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O conceito de constante
de equilíbrio químico

sua introdução L.M. Abrantes e
C. Nieto de Castro a)

O conceito de equilíbrio químico é um dos mais im-
portantes a introduzir a nível do ensino secundário.
Não podendo recorrer, no entanto, às adequadas bases
teóricas da termodinâmica é feito em geral, utilizando
aproximações que conduzem por vezes a falsos concei-
tos, o que origina dificuldades e confusões aos estu-
dantes.

A forma tradicional de apresentar o equilíbrio quí-
mico pelo estabelecimento da constante de equilíbrio
com base em considerações cinéticas (que não distin-
guem claramente estequeometria de mecanismo de
reacção) ainda aparece em muitos textos [1], embora a
discussão do seu abandono já seja bastante antiga [2].

Uma das incorrecções mais frequentes que deriva
desta aproximação é a at ribuição de unidades à cons-
tante de equilíbrio. Pretende-se com esta comunicação
clarificar o conceito de constante de equilíbrio, bem
como a sua introdução.

Um equilíbrio é definido pela igualdade de tempe-
raturas, pressões e potenciais químicos das espécies
químicas envolvidas. Est as condições conduzem ao mí-
nimo da energia de Gibbs para o sistema em causa.
Para uma dada reacção química, a pressão e tempera-
tura constantes, do tipo

v1 Al+ v2A2 + ... 	 '3 A3 +v4A4+ ...

em que A ; são as espécies químicas envolvidas e v, os
coeficientes estequiométricos, positivos para os produ-
tos e negativos para os reagentes. A condição de equilí-
brio é traduzida pela variação de energia de Gibbs ser
nula, isto é,

A G = O	 (T, p, constantes)	 (2)

que se pode transformar em

E p i /1 1 =0

em que µ; é o potencial químico do constituinte i. O
problema reside agora no estabelecimento de µ;. Dada
a natureza diferencial da termodinâmica, µ; é conhe-
cido a menos de uma constante. Assim, µ; é uma fun-
ção de T e p que se pode calcular a partir da relação
termodinâmica

( a p ^ )T =Vi

em que V ; é o volume parcial molar do constituinte i
na mistura. Conforme se trate duma mistura gasosa ou
líquida, assim se processa a integração da equação (4).
Vejamos o caso mais simples duma mistura gasosa per-
feita. Neste caso, V,= V ; isto é, o volume parcial

molar reduz-se ao volume molar do gás puro, pelo que
podemos integrar (4) entre um estado de referência p ;°
e p ; , pressões parciais de i num estado padrão e no
estado real, a que correspondem os potenciais químicos
de i puro µ;° (T) e de i na mistura µ ; (T, p)

µi(T, P)	 P ;
d µ;=f V ;

0 d 
PI) (T) 	P^

(5)

pelo que, se utilizarmos a equação de estado dos
gases perfeitos

i(T, 13) — 117 (T) =	 dp  = RT 1n( Pc; 	 (6)
o 	P	 P i

P i

A equação (6) pode agora ser introduzida na equa-
ção (3) obtendo-se

E v ; µ ;° + RT In II ( - Pa ) 9 == 0	 (7)
P i

O primeiro termo desta equação é AG ° , a variação
de energia de Gibbs na reacção quando todos os rea-
gentes e produtos estão num estado padrão e o segun-
do termo define a constante de equilíbrio, isto é,

AG ° = —RT In K p

K 
—
— D(  Pi  )"i= e - OG°/RT

p	 o
i 	P;

A equação (8) mostra completamente a adimensio-
nalidade da constante de equilíbrio, pois a razão p ;/p ;°
é adimensional. O estado padrão dos gases escolhe-se
para p ° = 1 atm pelo que (p ;/1 atm) é adimensional, o
que exige, como é lógico que p ; venha sempre expresso
em atmosferas.

Conclusão 1: A constante de equilíbrio duma reacção
em fase gasosa é adimensional e deve ser
introduzida como tal.

A generalização a qualquer reacção em fase líquida
é imediata. De facto, retomando (4) e utilizando o
mesmo processo
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Para cada um dos solutos o seu estado padrão cor-
responde à sua diluição infinita no solvente, isto é,

lim 7,= 1

Xso l y— I

(16)

(12) com
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lti(T, p, x)

d /Ai 
=

(T, P)

componente i na mistura

componente puro, à mesma
T e p da mistura líquida

V ¡dP	 (9)

Pode-se demonstrar [3,4] que o integral do lado
direito da equação (9) vale RT In a, em que a ; é a
actividade do constituinte i na solução, isto é,

µ ; (T, p, x ;)- µ i° (T, p)=RT In a ; 	(10)

A actividade é adimensional (quociente de duas
fugacidades) pelo que se pode obter para a constante
de equilíbrio:

AG ° =E v ;µ,° (T, p)= -RT In K a

K a = lIei = e -G°/RT
i

A constante de equilíbrio K a é a constante termo-
dinâmica do equilíbrio em fase líquida e o índice a
designa a sua definição com base na actividade. Logo
K a é adimensional.

Conclusão 2: A constante de equilíbrio duma reacção
em fase líquida é adimensional. A I. a
igualdade da equação (11) não deve ser
tomada como definição de K a mas lima
consequência da exponencial e - AG /RT,

que é necessariamente adimensional.

Vejamos agora em mais detalhe a aplicação da
equação (11) a reacções em soluções electrolíticas,
nomeadamente aos equilíbrios iónicos em soluções
aquosas.

O valor de K a calcula-se a partir dos dados de ener-
gia de Gibbs padrão de formação dos iões em solução
aquosa. O primeiro problema que surge é a escolha do
estado padrão. Quando a solução é bastante diluída,
isto é, quando um dos componentes está presente em
muito maior quantidade (solvente), torna-se convenien-
te tratar este duma forma diferente. Assim considera-se
para o solvente que o estado padrão é o líquido puro à
mesma temperatura T e pressão p da solução, isto é

#
sol = Ftsol(
s p)

T,

em que o asterístico designa puro. Então, a equação
(10) escreve-se

^
tt so1(T, P , x sol) = 1,1#s01(T, p) + RT In a sol

A actividade a i de qualquer constituinte pode
escrever-se na forma

ai = y ixi

em que y; é o coeficiente de actividade da espécie i e x ;

a sua fracção molar. Designando por m, a molalidade
da espécie i (moles/Kg de solvente), temos que

n ; 	n;	 x ;
m,=	 = 	_

m 5o1v n sol, x M sol, 	 x 5oly M sol,

com m soly expresso em Kg e M soh„ expresso em Kg
mol '.

o que transforma o estado padrão num estado fictício
para o soluto onde ele não existe na solução, isto é

° =1 i m (1.t 1 - RT ln x,)=01,-RT In x,)' 	 (17)
Xsoly -I

Atendendo aos estados padrão podemos agora de-
senvolver as expressões dos potenciais químicos. Usan-
do a equação (10) e (15), introduzindo m °, molalidade
padrão (m ° =1 mol/Kg), vem

	° + RT ln (M m °)+RT I n (x y m ¡	  )1A i = µi	 solv	 so lv , m

e definindo

+RT In(Ms°lym ° )

ym, i = x SOl,y i

µ¡=µ ° m ;+ RT In (ym . ¡ —s)m

lim y m; =1
Xsoly — I

que define o potencial químico dum soluto i em função
do seu potencial químico no estado padrão caracteriza-
do por 12°n, ; e com uma dependência de m ¡/m ° análoga
à que a equação (10) dá para a dependência de x,. Nes-
tas condições diz-se que se definem coeficientes de acti-
vidade em escala de molalidade.

Para o solvente, podemos particularizar (13) obten-
do-se

o
Nsolv= ttsoly+ RT in y soh, xsoh, (21)

lim ysoly= 1
Xsoly — I

Convém notar que para a água, por exemplo,
M Am ° = 0,018 Kg mol - t x 1 mol Kg= 0,018 e x 501, vem
dado por

1 

1 + Mi M „A y

e que para m ; = 1 mol/Kg, por exemplo
x sob, =0,982-1.

Após estas considerações podemos voltar ao proble-
ma do equilíbrio químico em soluções aquosas de elec-
trólitos. Retomemos a equação (11) e as considerações
anteriores. Podemos então escrever para a actividade
da espécie i na escala de molalidades

(13)

(14)

(15)

vem

com

(18)

(19)

(20)

X so l y
n 5o1v

nsoly+ni



(yH Z o xH Z o) 2

M H,o'
yH 3o m o X yoH-moo

mKm=
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ami=ym i m (22)

em que a molalidade standard é m ° =1 mol/Kg, e para
o solvente

asoty= ysoty xsoly

O valor de AG ° vem então

0	 0
A0 = E v 1i = v soiv , oly + Esolutos

=i'sotvIAsoty+ E v µm, ; - E v ; RT In (M solym ° )
solutos	 solutos

O valor de K m pode calcular-se a partir dos dados
tabelados de AG °f dos diferentes iões. Assim, e conside-
rando como referências que zG °t(H' , aq) = 0 e para a
actividade unitária de todos os solutos como estado
padrão, temos AG °t(H 3 0', aq)= -237,19 kJ mo] - ' e
OGf(OH - , aq) = -157,27 kJ mol - ' e AG f(H 2 O,
liq)= -273,19 kJ mol - ' (igual ao do H 3 0', pois a do
H' é considerada nula). Então

e

AG m =OG °t(H 3 0', aq)+

PI µf	 + OG °1(OH - , aq) -2 x AGf(H 2 O, liq)

= - 273,19 - 157,27+2x237,19=79,92 kJ

=OGm-RT E v ; 1n (Msoh, m ° )
solutos

(23)	 __O	 Km(25 °C) =e	
79920

8,314x298 
9,86x 10 -15 _ 10 - 1 4

AG ° = z G m - RT In (M soty m°) E v ; 	(24)	 Este é o valor que a experiência nos dá para KK.
De notar no entanto que é o valor

y

solutos

em que AG m é a variação de energia de Gibbs padrão,
mas para o estado padrão na escala molalidades (esta-
do fictício para os solutos). As tabelas termodinâmicas
estão normalmente calculadas para nos dar o valor de
AG m, correspondente a uma actividade unitária de
cada soluto (ou ião), uma vez que AG ° depende, atra-
vés do 2.° termo do número de solutos (ou iões) pre-
sentes e dos seus coeficientes estequiométricos.

Assim, por exemplo, para uma solução aquosa a
25°C

AG ° = OG°, + ( E v ;) (9959 J)
solutos

A partir de AG m podemos definir uma constante
adimensional K m , definida por

K m =e - OG R,/RT =

m
= (y sotv x soh) Psolv so'fuitTT	 (y 

os 	m
	)

0

Vejamos a aplicação da equação ao equilíbrio da
autoionização da água

2H2 0 ; H 3 0'+ OH -

Podemos escrever, usando o tradicional w para
designar a água

K m - a
H,o.x a oH -

2
 m Ho ^m oH- = 10-14

(m ° )

que se verifica e não, como muitas vezes se vê escrito

[0H - ] [H 3 01= 10 - '4 molt 1-2

com [OH - ] e [H 3 01 as concentrações molares de cada
ião expressas em mol 1 - ' (ou molaridade).

É evidente que, para soluções muito diluídas, com
m,< 10-3 ), y t - 1 e mH,o. - [H3O1,moH-- [OH - ] e
m ° - C ° = 1 mol 1 - ' e virá

[H30(C°^ H l - 10 -14
z

ou [H 3 0+1= [OH - ] = 10- ' mol lx 1, e calculando 7,
pela fórmula de Davies obtém-se y ± = 0,9996 para a
água pura a 25°C, o que é 1.

As relações anteriores servem para demonstrar que,
de facto, a constante de equilíbrio duma reacção quí-
mica, em fase gasosa ou líquida é sempre adimensional
e que deve ser ensinada e introduzida a nível do ensino
secundário como tal. A análise dimensional pode ser
útil na sua introdução.

A generalização da constante de equilíbrio a toda a
química de solução é imediata, desde constantes de aci-
dez e basicidade a produtos de solubilidade.
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Dum modo geral, e para soluções diluídas de elec-
trólitos, que é o caso mais frequente, y HZo- I e
x HZo -- 1. Por outro lado, substitui-se YH 3 o'• 'oH
por y }, coeficiente de actividade médio, na escala de
molalidades.

Então

Km=) f 
mil ,(. ) 2 	 (soluções diluídas)


