EQUILIBRIOS:

QUIMICO
E
IONICO







Reacoes completas ou irreversiveis

8 Sao reacoes nas quais os reagentes sao
E totalmente convertidos em produtos, nao
5 havendo “sobra” de reagente, ao final da
[« ] reacao !

o

o

2 Exemplo:
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HCI ., + NaOH, — NaCl_, + H,0,

Essas reacoes tem rendimento 100 %!




Reacoes incompletas ou reversiveis

\

- reacoes de esterificacao
CH,COOC,H. + H,0

8 Sao reacoes nas quais os reagentes nao
E sao totalmente convertidos em produtos,
5 havendo “sobra” de reagente, ao final da
[« ] reacao !

o

E Exemplo:
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CH,COOH + C,H.OH

Essas reacoes tem rendimento <100 %!




A reversibilidade de uma reacao pode
ser relacionada com o seu rendimento !

8 Para a reacao gasosa (com baixo rendimento) :
-
a Concentracdo A
(mol/L)
g Reacao com baixo rendimento
@
= [CO] = [H:0]
-
(<]
11
[CO2] = [He]

tempo
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A mesma reacao, com alto rendimento
co + HzO‘ ‘COZ + Hz

Concentragao
(mol/L) A

Reacao com alto rendimento

[CO2] = [H2]

[CO] = [H0]

tempo




Sob o ponto de vista da cineética

quimica, as reacoes reversiveis

podem ocorrer em dois sentidos

(direto e inverso) representados
por

) 4

R P

com uma velocidade direta (v ; .¢,
ou v,) e uma velocidade inversa

(vinversa ou Vz)-
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Considerando-se uma reacao quimica
genérica:

aA + bB xX +vyY
A velocidade direta sera:
v, = k, [A]°[B]°

a qual diminui com o passar do tempo.

A velocidade inversa sera:
v, = ky [XPIY)

que no inicio é nula e vai aumentanto !
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A medida que a reacao avanca a
velocidade direta val diminuindo e
a inversa aumentando, até o
momento em que as duas tornam-
se iguais e a velocidade global
nula!

vdireta = vinversa

v, = kg [A][B)? e v, =k, [XIY)

Esse momento é chamado de
Equilibrio Quimico.



As variacoes de velocidade direta e inversa, ateée
alcancar o equilibrio, podem ser representadas pelo
diagrama abaixo.

velocidades e equilibrio

equilibrio quimico

&

velocidade | , ,
- O velocidade direta
| W velocidade inversa
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Se as duas velocidades (direta e inversa) sao
iguais ao atingir o equilibrio, entao:
V=V,
k,[A]?[B]° = kIX][Y}Y

isolando os termos semelhantes resulta:

V 4

&:C;CE:K = C,2=[A]?, .
k. C,.C,
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CAa . C b ,... — concentracoes molares de A, B,...

KC = constante de equilibrio (concentracoes)
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Algumas reacgoes e as constantes K_

(em funcao de concentracoes)

Reacao Constantes
N, + 3H, — 2NH, K. = [NH;]2 / [N,].[H,]3
PCI; —PCI; + CI, K. = [PCL;].[CL,] / [PCL]
SO, +1/20, — SO, K. = [SO,]/ [SO,].[0,]"?2
2H,+S, ~— 2H,S K_ = [H,S]2 / [H,]2.[S,]

Generalizando

K. = [Produtos]? / [Reagentes]"
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Equilibrio quimico em reacoes gasosas

Considere a formacao da amoénia, que ocorre em fase gasosa,
num balao de volume V, em certa temperatura T sendo que
cada gas exerce uma pressao parcial P,

N>y + 3Hy,




Equilibrios em reacoes heterogéneas

Ha certas reacoes, nas quais se estabelece equilibrio,
em que reagentes e/ou produtos encontram-se em
estados fisicos distintos, como por exemplo:

1 - CaC03(s) = = cao(s) w coz(g)
Il - NH,Cl,, —— NH;, + HCl,,

Nesses casos, como a concentracao dos componentes
solidos nao variam, as constantes nao incluem tais
componentes.

1 - Kc= [cozl e Kp = PCOZ
Il - K. =[NH;L.[HCI] e K, = P, - Pyus

o
O
=
=
o
o
=
—
=
=
C
1]




V 4

V 4

o
O
=
=
o
o
=
—
=
=
(<}
1]

Deslocamento do equilibrio quimico

(Principio de Le Chatelier ou equilibrio mével)

“Quando um agente externo atua sobre uma
reacao em equilibrio, o mesmo se deslocara
no sentido de diminuir os efeitos causados
pelo agente externo”.

Os agentes externos que podem deslocar o
estado de equilibrio sao:

1. variacoes nas concentracoes de reagentes ou
produtos;

2. variacoes na temperatura;

3. variacoes na pressao total.
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1 - Influéncia das variacoes nas concentracoes

* A adicao de um componente (reagente
ou produto) ira deslocar o equilibrio no
sentido de consumi-lo.

* A remocao de um componente (reagente
ou produto) ira deslocar o equilibrio no
sentido de regenera-lo.

As variacoes nas concentracoes
de reagentes e/ou produtos nao
modificam a constante K_ ou K...
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1 - Influéncia das variacoes nas concentracoes

Exemplo

Na reacao de sintese da amonia

N> T 3 Hy 2 NH;,,

| - adicionando N, ou H, o equilibrio desloca-se
no sentido de formar NH; ( = )3

Il - removendo-se NH; o equilibrio desloca-se
no sentido de regenera-la ( - ).
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2 - Influéncia das variacoes na temperatura

Um aumento na temperatura (incremento
de energia) favorece a reacao no sentido
endotérmico.

Uma diminuicao na temperatura (remocao
de energia) favorece a reacao no sentido
exotérmico.

A mudanca na temperatura é o unico fator que altera
o valor da constante de equilibrio (K; ou K).

- para reacoes exotérmicas: TT K_ !

- para reacdes endotérmicas: TT K_1T
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2 - Influéncia das variacoes na temperatura

Exemplo

A sintese da amonia é exotérmica:

N, +3H, 2 NH; AH = - 17 kcal/mol
| - um aumento na temperatura favorece o
sentido endotérmico (- —);

Il - um resfriamento (diminuicao na
temperatura favorece a sintese da amonia, ou
seja, o sentido direto ( —— ~)-

Portanto, na producao de amonia o reator deve

estar permanentemente resfriado !



3 - Influéncia das variacoes na pressao total

As variacoes de pressao somente afetarao os
equilibrios que apresentam componentes gasosos, nos

quais a diferenca de mols gasosos entre reagentes e
produtos seja diferente de zero (An .. # 0).

Um aumento na pressao total (reducio de
volume) desloca o equilibrio no sentido do
menor nhumero de mols gasosos.

Uma diminuicao na pressao total (aumento
de volume) desloca o equilibrio no sentido do
maior numero de mols gasosos.

o
O
=
=
o
o
=
—
=
=
C
1]




3 - Influéncia das variacoes na pressao total

Il - uma reducao de pressao desloca o equilibrio
no sentido inverso, maior n2 de mols ( - —).

Exemplo
8 Na sintese da amonia ocorre diminuicao no
E numero de mols gasosos (An = - 2)
= -
o N2 * 3 Hz 2 NH;
g | - um aumento na pressao desloca o equilibrio
1 ho sentido direto, menor n2 de mols(— -);
3
=
<}
LY

Se a diferenca de mols gasosos for nula as variacoes

de pressao nao deslocam o equilibrio.
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E o caso particular de equilibrio no qual,
alem de moléculas, estao presentes ions.

Ocorre particularmente nos processos de
dissociacao de:

|1 - acidos fracos

N

Il - bases fracas

/ 4
- agua

V 4

Nos acidos e bases fortes a dissociacao e quase
completa, nao ocorrendo, pois, um estado de equilibrio !
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Acidos fortes: HCI, HBr, Hl, HNO;, H,SO,.

Bases fortes: alcalinas e alcalino-terrosas.




Dissociacao de acidos fracos

Nesse caso, ao ser dissolvido em agua, havera
um predominio de moléculas, ao contrario do
que ocorreria para um acido forte.

N

Exemplos:

V 4

I - acido forte: wei,, ——— H* + CI"

(predominam espécies ionicas)
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Il - acido fraco: HCN =—— 4 + o

(predominam moléculas)




Constante de ionizacao (K.)

HCN H* + CN-
= [H*].[CN] / [HCN] = 4,2.101°

K = K

acido

n

* O baixo valor de K, indica um acido muito fraco !

Base fraca

V 4

NH,OH NH,* + OH
K, = K,... = [NH,*].[OH] / [NH,OH] = 4,0.10"

* O baixo valor de K, indica uma base muito fraca'!
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Auto-dissociacao da agua

A agua dissocia-se fracamente de acordo com
H,O — H* + OH-
Sua constante de dissociacao sera:
K = [H*].[OH] / [H,0] = 1,81.101°

O baixo valor de K indica fraquissima dissociacao !

agua

Dessa constante resulta:
[H*].[OH] = 1014 = K, = Produto ionico da agua

Como a dissociacao origina igual quantidade
de ions H* e OH", entao:

[H*] = [OH] = 107 molllitro
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Se adicionarmos um acido na agua:
[H+] > [OH-]
Ex: [H']=10° ; [OH]=10¢%
[H'] =103 ; [OH] = 1011

* Lembre-se: [H*].[OH] = constante = 1014 = K,

Se adicionarmos uma base na agua
[H+] < [OH-]
Ex: [OH] =107 ; [H*]=1013
[OH] =100 ; [H*]=10"4
[OH] = 2,5.103 ; [H'] =4,0.1012
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Conceitos de pH e pOH

Em 1909, o quimico Sorenson estabeleceu
escalas arbitrarias que permitiam comparar
a acidez ou alcalinidade de solucoes
aquosas diluidas, as quais designou de

pH = potencial Hidrogenionico (H?)
POH = potencial Hidroxilionico (OH")

onde
pH = - log,, [H’]
POH = - log,o [OH]
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Assim:
a) para agua pura: [H*] = [OH] = 107
pH = pOH = - log,((107) =- (-7) log 10 = 7
b) para solucao acida: [H*] = 103 [OH] = 1011
pH=-log,, (103)=-(-3)log10=3 poH= 111
c) para solucao basica: [OH] =107 [H+]=10"3

pOH =-log,, (101) =-(-1)log10 =1 pH= 1%

Note que: [H*].[OH] = 1014 ; pH + pOH



Qual o pH de uma solucao que apresenta
0,0365 gramas de HCI dissolvidas em 10 L
de solucao final ?

N

Solucao

Para acidos fortes [H*] = [acido] .

Logo:

[H']=m, /M, .V =0,0365/ 36,5.10 = 104
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pH = - log [H*] =-log 104 = - (-4) log. 10 = 4

Resposta: pH =4
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Hidrolise de sais

A hidroélise pode ser considerada como o
processo inverso ao da neutralizacao,
ocorrendo com sais derivados de:
acido forte com base fraca ou acido fraco

com base forte.

NEUTRALIZACAO

ACIDO + BASE = ; ~ SAL + H,0
HIDROLISE

Na realidade a hidrolise ocorre apenas com
o ion (cation ou anion) proveniente do
eletrolito fraco.

Assim, um sal como o NaCl nao sofrera
hidrolise pois origina-se de acido e base
fortes (HCIl e NaOH).
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Exemplo (1)

Hidrolise do NH,CI

(sal derivado do NH,OH e HCI ==) base fraca e acido forte)

A reacao de hidrolise ocorrera com o ion NH,".

NH,* + H,0 = NH,0H + H*

base fraca 1

- tendéncia de

O N torna o meio acido, diminui o pH'!




Exemplo (2)

Hidrolise do NaHCO,

(sal derivado do NaOH e H,CO; ==) base forte e acido fraco)

N

A hidrolise ocorrera com o ion HCO;.
Hc03- + Hzo — H2c03 + OH-

H,0 + CO,

V 4

acido fraco

- tendéncia de
formar moleculas !
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torna o meio basico, aumenta o pH !

NaHCO; = principal constituinte do sal de frutas !
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Conclusao!

Atraveés de reacoes de hidroélise o
pH (ou pOH) de uma solucao pode
ser modificado sem que se
adicione a mesma um acido ou
uma base e sim um sal derivado
de acido ou base fraca Il
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ACidOS e bases (Teoria de Bronsted e Lowry)

Nos equilibrios idonicos, comparando-se
reagentes e produtos, é possivel propor uma
nova teoria para acidos e bases.

Segundo Bronsted e Lowry:

- Acidos sao espécies quimicas
doadoras de protons (H").

- Bases sao espécies quimicas
receptoras de protons (H*).



Exemplos

HCN + H,O H,0 + CN-
8 acido 1 base 1 acido 2 base 2
4
© +
- NH;, + H, O =< NH,* + OH-
E base 1 acido 1 acido 2 base 2
2
—
8 base 1 acido 1 acido 2 base 2

A agua comporta-se como acido ou base, dependendo da

reacao. Tais substancias sao ditas ANFIPROTICAS !




