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SILVEIRAEste livro, agora em sua segunda edição, diz respeito à 

cinética química de reações homogêneas e tem como 
principal objetivo o desenvolvimento de modelos 
cinéticos para reações elementares e compostas 
conduzidas em reatores descontínuos. Modelos cinéticos 
são necessários para projetar ou analisar reatores de 
laboratório ou industrial com a finalidade de conduzir 
uma reação em condições operacionais otimizadas.

O livro foi escrito com a intenção de servir de material didático para 
cursos de graduação de diferentes áreas: química, química industrial, 
engenharia química, etc. Estudantes de outras áreas que tenham 
afinidade com cinética e reatores químicos, estudantes de 
pós-graduação e profissionais também podem tirar proveito deste 
material. O tema foi desenvolvido por um processo gradual, com 
explicações detalhadas da lógica e do raciocínio necessários à solução 
de diferentes problemas e aplicações reais.

Atenção especial foi dada à clareza dos conceitos e não se poupou 
espaço para realizar deduções e soluções de equações matemáticas a 
fim de tornar o texto autoexplicativo. São abordados conceitos 
fundamentais, estequiometria, termodinâmica química, velocidades 
de reação, caracterização de reações elementares, compostas e em 
etapas e a aquisição e tratamento de dados cinéticos experimentais. 
São apresentados métodos convencionais para acompanhar uma 
reação e determinar sua velocidade e diferentes métodos para avaliar 
parâmetros cinéticos. Para melhorar a capacidade do estudante em 
reproduzir e ampliar o que aprendeu e estimulá-lo a pratica da 
cinética são apresentados diversos problemas e suas soluções. 
Finalmente, apresenta-se a modelagem cinética de três tipos de 
reações de alta relevância prática: reações enzimáticas, polimerização 
e transesterficação.

Este livro, agora em sua segunda edição, diz respeito à 
cinética química de reações homogêneas e tem como 
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C
APÍTU

LO

Este livro diz respeito à cinética química de reações homogêneas e tem como 
principal objetivo o desenvolvimento de modelos cinéticos para reações elemen-
tares e compostas conduzidas em reatores descontínuos. Um modelo cinético é 
constituído de uma equação ou um sistema de equações e tem como finalidade 
descrever a variação de composição de uma mistura reacional ou o avanço de uma 
reação ao longo do tempo em função de variáveis operacionais como temperatura, 
concentração e pressão. Essas equações são necessárias para elaborar projetos 
ou realizar análises de reatores de laboratório ou industriais, com a finalidade de 
conduzir uma reação em condições operacionais otimizadas.

O conteúdo do livro foi elaborado com a intenção de servir de material didático 
para cursos de graduação de diferentes áreas: química, química industrial, engenharia 
química etc. Estudantes de outras áreas que tenham afinidade com cinética e reatores 
químicos, estudantes de pós-graduação e profissionais dessas áreas, cada um, de 
acordo com suas necessidades, pode tirar proveito deste livro. No desenvolvimento 
dos temas, procurou-se fornecer subsídios para que os estudantes possam atingir 
um bom entendimento dos principais aspectos relacionados à cinética química e 
sejam preparados para compreender textos mais avançados e artigos científicos 
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relacionados à área. Na elaboração do livro, preocupou-se principalmente com a 
clareza dos conceitos e não se poupou espaço para realizar deduções e soluções de 
equações matemáticas de reações químicas, a fim de tornar o texto autoexplicativo.

Frequentemente, mesmo estudantes e profissionais de áreas mais diretamente 
relacionadas à cinética química, como engenharia química e química, apresentam 
dificuldades para fazer tratamentos matemáticos adequados de reações químicas. 
Para estudantes e profissionais de outras áreas e áreas afins, as dificuldades são 
ainda maiores. Isso ocorre porque, por um lado, há reações químicas em que o 
tratamento matemático é mais complexo, e, por outro, há inadequações tanto na 
forma como o ensino é planejado e conduzido como na literatura relacionada ao 
tema. Em geral, livros de engenharia de reações não dão a devida importância 
a conceitos e fundamentos da cinética química, e livros de cinética química não 
priorizam tratamentos matemáticos. O tema cinética química é muito amplo. 
Com as devidas delimitações, neste livro, procurou-se desenvolver esse tema por 
meio de um processo gradual, com explicações detalhadas de lógica e raciocínio 
necessários à solução de diferentes problemas e aplicações reais. As bases para a 
elaboração do material vieram da experiência de mais de trinta anos de atuação 
como professor em cursos de graduação e pós-graduação em engenharia química, 
em especial nas disciplinas de cinética e cálculo de reatores químicos.

O livro foi organizado em oito capítulos. No capítulo 1, são apresentados uma 
introdução e os conceitos fundamentais para uma boa compreensão dos diversos 
temas tratados no livro, entre eles o conceito da própria cinética química. O capí-
tulo 2 aborda a estequiometria; estudam-se as relações quantitativas de reagentes 
e produtos e realiza-se a contabilização dos diversos componentes que entram e 
saem de um dado sistema reacional por meio de uma metodologia sistematizada.

No capítulo 3 destacam-se definições de velocidade de reação, leis cinéticas e 
procedimentos para obter expressões de velocidade para reações elementares em 
função de composição e temperatura. Também é apresentada uma discussão da 
influência da temperatura sobre a velocidade de reação. A caracterização matemá-
tica das reações é realizada no capítulo 4, no qual são deduzidas equações cinéticas 
e feitas suas integrações para diversos tipos de reações elementares homogêneas 
conduzidas em reatores descontínuos com volumes constante e variável. O capí-
tulo 5 aborda a aquisição e o tratamento de dados cinéticos experimentais. São 
apresentados métodos convencionais para acompanhar uma reação e determinar 
sua velocidade, bem como diferentes métodos para avaliar parâmetros cinéticos. 
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No capítulo 6, os conceitos e procedimentos apresentados no capítulo 3 são 
ampliados de forma adequada e aplicados às reações compostas. São abordadas as 
reações reversíveis, paralelas ou simultâneas, em série ou consecutivas e em série-
-paralela. Para essas reações, as equações cinéticas são deduzidas e resolvidas e seus 
parâmetros cinéticos são avaliados a partir de dados experimentais. No capítulo 7, são 
discutidas as reações compostas que envolvem intermediários com alta reatividade e 
vidas muito curtas, denominadas reações em etapas. São discutidos conceitos de me-
canismos de reação em sequências aberta e fechada, etapa determinante de velocidade, 
princípio da reversibilidade microscópica, hipóteses de estado de pré-equilíbrio e de 
estado quase estacionário. Realiza-se a dedução da equação de velocidade a partir 
de um mecanismo proposto para alguns casos de reações orgânicas e inorgânicas e 
determina-se seus parâmetros cinéticos a partir de dados experimentais. Tendo em 
vista o principal objetivo do livro, no capítulo 8 é realizado o desenvolvimento de 
modelos cinéticos de três tipos de reações de grande importância na indústria quí-
mica: reações enzimáticas, polimerização e transesterificação.

Para melhorar a capacidade do estudante em aplicar os conhecimentos adquiridos 
e estimulá-lo à prática da cinética, em cada capítulo são apresentados e resolvidos 
diversos problemas. Acredita-se que os tópicos e a forma como foram abordados 
forneçam uma boa compreensão dos principais aspectos da cinética química e 
possibilitem maior segurança e habilidade para investigar, explorar e criar novas 
situações em dado processo químico.

Ressalta-se ao leitor que a intenção é oferecer um texto de boa qualidade, que 
possa levá-lo a entrar em um universo mais amplo de uma atividade teórico-prática 
como forma de aquisição de conhecimentos mais próximos de sua realidade profis-
sional. Todavia, pode-se encontrar no livro inadequações ou ideias mal formuladas; 
nesse caso, será de grande relevância a prestação dessas informações, pelas quais, 
desde já, fica registrado o agradecimento. Registra-se também agradecimentos a 
diversas pessoas por críticas, ideias e sugestões úteis, em especial aos alunos de en-
genharia química, com os quais tive a oportunidade de discutir os temas tratados 
neste livro por muitas vezes e ao longo de tantos anos. 

Belém, 15 de março de 2014
Benedito Inácio da Silveira

Professor de Engenharia Química
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C
APÍTU

LO

Cinética química é a ciência que estuda a velocidade das reações químicas, 
envolvendo as diferentes variáveis que a influenciam: temperatura; pressão; con-
centração; propriedades do catalisador, se este estiver presente; grau de mistura etc.

Em geral, o estudo cinético de uma reação química é realizado com dois ob-
jetivos principais. No primeiro, visa-se ao desenvolvimento de um mecanismo 
plausível para a reação e, no segundo, à obtenção de uma equação ou um sistema 
de equações diferenciais e algébricas associadas entre si para definir as leis de 
velocidade de todas as etapas da reação. O conteúdo deste livro diz respeito ao 
segundo objetivo.

O conhecimento desse mecanismo possibilita uma descrição detalhada dos 
processos envolvidos na transformação de reagentes em produtos e, em geral, 
constitui o principal objetivo dos cineticistas. As leis de velocidade são necessárias 
para descrever a variação da velocidade de consumo ou a formação de um dado 
componente e a composição da mistura reacional ou o avanço da reação ao longo 
do tempo em função das variáveis acima referidas. Isso possibilita a elaboração do 
projeto de um reator para a produção de determinado produto ou a análise de um 
reator já em operação, visando à condução de um processo químico em condições 
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operacionais otimizadas. Esse conhecimento interessa a profissionais de diferentes 
áreas e, em especial, ao engenheiro químico.

A cinética química possibilita a relação entre a velocidade de reação e os pa-
râmetros de processo em nível macroscópico, como concentração, pressão e tem-
peratura. Ou seja, cria a possibilidade para realizar a ligação entre o sistema de 
moléculas reagentes e o sistema macroscópico da engenharia de reações industriais.

Este capítulo foi elaborado com a finalidade de apresentar e discutir alguns 
conceitos fundamentais para compreensão dos temas que vão ser tratados nos 
capítulos subsequentes, entre eles o conceito da própria cinética química, que 
acabou de ser abordado.

1.1 Entidade molecular, espécie química e intermediário de reação

Entidade molecular é qualquer átomo, molécula, íon, par de íons, radical, 
complexo etc. identificável como uma entidade distinta.

Espécie química é um conjunto de entidades moleculares quimicamente idên-
ticas. Elas podem explorar os mesmos grupos de níveis de energia molecular na 
escala de tempo da experiência.

O nome de um composto pode referir-se a uma entidade molecular ou a uma 
espécie química. Metano, por exemplo, pode significar uma única molécula de 
CH

4
 (entidade molecular) ou uma quantidade molar, especificada ou não (espécie 

química), participante de uma reação. 

Intermediário de reação ou intermediário é uma entidade molecular (áto-
mo, íon, molécula etc.) com vida, tempo decorrido entre nascimento e morte, 
apreciavelmente maior que uma vibração molecular que é formada, direta ou 
indiretamente, a partir de reagentes e que reage posteriormente para dar, direta 
ou indiretamente, os produtos de uma reação (IUPAC, 2012). Nessa definição 
distinguem-se intermediários verdadeiros de estados vibracionais ou estados 
de transição que, por definição, têm vida próximo de uma vibração molecular. 
Portanto, intermediários correspondem a mínimos de energia potencial com pro-
fundidades maiores que a energia térmica proveniente de temperatura. Muitos 
intermediários são altamente reativos, têm vidas muito curtas e, consequentemente, 
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15Introdução

baixa concentração na mistura reacional. Em geral, são radicais livres ou íons 
instáveis. São exemplos as reações abaixo:

Cl CH CH HCl• •+ → +
4 3

CH Cl CH Cl Cl
3 2 3
• •+ → +

onde os radicais Cl• e CH
3
• são intermediários de reação.

1.2 Reação química, etapa e estágio de reação

Reação química é um processo que resulta na interconversão de espécies quí-
micas e envolve a reorganização de átomos de uma ou mais substâncias. Uma re-
ação química pode ocorrer em uma única etapa, quando ela é denominada reação 
elementar, ou em várias etapas, quando é denominada reação em etapas. Reações 
químicas detectáveis normalmente envolvem um grupo de entidades moleculares, 
como indicado pela definição, mas muitas vezes é conceitualmente conveniente usar 
o termo também para mudanças que envolvem uma única entidade molecular. Tais 
mudanças recebem a denominação de eventos químicos microscópicos.

Etapa de reação é uma reação elementar que compõe um dos estágios de uma 
reação em etapas, na qual um intermediário (ou reagentes, se for a primeira etapa) 
é convertido em um próximo intermediário (ou produtos, se for a última etapa) 
na sequência de intermediários entre reagentes e produtos.

Estágio de reação é um conjunto de uma ou mais etapas de reação que conduz 
para um intermediário ou é proveniente de um intermediário de reação presumido 
ou detectável.

1.3 Equação química

Equação química é a representação simbólica de uma reação na qual as subs-
tâncias presentes inicialmente, denominadas reagentes, são colocadas do lado 
esquerdo e as novas substâncias que vão sendo formadas, denominadas produtos, 
são colocadas do lado direito. Há diferentes símbolos para conectar reagentes e 
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16 Cinética química das reações homogêneas

produtos, dentre eles, os mais usados são a seta para a direita (→) para represen-
tar reações irreversíveis e duas setas em sentidos contrários (⇄) para representar 
reações reversíveis. Caso uma reação reversível esteja em condições de equilíbrio, 
representam-se apenas duas metades de setas (⇌).

Por exemplo, a reação que ocorre em um único sentido e envolve 1 mol do 
reagente acetaldeído (CH

3
CHO) e 1 mol de cada um dos produtos, metano (CH

4
) 

e monóxido de carbono (CO), é representada por: 

CH CHO CH CO
3 4

→ + (1.1)

Já a reação que ocorre em ambos os sentidos e envolve 2 mol de reagente 
pentóxido de nitrogênio (N

2
O

5
) e 4 mol do produto dióxido de nitrogênio (NO

2
) 

e 1 mol do produto oxigênio (O
2
) é representada por:

2 4
2 5 2 2

N O NO O + (1.2)

Ao escrever a equação química de uma reação, a ordem de reagentes e produtos 
não importa, pois é necessário que estejam escritos do lado correto. Na apresen-
tação das fórmulas químicas, um gás é evidenciado por (g), um sólido por (s), um 
líquido por (l), uma solução aquosa por (aq), uma seta para cima (↑) indica que 
um gás está sendo produzido e uma seta para baixo (↓) indica que um precipitado 
sólido está sendo formado. De fato, nem sempre esses símbolos são usados, mas 
há casos que, para não deixar dúvidas, são indispensáveis. 

1.4 Molecularidade e ordem de reação

Molecularidade de uma reação de única etapa é o número de entidades mo-
leculares que está envolvido em uma colisão simultânea que resulta em reação 
química. Esse conceito é teórico, trata-se sempre de um número inteiro, pequeno e 
diferente de zero, envolve uma única etapa de reação e é aplicável apenas às reações 
elementares. Portanto, a molecularidade requer o conhecimento do mecanismo da 
reação; por isso, o conceito de molecularidade de uma reação global que ocorre 
em diversas etapas não tem nenhum significado.

Com base nesse conceito, as reações podem ser uni, bi ou trimoleculares, quando 
uma, duas ou três espécies químicas, respectivamente, participam como reagentes. 
A maioria das reações elementares é uni ou bimolecular.
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A reação de isomerização do ciclopropano é unimolecular e representada pela 
seguinte equação química:

CH CH CH CH CH CH
2 2 2 3 2

 = (1.3)

A reação gasosa de decomposição do brometo de t-butila também é unimole-
cular e sua equação química é:

C H Br C H HBr
4 9 4 8

 + (1.4)

As reações de formação e decomposição do HI nas reações direta e reversa, respec-
tivamente, são bimoleculares e podem ser apresentadas pela seguinte equação química:

H I HI
2 2

2+  (1.5)

Como se pode observar, na reação de formação há duas moléculas diferentes (H
2
 

e I
2
) e na reação de decomposição há duas moléculas iguais (HI), por isso, ambas 

são bimoleculares. A reação de saponificação do acetato de etila em solução aquosa 
também é bimolecular e envolve duas moléculas diferentes, ou seja:

CH COOC H NaOH CH COONa C H OH
3 2 5 3 2 5

+ → + (1.6)

As reações trimoleculares são mais raras, pois envolvem a colisão de três molécu-
las simultaneamente. Por exemplo: O + O

2
 + N

2
 → O

3
 + N

2
 e 2NO + O

2
 → 2NO

2
. 

As reações elementares envolvendo quatro moléculas são altamente improváveis. 

Ordem de reação é o número de átomos ou de moléculas cujas concentrações 
sofrem alterações durante uma reação, ou seja, é o número de átomos ou moléculas 
cujas concentrações determinam a velocidade da reação. Para determinar a ordem 
de reação, faz-se a soma dos expoentes dos termos de concentração que aparecem 
na equação cinética da reação. Equação cinética é uma equação diferencial que 
expressa a velocidade de uma reação química em função de concentrações e de 
temperatura. Essa equação também é denominada lei da velocidade. 

De acordo com a ordem, as reações químicas podem ser classificadas em 
reações de primeira, segunda, terceira etc. ordens; também podem ser de ordem 
fracionária ou zero.
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18 Cinética química das reações homogêneas

•	 Reação	de	ordem	zero: é aquela cuja velocidade de reação (r) é independente 
da concentração de reagentes, ou seja, a velocidade é expressa por:

r = k (1.7)

•	 Reação de primeira ordem: é aquela cuja velocidade de reação é determinada 
pela variação de um único termo de concentração. Uma reação é dita de primeira 
ordem se sua velocidade for expressa por: 

r = kC
A (1.8)

•	 Reação de segunda ordem: é aquela em que dois termos de concentração de-
terminam a velocidade da reação. Uma reação é dita de segunda ordem se sua 
velocidade for expressa por:

r kC
A

= ( )2 para um único tipo de reagente (1.9)

r = kC para dois tipos de reagentes
A
C

B
( ) (1.10)

•	 Reação de terceira ordem: é aquela em que três termos de concentração de-
terminam a velocidade da reação. Uma reação é dita de terceira ordem se sua 
velocidade for expressa por:

r kC
A

= ( )3 para um único tipo de reagente (1.11)

r kC C
A B

= ( )2 para dois tipos de reagentes (1.12)

r = kC para dois tipos de reagentes
A
C

B
2 ( ) (1.13)

r = kC para três tipos de reagentes
A
C C

B C
( ) (1.14)

•	 Reação de ordem geral: a reação elementar entre os reagentes A e B, com con-
centrações molares C

A
 e C

B
, respectivamente, equação estequiométrica aA + 

bB → cC e equação cinética dada por: 

r = kC
A B
Cα β (1.15)
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 é de ordem a em relação ao componente A, de ordem b em relação ao compo-
nente B e de ordem global a + b. 

A ordem de uma reação é uma grandeza empírica que pode ser avaliada expe-
rimentalmente sem conhecimento prévio do mecanismo da reação. Por exemplo, 
a decomposição do óxido nitroso em fase gasosa ocorre de acordo com a equação 
estequiométrica 2N

2
O → 2N

2
 + O

2 
e tem como equação cinética a seguinte expressão:

r kp
N O

=
2

2
(1.16)

onde p
N2O

 é a pressão parcial de N
2
O. Portanto, essa reação é de segunda ordem 

em relação ao reagente N
2
O e também de segunda ordem global. 

A ordem de uma reação não tem, necessariamente, que ser um número inteiro. 
Por exemplo, para a reação em fase gasosa de equação estequiométrica CO + Cl

2
 

→ COCl
2
, obteve-se a seguinte equação cinética: 

r kC C
CO Cl

=
2

3 2
(1.17)

Então trata-se de uma reação de primeira ordem em relação ao CO, de ordem 
3/2 em relação ao Cl

2
 e de ordem global 5/2.

Para algumas reações, as equações cinéticas são bastante complexas e não é possível 
separar os termos que dependem da temperatura daqueles que dependem da concen-
tração. Por exemplo, na oxidação do óxido nítrico (NO) com oxigênio (O

2
) do ar, 

tem-se a equação estequiométrica 2NO + O
2
 → 2NO

2
 e a seguinte equação cinética: 

r
kC

k C

NO

O

=
+

2

2
1 '

(1.18)

Nesse caso, só é possível falar em ordem de reação mediante algumas simplificações. 
Por exemplo, se a concentração de oxigênio (C

O2
) for bem baixa, o denominador da 

Equação (1.18) pode ser assumido como igual à unidade. Assim, tem-se uma reação 
de primeira ordem aparente em relação ao NO

2
 e de primeira ordem aparente global. 

De fato, essa é uma reação em etapas e a cinética da maioria das reações desse 
tipo não pode ser descrita de forma simples por meio da ordem de reação, que é o 

Cinética Química.indd   19 22/09/15   13:40



20 Cinética química das reações homogêneas

caso de reações em fase gasosa, as quais ocorrem em várias etapas. Isso torna esse 
conceito de ordem de reação sem a menor importância prática.

Ressalta-se que molecularidade é definida para reações elementares, para as 
quais as ordens correspondem aos coeficientes estequiométricos dos componentes 
na reação global. No entanto, a reação global pode envolver uma reação elemen-
tar ou uma sequência de reações elementares, denotando uma reação em etapas.

Sendo assim, pode-se dizer que uma reação elementar bimolecular é uma rea-
ção de segunda ordem, mas uma reação de segunda ordem não é necessariamente 
aquela cujo mecanismo envolve colisões bimoleculares. A reação pode envolver 
uma sequência de etapas na qual a molecularidade de uma etapa pode ser diferente 
de outra. Por exemplo, para a reação A + 2B → D, a molecularidade é 1 + 2 = 3, e  
se ela ocorrer em uma única etapa a velocidade de reação é dada por r kC C

A B
= 2 ,  

e sua ordem em relação ao componente A é um e em relação ao componente B é 
dois, resultando em uma ordem global de reação igual a três. Nesse caso, molecula-
ridade e ordem de reação são iguais. Entretanto, se essa mesma reação ocorrer em 
duas etapas diferentes e resultar na mesma reação global, como mostrado abaixo,

etapa 1 :( ) + → ( )A B C lenta

etapa 2 :( ) + → ( )C B D rápida

reação global: A B D+ →2

Então, a velocidade de reação é determinada pela etapa (1), que é a etapa lenta, 
ou seja, a velocidade é dada por r = kC

A
C

B
 e a ordem da reação é igual a um tanto 

em relação ao componente A como em relação ao componente B, e a ordem global 
é igual a dois. Nesse caso, ordem e molecularidade são diferentes.

Um exemplo prático bem conhecido é a hidrólise de éster, com excesso de água, 
catalisada por ácido, na qual a concentração de catalisador é mantida constante.

CH COOC H H O CH COOH C H OH
H

3 2 5 2 3 2 5
+ → +

+

(1.19)

Como há água em excesso, sua concentração permanece constante ao longo 
do tempo e não afeta a velocidade de reação. Consequentemente, a reação é de 
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primeira ordem em relação ao éster. Reações em que molecularidade e ordem são 
diferentes por causa do excesso de um dos reagentes são conhecidas como reações 
de pseudo-ordens; neste caso, a reação é de pseudo-primeira ordem global. 

De fato, quando se procura determinar a ordem de uma reação, a lei da velocidade 
que melhor se ajusta aos dados experimentais está sendo procurada. Conhecer ape-
nas a ordem, ou seja, a lei da velocidade, não é suficiente para prever o mecanismo 
da reação, mas, conhecendo-se o mecanismo, pode-se obter a lei da velocidade.

Na Tabela 1.1 estão apresentadas as principais diferenças entre molecularidade 
e ordem de reação.

Tabela 1.1 – Diferenças entre molecularidade e ordem de reação.

Molecularidade Ordem de reação

é o número de espécies reagentes que sofrem 
colisão simultânea em uma única etapa da reação 

é igual à soma dos expoentes dos termos de 
concentração da expressão da lei da velocidade

é um conceito teórico que depende da etapa 
limitante da velocidade no mecanismo

é uma quantidade determinada 
experimentalmente e obtida da expressão da 
reação global

somente tem valores inteiros e, em geral, não 
passa de três

pode ser números inteiros ou fracionários

não pode ser zero tem todo tipo de valores, incluindo o zero

fornece apenas algumas informações básicas 
sobre o mecanismo da reação

tem a etapa mais lenta da reação, que pode ser 
julgada com base na ordem de reação e isso 
pode fornecer informações adicionais sobre o 
mecanismo

1.5 Mecanismo

Mecanismo de uma reação química é uma descrição detalhada dos processos que 
conduzem os reagentes aos produtos de uma reação, incluindo uma caracterização 
tão completa quanto possível da composição, da estrutura, da energia e de outras 
propriedades dos intermediários da reação, dos produtos e dos estados de transição. 

Um mecanismo aceitável de uma dada reação deve ser consistente com sua 
estequiometria, com a lei da velocidade e com todos os dados experimentais dis-
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poníveis. Algumas reações ocorrem por meio de mecanismo simples de uma única 
etapa, outras apresentam mecanismo constituído de várias etapas, denominado 
mecanismo composto.

Por exemplo, a reação de formação do dióxido de nitrogênio que envolve a 
transferência de um átomo de cloro do composto ClNO

2
 para formar o cloreto 

de nitrosila, ClNO, é constituída de uma única etapa e pode ser representada pela 
seguinte equação química:

ClNO g NO g NO g ClNO g
2 2
( ) + ( ) ( ) + ( ) (1.20)

Como se trata de uma reação de uma única etapa, seu mecanismo é represen-
tado por:

ClNO NO NO ClNO
2 2
+ → + (1.21)

A reação de decomposição do N
2
O

5
 que forma NO

2
 e O

2
 tem um mecanismo 

composto constituído de três etapas.

etapa 1 :( ) +2 2 2
2 5 2 3

N O NO NO

etapa 2 :( ) + + +NO NO NO NO O
2 3 2 2



etapa 3 :( ) +NO NO NO
3 2

2

Em geral, a soma das etapas elementares de uma reação fornece a equação quí-
mica balanceada ou a equação estequiométrica do processo global. Nesse processo, 
somam-se reagentes com reagentes e produtos com produtos; no final, eliminam-se 
os compostos comuns de ambos para obter a equação global. Ressalta-se que o me-
canismo de reação em cadeia de radicais constitui exceção a essa regra. No exemplo 
dado acima, a soma das etapas (1), (2) e (3) apresenta a seguinte equação global:

2 4
2 5 2 2

N O NO O + (1.22)

Tendo em vista que a Equação (1.22), de fato, não ocorre em uma única etapa, 
mas através de três etapas, portanto, é denominada reação em etapas, e o meca-
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nismo representado pelas etapas (1), (2) e (3) é denominado mecanismo compos-
to. As espécies químicas NO e NO

3
, denominadas intermediários de reação, são 

eliminadas da etapa global.
A equação estequiométrica ou equação global balanceada não fornece detalhes 

sobre as etapas elementares. Assim, a equação global de velocidade deve ser deter-
minada experimentalmente, ou seja, as etapas elementares de uma reação devem 
ser identificadas experimentalmente. 

Embora nos cálculos de projeto de reatores sejam necessárias somente as equa-
ções de velocidade que ajustam os dados dentro de uma variação de condições 
operacionais de interesse, uma forma mais sofisticada envolvendo conhecimentos 
mais detalhados do mecanismo pode ser uma ferramenta muito útil. Para os ci-
neticistas, em geral, a busca pelo mecanismo de uma reação constitui o principal 
objetivo do estudo da cinética química.

1.6 Reação elementar

Reação elementar, também denominada reação simples ou etapa de reação, é 
uma reação para a qual nenhum intermediário é detectado nem é necessário ser 
postulado para descrever a reação química em escala molecular. Uma reação ele-
mentar ocorre em uma única etapa e passa por um único estado de transição. Por 
exemplo, a reação entre o brometo de etila (CH

3
CH

2
Br) e o hidróxido de sódio 

(NaOH) em uma mistura de etanol e água a 25 ºC é uma reação que ocorre em 
uma única etapa, ou seja, é uma reação elementar e pode ser representada pela 
seguinte equação química:

CH CH Br aq OH aq CH CH OH aq Br aq
3 2 3 2

( ) + ( ) → ( ) + ( )− −
(1.23)

Uma etapa ou reação elementar expressa como as moléculas ou íons real-
mente reagem entre si, sendo assim, sua equação estequiométrica representa a 
reação em nível molecular, não a equação global. Consequentemente, a ordem 
e a expressão da lei da velocidade sempre são obtidas pela simples observação 
de sua equação estequiométrica, pois há correspondência entre os expoentes 
das concentrações na equação cinética e os coeficientes das espécies químicas na 
equação estequiométrica. 
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Por exemplo, para uma reação elementar genérica de equação estequiométrica

aA bB cC+ →

tem-se ordem a em relação ao reagente A, ordem b em relação ao reagente B, ordem 
global (a + b) e equação cinética ou lei da velocidade dada por:

r kC C
A
a

B
b= (1.24)

Para reações gasosas podem-se usar pressões parciais no lugar de concentrações, 
por exemplo, a decomposição do óxido nitroso em fase gasosa, cuja equação es-
tequiométrica 2N

2
O → 2N

2
 + O

2
 é uma reação elementar, consequentemente, sua 

equação cinética ou lei de velocidade é:

r kp
N O

=
2

2
(1.25)

A partir desses exemplos verifica-se que, para reações elementares, ordem de 
reação, molecularidade e coeficiente estequiométrico são numericamente a mesma 
coisa, embora sejam conceitualmente diferentes.

Ressalta-se que a dedução de equações cinéticas para reações elementares será 
feita no capítulo 4.

A maioria das reações de interesse industrial não ocorre a partir de colisões 
simples entre as moléculas reagentes, ao contrário, apresentam mecanismos que 
envolvem várias etapas, denominados mecanismos compostos, e, em geral, não há 
nenhuma relação direta entre a ordem dela e sua equação estequiométrica. Essas 
reações são denominadas reações em etapas.

1.7 Reação em etapas

Reação em etapas é uma reação química com pelo menos um intermediário e 
que envolve pelo menos duas reações elementares consecutivas. Portanto, reação em 
etapas é uma reação em que as etapas ocorrem em sequência, ou seja, reagentes são 
transformados em intermediários, os quais subsequentemente são transformados 
em outros intermediários e, finalmente, em produtos.

Por exemplo, a decomposição do acetaldeído em fase gasosa em cerca de 500 ºC 
envolve um mecanismo por radicais livres de várias etapas, como mostradas a seguir.
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iniciação 1 :( ) → +• •CH CHO CH CHO
k

3 3

1

propagação 2 :( ) + → +• •CH CH CHO CH CO CH
k

3 3 3 4

2

propagação 3 :( ) → +• •CH CO CH CO
k

3 3

3

terminação 4 :( ) →•2
3 2 6

4

CH C H
k

A partir desse mecanismo verifica-se que as etapas estão dispostas de forma 
sequencial; o reagente CH

3
CHO se decompõe formando os intermediários CH

3
•  

e •CHO, o intermediário CH
3
•  reage com o CH

3
CHO formando o produto CH

4
 

e outro intermediário, o composto CH CO
3

•, o qual se decompõe para formar o 
outro produto CO.

A equação estequiométrica global dessa reação é:

CH CHO CH CO
3 4

→ + (1.26)

Se fosse elementar, essa reação seria de primeira ordem, mas experimentalmen-
te verifica-se que a equação cinética que representa a velocidade de consumo de 
acetaldeído (–R

CH3CHO
) é dada por: 

− =R kC
CH CHO CH CHO3 3

3 2
(1.27)

Observa-se que não há correspondência entre o expoente da concentração de 
CH

3
CHO da Equação (1.27), cujo valor é 3/2, e o coeficiente estequiométrico do 

composto CH
3
CHO na Equação (1.26), cujo valor é 1. Isso ocorre porque essa 

reação, de fato, envolve várias etapas.
Tendo em vista que há pouca correlação entre as equações cinética e estequio-

métrica, então se pode dizer que a lei de velocidade de uma reação não pode ser 
predita a partir de sua estequiometria, mas deve ser determinada experimentalmente. 
A dedução de equações cinéticas para reações em etapas será feita no capítulo 7.
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26 Cinética química das reações homogêneas

1.8 Reação composta

Reação composta é definida como uma reação química para a qual a expres-
são da velocidade de consumo de um reagente ou da velocidade de formação de 
um produto envolve constantes de velocidade de mais de uma reação elementar. 
Ressalta-se que a lei cinética envolve uma constante de velocidade para cada 
etapa elementar.

Há diversos tipos de reações compostas, por exemplo, reações reversíveis, 
paralelas, consecutivas e em etapas. A seguir, estão apresentadas equações este-
quiométricas e cinéticas de algumas dessas reações.

•	 Reações reversíveis: são aquelas que ocorrem em ambos os sentidos, direto e 
reverso.

A B
k

k



2

1

(1.28)

−( ) = −R k C k C
A A B1 2 (1.29)

 Na Equação (1.29), observa-se que a velocidade resultante de consumo do 
reagente A (–R

A
) envolve as constantes de velocidade k

1
 e k

2
 das etapas direta 

e reversa, respectivamente.

•	 Reações paralelas ou simultâneas: são aquelas nas quais os reagentes são en-
volvidos em duas ou mais reações independentes e concorrentes.

A B
k

→
1 (1.30)

A C
k

→
2 (1.31)

−( ) = +R k C k C
A A A1 2 (1.32)

 Na Equação (1.32), observa-se que a velocidade resultante de consumo do 
reagente A (–R

A
) envolve as constantes de velocidade k

1
 e k

2
 das etapas que 

produzem os produtos B e C, respectivamente.
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 Quando há reações simultâneas, algumas vezes, há competição, por exemplo:

A B Y
k

+ →
1 (1.33)

A C Z
k

+ →
2 (1.34)

 onde os reagentes B e C competem entre si pelo reagente A.

•	 Reações em série ou consecutivas: são aquelas em que um ou mais produtos 
formados inicialmente sofrem uma reação subsequente para dar outro produto.

A B C
k k

→ →
1 2 (1.35)

R k C k C
B A B
= −

1 2 (1.36)

 Na Equação (1.36), observa-se que a velocidade resultante de formação do 
produto B (R

B
) envolve as constantes de velocidade k

1
 e k

2
 da primeira etapa e 

da segunda, respectivamente.
 É importante ressaltar que há uma diferença entre reações compostas e reações 

simultâneas, que são reações independentes que ocorrem simultaneamente no 
mesmo reator. Por exemplo, A → P e A → Q são reações compostas porque 
o mesmo reagente participa dos dois eventos moleculares distintos. Porém, as 
duas reações A → P e B → Q são reações independentes, porque ocorrem lado 
a lado no mesmo reator. Cada uma dessas reações pode ser composta de várias 
etapas e envolver um ou mais intermediários de reação. 

1.9 Perfil de energia potencial

Perfil de energia potencial de uma reação química ou diagrama de coordenada 
de reação é um gráfico que descreve a variação da energia potencial dos átomos 
que compõem reagentes e produtos em função de uma coordenada geométrica. 
Para uma reação elementar, a coordenada geométrica relevante é a coordenada de 
reação; para uma reação em etapas, deve-se considerar a sucessão de coordenadas 
de reação para as sucessivas etapas individuais. O objetivo do diagrama é fornecer 
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uma representação qualitativa de como a energia potencial varia com o movimento 
molecular de uma dada reação.

Nas Figuras 1.1 e 1.2 estão representados, genericamente, os perfis de energia 
potencial de uma reação elementar e de uma reação em etapas, respectivamente.

Na Figura 1.1, observa-se que, para uma reação elementar, a transformação de 
reagentes em produtos passa por um único estado de transição, sem a formação 
de intermediário de reação.

Na Figura 1.2, observa-se que, para uma reação em etapas, há formação de um 
intermediário de reação e a passagem por dois estados de transição.

estado de transição

reagentes
produtos

avanço da reação

energia

Figura 1.1 – Perfil de energia potencial de uma reação elementar.

estado de transição I

estado de transição II

intermediário
reagentes

produtos

avanço da reação

energia

Figura 1.2 – Perfil de energia potencial de uma reação em etapas.

1.10 Reações homogêneas e heterogêneas

As reações podem ser classificadas em duas amplas categorias, homogêneas 

e heterogêneas. 

•	 Reações homogêneas são aquelas que ocorrem em uma única fase e têm composi-
ção uniforme, podendo ser catalíticas ou não catalíticas e ocorrer em fase gasosa 
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ou líquida. Um exemplo bastante conhecido de reação homogênea catalítica em 
fase gasosa é a oxidação do SO

2 
a SO

3
, catalisada pelo óxido nítrico no processo 

de produção do ácido sulfúrico em câmara de chumbo. O óxido nítrico promove 
o processo de oxidação de acordo com as seguintes equações químicas:

2 2
2 2

NO O NO+ → (1.37)

SO NO SO NO
2 2 3
+ → + (1.38)

 Outros exemplos são as decomposições pirolíticas de compostos orgânicos como 
acetaldeído, formaldeído, álcool metílico, óxido de etileno e diversos éteres 
alifáticos. A maior parte das reações homogêneas catalíticas se processa em 
fase líquida, sendo a catálise ácido-base um dos tipos mais estudados. Como 
exemplos de reações orgânicas cujas velocidades são controladas pela catálise 
ácido-base, pode-se citar inversão de açúcares, hidrólise de ésteres e amidas, 
esterificação de álcoois, enolização de aldeídos e cetonas.

•	 Reações	heterogêneas são aquelas em que os reagentes estão presentes em duas 
ou mais fases, por exemplo, sólido e gás, sólido e líquido, dois líquidos imiscíveis 
etc., ou aquelas em que um ou mais reagentes sofrem transformação química 
na interface, por exemplo, na superfície de um sólido catalisador. Essas reações 
também podem ser catalíticas e não catalíticas. 

 Como exemplo de reação heterogênea de grande importância industrial há a 
oxidação do dióxido de enxofre a trióxido de enxofre no processo de produção 
de ácido sulfúrico. A reação é catalisada pelo composto sólido pentóxido de 
vanádio (V

2
O

5
).

SO O SO
V O

2
1

2 2 3

2 5

+ → (1.39)

 Também se pode citar a síntese de amônia catalisada por ferro (Fe) no processo 
de produção de fertilizantes.

N H NH
Fe

2 2 3
3 2+ → (1.40)

 Neste livro são tratados apenas os problemas relacionados às reações homogêneas.
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1.11 Reações irreversíveis e reversíveis

Do ponto de vista cinético, reação irreversível é uma reação química para a 
qual a velocidade de consumo de reagente ou formação de produto envolve a 
constante de velocidade de uma única reação. Reação reversível é uma reação 
química composta para a qual a velocidade resultante de consumo de reagente 
ou formação de produto envolve constantes de velocidade de duas reações quí-
micas opostas.

Do ponto de vista da termodinâmica química, todas as reações são reversíveis, 
pois para uma reação ser irreversível, a diminuição da energia livre padrão deve 
ser infinita. Na prática, porém, tomando como critério o avanço da reação, são 
observadas reações em ambas as categorias. Sendo reversível, em dadas condi-
ções operacionais, uma reação avança até atingir um equilíbrio, onde o grau de 
avanço é denominado grau de avanço de equilíbrio e é denotado por x

e
. Com 

isso, denominam-se reações irreversíveis quando os valores dos graus de avanço 
de equilíbrio (x

e
) e máximo (x

máx
) se aproximam, restando, no final da reação, 

quantidades insignificantes de reagente limitante. Nesses casos, as reações ocorrem 
em um único sentido e, por convenção, são representadas com reagentes do lado 
esquerdo, uma seta (→), e produtos do lado direito.

Por exemplo, a reação de saponificação de um ácido graxo de fórmula genérica 
RCOOH com hidróxido de sódio (NaOH) que produz sabão (RCOONa) e água 
(H

2
O) é uma reação irreversível, pois a reação só pode ocorrer em um sentido, 

no sentido que produz sabão e água, e não no sentido que produz ácido graxo e 
hidróxido de sódio, razão pela qual é escrita como:

RCOOH NaOH RCOONa H O
k

+ → +
2

(1.41)

A velocidade de consumo de RCOOH é dada pela seguinte equação:

−( ) =R kC C
RCOOH RCOOH NaOH (1.42)

Como se observa na Equação (1.42), a velocidade de consumo de RCOOH 
envolve apenas a constante k.

Quando o valor do grau de avanço de equilíbrio (x
e
) difere de maneira sensível 

do valor máximo (x
máx

), a reação é classificada como reversível. Nesses casos, a rea-
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ção ocorre em ambos os sentidos e é representada por reagentes do lado esquerdo, 
duas setas em sentidos contrários (⇄) e produtos do lado direito. 

Por exemplo, a reação entre álcool metílico (CH
3
OH) e hidróxido de sódio 

(NaOH) que produz metóxido de sódio (CH
3
ONa) e água é uma reação reversível. 

CH OH NaOH CH ONa H O
k

k

3 3 2
2

1

+ + (1.43)

Nesse caso, por se tratar de uma reação composta, tem-se velocidade resultante 
de consumo de reagente ou formação de produto. Para o CH

3
OH, a velocidade 

resultante de consumo é dada por:

−( ) = −R k C C k C C
CH OH CH OH NaOH CH ONa H3 3 3 21 2 0 (1.44)

Como se observa, (–R
CH3OH

) envolve as constantes de velocidade k
1
 e k

2
 das 

reações direta e reversa, respectivamente.

1.12 Equilíbrio químico 

Equilíbrio químico é o estado atingido por uma reação química reversível. Nesse 
estado, a velocidade da reação direta iguala-se à velocidade da reação reversa e 
não se observa variação nas proporções dos componentes envolvidos ao longo do 
tempo nem avanço da reação.

Há duas abordagens para o equilíbrio químico: cinética e termodinâmica. A 
seguir, apresentam-se ideias gerais a respeito de ambas, começando-se pela abor-
dagem cinética. 

Uma reação reversível ocorre de forma apreciável em ambos os sentidos, direto 
e reverso; para uma reação genérica em que A e B reagem reversivelmente para 
produzir C e D, tem-se a seguinte equação estequiométrica:

aA bB cC dD
k

k

+ +

2

1

(1.45)

A princípio, só há os reagentes A e B. Criadas as condições adequadas, inicia-
-se a reação de transformação desses em produtos C e D. A reação avança e, a 
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partir de dado momento, como a reação é reversível, os produtos C e D começam 
a ser reconvertidos em reagentes A e B. Esse processo ocorre até se estabelecer um 
equilíbrio, a partir do qual não se observa mais avanço da reação nem variação 
nas concentrações de reagentes e produtos, conforme se observa nos perfis de 
concentração de A e C na Figura 1.3.

A composição da mistura em equilíbrio se tornou constante com o tempo, 
mas isso não quer dizer que a reação cessou. De fato, nessa condição reacional, 
o sistema atingiu um equilíbrio dinâmico, ou seja, a cada molécula de reagente 
consumida, em algum lugar da mistura reacional, outra molécula é formada e as 
velocidades de consumo e formação se igualam. Isto é, ao atingir o equilíbrio, a 
velocidade da reação direta iguala-se à velocidade da reação reversa, conforme se 
observa na Figura 1.4.

Na Figura 1.4 verifica-se que, inicialmente, a velocidade da reação direta é ele-
vada, mas diminui na medida em que a reação avança em razão da diminuição da 
quantidade de reagentes. A velocidade da reação reversa é mínima no início por 
causa da inexistência de produtos, mas aumenta na medida em que esses produtos 
vão se formando. No equilíbrio, essas duas velocidades se igualam e não se observa 
mais avanço da reação com o tempo. 

De forma genérica, assumindo que ambas as reações, direta e reversa, sejam 
elementares, pode-se escrever:

reação direta (1): aA bB cC dD
k

+ → +
1

r k C C
A
a

B
b

1 1
= (1.46)

reação reversa (2): cC dD aA bB
k

+ → +
2

r k C C
C
c

D
d

2 2
= (1.47)

onde r
1
 e r

2
 são as velocidades de reação; k

1
 e k

2
, as constantes de velocidade das 

reações direta (1) e reversa (2); e C
A
, C

B
, C

C
 e C

D
, a concentrações de A, B, C e D, 

respectivamente. Ressalta-se que, no capítulo 3, serão estudadas as velocidades de uma 
reação e as dúvidas que por acaso podem surgir neste momento serão esclarecidas. 
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co
nc

en
tr

aç
ão

 
C

A

C
C

equilíbrio

tempo

Figura 1.3 – CA e CC = f(tempo) para a reação (1.45).

ve
lo

ci
da

de
 

tempo 

equilíbrio

direta

reversa

Figura 1.4 – Velocidade de reação em função do tempo para a reação (1.45).

Ao atingir o equilíbrio, as velocidades das reações direta e reversa se igualam, 
ou seja:

k C C k C C
Ae
a

Be
b

Ce
c

De
d

1 2
= (1.48)

onde C
Ae

, C
Be

, C
Ce

 e C
De

 são a concentrações de A, B, C e D, respectivamente, no 
equilíbrio. Rearranjando a Equação (1.48), obtém-se:

C C

C C

k

k
Ce
c

De
d

Ae
a

Be
b
= =1

2

constante (1.49)

Como se observa na Equação (1.49), há uma relação entre as duas constantes 
k

1
 e k

2
, cujo resultado é uma constante. Isso significa que, ao atingir o equilíbrio, 
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a razão entre as concentrações se torna constante e assim permanece ao longo 
do tempo. Se, ao atingir o equilíbrio, as concentrações permanecem constantes 
(Figura 1.3), então a conversão de equilíbrio é o valor máximo que se pode obter 
em dadas condições reacionais, razão pela qual o estudo do equilíbrio químico é 
tão importante em análise e projeto de um processo químico.

Na abordagem termodinâmica, estabelece-se que no equilíbrio químico a va-
riação da energia livre total de Gibbs é igual a zero. Para um sistema reacional em 
que esteja ocorrendo uma única reação, essa condição é escrita como (SMITH; 
VAN NESS, 1975):

v
j j

j

N

µ
=

∑ =
1

0 (1.50)

onde n
j
 e m

j
 são, respectivamente, número estequiométrico e potencial químico do 

componente j. A partir da Equação (1.50), para a reação da Equação (1.45), tem-se:

K
a a

a a
a

C

c

D

d

A

a

B

b
=
( ) ( )
( ) ( )
ˆ ˆ

ˆ ˆ
(1.51)

onde â
A
, â

B
, â

C
 e â

D
 são as atividades de A, B, C e D, respectivamente, e K

a
 é de-

nominada constante de equilíbrio. O termo “constante de equilíbrio” não é muito 
adequado, pois K

a
 não é uma constante verdadeira, já que varia com a temperatura. 

Mas como K
a
 não varia com a pressão, a menos que mude as condições de estado 

padrão, nessas circunstâncias, passa a ser referida como “constante”.
Se a mistura reacional for líquida e assumida como uma solução ideal, a Equação 

(1.51) passa para a seguinte forma:

K
x x

x x
x

C

c

D

d

A

a

B

b
=
( ) ( )
( ) ( )

(1.52)

onde K
x
 é uma constante de equilíbrio expressa em termos de frações molares x

A
, 

x
B
, x

C
 e x

D
 dos componentes A, B, C e D, respectivamente. 

Se a mistura reacional for gasosa e assumida como uma solução ideal, a Equação 
(1.51) pode ser expressa em termos de pressões parciais.
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K
p p

p p
p

C

c

D

d

A

a

B

b
=
( ) ( )
( ) ( )

(1.53)

onde K
P
 é uma constante de equilíbrio expressa em termos de pressões parciais 

p
A
, p

B
, p

C
 e p

D
 dos componentes A, B, C e D, respectivamente. Para uma solução 

gasosa ideal, a pressão parcial de um componente j é dada por p
j
 = C

j
RT. Com 

isso a Equação (1.53) passa para a seguinte forma:

K
C C

C C
RT

C

C

c

D

d

A

a

B

b
=
( ) ( )
( ) ( )

( )∑ν
(1.54)

onde K
C
 é uma constante de equilíbrio expressa em termos de concentrações C

A
, 

C
B
, C

C
 e C

D
 dos componentes A, B, C e D, respectivamente, e ∑n é a soma dos 

números estequiométricos, no presente caso ∑n = c + d – a – b. 
A constante de equilíbrio (K

a
) de uma reação pode ser determinada a partir 

do valor da variação da energia livre total de Gibbs (∆G0), em dada temperatura 
absoluta (T), pela seguinte expressão:

K
G

RTa
= − ∆







exp

0

(1.55)

onde R é a constante dos gases ideais cujo valor depende das unidades de ∆G. Por 
exemplo, para uma reação cujo ∆ = −G cal mol

298
0 2500 /  na temperatura de 298 ºC a 

partir da Equação (1.55) e com R = 1,987 cal/(mol ⋅ K), tem-se o seguinte valor de K
a
:

K
G

RTa
= −

∆







 = − −( )

×








exp exp

,
298
0 2500

1 987 298
 = 68 17,

Dispondo-se da composição de equilíbrio de um sistema reagente em dadas 
condições operacionais, a partir das Equações (1.51) a (1.54), pode-se calcular a 
constante de equilíbrio (K

a
), ou, dispondo-se do valor de K

a
 calculado pela Equação 

(1.55), a partir das Equações (1.51) a (1.54), dependendo do caso, pode-se calcular 
a composição de equilíbrio. 

A cinética química estuda a velocidade com que as transformações químicas 
ocorrem ao longo do tempo, e diz respeito às situações onde as misturas reacionais 
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não estão em equilíbrio químico. Mas, como o equilíbrio químico impõe limites 
ao avanço da reação, seu estudo adquire relevância para a cinética. Dados expe-
rimentais de uma mistura reacional em equilíbrio em determinadas condições de 
temperatura e pressão fornecem a conversão máxima possível de reagentes em 
produtos e a posição e composição de equilíbrio da mistura. Essas informações 
auxiliam na identificação de reação ou reações que podem estar ocorrendo no 
sistema e também possibilitam avaliar se o nível de conversão atingido ao se 
aproximar do equilíbrio é grande o suficiente para atender a viabilidade econô-
mica do processo.

Para um estudo mais abrangente sobre equilíbrio quimíco, pode-se recorrer às 
re fe rências indicadas no final do capítulo (SMITH; VAN NESS, 1975; BALZHISER 
et al., 1972).

1.13 Fundamentos de processos químicos

No estudo da cinética química são usados alguns conceitos muito familiares à 
área de processos químicos, alguns dos quais estão apresentados a seguir.

Sistema é uma parte do todo selecionada para estudo, por exemplo, um ele-
mento de volume reacional ∆V ou dV de um dado reator. Ao tomar essa parte, 
sistema reacional, do conteúdo do reator, o restante passa a ser denominado cir-

cunvizinhança, e a linha imaginária que separa o sistema da circunvizinhança é 
denominada fronteira, como se observa na Figura 1.5. Ressalta-se que a fronteira 
não contém matéria nem volume, mas calor e trabalho ou mesmo massa podem 
fluir por meio dela durante um processo. 

sistema
reacional

circunvizinhança

fronteira

Figura 1.5 – Esboço de um reator com um sistema reacional.
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Um sistema pode ser homogêneo quando é constituído de uma única fase; 
pode se heterogêneo quando é constituído de mais de uma fase. Também pode 
ser aberto ou fechado; é dito aberto quando há trocas de massa e energia com o 
meio e fechado quando as trocas de massa não ocorrem, mas as trocas de energia 
podem ocorrer. Se não houver trocas de massa nem de energia durante o período 
que está sendo conduzido um processo, o sistema é dito isolado.

Processo é qualquer mudança que ocorre em um sistema ou em suas circunvi-
zinhanças. Pode-se dizer também que é qualquer operação ou série de operações 
através das quais são realizadas transformações químicas ou físicas em uma subs-
tância ou mistura de substâncias. Operação refere-se ao funcionamento rotineiro 
de um dado processo. 

Quanto ao tipo de operação, um processo pode ser descontínuo ou batelada, 
semicontínuo e contínuo. Processo descontínuo ou batelada é aquele em que não 
há entrada nem saída de material durante o processo, ou seja, todos os mate-
riais são adicionados ao sistema no início da operação, o sistema é fechado e os 
produtos só são removidos quando o processo estiver completo. 

Processo semicontínuo é aquele no qual há adição ou remoção de massa, mas não 
ambas ao mesmo tempo, durante o processo. Processo contínuo é aquele no qual, 
durante a transformação química ou física, ocorrem adição e remoção contínua 
de matéria simultaneamente. Pela própria definição, um processo descontínuo ou 
batelada é um sistema fechado e os sistemas contínuos e semicontínuos são abertos.

Um processo pode ser conduzido em estado estacionário ou em estado tran-
siente ou não estacionário. Processo em estado estacionário é aquele processo 
que tem todas as propriedades, pontuais ou médias, como pressão, temperatura, 
concentração, volume, massa etc., constantes ao longo do tempo, ou seja, se 
qualquer variável de um processo em estado estacionário for acompanhada, seu 
valor é invariável ao longo do tempo. Isso não implica que as propriedades em 
todos os pontos sejam idênticas, mas apenas que em cada ponto as propriedades 
não variam com o tempo. O estado transiente ou não estacionário ocorre onde as 
propriedades do sistema variam ao longo do tempo. Essas variações podem ser 
provocadas, por exemplo, pelo aumento ou pela diminuição de sua massa durante 
uma transformação química.

De acordo com essas definições, os processos descontínuo e semicontínuo não 
podem funcionar sob condições operacionais de estado estacionário, pois os processos 
semicontínuos têm suas massas variando ao longo do tempo e nos processos des-
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contínuos, apesar de a massa total permanecer constante, as alterações que ocorrem 
dentro do sistema provocam variações em suas propriedades ao longo do tempo.

Os processos contínuos podem funcionar tanto em estado estacionário como em 
estado não estacionário ou transiente. Na prática industrial ou em experimentos de 
laboratório, procura-se conduzir um processo o mais próximo possível do estado 
estacionário, mas as condições de estado transiente também podem ocorrer nos 
processos contínuos em diferentes situações, como, por exemplo, na partida ou 
logo após a realização de alterações nas condições operacionais.

Uma operação ainda pode ser adiabática, isotérmica e não isotérmica. Uma 
operação é dita adiabática quando o sistema é perfeitamente isolado e, consequente-
mente, não realiza trocas de energia com o meio. Uma operação isotérmica é aquela 
em que as temperaturas das correntes de entrada e saída e do conteúdo do sistema 
são idênticas e não variam durante a transformação física ou química. Isso ocorre 
quando a quantidade de energia liberada ou absorvida pela reação, por exemplo, 
para transformar reagentes em produtos, é pequena e não provoca um gradiente 
de temperatura entre o sistema e suas circunvizinhanças de grandeza suficiente 
para causar alterações no rendimento do processo. Pode ocorrer também quando 
a energia é fornecida ou removida por um sistema de troca térmica adequadamente 
projetado para o sistema onde o processo químico está sendo conduzido. Quan-
do as condições necessárias para uma operação isotérmica não são atingidas, há 
variações de temperatura durante a transformação e a operação é não isotérmica.
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