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Existem reaço es ta o ra pidas que parecem instanta neas, enquanto outras sa o 
ta o lentas que podem  se estender por horas, dias, meses e ate  anos, como e  
o caso de muitos decaimentos radionuclí dicos.  Um exemplo interessante e  a 
reaça o quí mica entre os gases H2 e O2. Quando misturados em condiço es 
normais em um sistema isolado, esses gases reagem  muito lentamente.   
Entretanto, se a mistura for ativada por uma centelha ou chama, ocorrera  em 
uma reaça o exote rmica descontrolada extremamente ra pida, com grande 
liberaça o de energia, chamada explosa o te rmica. Foi o que aconteceu no his-
to rico acidente do dirigí vel Hindenburg em 1937, em New Jersey, nos Esta-
dos Unidos. Por outro lado, ao ser conduzida em condiço es de queima con-
trolada, essa reaça o pode ser utilizada como propelente. De fato, esta e  uma 
das reaço es quí micas mais energe ticas conhecidas, capaz de fornecer ener-
gia suficiente para lançar grandes foguetes, como o Saturno V. O estudo da 
cine tica quí mica (e, por implicaça o, das velocidades das reaço es), por ter 
muitas aplicaço es cientí ficas e pra ticas, merece um destaque logo no iní cio 
dos cursos de Quí mica. A introduça o de experimentos envolvendo estudos 
cine ticos levam os alunos a reconhecerem a importa ncia dos efeitos da 
temperatura sobre a velocidade de uma reaça o, bem como as influe ncias 
que variaço es na concentraça o podem ocasionar. Um dos muitos experi-
mentos dida ticos utilizados para esse fim envolve a reaça o de decomposi-
ça o dos í ons tiossulfato em meio a cido, com a formaça o de enxofre coloi-
dal. Por meio dessa pra tica de laborato rio e  possí vel verificar a influe ncia 
da concentraça o e da temperatura na velocidade de reaça o, medindo-se o 
tempo  decorrido entre a mistura dos reagentes (t≅0) e o aparecimento 
dos primeiros vestí gios de turvaça o no meio reacional. Esta pra tica e  inte-
ressante pelo fato da sua realizaça o ser bastante simples e os resultados 
serem bem visí veis.  

Introdução 

*Autor para contato 

___________________________________________ 
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As medidas quí micas sa o baseadas nas variaço es das    
propriedades fí sico-quí micas de um sistema no qual    
ocorre uma reaça o quí mica, e podem ser divididas em dois 
grupos. Do primeiro fazem parte aquelas onde se espera 
atingir o equilí brio da reaça o antes de efetua -las (me todos 
termodina micos), enquanto do segundo fazem parte aque-
las realizadas durante o desenrolar da reaça o quí mica 
(me todos cine ticos).  
 
Nos me todos cine ticos e  necessa rio determinar a velocida-
de da reaça o quí mica, o que pode ser feito observando-se 
as variaço es de concentraça o dos reagentes ou dos produ-

tos em funça o do tempo de reaça o. Considere um sistema 
no qual ocorre  a seguinte reaça o gene rica:  
 

aA + bB = cC + dD 
 
onde A e B representam as substa ncias reagentes e C e D 
os produtos de uma reaça o. Para intervalos de tempo  
infinitesimais, a velocidade de reaça o e  descrita por  

 
 
 
 

Estas equaço es mostram que velocidade de reaça o e     
definida independentemente do reagente ou produto es-
colhido e que, por razo es estequiome tricas, cada reagente 
ou produto tem sua pro pria curva de variaça o da concen-
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traça o em funça o do tempo, exceto quando a=b e c=d,   
como mostrado na Figura 1. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 
Figura 1. Representaça o das curvas cine ticas da reaça o gene rica 
indicada acima como exemplo, mostrando a variaça o da concen-
traça o dos reagentes e dos produtos em funça o do tempo de  
reaça o quando os coeficientes estequiome tricos forem a=b e c=d. 
 

Como mostra a Figura 1, nos me todos termodina micos sa o 
utilizadas medidas independentes do tempo, efetuadas 
apo s a reaça o atingir a sua condiça o de equilí brio (t > te), 
isto e , no estado estaciona rio (regia o de equilí brio). De 
fato, apo s o tempo (te) a reaça o atinge um estado de equilí -
brio dina mico, no qual, macroscopicamente, na o sa o     
observadas variaço es das propriedade do sistema. Um 
me todo na o-cine tico pressupo e uma correlaça o bem clara 
entre uma medida e a concentraça o de uma determinada 
espe cie sob estudo, sendo deseja vel que esta correlaça o 
seja linear. Por exemplo, e  possí vel correlacionar a        
concentraça o de uma espe cie (ex.: o analito) com a absor-
ça o de radiaça o em um determinado comprimento de   
onda, com a medida da condutividade do meio, com o   
potencial de eletrodo ou com a intensidade de radiaça o    
emitida, dentre outros para metros.  
 
Ao contra rio do que ocorre com os me todos termodina mi-
cos, as medidas cine ticas sa o efetuadas sob condiço es   
dina micas (regia o cine tica) e as correlaço es com as       
concentraço es sa o sempre dependentes do tempo antes de 
atingirem o tempo de equilí brio (te).    
 
Os me todos cine ticos podem ser classificados em catalí ti-
cos e na o-catalí ticos, sendo os primeiros os mais emprega-
dos. Os me todos baseados em reaço es catalisadas ainda 
podem ser subdivididos em dois grupos: em um deles, A 
(ex.: o analito) e  um catalisador e e  determinado a partir 
de sua aça o catalí tica sobre uma reaça o indicativa que en-
volve espe cies que podem ser facilmente detectadas e  
medidas. No outro, um catalisador e  adicionado apenas 
para acelerar uma reaça o entre o analito e o reagente. Os 
me todos que se utilizam do primeiro grupo sa o extrema-
mente sensí veis, enquanto os me todos do segundo grupo 
sa o bastante seletivos, ou mesmo especí ficos, como no 
caso das reaço es que empregam enzimas como catalisado-
res.  
 
Comparativamente, os me todos cine ticos apresentam   
algumas vantagens como rapidez, sensibilidade, baixo  
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custo e simplicidade experimental. Sa o mais ra pidos justa-
mente porque na o e  necessa rio esperar pelo equilí brio, 
especialmente no caso de reaço es lentas. Os processos 
catalí ticos sa o ainda mais sensí veis, permitindo desenvol-
ver me todos com limites de detecça o que chegam ao ní vel 
de μg L-1 (“partes por bilha o”) ou ate  ng L-1 (“partes por 
trilha o”). Ale m disso, os me todos cine ticos sa o, geralmen-
te,  mais baratos porque na o envolvem equipamentos ou 
condiço es de trabalho sofisticados. Por outro lado, a prin-
cipal desvantagem desses me todos esta  na necessidade de 
se reproduzir com exatida o as condiço es experimentais 
em cada determinaça o, em especial o tempo, que e  uma 
varia vel fundamental. 
 
A crescente importa ncia dos estudos cine ticos decorre da 
necessidade de se compreender melhor os mecanismos de 
reaça o. Embora seja possí vel determinar a velocidade com 
que um reagente e  consumido ou um produto e  formado 
em uma reaça o cine tica, o desafio reside em entender  
como uma reaça o ocorre na sua totalidade. Ale m disso, a 
aplicaça o desses estudos tem se expandido, especialmente 
quando se trata da determinaça o de quantidades cada vez 
menores de substa ncias (analitos) em materiais de alta 
pureza e em amostras biolo gicas [1]. 
 

 
A deduça o da expressa o das leis de velocidade envolvendo 
reaço es cine ticas e  um tema obrigato rio em livros textos 
cla ssicos de Quí mica Geral e de Fí sico-Quí mica[2-6].  
 
Os primeiros estudos relacionados com as velocidades das 
reaço es mostraram apenas que elas eram proporcionais a s 
concentraço es dos reagentes, ou a alguma pote ncia dessas 
concentraço es. Para explicar, considere uma reaça o gene ri-
ca ainda mais simples, na qual apenas um produto e  forma-
do: 

aA + bR = cP 
 
e onde as letras a, b, e c sa o os coeficientes da reação química 
balanceada. 
 
As substa ncias A e R interagem quimicamente (em soluça o 
ou no estado gasoso) quando suas mole culas colidem entre 
si. O nu mero de coliso es efetivas depende da energia e da 
orientaça o molecular destas coliso es que, por sua vez,     
dependem da concentraça o (ou seja, do nu mero de mole cu-
las por unidade de volume), da   temperatura e, eventual-
mente, da presença de uma substa ncia que atue como um 
catalizador, X (*), presente em concentraço es muitos baixas 
em relaça o aos reagentes.  
 
No caso mais simples, onde substa ncias A e R reagem em 
um sistema mantido em uma temperatura constante, sem 

A expressão geral da lei de velocidade de 
uma reação 

_________________________________________________________ 

(*) Catalisador é uma substância que, se presente no meio reacio-
nal, altera a velocidade de uma reação química sem afetar seu 
estado de equilíbrio, permanecendo quimicamente inalterado ao 
final da reação. Geralmente o catalizador é adicionado ao meio 
em quantidades muito pequenas.  
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catalizador, a expressa o geral da velocidade de reaça o, (v), 
pode ser calculada por meio da equaça o abaixo, denomina-
da lei de velocidade,  

 
Simplificando ainda mais. Considerando a=b=c=1, enta o se 
pode escrever que 
 
 
 
 
onde, v=(+ d[P]/dt) = (⎯ d[A]/dt) = (⎯ d[R]/dt) e  a veloci-
dade da reaça o, k e  a sua constante de velocidade (uma 
constante de proporcionalidade) e os termos [P], [A] e [R] 
sa o, respectivamente, as concentraço es do produto forma-
do e dos reagentes A e R. Note que a equaça o pode ser  
escrita tanto em funça o do aumento da concentraça o 
(aparecimento) do produto (sinal positivo), como em   
funça o da diminuiça o da concentraça o dos reagentes 
(sinal negativo).  
 
Por sua vez, a constante de velocidade depende da natureza 
dos reagentes e das condiço es experimentais, mas, essencial-
mente, esse para metro depende da temperatura e deve ser 
determinado experimentalmente.  Os coeficientes m e n, sa o 
as ordens da reação dos reagentes A e R. Esses coeficientes 
podem assumir quaisquer valores positivos, inclusive       
fraço es e “zero”, também devem ser  determinados experi-
mentalmente e não têm qualquer correlação com os coeficien-
tes estequiométricos da reação química. A soma (m+n) e    
chamada de ordem de reação global. Exemplo: se m = 1 e       
n = 2, a reaça o e  chamada de terceira ordem (ou de ordem 
global tre s), mas costuma-se dizer que a reaça o e  de primeira 
ordem em relaça o a A e de segunda ordem em relaça o a R.  
 

 
Do exposto acima, se as substa ncias A e R reagirem em um 
sistema mantido em uma temperatura constante para      
formar o produto P, onde os coeficientes estequiome tricos 
sa o unita rios 

A + R = P 
 
em qualquer tempo, a velocidade da reaça o pode ser calcula-
da por qualquer das equaço es abaixo: 
 
 
 
ou 
 
 
ou 
 
 
 
 
Sendo assim, considerando o reaça o sob estudo nesse artigo,  

A expressão geral da lei de velocidade de 
uma reação 

 
 
 
a lei de velocidade de decomposiça o do tiossulfato em meio 
a cido deve ser escrita como: 
 
 
 
 
Uma vez mais, note que a equaça o pode ser escrita tanto 
em funça o do aumento da concentraça o (aparecimento) 
do enxofre coloidal (sinal positivo), como em funça o da 
diminuiça o da concentraça o de tiossulfato (sinal negati-
vo). Mantendo-se constante a concentraça o do a cido (mas 
na o muito alta, pois uma alta acidez do meio tornara  a     
reaça o praticamente instanta nea) e variando-se apenas a 
concentraça o dos í ons tiossulfato, se pode escrever que  
 
 
 
 
Rearranjando: 
 
 
 
 
Como a concentraça o do a cido e  essencialmente constan-
te: 
 
 
 
 
 
 
onde x e xo sa o as concentraço es inicial  e final de tiossul-
fato e integrando, 
 
 
 
 
e  possí vel deduzir as equaço es de velocidade que devera o 
ser observadas, de acordo com as possí veis ordens de      
reaça o em relaça o ao tiossulfato.  
 
Por razo es dida ticas, mesmo sabendo que as ordens de uma 
reaça o podem assumir quaisquer valores positivos e devem 
ser  determinados experimentalmente, considere apenas as 
situaço es em que m=0 (ordem zero), m=1 (primeira ordem) 
e m=2 (segunda ordem).  
 
Se m=0, tem-se 

 

 

 

Substituindo  

 

tem-se 
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Seguindo a mesma lo gica, se a reaça o for de primeira ordem 
(m=1), 
 
 
 
 
os dados experimentais devera o seguir a equaça o de uma 
reta descrita por  
 
 
 
e, caso a reaça o seja de segunda ordem (m=2),  
 
 
 
 
 
a integral resultara  em 
 
 
 
 
de modo que os dados experimentais devera o seguir a equa-
ça o de uma reta descrita por esta equaça o. Na Tabela 1, 
sa o descritos os comportamentos em cada caso. 
 
Mas, testar os dados experimentais em cada uma dessas 
equaço es pode se tornar um tanto quanto confuso e difi-

Ordem da reaça o zero primeira segunda 

Descriça o 
A velocidade e  independente 
das concentraço es dos regen-
tes dos reagentes 

A velocidade e  proporcional a  
concentraça o de um dos rea-
gentes  

A velocidade e  proporcional ao 
quadrado da concentraça o de um 
u nico reagente  

Lei de velocidade integrada 
 
 
 

  

Meia vida (*) 

 
 
E  diretamente proporcional a  
concentraça o inicial do rea-
gente.  

 
 
E  independente da concentra-
ça o e constante ao longo do 
tempo.  

 

E  proporcional ao inverso da 
concentraça o do reagente.  

Unidade de k L∙mol∙s-1  s-1  L∙mol-1∙s-1  

Gra fico linear [A] vs t ln[A] vs t (1/[A]) vs t 

 Coeficiente linear [A]o ln[A]o 1/[A]o 

 Coeficiente angular -k -k k 

Tabela 1. Leis de velocidade integradas e descriça o do comportamento das curvas cine ticas. Para o problema real descrito nesse  traba-
lho, considere [A]=[S2O32-]. 

(*) - A meia-vida de uma reação é definida como sendo o tempo necessário para que a concentração do reagente sob observação diminua à 
metade de seu valor inicial. 

cultar o entendimento do comportamento do sistema 
quando as ordens da reaça o forem descritas por nu meros 
fracionados, como sera  explicado mais adiante na discus-
sa o dos resultados encontrados nesse trabalho.  
 
Mas e  possí vel utilizar um outro procedimento, mais dire-
to, para se determinar a lei de velocidade experimental. 
Considere novamente a reaça o gene rica descrita anterior-
mente (onde os coeficientes estequiome tricos da reaça o 
sa o unita rios) e que o objetivo seja determinar experimen-
talmente a ordem de reaça o em relaça o a  [A], (m), man-
tendo invariante (ou significativamente inalterada) a   
concentraça o inicial de R ([R]o). Matematicamente, isso 
pode ser descrito pela equaça o 
 
 
 
 
 
Aplicando-se a funça o logarí tmica neperiana (ou a funça o 
logarí tmica de base 10) a  equaça o acima tem-se 
ln v = ln k’ + m ln [A] 
 
Descrevendo a velocidade logo no iní cio da reaça o (em       
t ≅ 0) como 
 

vo = [A]o/t, 
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e considerando a concentraça o analí tica da espe cie A em    
t ≅ 0 como sendo (C(A)) ≅[A]o, se pode escrever que 
 

ln [A]o  ⎯  ln(t) = m ln [A] + ln k’  
 
Rearranjando esta equaça o:  
 

⎯ ln(t)  = m ln [A] + ln k’⎯ ln [A]o   
 

⎯ ln(t)  = m ln [A] + constante 
 

de tal forma que se pode determinar a ordem parcial (m) 
da reaça o em relaça o a [A] pela construça o de um gra fico  
⎯ ln(t) versus ln [A], no qual (m) e  determinado pelo     
coeficiente angular da reta.  
 
Da mesma forma, se o objetivo for determinar experimen-
talmente a ordem de reaça o em relaça o a [R], (n), a       
concentraça o [A]o deve ser mantida constante. Repetindo 
o mesmo procedimento, chega-se a 
 

⎯ ln t = n ln [R] + constante 
 
onde a ordem parcial da reaça o em relaça o a [R] tambe m e  
determinada pelo coeficiente angular da reta do gra fico     
⎯ ln(t) versus ln [R].  

A temperatura tem forte influe ncia na velocidade das   
reaço es, e esse talvez seja o aspecto da cine tica quí mica 
que oferece aos pesquisadores a principal ferramenta para 
controlar as reaço es e executa -las da forma que lhes     
convenha. 
 
De um modo geral, a velocidade de uma reaça o quí mica 
aumenta quando se eleva a temperatura. No entanto,    
algumas reaço es sofrem um aumento de velocidade muito 
maior do que outras e, para compreender como isso    
ocorre, e  necessa rio introduzir o conceito de energia de 
ativaça o (Ea).  
 
Considerando o conceito e o valor do Nu mero de Avogadro 
[7], e  fa cil compreender que o nu mero de coliso es por  
segundo entre as mole culas de uma mistura de reagentes e  
muito elevado. Se cada colisa o resultasse em reaça o      
quí mica, as reaço es seriam todas muito ra pidas, pratica-
mente instanta neas. O fato de existirem muitas reaço es 
lentas sugere que para ocorrer a interaça o molecular e  
preciso que as mole culas reagentes possuam uma deter-
minada energia de ativaça o ao colidirem.  
 
Em 1889, Svante August Arrhenius, um quí mico sueco, 
demostrou empiricamente [8-11] que a constante de velo-
cidade (k) de muitas reaço es quí micas variam com a tem-
peratura de acordo com a equaça o  
 
 
 
 
Esta equaça o e  conhecida como a equaça o de Arrhenius 
onde a constante “A” e  um fator de probabilidade, pois 
nem todos os choques com energia igual ou superior a Ea 

A influência da temperatura 

resultam em reaça o, uma vez que a orientaça o das mole -
culas no momento do choque pode na o ser apropriada 
para que elas reajam entre si. Ou seja, a constante A e  um 
para metro que esta  relacionado com a freque ncia de    
coliso es (fator de freque ncia) e com a geometria correta 
(fator este rico). O fator exponencial 
 
 
 
representa a fraça o de mole culas com energia mí nima 
para a reaça o se processar, onde T e  temperatura Kelvin e 
R=8,314 Jmol-1 K-1.  
 
Quando ocorrem choques efetivos, ha  a formaça o de uma 
nova entidade quí mica insta vel e intermedia ria entre   
reagentes e produtos, que se encontra em um ma ximo de 
energia, chamado de complexo ativado. Essa entidade se 
encontra em um estado de transição e tem uma existe ncia 
muito breve, pois logo se desdobra nos produtos (ou nos 
reagentes). A Figura 2 permite uma visualizaça o gra fica da 
relaça o entre as energias envolvidas e fica mais fa cil     
perceber a relaça o entre as energias de ativaça o para a 
reação direta e para a reação inversa. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Figura 2. Esse diagrama mostra a relaça o entre a energia de um 
sistema quí mico hipote tico em funça o da coordenada da reaça o.  
Observar que neste caso a barreira de energia (Ea) e  menor no 
sentido da formaça o dos produtos para os reagentes, indicando 
como a reaça o tende a ocorrer. O arranjo dos a tomos no ponto 
mais alto desta barreira e  chamado de complexo ativado, ou de 
estado de transiça o da reaça o. Neste exemplo, a reaça o direta 
libera energia ao formar o produto P (reaça o  exote rmica,          
ΔE > 0).   

 

A equaça o de Arrhenius permite que se determine  a   
energia de ativação (Ea). Para isso aplica-se o logaritmo 
neperiano em ambos os lados dessa equaça o 
 
 
 
ou seja:  
 
 
 
de forma que, para se determinar a energia de ativaça o de 
uma reaça o basta medir a sua constante de velocidade em 
diferentes temperaturas e construir um gra fico ln k em 
funça o de 1/T (T em Kelvin).  
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Experimental 

Este experimento foi planejado para alunos ingressantes, em 
uma aula prática da disciplina de Química Geral com quatro 
horas de duração. Sendo assim, todos os procedimentos práti-
cos foram simplificados e as medidas não foram executadas 
com rigor analítico. Note que as pesagens não foram feitas em 
balanças analíticas, que pipetas graduadas foram emprega-
das nas transferências de volumes, que as soluções prepara-
das não foram padronizadas e que não se levou em conta a 
força iônica do meio. Entretanto deve-se observar que é     
imprescindível o uso de reagentes de boa qualidade, pois im-
purezas influenciam os resultados cinéticos. Assim, fica bem 
claro que todos os valores de concentração indicados são 
aproximados, utilizados tão somente para exemplificar os 
cálculos, para demostrar os procedimentos laboratoriais bási-
cos, e para mostrar como os resultados se comportam quando 
colocados em gráficos. Apesar de todas estas restrições, os 
resultados foram satisfatórios.  Caso haja interesse em execu-
tar o experimento rigorosamente, os procedimentos analíticos 
devem ser seguidos, como indicados na literatura e nos livros 
textos [12- 14], e a força iônica do meio [15] deverá ser consi-
derada nos cálculos.  
 
A proposta experimental descrita a seguir está dividida em 
duas etapas: na Parte I será estudado o efeito da variável  
concentração e na Parte II será realizado um estudo sobre a   
influência da temperatura. 
 
Materiais e reagentes 
 
a) Tre s buretas de 50 mL 
b) Oito tubos de ensaio (de tamanho suficiente para com-

portar 20 mL ou mais) 
c) Crono metro 
d) A gua destilada 
e) Be quer de 600 mL 
f) Vidro relo gio grande 
g) Dois balo es volume tricos de 500 mL 
h) Espa tulas 
i) Baguetas de vidro 
j) Funil 
k) Papel de filtro 
l) Soluça o de tiosulfato de so dio 0,2 mol L-1 
m) Soluça o de a cido sulfu rico 0,05 mol L-1  
n) Carbonato de so dio 
o) Clorofo rmio 

 
 
O preparo das soluções 
 
Solução de tiosulfato de sódio 0,2 mol L-1 (Vf =  500 mL) 
Ferver aproximadamente 550 mL de a gua destilada em 
um be quer de 600 mL e deixe esfriar. Pesar cerca de 25 g 
de Na2S2O3.5H2O PA (M=248,19 g mol-1) e dissolver essa 
massa em aproximadamente 450 mL de a gua destilada 
(recentemente fervida e resfriada). Adicionar 0,1 g de  
carbonato de so dio e 3 gotas de clorofo rmio a  soluça o, 
para inibir a aça o bacteriana na soluça o. Fazer os ca lculos 

 Atenção: Fatos importantes 

usando a massa realmente pesada. Lembre-se que o      
tiossulfato de so dio penta hidratado (Na2S2O3.5H2O) na o e  
um padra o prima rio, devido a  sua natureza higrosco pica.  
 
Para se completar a preparaça o dos 500 mL da soluça o 0,2 
mol L-1 de tiossulfato de so dio, deve-se transferir o 
tiossulfato ja  diluí do em a gua para um bala o volume trico 
de 500 mL e acertar o menisco com a gua destilada 
(recentemente fervida e resfriada). Agitar a soluça o para 
obter uma soluça o homoge nea e deixa -la em repouso por 
um dia. Se apo s o perí odo de repouso recomendado 
aparecerem so lidos em suspensa o, filtre a soluça o. Evitar a 
sua exposiça o a  luz, porque sob estas condiço es ocorre um 
aumento na velocidade da reaça o de decomposiça o do 
tiossulfato. 
 
Atenção! Recomenda-se adicionar carbonato à solução 
porque, além da ação bacteriana, as soluções de tiossulfato 
preparadas com água destilada comum podem sofrer uma 
reação lenta com íons H+ provenientes da autoionização da 
água, produzindo enxofre coloidal e íons bissulfito, segundo 
a reação: 
 
 
 
Solução de ácido sulfúrico 0,05 mol L-1   
Sabe-se que o a cido sulfu rico tem massa molar M=98,08 g 
mol-1, que uma soluça o de a cido sulfu rico concentrado 
comercial (PA) possui uma porcentagem m/m entre        
95-98% g/g em H2SO4, e que sua densidade e  igual a      
1,84 g mL-1. Enta o, para se obter uma 500 mL de soluça o 
aproximadamente 0,05 mol L-1 desse a cido, assumindo 
que a sua %m/m seja 95 % g/g, se deve tomar cerca de  
1,4 mL (medidos com uma pipeta graduada) da soluça o 
concentrada e transferir esse volume, lentamente, para 
um bala o de 500 mL que ja  contenha pelo menos 250 mL 
de a gua destilada. Agitar a mistura e deixar a calor gerado 
se dissipar antes de completar o volume do bala o com 
a gua destilada. Ajustar o menisco e agitar a soluça o com 
cuidado para obter uma soluça o homoge nea. 
 
Atenção! NÃO PIPETAR O ÁCIDO COM A BOCA! Lembre-se 
também que o ácido sempre deve ser adicionado à água 
destilada, e nunca o contrário. Realize os trabalhos  somente 
em um laboratório bem ventilado. Evite o contato de todos os 
produtos químicos com os olhos e a pele. Use produtos quími-
cos óculos de proteção contra respingos e avental resistente a 
produtos químicos. Muito cuidado ao manusear as substân-
cia químicas. Revise as Fichas de Dados de Segurança de   
Materiais (MSDS) atualizadas para informações sobre segu-
rança e manuseio dos reagente. Siga as Normas da sua Insti-
tuição sobre Segurança no Laboratório Químico. Para os des-
cartes, siga as Normas de Descarte de Resíduos estabelecidas 
para o seu laboratório.  
 
Procedimentos 
 
PARTE I  
Ordem da reação em relação à concentração de              
tiossulfato.  
 
Preencha as tre s buretas, separadamente, com a soluça o de 
Na2S2O3 0,2 mol L-1, com a gua destilada e com a soluça o de 

https://creativecommons.org/licenses/by-nc-sa/4.0/


7 

Rev. Chemkeys, Campinas, SP,  v.6 e024001, 2024 - ISSN 2595-7430. 

H2SO4 0,05 mol L-1. Em seguida, prepare cada uma das com-
binaço es mostradas na Tabela 2, usando para isso oito    
tubos de ensaio de volumes apropriados (ex.: ≥ 20 mL), 
identificados.  Coloque todos os tubos em um banho de a gua 
a  temperatura ambiente, por um tempo suficiente para  
atingir o equilí brio te rmico, e anote a temperatura. E  impor-
tante que todas as reaço es sejam feitas a  mesma temperatu-
ra ou que, pelo menos, que as eventuais diferenças de     
temperatura sejam bem pequenas. 
 
A seguir, adicione o conteu do do tubo 5 contendo H2SO4  

ao do tubo 1 (que conte m apenas os 8 mL de Na2S2O3), 
agite rapidamente e, simultaneamente, acione o crono me-
tro. Anote o tempo decorrido ate  o aparecimento da       
primeira leve turvação. Repita o processo para os demais 
conjuntos de tubos (II: 6→2, III: 7→3 e IV: 8→4) e comple-
te a Tabela 3. 
 

 
Exercício: Calcule a concentração de equilíbrio dos íons hi-
droxônio (simplificadamente, íons H+) usada nesse experi-
mento e mostrada na Tabela 3. Considere que a solução con-
centrada (estoque) de H2SO4 possui %m/m = 95% g/g e den-
sidade d=1,84 g mL-1. A massa molar do H2SO4 é M=98,08        
g mol-1. Se encontrar dificuldades, consulte a referência [16] 
para detalhes. O valor calculado foi arredondado na tabela. 
 
Seguindo as deduço es mostradas na parte teo rica e usan-
do a equaça o da lei da velocidade inicial experimental ba-

#tubo 
V(Na2S2O3)/

mL 
V(a gua) /mL 

V(H2SO4)/
mL 

1 8 0 --- 

2 6 2 --- 

3 4 4 --- 

4 2 6 --- 

5 --- --- 6 

6 --- --- 6 

7 --- --- 6 

8 --- --- 6 

Tabela 2. Volumes das soluço es utilizados em cada combinaça o. 

Tabela 3. Valores encontrados, a partir dos resultados experimentais. Em todos os casos, o volume final e  sempre de 14 mL e todos os 
ca lculos foram arredondados, em funça o da menor precisa o no preparo das soluço es. Os tempos indicados sa o os decorridos entre a    
mistura das soluço es e o aparecimento da primeira turvaça o provocada pelo aparecimento do enxofre coloidal. 

Conjunto 
de tubos 

[S2O32] 
/mol L-1 

1/[S2O32] 
/mol-1 L 

[H+] 
/mol L-1 

t/s (1/t)/s-1 -ln(t) ln[S2O32] 

I: (5→1) 1,1E-01 9,1E+00 5,7E-02 21 0,048 -3,04 -2,21 

II: (6→2) 8,6E-02 1,2E+01 5,7E-02 29 0,034 -3,37 -2,45 

III: (7→3) 5,7E-02 1,8E+01 5,7E-02 40 0,025 -3,69 -2,86 

IV: (8→4) 2,9E-02 3,4E+01 5,7E-02 95 0,011 -4,55 -3,54 

Atenção: o cálculo da concentração dos íons hidroxônio (H3O+; simplificadamente, íons H+) em solução deve ser feita com muita atenção. 
Note que a concentração dessa espécie não é simplesmente a concentração analítica do H2SO4 multiplicada por dois. 

seada no tempo de aparecimento da turbidez 
  

⎯ ln(t) = m ln[S2O32-] + constante 
 
construiu-se um gra fico ⎯ ln(t) contra o ln[S2O32-] a partir 
dos resultados mostrados na Tabela 3, de modo que, nas 
condiço es experimentais descritas neste trabalho, a ordem 
(parcial) da reaça o em relaça o a  [S2O32-] pode ser determi-
nada pelo coeficiente angular da reta mostrada na Figura 
3 (m~1,1). 

Figura 3. Determinaça o da ordem de reaça o em relaça o a     
[S2O32-], usando a equaça o ⎯ ln(t) = m ln[S2O32-] + constante 
 
 

Ordem da reação em relação à concentração de ácido. 

A ordem de reaça o em relaça o a  [H+] e  determinada reali-
zando-se um experimento ana logo ao anterior. Para tal, 
preencha as tre s buretas, separadamente, com a soluça o de 
Na2S2O3 0,2 mol L-1, com a gua destilada e com a soluça o de 
H2SO4 0,05 mol L-1. Em seguida, prepare cada uma das   
combinaço es mostradas na Tabela 4, usando para isso seis 
tubos de ensaio de volumes apropriados (ex.: ≥ 20 mL), 
identificados. Coloque todos os tubos em um banho de a gua 
a  temperatura ambiente, por um tempo suficiente para 
atingir o equilí brio te rmico, e anote a temperatura. Tam-
be m nesse caso e  importante que todas as reaço es sejam 
feitas a  mesma temperatura. 
 
A seguir, adicione o conteu do do tubo 4 (contendo 8 mL 
da soluça o de Na2S2O3 0,2 mol L-1) ao do tubo 1 que con-
te m apenas 6 mL da soluça o de H2SO4 .  
Agite rapidamente e, simultaneamente, acione o crono me-
tro. Anote o tempo decorrido ate  o aparecimento da      
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primeira leve turvação. Repita o processo para os demais 
conjuntos de tubos  (II: 5→2 e III: 6→3) e complete a Tabe-
la 5.  
 
Tabela 4. Composiça o das soluço es dos tubos de ensaio numera-
dos de 1 a 6 
 

 
 

Tabela 5. Concentraço es dos reagentes e tempo decorrido ate  a 
turvaça o da soluça o. Em todos os casos, o volume final e  sempre 
de 14 mL e todos os ca lculos foram arredondados, em funça o da 
menor precisa o no preparo das soluço es. Os tempos indicados sa o 
os decorridos entre a mistura das soluço es e o aparecimento da 
primeira turvaça o provocada pelo aparecimento do enxofre coloi-
dal. A concentraça o de tiossulfato apo s a mistura dos reagentes e  
constante (C= 0,11 mol L-1) nos tre s conjuntos de tubos de ensaio.   

 
Como no caso anterior, o objetivo e  determinar experi-
mentalmente a ordem de reaça o em relaça o ao [H+], n. As-
sim, a concentraça o de [S2O32-] foi mantida constante, vari-
ando-se apenas a concentraça o dos í ons hidroge nio. Nes-
ses termos, a lei da velocidade inicial pode ser escrita co-
mo 
 

v0= k’’[H+]n,  onde k’’ = k [S2O32-]om 
 
Fazendo-se as substituiço es e trabalhando as equaço es 
como no caso do tiossulfato, obte m-se  

 
- ln t = n ln [H+]+ constante 

 
Com os resultados obtidos e indicados na Tabela 5, onde 
[S2O32-]o e  mantida constante em 0,11 mol L-1, a ordem par-
cial da reaça o em relaça o a  [H+], (n), foi determinada pela 
inclinaça o da reta de um gra fico -ln t contra o ln [H+], como 
mostra a Figura 4. 
 
 
 
 

Tubos 
V Na2S2O3 / 

mL 
V a gua /mL 

V H2SO4 / 
mL 

1 - 0 6 

2 - 2 4 

3 - 4 2 

4 8 - - 

5 8 - - 

6 8 - - 

Combi-
naça o  

[H+]/
mol L-1 

ln [H+] t /s -ln t 
(1/t)/ 
s-1 

I: 4→1 2,4E-02 -3,73 19 -2,94 5,26E-02 

II: 5→2 1,6E-02 -4,14 23 -3,14 4,35E-02 

III: 6→3 8,2E-03 -4,80 30 -3,40 3,33E-02 

Figura 4. Determinaça o experimental da ordem de reaça o em 
relaça o a  [H+] Pela equaça o da reta, nestas condiço es, a ordem 
dessa reaça o em relaça o aos í ons hidroxo nio e  aproximadamente 
igual a 0,4.   

 
 
PARTE II 
Efeito da Temperatura na Velocidade da Reação. 
 
A constante de velocidade de uma reaça o, k, e  uma funça o 
da temperatura do meio reacional, de modo que se houver 
variaça o da temperatura durante a reaça o, a constante de 
velocidade tambe m ira  variar. Essa depende ncia so  na o 
existe se a reaça o ocorrer isotermicamente (T=constante). 
Como ja  mencionado, com poucas exceço es, a constante de 
velocidade, k, obedece a equaça o de Arrhenius [8-11] 
 
 
 
onde A e Ea sa o constantes. Aplicando o logaritmo neperia-
no,   
 
 
 
Como todos os experimentos executados nessa pra tica 
te m como base medir o tempo decorrido ate  o apareci-
mento dos primeiros vestí gios de turvaça o provocada pela 
presença de enxofre coloidal, apo s a mistura dos reagen-
tes, a  concentraça o de enxofre existente no meio ao se 
parar o crono metro sera , aproximadamente, a mesma      
(C(S)), o que corresponde sempre a um ponto fixo. Em    
outras palavras, a lei de velocidade, que pode ser escrita 
como  
 
 
 
 
Sob outra forma,  
 
 
 
 
 
mostrando que a velocidade e  proporcional a (1/t), onde C

(S) e  a concentraça o do enxofre em t=(tm ⎯ to), onde tm e  o 
tempo medido e to =0 s.  
 
Assim, como a velocidade e  diretamente proporcional a  
constante de velocidade, (k), para condiço es na o isote rmi-
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cas, a velocidade sera  enta o inversamente proporcional ao 
tempo (t), o que permite escrever que  
 
 
 
 
Enta o, construindo um gra fico ln (1/t) em funça o do inver-
so da temperatura absoluta (1/T), se deve obter uma reta 
cujo coeficiente angular correspondera  a (⎯Ea/R). Dado 
que R = 8,314 J K-1 mol-1 , e  possí vel calcular a energia de 
ativaça o Ea em kJ mol-1. 
 
Para colocar a teoria em pra tica, coloque 4 mL da soluça o 
de Na2S2O3 0,2 mol L-1 em 4 tubos de ensaio (numerados de 
1 a 4) e 4 mL da soluça o de H2SO4 0,05 mol L-1 em outros 
quatro tubos (numerados de 5 a 8), conforme mostra a   
Tabela 6. 
 

      Tabela 6. Quantidade das soluço es para cada combinaça o. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
Mergulhe os tubos 1 e 5 em um be quer com a gua a  tempe-
ratura ambiente e registre o valor apo s cerca de 5 minu-
tos. Em seguida, adicione o conteu do do tubo 5 ao tubo 1. 
Agite vigorosamente e cronometre o tempo ate  o apareci-
mento dos primeiros sinais de turvaça o, mantendo o con-
teu do do meio reacional no be quer com a gua. 
 
Aumente a temperatura da a gua do banho em relaça o a  
temperatura anterior e repita o processo com os tubos 6 e 
2, mantendo a temperatura constante. 
 
Substitua a a gua do banho no be quer por a gua a  tempera-
tura ambiente e adicione gelo ate  que a temperatura esteja 
abaixo da temperatura ambiente. Mantenha a temperatura 
do banho e mergulhe nele os tubos 7 e 3 nele e aguarde 
por cerca de 5 minutos. Se necessa rio, adicione pequenos 
pedaços de gelo ao banho.  
 
Repita o procedimento para os tubos 8 e 4 com uma ainda 
mais baixa que a do procedimento anterior. Neste caso, 
pode ser mais eficiente realizar o experimento em um  
banho de gelo e a gua em equilí brio, pois e  mais fa cil man-
ter sua temperatura constante. Lembre-se sempre de me-
dir a temperatura de cada banho. Como alternativa, se  
disponí vel, use um banho termosta tico. 
 
 

Tubos de  
ensaio 

Volume de 
Na2S2O3 /mL 

Volume de 
H2SO4 /mL 

1 4 --- 

2 4 --- 

3 4 --- 

4 4 --- 

5 --- 4 

6 --- 4 

7 --- 4 

8 --- 4 

Tabela 7. Tempo decorrido ate  o aparecimento dos primeiros 
sinais de turvaça o apo s a mistura das soluço es de tiossulfato e de 
a cido, em diferentes temperaturas. Os conjuntos de tubos foram 
ordenados da menor para a maior temperatura e o volume final 
para todas as misturas e  de 8 mL. 

 
Realizando os ca lculos e construindo um gra fico, obte m-se 
a reta descrita na Figura 5. 
 

 

 

 

 

 
 
 
 
 
 
 

Figura 5. Gra fico ln (1/t) vs (1/T), obtido usando  uma planilha 
eletro nica. A energia de ativaça o pode ser calculada usando o 
coeficiente angular da reta. 

 
Nas condiço es experimentais descritas nesse trabalho, se 
pode escrever que 
 

⎯ (Ea/R) = ⎯ 4912 
 
Sabendo que R=8,314 J mol-1 K-1,  
 

Ea= 4912 x 8,314 = 40838,4 Jmol-1 = 40,84 kJ mol-1  
 
Sabendo que 1 kJ=0,239 kcal 
 

Ea= 40,84 kJ mol-1 = 9,76 kcal mol-1 
 

O objetivo deste experimento e  determinar os principais 
para metros cine ticos da reaça o entre os í ons tiossulfato em 
meio a cido e calcular o valor da Energia de Ativaça o envolvi-
da nesse processo, medindo-se o tempo necessa rio para se 
observar os primeiros indí cios turbidez, resultado da forma-
ça o do enxofre coloidal.  
 
Essa reaça o ja  foi bastante estudada em meio a cido, dada a 
sua importa ncia no estudo das soluço es coloidais [17-21]. 
Aparentemente ela e  muito simples,  
 

Conjuntos  T/K t/s 
(1/T)/  

K-1 
ln (1/t) 

I 281 57 3,56E-03 -4,05 

II 288 43 3,47E-03 -3,76 

III 309 13 3,24E-03 -2,57 

IV 317 8 3,15E-03 -2,08 

Discussão e comentários 
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mas parece tratar-se de um sistema complexo[20]. A rea-
ça o e  catalisada por a cido, o que significa que a concentra-
ça o de a cido deve ter alguma influe ncia na velocidade de 
produça o de uma concentraça o de equilí brio de í ons 
HS2O3–. Esse í on seria um intermedia rio reativo, reagindo 
ainda mais com í ons tiossulfato adicionais, produzindo 
í ons polime ricos contendo mu ltiplos a tomos de enxofre. 
Quando a cadeia de a tomos de enxofre em um í on polime -
rico se torna suficientemente longa, ela “se fecha” sobre si 
mesma para formar um anel de enxofre elementar (S8). 
Uma das propostas de mecanismo de reaça o indicam que 
os seguintes passos tomam parte no processo de conver-
sa o do tiossulfato em enxofre seria 

Entretanto, os detalhes teo ricos e pra ticos envolvidos na 
determinaça o dos mecanismos dessa reaça o na o foram 
abordados porque envolvem outros conceitos que na o se 
enquadram nos objetivos prima rios desse artigo. 
 
Note tambe m que a maioria dos trabalhos originais faz uso 
do a cido clorí drico como reagente, mas ha  quem empre-
gue o a cido sulfu rico[22]. Aparentemente na o ha  diferença 
na utilizaça o de um a cido ou outro, a na o ser, talvez, no 
ajuste da força io nica, que na o foi considerada nesse traba-
lho. Mas o uso do H2SO4 em lugar do HCl pode ter ainda 
uma funça o dida tica, porque induz a necessidade de se 
calcular corretamente a concentraça o dos í ons hidroxo nio 
(simplificadamente, H+) nas soluço es de trabalho.  
 

Apesar da complexidade do sistema quí mico e de todos os 
procedimentos pra ticos terem sido executados sem o rigor 
analí tico deseja vel, os resultados encontrados foram bem 
satisfato rios. Sob as condiço es aqui descritas, bem menos 
rigorosas, observa-se que os resultados se mostraram “bem-
comportados”, resultando em gra ficos consistentes e de  
razoa vel precisa o. A lei de velocidade nesse caso pode ser 
escrita como  
 
 
 
 
Os dados descritos e comentados na literatura [21], tam-
be m baseados no tempo decorrido ate  o aparecimento dos 
primeiros vestí gios de turvaça o (te cnica do ponto fixo), 
indicam valores de (m=1,4 ± 0,1) e (n=0,51 ± 0,05), que  
resultaria na lei de velocidade  
 
 
 
 
 
Esses valores sa o muito pro ximos dos determinados a partir 
dos dados experimentais descritos nesse trabalho. Observe 
tambe m que o valor encontrado para a Energia de Ativaça o, 
calculada a partir do gra fico ln(1/t) vs (1/T) e dos dados 
experimentais mostrados na Tabela 7, foi de 40,84 kJ mol-1 

(equivalente a 9,76 kcal mol-1), muito pro ximo de 11,0 kcal 
mol-1 (equivalente a 46,02 kJ mol-1) mencionado na litera-
tura [21]. 
 
Mas ainda e  preciso esclarecer outro ponto. Na tentativa de 
se determinar a ordem de uma reaça o, e  muito comum se 
aplicar diretamente os dados obtidos experimentalmente 
nas equaço es das  leis de velocidade integradas, como des-
critas na Tabela 1. Entretanto, esse procedimento deve ser 
usado cuidadosamente. Por exemplo, observe os gra ficos 
mostrados na Figura 6, obtidos usando os dados experi-
mentais.  

 
Fi-

gura 6. Gra fico da variaça o da concentraça o de tiossulfato contra 
o tempo de reaça o, usando os dados experimentais contidos na 
Tabela 3.   
 

Teoricamente, se a reaça o de decomposiça o dos í ons tiossul-
fato em um meio a cido fosse uma reaça o de primeira ordem 
(parcial), a construça o de um gra fico [S2O32-] vs t deveria 
mostrar uma diminuiça o exponencial da concentraça o de 
tiossulfato em relaça o ao tempo de reaça o, mas  a curva 
ajustada na o e  uma exponencial (Figura 6a). Ale m disso, 
ao se linearizar essa curva observa-se uma inconveniente 
dispersa o de pontos (Figura 6b), indicando que essa na o 
deve ser exatamente uma reaça o de primeira ordem,    
como ja  demonstrado nesse artigo. 
 

Alternativamente, tambe m e  possí vel determinar a ordem 
de reaça o parcial se a velocidade de reaça o for conhecida 
em dois pontos. Por exemplo, a ordem de reaça o (m)    
poderia ser calculada conhecendo-se  
 
 
 

Adendo 

https://creativecommons.org/licenses/by-nc-sa/4.0/


11 

Rev. Chemkeys, Campinas, SP,  v.6 e024001, 2024 - ISSN 2595-7430. 

e, dividindo-se uma equaça o pela outra, 
 
 
 
 
de modo que, aplicando-se o logaritmo neperiano, tem-se 
 
 
 
 
Nesse caso, a u nica informaça o necessa ria para se deter-
minar a ordem parcial de uma reaça o e  conhecer a veloci-
dade de reaça o  em duas concentraço es distintas. 
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