution with
known concentrations of bleach and
dye. The timer is started.

The changing concentration of the dye
could be measured by following the color
change with a spectrophotometer.

With time, the dye fades as it reacts
with the bleach.

Measurement of reaction rate by observing color change.
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. W
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EXAMPLE 11 .1

Consider the following balanced hypothetical equation.
A(g) $ 3B(g) !: C(g) $ 2D(g)

a  Express the average rate of the reaction with respect to each of the products and reactants.

b  In the first 20 seconds of the reaction, the concentration of B dropped from 0.100 M to 0.0357 M. What is the average 
rate of the reaction in the given time interval?

c  Predict the change in the concentration of D during this time interval.

a

SOLUTION

rate 5
2D 3A 4

Dt 5
2D 3B 4

3Dt 5
D 3C 4

Dt 5
D 3D 4
2Dt continued
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• A cinética é o estudo da velocidade na qual as reações
químicas ocorrem.

• Existem quatro fatores importantes que afetam as 
velocidades das reações:
– o estado físico do reagente,
– as concentrações dos reagentes,
– a temperatura na qual a reação ocorre e
– a presença de um catalisador.

• Objetivo: compreender as reações químicas no nível
molecular.

Fatores que afetam a velocidade de reações

16

Existem duas maneiras de medir a velocidade da reação
A ® B:

– a velocidade na qual o produto é formado (por
exemplo, a variação na quantidade de matéria de B
por unidade de tempo);

– a velocidade na qual os reagentes são consumidos
(por exemplo, a variação na quantidade de matéria
de A por unidade de tempo).

Velocidades de reações

17

Variação da concentração com o tempo

• Observação da variação da concentração em quantidade de
matéria em função do tempo.

• Se o volume é constante: a concentração em quantidade de
matéria ≅ quantidade de matéria.

• Considere:
C4H9Cl(aq) + H2O (l) ® C4H9OH (aq) + HCl(aq)

Velocidades de reações

18
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White, D. P.; Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson; 2005. 
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White, D. P.; Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson; 2005. 

20

Variação da concentração com o tempo

• Podemos calcular a velocidade média em termos do 
desaparecimento do C4H9Cl.

• A unidade para a velocidade média é mol/L s.

• A velocidade média diminui com o tempo.

• Representamos graficamente [C4H9Cl] versus tempo.

• A velocidade a qualquer instante de tempo (velocidade
instantânea) é a inclinação da tangente da curva.

• A velocidade instantânea é diferente da velocidade média.

• Geralmente chamamos a velocidade instantânea de 
velocidade.

21
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Velocidade de reação e a estequiometria

• Considerando-se a reação:

C4H9Cl(aq) + H2O(l) ® C4H9OH(aq) + HCl(aq)

sabe-se que:

• Em termos gerais:
aA + bB ® cC + dD

22

Em termos gerais, as velocidades de reação aumentam à
medida que as concentrações iniciais aumentam.

NH4+(aq) + NO2-(aq) ® N2(g) + 2 H2O(l)

White, D. P.; Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson; 2005. 

Velocidade de reação e concentração

23

Para a reação: 

NH4+(aq) + NO2-(aq) ® N2(g) + 2 H2O(l)

Observa-se que:

• à medida que a [NH4+] duplica com a [NO2-]
constante, a velocidade dobra,

• à medida que a [NO2-] duplica com a [NH4+]
constante, a velocidade dobra,

• concluímos que a velocidade µ [NH4+][NO2-].

A constante k é a constante de velocidade.

Velocidade de reação e concentração

24
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Expoentes na lei de velocidade

Para uma reação geral com a lei da velocidade

a) Assume-se que a reação é de ordem m no reagente 1 e
n no reagente 2.

b) A ordem global de reação é m + n + …
c) Uma reação pode ser de ordem zero se m, n, … são

zero.

d) Observe que os valores dos expoentes (ordens) têm que 
ser determinados experimentalmente. Eles não estão
simplesmente relacionados com a estequiometria.

Velocidade de reação e concentração

25

Uso das velocidades iniciais para 
determinar as leis de velocidade

a) Uma reação é de ordem zero em um reagente se a
variação da concentração daquele reagente não produz
nenhum efeito.

b) Uma reação é de primeira ordem se, ao dobrarmos a
concentração, a velocidade dobrar.

c) Uma reação é de ordem n se, ao dobrarmos a
concentração, a velocidade aumentar de 2n.

d) Observe que a constante de velocidade não depende da
concentração.

Velocidade de reação e concentração

26

Reações de primeira ordem

• Objetivo: converter a lei de velocidade em uma equação
conveniente para fornecer as concentrações como uma
função do tempo.

• Para uma reação de primeira ordem, a velocidade
duplica à medida que a concentração de um reagente
dobra.

• Uma representação gráfica de ln[A]t versus t é uma linha
reta com inclinação -k e intercepta em ln[A]0.

• No caso acima utilizamos o logaritmo natural, ln, que é
o log na base e.

Variação da concentração com o tempo

27
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Reações de primeira ordem

[ ] [ ]0AlnAln +-= ktt

White, D. P.; Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson; 2005. 

28

Reações de segunda ordem

• Para uma reação de segunda ordem com apenas um 
reagente

• Um gráfico de 1/[A]t versus t é uma linha reta com 
inclinação k e intercepta 1/[A]0

• Para uma reação de segunda ordem, um gráfico de ln[A]t
versus t não é linear.

[ ] [ ]0A
1

A
1

+= kt
t

Variação da concentração com o tempo

29

Reações de segunda ordem

[ ] [ ]0A
1

A
1

+= kt
t

White, D. P.; Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson; 2005. 
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Meia-vida

• Meia-vida é o tempo que a concentração de um reagente
leva para diminuir para a metade do seu valor inicial.

• Para um processo de primeira ordem, t½ é o tempo
gasto para [A]0 alcançar ½[A]0.

• Em termos algébricos:

( )
kk

t 693.0ln 2
1

2
1 =-=

Variação da concentração com o tempo

31

Meia-vida

White, D. P.; Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson; 2005. 
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Meia-vida

• Para uma reação de segunda ordem, a meia-vida
depende da concentração inicial.

• Em termos algébricos:

Variação da concentração com o tempo

[ ]0A
1

2
1 k
t -=

33
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Modelo de colisão

• A maior parte das reações ficam mais rápidas à medida
que a temperatura aumenta. (Por exemplo, a comida
estraga quando não é refrigerada.)

• Quando dois bastões de luz são colocados em água: um à
temperatura ambiente e o outro em gelo, o que está à
temperatura ambiente fica mais brilhante do que aquele
que está no gelo.

• A reação química responsável pela quimiluminescência é
dependente da temperatura: quanto maior for a
temperatura, mais rápida será a reação e mais brilhante
será a luz.

Velocidade de reação e temperatura

34

Modelo de colisão

A temperatura aumenta, a velocidade aumenta.

White, D. P.; Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson; 2005. 

35

Considerações

• Uma vez que a lei da velocidade não contém nenhum
termo de temperatura, a constante de velocidade deve
depender da temperatura.

• Considere a reação de primeira ordem CH3NC ® CH3CN. 

– À medida que a temperatura aumenta de 190 °C para
250 °C a constante de velocidade aumenta de
2,52´10-5 s-1 para 3,16´10-3 s-1.

• O efeito da temperatura é bastante dramático. Por quê?

• Observações: as velocidades das reações são afetadas
pela concentração e pela temperatura.

36
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Modelo de colisão

• Objetivo: desenvolver um modelo que explique o motivo
pelo qual a velocidade das reações aumenta com o
aumento da concentração e da temperatura.

• O modelo de colisão: para que as moléculas reajam, elas
devem colidir.

• Quanto maior o número de colisões, maior a velocidade.
• Quanto mais moléculas estiverem presentes, maior a

probabilidade de colisão e maior a velocidade.

37

Modelo de colisão

• Quanto mais alta a temperatura, mais energia
disponível para as moléculas e maior a velocidade.

• Complicação: nem todas as colisões levam aos
produtos. Na realidade, somente uma pequena fração
das colisões levam ao produto.

Fator orientação

• Para que uma reação ocorra, as moléculas do reagente
devem colidir com a orientação correta e com energia
suficiente para formar os produtos.

• “Colisões efetivas”!

38

Fator orientação

• Considerando-se a reação:

Cl + NOCl ® NO + Cl2

• Existem duas maneiras possíveis para que os átomos de
Cl e as moléculas de NOCl possam colidir; uma é
efetiva; a outra não é.

39
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“complexo ativado”

White, D. P.; Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson; 2005. 
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