EQUILÍBRIO-QUÍMICO

CONCEITOS BÁSICOS

Reação Reversível é aquela que se processa simultaneamente nos dois sentidos (direto e inverso).

	   PC(5(g) 
	PC(3(g) + C(2(g)


Equilíbrio Químico é um estado dinâmico no qual a velocidade da reação direta (v1) é igual à velocidade da reação inversa (v2).

Grau de Equilíbrio (() é a relação entre o número de mols de um dado reagente que foram gastos durante a reação e o número de mols do mesmo no início da reação.

Constante de Equilíbrio (Kc ou Keq) é a relação entre a concentração molar dos produtos e a concentração molar dos reagentes.

	




OBS: Para equilíbrios gasosos, podemos expressar a constante de equilíbrio em termos de pressões parciais de reagentes e produtos. Nesse caso, utilizamos o símbolo Kp para essa constante.

Dada a equação genérica:

	aA + bB               cC + dD


Temos:

	


	e
	




DESLOCAMENTO DE EQUILÍBRIO

Princípio de Le Chatelier (princípio da “fuga ante a força”):

	“Quando uma força atua sobre um sistema em equilíbrio, este se desloca de modo a procurar anular a ação da força aplicada”.


Aumentando-se a pressão sobre um sistema em equilíbrio, este se desloca para o lado onde ocorre contração de volume, ou seja, para o lado onde há menor número de moles de gases. De maneira análoga, ao se diminuir a pressão, o deslocamento ocorre para o lado onde há expansão de volume.

Numa reação reversível se a reação direta é exotérmica, a inversa é endotérmica e vice-versa. Aumentando-se a temperatura de um sistema em equilíbrio, haverá um deslocamento para o lado que absorve calor, favorecendo-se o sentido endotérmico. Ao se diminuir a temperatura o deslocamento se dá para o lado que libera calor, favorecendo o sentido exotérmico.

Um aumento na concentração de uma das substâncias presentes num sistema deslocará o equilíbrio para o lado oposto ao que estiver essa substância. Ao contrário, diminuindo-se sua concentração, o equilíbrio será deslocado para o mesmo lado em que essa substância se encontra.

OBS1: Ao se variar a concentração, a constante de equilíbrio (Kc) não se altera.

OBS2: Catalisador não desloca o equilíbrio apenas diminui o tempo para o seu estabelecimento.

	Lado de menor volume (contração)
	
	Lado de maior volume (expansão)

	
	
	

	Sentido endotérmico
	
	Sentido exotérmico

	
	
	

	Lado oposto ao que se encontra a substância
	
	Mesmo lado em que se encontra a substância


EQUILÍBRIO IÔNICO

Equilíbrio iônico é um caso particular de Equilíbrio Químico em que aparecem íons.

A constante de equilíbrio de um eletrólito é chamada constante de ionização (para compostos moleculares) ou constante de dissociação iônica (para compostos iônicos).

	Notação:

	Ki ( para compostos moleculares, em geral

	Kd ( para compostos iônicos, em geral

	Ka ( para ácidos

	Kb ( para bases


Para o equilíbrio:

	BA(aq)               B+(aq) + A((aq)


temos:

	




Grau de ionização ou de dissociação iônica (() é a relação entre o número de mols dissociados e o número inicial de mols.

Quando temos um eletrólito fraco, como por exemplo o ácido fraco HA (HA            H+ + A(), e à sua solução adicionamos um seu sal BA(BA           B+ + A(), a presença do íon A( irá deslocar o equilíbrio do ácido para a esquerda, segundo o princípio de Le Chatelier, diminuindo assim a ionização desse ácido, tornando-o mais fraco. A esse fenômeno é dado o nome de EFEITO DO ÍON COMUM.

OBS: Considerando-se que os valores de Ka e Kb são muito pequenos, tornou-se usual, por questão de praticidade, expressá-los através de logaritmos, segundo as definições:

	pKa = -log Ka
	e
	pKb = -log Kb


Ex: K1 = 7,5 . 10-3 ( pK1 = 2,12


K2 = 2,0 . 10-7 ( pK2 = 6,70


K3 = 1,0 . 10-12 ( pK3 = 12,00

Notamos, então que, quanto menor for o valor de K, maior será o valor correspondente de pK.

EQUILÍBRIO IÔNICO NA ÁGUA

Para a equação de ionização da água pura.

	H2O             H+ + OH(


temos:

	




Essa ionização pode ser comprovada pela condutividade elétrica da água pura. Como essa condutividade é extrema-mente baixa, concluímos que sua ionização é extremamente fraca, i.e., terá valores muitíssimos pequenos para K.

Da constante de equilíbrio, resulta a equação:

	K . [H2O] = [H+] . [OH(]





(
	Kw = [H+] . [OH(]


Ao produto K . [H2O] damos o nome de produto iônico da água (Kw).
Medidas experimentais mostram que, a 25º, Kw vale, aproximadamente 10-14.

Para um litro de água a 25º C

	Kw = 10-14 (íons - g/()2


Para a água pura ( [H+] = 10-7; [OH(] = 10(7
Em soluções ácidas ( [H+] > 10(7; [OH(] < 10(7
Em soluções básicas ( [H+] < 10(7; [OH(] > 10(7
Para evitar o uso de expressões matemáticas com expoentes negativos, o químico Sorënsen propôs as seguintes definições:

DEFINIÇÕES DE SORËNSEN

	pH = -log[H+]
	
	pOH = -log[OH(]


	[H+] = ( . N
	
	[OH(] = ( . N


	pH = 14 - pOH
	
	pOH = 14 - pH


	pH + pOH = 14


OBS: lembre-se ainda que:

	N =       .x


ESCALAS DE PH E POH

OBS:

	( [H+]      ( acidez do meio      ( [OH(]     ( basicidade

	( [OH(]    ( basicidade            ( [H+]        ( acidez


A medida do pH de uma solução é feita com o auxílio de instrumentos chamados pH metros. No entanto, se quisermos apenas determinar o caráter da mesma, contamos com o auxílio dos Indicadores Ácido-Base, que são substâncias que mudam de cor em certa faixa de pH, que se chama ponto de viragem.

Veja agora alguns exemplos de indicadores:

- alaranjado de metila

- azul de bromotimol

-fenolftaleína
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