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1. INTRODUCAO

“O equilibrio quimico € um estado dinamico em que as reagdes direta e inversa ocorrem
com velocidades iguais, sem que haja mudanca na concentracdo dos participantes da
reacao’.

A reacdo direta ocorre no sentido da esquerda para a direita da equacédo quimica (ou seja,
consumindo o reagente e formando o produto), ja a reagdo inversa, ocorre no sentido da
direita para a esquerda da equacdo quimica (consumindo o produto e formando
reagente).

direta
aA+bB ¢ » cC+dD
inversa

Uma equacéo € dita reversivel quando a mesma pode ocorrer nos dois sentidos e entéo a
notacao usada é “«”.

Assim que a reacdo direta é iniciada, a inversa também ocorre sem que haja o
esgotamento de algum dos reagentes. A reagao reversivel parece “parar’ em algum
momento, em um ponto intermediario chamado estado de equilibrio. Porém o que ocorre
€ que a velocidade da reacao direta é igual a velocidade da reacao inversa e, portanto, as
concentracfes de reagentes e produtos permanecem constantes. Neste momento temos
entdo o chamado equilibrio quimico.

Considerando a equacéao geral:

L
A+ B C+D
Va

Temos que vi € a velocidade da reacéo direta e vz a velocidade da reacao inversa.

No inicio, v1 € 0 maximo porque as concentracdes de A e B apresentam valores maximos,
enquanto v é igual a zero, porque C e D ainda ndo foram formados. A medida que a
reacao ocorre, A e B diminuem, e C e D aumentam, portanto, vi diminui e v2 aumenta, até
gue as duas velocidades se igualem. No instante em que vi = v2, podemos dizer que o
sistema atinge o estado de equilibrio.

Grafico 1- velocidade e concentracdo em relagdo ao tempo.
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Fonte: Adaptada de http://educacao.globo.com/quimica/assunto/equilibrio-quimico/equilibrio-quimico-e-
constante-de-equilibrio.html - Acesso em: 16/05/2019
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2. CLASSIFICACAO

Os equilibrios quimicos podem ser classificados como homogéneos e heterogéneos.

2.1 Equilibrio Homogéneo

E aquele em que todos os participantes da reacdo se encontram em uma Unica fase.
Portanto, classificamos o sistema como sendo homogéneo.

Ha(g) + 12(9) = 2HI(9)
HCN(aq) = H*(aq) + CN~(aq)

2.2 Equilibrio Heterogéneo

E aquele em que os participantes da reacdo se encontram em mais de uma fase.
Portanto, classificamos o sistema como sendo heterogéneo.

C(s) + 02(g) = CO2(g)

3. CONSTANTE DE EQUILIBRIO QUIMICO
3.1 Constante de equilibrio (K¢)

Podemos calcular as concentracbes dos reagentes e dos produtos a partir da
concentracéo inicial dos reagentes e as condi¢cdes em que a reacdo foi conduzida.

Vamos considerar a reacdo de formagdo do NO: a partir do N204. Escrevendo a
expressao da velocidade da reacéo direta e inversa temos:

Equacéao Geral: v=k [A]*- [B]Y

Assumindo que esta reacdo seja elementar (ocorra em apenas uma fase), podemos
escrever os coeficientes estequiométricos como expoente na lei da velocidade.

Reacdo Direta: N2Os— 2 NO2, vi= Kz - [N204]*
Reagdo Inversa: 2 NO2 — N204, V2= ka2 - [NO2)?
Como vi= V2

k1 [N204]! = ka2 - [NO2J?

mas como ki e k2 sdo constantes:

ki [NO,J? [NO,]

k2 [N;04] © [N,04]
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Kc é chamada constante de equilibrio e sé pode ser calculada a partir das concentracdes
de equilibrio. Generalizando temos:

K.= [produtos]

[reagentes]

K.= [C]°x [D]4..
[A]® x [B]"...
Observacoes:
a) A constante de equilibrio K¢ varia com a temperatura;

b) Quanto maior o valor de K¢, maior o rendimento da reacéo, jA& que no numerador temos
os produtos e no denominador os reagentes. Portanto, comparando valores de K¢em
duas temperaturas diferentes, podemos saber em qual destas a reacao direta apresenta
maior rendimento;

c¢) O valor numérico de K. depende de como é escrita a equagao quimica.

Por exemplo:

[H,)2-[1,]2
H,+ 1, = 2HI

__[HIP
2 [Hy] (1]
K, 2K,

Por este motivo devemos escrever sempre a equagao quimica junto com o valor de K.

d) A constante de equilibrio € adimensional, ou seja, ndo possui unidade.

Figura 1 — Calculo da constante Kc

280.(8) + 0.(8) = 250,(g) K.=99-10"* N:(8) + 0,(8) = 2NO(® K=10-107
Valor relativamente alto Valor relativamente baixo
0 numerador ¢ 9.9 - 107 O denominador é 1,0 - 10™
vezes maior que o SO. P . vezes maior que o [N(-)]Z =
denominador. [ 23] i =99-10 - numerador. W = 1'0 10
No equilibrio ha mais [S()zl i [02] No equilibrio ha mais 2 2
produto do que reagente. reagente do que produto.

Fonte: https://descomplica.com.br/blog/quimica/resumo-equilibrio-quimico/ - Acesso em: 16/05/2019
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3.2 Constante de equilibrio em termos de Pressfes Parciais (Kp)

Quando os componentes do equilibrio sdo substancias gasosas, além da constante K,
podemos expressar a constante de equilibrio em termos de pressdes parciais (Kp).

Assim para a reagao:

aA + bB(g) = cCg + dD(y
a constante de equilibrio pode ser expressa na seguinte férmula:

, € 7 sl
_(p(_-} -pr,J

G =
P : b A ~ ..
(pa)*-(pp) Constante de equilibrio em termos de pressodes parciais Kp

Portanto, concluimos que K, é a razdo entre o produto das pressfes parciais dos
produtos gasosos e o produto das pressdes parciais dos reagentes gasosos, estando
todas as pressOes elevadas a expoentes iguais aos respectivos coeficientes, na equacao
guimica balanceada.

Por exemplo:

Haw) + l2g) = 2Hl(g)
s V(VPIIVIV]—

l (Pn3] (Pl:)

Observacao: Para equilibrio em sistema heterogéneo, o estado solido ndo participa das
expressoes K e K, 0 estado liquido participa somente de K¢, e 0 estado gasoso participa
das duas expressoes.

A relagéo entre as constantes, Kc e Kp pode ser expressa genericamente por:
K, = Kc - (RT)™

Onde:

n — variagdo da quantidade em mols (diferenca entre a quantidade em mols dos produtos
e reagentes).

K¢ — constante de equilibrio em termos de concentracdo molar.
Kp — constante de equilibrio em termos das pressdes parciais.
T — temperatura absoluta.

R — constante dos gases.

GRAU DE EQUILIBRIO (a)

O grau de equilibrio é a relacdo entre a quantidade de matéria (em mol) que reagiu (até
atingir o equilibrio) e a quantidade de matéria inicial no sistema para cada espécie. Ele
pode ser expresso como nimero puro ou como porcentagem. Considere o exemplo a
sequir:
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quantidade em mols que reagiu
o= =

quantidade inicial em mols
Note que:0<as<1ou0<a=<100%

Todas as reacfes inicialmente possuem a = 0, pois ndo ha produto ainda. Porém o
reagente vai sendo consumido até que atinja o equilibrio quimico (concentracdo néo varia
mais). Quanto mais a € préximo de 1 (100%), maior o rendimento da reacao.

Exemplo:
Consideramos a reagao:
A—B+C

No inicio, encontramos 2,00 mols de A e no equilibrio sdo encontrados 0,80 mols de A
sem reagir. Concluimos, entdo, que reagiu 2,00 — 0,80 = 1,20 mols de A. O grau de
equilibrio fica:

1,2

2,0

a= a=0,60 a=60%

Concluindo, podemos dizer que, quanto maior o valor de a no equilibrio, encontramos
menor sobra de reagentes em maior quantidade de produtos. Quanto menor o valor de a
no equilibrio, encontramos muita sobra de reagentes e pouco produto.

. QUOCIENTE DA REACAO (Qc)

Qc representa a relagédo entre as concentragdes (em mol/L) dos membros da reagdo em
gualquer momento, inclusive naqueles em que o equilibrio ainda ndo esteja estabelecido.
Qc é calculado da mesma maneira que a constante de equilibrio (Kc), assim,
conseguimos analisar se o sistema atingiu o equilibrio ou néo através da relacéo entre Qc
e K¢ da seguinte forma.

Se % = 1, o sistema esta em equilibrio.

Qe
Ke

Se = # 1, o sistema esta em desequilibrio.

EXEMPLO (célculo de Qc):

Consideremos a seguinte reacao reversivel entre os gases tetréxido de dinitrogénio
(N20O4) e o dioxido de nitrogénio (NO2):

N204(g) <> 2 NO2(g)

Qc=[NO2]* e Kc=[NOyJ
[N204] [N204]

Para essa reacdo sabemos que o valor de Kc é 0,2.
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Digamos, entdo, que sejam realizados trés experimentos com essa reacdo a mesma
temperatura e que foram encontradas as concentracdes em matéria (em mol/L) para
essas substancias. Essas respectivas concentragdes estao alistadas na tabela abaixo:

Substincias: [NO4] [N204]

Experimento I: 4 mol/L 4 mol/L
Experimento II: | 02 mol/L | 0.2 mol/L
Experimento ITI: | 0,06 mol/L | 0,06 mol/L

Concentragfes de substancias obtidas em experimentos diferentes

Agora vamos calcular o valor de Q. em cada experimento e depois relacionar com o valor

de Kc:

Experimento I:
Qc = |NOZ|2

[N204]

Qc =(4)?
4

Qc=4

Experimento Il:

Qc = |N02|2

[N2O4]

Qc = !0,2!2

0,2

Qc=0,2

* Relacionando com Kc:

Experimento I:

Qc=_4_
Ke 0,2
Q. =20
Ke

Experimento Il

Qc=_0.2
Ke 0,2
Q=1

Ke

*Analisando os resultados:

Experimento Il

Qc :|N02|2
[N204]

Q. =(0,06)?
0,06

Q. = 0,06

Experimento lI:

Q.=_0,06
Ke 0,2
0Q:=0,3

Ke

Experimento I: O valor da relacdo Qc¢/K. deu igual a 20, ou seja, um valor maior do que 1,
o que significa que o equilibrio ndo foi atingido.

Experimento II: O valor da relagédo Qc/Kc deu exatamente igual a 1, o que significa que o

equilibrio foi atingido. Desse modo, ndo ha deslocamento do equilibrio.



Experimento Ill: O valor da relagcdo Q¢/Kc deu igual a 0,3, ou seja, um valor menor do que
1, o que significa que o equilibrio n&o foi atingido.

EXEMPLO (CALCULO DE KC A PARTIR DAS CONCENTRAQOES EM EQUILIBRIO):
Um equilibrio envolvido na formacédo da chuva &cida esté representado pela equacao:
2S02(g) + O2(g) <« 2 SO3 (9)

Em um recipiente de 1 litro, foram misturados 6 mols de diéxido de enxofre e 5 mols de
oxigénio. Depois de algum tempo, o sistema atingiu o equilibrio; o nimero de mols de
trioxido de enxofre medido foi 4. Qual € o valor aproximado da constante de equilibrio?

Para encontrar a constante de equilibrio, precisamos descobrir as concentracées de SO2
e O2 no equilibrio. Uma vez que temos quantos mols de produto sdo formados no
equilibrio, basta montar a tabela respeitando a estequiometria da reacao:

Tabela 1 — Quantidade de mols na reagéo.

DADOS o 02 SOs
QUANT. 6 5 0
INICIAL
QUANT. -2X X 2X
REAGE / E
FPRADA
QUANT. NO 6-2X 5-X 2X
EQUI.

Fonte: elaborado pelo autor.

O valor de x corresponde a extenséo da reacéo. Ela permite relacionarmos a variacdo na
guantidade de determinada substancia com a variacdo na quantidade de outra
substancia. Cada unidade de x (corrigida pelo seu coeficiente estequiométrico)
corresponde a quantidade (em mols) de substancia que é:

Consumida, no caso dos reagentes;

Produzida, no caso dos produtos.

Devemos respeitar as relacdes estequiométricas de coeficientes e produtos. Assim, para
descobrir a quantidade de mols consumida ou gerada por determinado componente, 0
valor de x sempre sera multiplicado pelo coeficiente estequiométrico associado a ele.

Note que, de acordo com a equacdo da reacdo balanceada, o numero de mols
consumidos de SO; é o dobro do nimero de mols de O». Ainda, o nimero de mols de SO3;
formados é duas vezes o numero de mols de Oz consumidos. Com auxilio da tabela,
podemos afirmar que:

2X =4
X =2 mol/L



Dessa forma, as concentracdes de reagente no equilibrio sdo:

[O2]eq = 5-x [SO2Jeq = 6-2x
[O2]eq = 3 mol/L [SO2]eq = 2 mol/L
Calculando Kc:

S
ko F] T REE

EXEMPLO: CALCULO DAS QUANTIDADES EM EQUILIBRIO A PARTIR DO KC
A altas temperaturas, N2 reage com O produzindo NO, um poluente atmosférico:
N2 (g) + Oz (9) < 2 NO (9)

A temperatura de 2.000 K, a constante do equilibrio acima & igual a 4,010 Nessa
temperatura, se as concentracdes de equilibrio de N2 e O forem, respectivamente, 4,0.10°
3e 1,0.10° mol/L, qual serd a de NO? A primeira coisa a fazer é pensar na tabela. Nesse
caso, a Unica variavel que nao conhecemos € a concentracdo de NO na expressao de Kc

[{Pgnt)

- que é justamente o “x”. Construindo a tabela temos:

Tabelo 2 — Quantidade de mols no equilibrio.

DADOS ‘ N2 ‘ 02 ’ NO
QUANT. NO N3 103
EQUILIBRIO 410 110 X

Fonte: elaborado pelo autor.
Calculando Kc:

. wop e
Ke=Plod ~ @109 w0

X?*=16-10"° > x = 4- 10° mol/L

. PRINCIPIO DE LE CHATELIER

Uma vez que um sistema atinja o equilibrio, ele permanecera nessa situacdo enquanto
nao houver acdo de um agente externo sobre ele que gere alteracdes nas condicdes de
equilibrio. Se, no entanto, o sistema em equilibrio sofrer uma perturbacéo, ele reagira de
modo a minimizar seus efeitos.

De acordo com o Principio de Le Chatelier: “Quando uma forga externa age sobre um
sistema em equilibrio, este se desloca, procurando anular a acédo da forca aplicada”.

Quando a velocidade da reacdo direta aumenta, dizemos que o equilibrio esta se
deslocando para a direita - ou no sentido dos produtos. J4 quando aumenta a velocidade

9



da reacdo inversa, dizemos que o equilibrio estd se deslocando para a esquerda - no
sentido dos reagentes. Ambos 0s acontecimentos, porém, sao temporarios, pois o
sistema sempre convergird para um novo estado de equilibrio.

Para avaliar a influéncia das perturbagBes sobre o equilibrio, podemos pensar no
funcionamento de uma gangorra: quando adicionamos uma carga no lado direito, ele se
torna mais pesado e tende a perder altura. Desse modo, para equilibrd-la, uma carga
deve ser também adicionada ao lado esquerdo. A retirada da carga de um dos lados tem
efeito analogo: para garantir o equilibrio, devemos remover a carga no lado oposto
também.

FATORES QUE ALTERAM O ESTADO DE EQUILIBRIO
7.1 Efeito da presséo

Uma modificacdo na pressao em um sistema so altera o equilibrio em sistemas com um
ou mais reagentes em fase gasosa. Quando aumentamos a pressdo sobre um sistema
em equilibrio dessa natureza, a temperatura constante, ele reage no sentido da reacao
capaz de diminuir esse aumento e vice-versa.

De maneira geral: Aumento da presséo favorece o sentido com menor quantidade em mol
de gas (menor volume). A diminuicdo da pressdo favorece o sentido com maior
guantidade em mol de gas (maior volume)

Exemplo:

2502 + Ogq) -—= 2503y

2 mol 1 mol 2 mol
l | |
3mol 2 mol
Maior Menor
guantidade de gquantidade de
mols mols

Lembre-se que a variacdo na pressao total so afeta reagentes na forma de gas. Assim, no
caso de equilibrios heterogéneos em que temos solidos e gases ou liquidos e gases, para
avaliar o efeito da pressdo contamos apenas as quantidades de elementos gasosos.
Observe o exemplo abaixo:

CaCOsz(s)«> Cal 5+ COz (g

@ mols 1 mols

Somente a variacdo na pressao parcial de CO; afeta o equilibrio.

10
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7.2 Efeito da temperatura

A variacdo de temperatura € o Unico fator externo que, além de provocar deslocamento no
equilibrio quimico, também altera o valor de Kc. Em um sistema em equilibrio sempre
temos duas reacdes: a endotérmica, que pode ser o sentido direto ou o inverso,
dependendo do valor de entalpia da reagdo, (AHR) e a exotérmica, que serd o sentido
oposto.

Por convencao, o valor de AHR sempre se refere ao sentido direto da reacdo (lembre-se
de que ele pode ser calculado a partir da subtracdo entre a entalpia de formacéo de
produtos e reagentes). Quando a reacéo direta é exotérmica, ela libera calor no sentido

direto (AHR < 0) e absorve no sentido inverso. Quando a reagdo é endotérmica, ela
absorve calor no sentido direto (AHR > 0) e libera no sentido inverso.

O aumento de temperatura de um sistema em equilibrio favorece mais o sentido da
reacdo endotérmica. A diminuicdo de temperatura de um sistema em equilibrio, no
entanto, favorece o sentido da reacdo exotérmica. Lembre-se de que AH >0 indica que o
processo € endotérmico, ja AH < 0, que o processo € exotérmico.

Exemplo:
Considerando a reacdo hipotética, sob pressdo e concentragdo constantes:
A(g) < B(g), AH > 0 (reagao endotérmica)

Se aumentarmos a temperatura, o equilibrio se desloca para direita e o rendimento
aumenta.

Se diminuirmos a temperatura, o equilibrio se desloca para esquerda.

Agora, seja a reacao hipotética, sob pressado e concentracdo constantes:
B(g) & A(g), AH < 0 (reacao exotérmica)

Se aumentarmos a temperatura, o equilibrio se desloca para esquerda e o rendimento
diminui.

Se diminuirmos a temperatura, o equilibrio se desloca para a direita e o rendimento
aumenta.

7.3 Efeito da concentracéo

O efeito da concentracdo serd estudado em sistemas nos quais a temperatura permanece
constante. Considere o equilibrio de sintese de aménia, um importante fertilizante:

N2(g) + 3H2(g) < 2NHs(g)

Se adicionarmos ao meio reacional N2 ou Hz, aumentaremos o numero de choques
efetivos entre esses reagentes. Desse modo, o sistema favorecera a formacédo de NHs, de
modo a minimizar a perturbacdo gerada pela adigdo. Em outras palavras, a velocidade da
reacao direta sera aumentada.
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Todavia, se adicionarmos NHsz, estaremos promovendo maior numero de choques
efetivos entre moléculas de produtos. Entdo, dessa vez o sistema promovera aumento da
concentracdo de N2 ou H> em equilibrio. Nesse caso, a velocidade da reacao inversa sera
privilegiada.

A adicdo de uma substancia (reagente ou produto) em um equilibrio, de modo geral,
favorece o sentido de consumo dessa substancia. Analogamente, a remo¢ao de uma
substancia em um equilibrio, de modo geral, favorece o sentido da formacdo dessa
substancia.

Generalizando, a adicdo de reagentes a qualquer sistema em equilibrio o desloca no
sentido dos produtos. Ja a adicdo de produtos a um sistema em equilibrio o desloca no
sentido dos reagentes.

Podemos também retirar N> ou H> do meio reacional. Nesse caso, 0 aumento dos
choques efetivos seria entre as moléculas de NHs. Assim, o sistema facilitara a formacéo
de N2 e H2, uma vez que o NHz em excesso precisa ser consumido.

Contudo, se for diminuida a concentracdo de NHs, o efeito sera o oposto: a formacédo de
NHs sera favorecida. Note que dessa vez sdo 0S reagentes que estdo em maior
guantidade.

Universalizando, a remocéo de reagentes de qualquer sistema em equilibrio o desloca no
sentido dos proprios reagentes. Por outro lado, a remoc¢ao de produtos de um sistema em
equilibrio o desloca no sentido dos respectivos produtos.

7.4 Efeito do catalisador

Para que uma reacgao quimica ocorra, reagentes devem romper a “barreira energética” -
chamada de Energia de Ativacdo (EA) - que os separa dos produtos. Quanto maior a EA,
mais lenta é a reacdo. Quando o obstaculo energético € vencido, forma-se primeiramente
o complexo ativado - uma estrutura instavel e intermediaria entre reagentes e produtos,
na qual as ligacdes quimicas entre reagentes sao enfraquecidas e as entre produtos
estdo em formacéo. Cuidado: ndo confunda as grandezas AHR e EA:

EA corresponde a menor energia necessaria aos reagentes para a formacao do complexo
ativado;

AHR representa uma medida da diferenca energética entre reagentes e produtos.
Assim, podemos fazer a seguinte representacdo do caminho de reacao:

Grafico 2 — Reagdo com e sem catalizador.
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O catalisador possibilita um novo caminho para a reacdo. Quando adicionado, ele forma
com o reagente um novo intermediario de reacdo que exige menor energia de ativagéo,
fazendo com que a reagdo se processe de maneira mais rdpida. No final do processo, o
catalisador é regenerado sem sofrer alteracdo permanente, ou seja, ele ndo é consumido.

Dessa maneira, sua concentragdo ndo sofre alteracdo ao longo da reagéo quimica. Como
o catalisador aumenta a velocidade das reacdes direta e inversa igualmente, a sua adi¢cao
provoca a diminuicdo do tempo necessario para que esse equilibrio seja atingido.

Importante: Catalisadores ndo deslocam o equilibrio! Ou seja, ndo alteram as
concentracdes em equilibrio (valor de Kc e Kp) ou o rendimento obtido no processo.

Devemos ter cuidado para ndo confundir o efeito da variagdo de temperatura e do
catalisador: Ambos diminuem o tempo - energia - necessarios para atingir o equilibrio
quimico.

No entanto, o uso do catalisador acarretara em um equilibrio com as mesmas
concentragcdes obtidas se ele ndo for usado. Enquanto isso, a variagdo da temperatura
desloca o equilibrio, gerando alteracdo nas quantidades de reagentes e produtos - no
valor de Kc.

Os catalisadores aceleram igualmente as reacfes direta e inversa, de forma que nenhum
dos sentidos do equilibrio € favorecido. A presenca de um catalisador fara com que o
sistema atinja o equilibrio mais rapidamente.

Por diminuir a energia necessaria para que reacdes em equilibrio ocorram, catalisadores
sdo amplamente usados na industria quimica, por vezes combinados com condi¢cdes de
reacao severas.
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