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ABSTRACT

CHEMICAL EQUILIBRIUM —LEARNING DIFFICULTIES
I — REVISION OF OPINIONS THAT ARE NOT SUPPOR-
TED BY RESEARCH

Students often experience difficulties when the topic of
chemical equilibrium is introduced. These were perceived
on (i) the dynamic nature of chemical equilibrium (ii) the
use of the composition of the equilibrium mixture, (jii)
Le Chatelier’s principle, (iv) concentration terms and (v)
equilibrium constant and reaction rates. This article reviews
opinions that are not supported by research and that are
found in the literature.

INTRODUGCAO

O “equilibdo quimico” é um dos temas incluidos em
muitos programas de quimica e é um assunto que mereceu
atengdo especial de professores e investigadores de Educa-
¢80 em Quimica. O equilfbrio quimico envolve um conjun-
to complexo de relagBes entre quantidades de espécies qui-
micas presentes em equilibrio e também entre estas relagGes
e outras varidveis como temperatura, pressdo e adicdo ou
remogdo de substincias ao sistema. Do ponto de vista con-
ceptual, as situagdes em que é necessdrio considerar estas
relag3es sdo exigentes para os alunos.

Uma pesquisa de literatura sobre ensino e aprendizagem
de equilfbrio quimico revelou a existéncia de t6picos que
os professores consideram diffceis para eles proprios os ensi-
narem ou para os alunos. Neste artigo se apresenta uma
revisdo critica das publicagdes principais sobre ensino e
aprendizagem de equilfbrio quimico que ndo sio apoiadas
por pesquisa. Algumas das publicagBes revistas exprimem

opiniBes de autores baseadas nas suas préprias experiéncias’

com alunos do ensino tercidrio, e outros sdo baseados em
trabalhos de pesquisa desenvolvidos nos dltimos vinte anos
com alunos do primeiro ano de universidade ou com
alunos que frequentam os dltimos anos de escolas secund4-
rias.
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1.DESCRICAO DE OPINIOES NAO APOIADAS POR
PESQUISA

1.1. Natureza dindmica

Uma das caracteristicas do equilibrio quimico, a nature-
za dindmica, cria dificuldades para os alunos, j4 que eles
encontram o conceito equilibrio noutros contextos. Por
exemplo, equilfbrio em ffsica envolve “paragem’ e em qui-
mica envolve “movimento”: as espécies quimicas presentes
no equiltbrio estfo a reagir continuamente (Pereira's?),
Malpas® considera que o equiltbrio dinimico é um dos
casos de uma idéia muito mais geral de um sistema auto-
regulatério; e sugere que os professores realcem este fato,
referindo que o equilfbrio quimico é um bom exemplo de
um sistema deste tipo que ¢ sensivel e adaptavel as condi-
¢Bes que lhe s3o impostas.

1.2. Vantagens do uso da composicio da mistura em
equilibrio

a) Introdugdo. O conceito de equilfbrio quimico para alu-
nos dos primeiros anos da universidade é apresentado por
Hackerman®, que discute alguns t6picos que se indicam
abaixo e explica como o uso da composi¢do da mistura em
equilfbrio pode evitar dificuldades aos alunos:

(i) o sistema em equilibrio € visto muitas vezes como
tendo dois compartimentos, num dos quais estdo os
reagentes e no outro estdo os produtos;

(ii) os enunciados de alteragSes 4 posi¢do de equilibrio
incluem expressGes como ‘“‘a posigdo de equilibrio
moveu-se para..”, isto é, os enunciados introduzem
uma caracterfstica vetorial.

(iii) . o rendimento e extensdo de uma reac¢do, levantam
dificuldades de interpretagdo.

b) Sistema em equilibrio

b4i) Visdo do sistema em equilfbrio com dois comparti-
mentos. Hackerman® considera que um erro comum que

08 alunos cometem resulta de considerarem os materiais



nos dois lados da seta dupla na representa¢do da reagdo qui-
mica como entidades separadas; daf podem decorrer os
seguintes erros de raciocinio:

— pensar que é possivel aplicar pressio ou calor a apenas
um dos “lados” do equilfbrio;

— pensar em altera¢gSes de concentragdo s6 dos reagentes
ou 56 dos produtos;

— pensar que as colisGes tém lugar apenas entre reagentes
ou entre produtos.

Hackerman interpreta que a origem desta visualizagdo pro-

vém possivelmente da posigdo na equagdo quimica, da seta
dupla que separa reagentes e produtos, bem como de frases
que incluem um sentido ligado a condigdo de equilfbrio.

b-ii) Alteragdes 4 posi¢do de equilfbrio. Para interpretar
o efeito de alteragdes a condigGes sob as quais existe
um sistema em equilfbrio, Hackerman® sugere que estas
alteragdes sejam descritas em termos da composi¢do da
mistura em equilfbrio. Como exemplo para ajudar a clari-
ficar estas consideragdes o autor se baseia no equilibrio
entre di6xido de enxofre, oxigénio e tri6xido de enxofre,

280, () + O, (g) = 2505 (g)

Ao juntar di6xido de enxofre a4 mistura em equilibrio a
composi¢do da mistura deve se alterar de tal modo que se
mantenha o valor da constante de equilfbrio. Se a tempera-
tura do sistema mudar, como a constante de equilfbrio mu-
dou, a composi¢gdo da mistura terd mudado de tal modo
que seja consistente com o valor da constante de equilibrio
a essa temperatura; se a temperatura subir, a composi¢do
da mistura em equilibrio alterarse-4 de tal modo que
aumente a concentragdo das substincias que se formam
endotermicamente. '

b-ii) Diferenc¢a entre rendimento e extensio de uma rea-
¢do. Segundo Hackerman® a composi¢io da mistura em
equilfbrio também ajuda a clarificar a diferenga entre rendi-
mento de um produto e extensio da reagdo. Para predizer
a extensdo de uma reagdo, o valor numérico da constante de
equilibrio indica que quanto maior for o valor da constante
de equilibrio mais completa ¢ a reago ou, em outras pala-
vras, se 0 valor da constante de equilfbrio € elevado, a
mistura em equilibrio contém uma concentragdo maior
de produtos do que de reagentes. Por outro lado, para
prever o rendimento provdvel de uma reagdio € necessdrio
conhecer, além da composigdo da mistura, a velocidade
a que se atinge a composi¢do de equilibrio.

1.3. Principio de Le Chatelier

a) Interpretag@o de alteragGes ao equilfbrio. Para os alunos
que s30 capazes de visualizar o efeito de alteragBes 3 posi-
¢do de equilfbrio considerando o sistema como um todo,
o efeito qualitativo de alteragSes de concentragio de um
dos componentes presentes na reagdo de equilfbrio ndo pa-
rece oferecer dificuldades ao aplicar o principio de Le Ché-

telier, ou ao raciocinar no aspeto qualitativo usando a cons-
tante de equilfbrio.

Um exemplo tfpico do raciocfnio sobre alteragGes ao
sistema em equilfbrio é o seguinte: na mistura em equilfbrio
A + B = C, quando a concentragdo de A aumenta, A reagi-
rd com mais B para produzir mais C até se obter uma nova
mistura em equilibrio, na qual o aumento de concentragdo
de A produziu uma diminui¢io de concentragdo no outro

‘reagente B e um aumento de concentragio do produto. Um

raciocinio semelhante ocorre para alteragdes de pressao
num equilibrio em fase gasosa quando se aumenta a pressdo
comprimindo o sistema, sem adicionar gds do exterior.

b) Uso de enunciados do principio de Le Chatelier. Para
alunos que aplicam enunciados do principio de Le Chite-
lier védrios autores consideram que o fraseado pode criar
dificuldades, por trés razdes:

i)  hésituagSes em que o fraseado nfo estd correto;

ii) o fraseado pode levar 2 aplicagdo do principio em si,
em casos onde h4 que considerar outros fatores;

iii) o fraseado pode levar a aplica¢@o do principio a situa-
¢Oes de nfo-equilibrio

Driscoll® e de Herr® compartilham a opinifo de que os
enunciados do principio de Le Chitelier que estdo escritos
em alguns livros ndo fazem sentido, s3o ambiguos ou incor-
retos, s¢ tomados em sentido restrito e literal. Por esta
razio o mesmo livro pode fazer referéncias a diferentes
versdes do principio ou utilizar uma versdo e explicar exem-
plos ilustrativos usando uma versdo ligeiramente diferente.

Duas das versSes do principio que se encontram em
livros s3o as versSes I e II que a seguir se apresentam:

(I) Se se alterar uma das condi¢Ges de um sistema de
equilfbrio, o sistema tende a ajustarse de modo a:
— opor parcialmente ou anular esta alteragdo de con-
digdo;
(ou —opor o constrangimento imposto pela alteragdo de
condi¢io).
(II) Se se alterar uma das condigBes do sistema em equili-
brio, o sistema tende a ajustar-se de modo a:
— anular parcialmente o efeito da alteragdo;
(ou —diminuir o “stress” imposto pela alteragio de
condigfo).

Estes autores ilustram as suas posi¢Ges com exemplos para
provar que as versdes do principio de Le Chitelier ndo sdo
claras. Haydon’, refere-se também ao enunciado do princi-
pio d: Le Chitelier, bem como Allsop e George® e Gold e
Gold”.

¢) Reformulagdo do principio. De modo a evitar interpreta-
¢Oes errdneas, de Herr® sugere que o principio deve ser re-
formulado corretamente referindo o efeito da alteragdo de
uma varidvel intensiva (pressdo, temperatura, concentragdo,
etc.) originada por uma alteragdo da varidvel extensiva
correspondente (volume, quantidade de calor, massa de rea-
gente, etc.).
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Standen'® sugere que se deve tentar uma melhor formu-

lagdo do princfpio. De Herr!! reconhece que o enunciado
do principio por ele formulado nfo é apropriado para cur-
sos elementares, j4 que os alunos n§o possuem conhecimen-
tos suficientes de termodinamica; e sugere que nestes cursos
se deve substituir o principio por um nimero pequeno de
regras (cada uma das quais com um campo limitado de apli-
cagOes de modo a ndo dar ocasido a interpretagGes erroneas)
que posam ser mais tarde justificadas com bases termodi-
némicas.

Treptow'? reexamina o principio de Le Chatelier e suge-
re um enunciado muito simples: um sistema em equilibrio
resiste a tentativas para alterar a temperatura, press3o e con-
centragdo de uma reagente.

Wright'3 discute as imposiges a sistemas em equilbrio
e considera que em vez de usar o principio de Le Chatelier
é mais apropriado aplicar a informagdo fornecida pela cons-
tante de equilfbrio.

d) Nustragdo gréfica do principio. O uso de gréficos como
auxiliar na compreensdo do principio de Le Chitelier foi
descrito por vdrios autores, como se indica a seguir.
Bishop'* sugere o uso de uma representagio grafica de con-
centragBes para ajudar os alunos a compreender a expressao
da constante de equilfbrio.

Malpas® considera que o ensino de equil fbrio qufmico se
deve iniciar por um sistema simples em que exista apenas
uma espécie em fungfo da qual se estuda o equilrbrio. Re-
presentando graficamente a concentragfo dessa espécie em
fun¢gdo do tempo, a temperatura constante, obtém-se uma
linha recta.

Num comentério 2 exposiggo de Malpas® , Hoare'$ refere
que entre 10 a 20% dos alunos do 19 ano da universidade
ndo sabe interpretar grificos, pelo que este método nio
seria apropriado. Malpas® responde a este comentério: con-
sidera que a capacidade de interpretar gréficos é muito
importante e é necessdria noutros ramos da quimica, bem
como em ffsica e em matemadtica; e se os alunos ainda nfo
adquiriram esta capacidade, os professores de quimica
devem utilizar algum tempo em interpretagdo de gréificos.

Treptow!? sugere um tratamento no qual se comega
por tracar um gréfico de uma varidvel intensiva em fun¢fo
da varidve] extensiva correspondente para um sistema que,
por hip6tese, estd em equilfbrio. A seguir, a partir de qual-
quer ponto dessa linha, se constr6i um grifico que mostre
0 percurso que se segue se o equilfbrio ndo se mantiver.

¢) Fatores que nfo afetam o equilfbrio. Outra dificuldade
surge quando os alunos aplicam o princfpio de Le Chite-
lier sem terem em conta que alguns fatores nio afetam
a posigdo de equilibrio. Um exemplo sugerido por Dris-
coll® ajuda a ilustrar este ponto.

Exemplo: Num reservatéro ocorre uma reagdo em fase
gasosa. Depois de se ter atingido o equiltbrio

introduz-se no reservatério néon (ou outro gis

inerte) a temperatura e volume constantes. O
que acontece ao equilfbrio?
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Driscoll considera que isto pode constituir uma rasteira
para os alunos, j4 que um aumento de pressdao nem sempre
implica uma alterago do equilibrio. Para responderem 2
questfo anterior os alunos tém que estar familiarizados com
alei do equilfbrio e com pressSes parciais.

Bodner'® apresenta uma discussio da aplicagdo errada
do principio de Le Chatelier & previsdo de dependéncia da
temperatura da solubilidade de sais.

f) Contradigdo aparente entre a observagdo e a aplicagdo do
principio. Uma contradigdo aparente entre um fato observé-
vel e a aplicagdo (aplicagdo errada) do principio pode ser
ilustrada com exemplos.

Exemplo 1:A sintese da dgua é uma reagdo exotérmica.
Quando se aquece uma mistura de oxigénio,
hidrogénio e dgua a temperatura constante,
forma-se mais dgua. Esta contradi¢do aparente
reside no fato de que a mistura nfo estd em
equilibrio 4 temperatura ambiente.

Exemplo 2:Quando se dissolve hidréxido de s6dio em 4agua
ocorre uma reagdo exotérmica. Quando se
aumenta a temperatura da dgua, a solubilidade
aumenta. ‘

Neste exemplo a solug@o ndo é saturada pelo que a reagdo
ndo estd em equilfbrio. Assim, a variagdo de energia associa-
da 2 reagdo ndo € relevante para o principio de Le Chitelier.

g) Equilibrio simultineo. A dificuldade em considerar o
efeito de uma mudanga especifica em todos os equilfbrios
que podem ser considerados estd ilustrada no exemplo
seguinte, '

Junta-se uma mistura de amonia e cloreto de
aménio a uma solugdo de hidréxido de cobre
(II) até que o precipitado que se formou no
inicio se dissolva em parte. Qual serd o efeito,
na quantidade de hidréxido de cobre (II) pre-
sente, da adigdo de hidréxido de s6dio a esta
mistura?

Exemplo:

As equagBes de equilfbrio envolvidas nesta rea¢do sfo qua-
tro. A aplicagdo do principio de Le Chatelier evidencia que
hd dois efeitos opostos, mas, devido A natureza qualitativa
deste principio ndo é possivel dizer qual dos dois efeitos é
maior. A concentragdo de hidr6xido de cobre (II) formado
depende das constantes de equilibrio para 3 das reagdes,
das concentragBes iniciais de NH;, NHy e Cu?* ¢ da
quantidade de hidréxido de s6dio adicionado (Pereira?).

Um outro exemplo de equilibrios simultineos envol-
vendo sais insoliveis é apresentado por Baumann'”’.

Depois de apresentar as ilustragdes, Driscoll® sugere que
os professores em vez de aplicarem a sua versdo particular do
principio apenas a exemplos de que se sabe previamente
que dio uma resposta certa, devem fazer uma discussdo
baseada em vdrios exemplos.



1.4. Termos de concentragdo

a) Coeficientes. Um exemplo sobre o raciocrnio feito por
alunos ao aplicarem a lei de equilibrio (Adams'®) de vdrios
_ modos ao sistema iodeto de hidrogénio € indicado a seguir:

Aplicando a lei de equilibrio 4 reagdo representada pela
equagdo

I, (g) + H, () = HI(g) + HI(g)

tem-se:
K. = HI@IHI@E]  [H@EP
C LEHE (L] HE)

e os alunos pensam que HI(g)? é metade da concentragdo
de HI(g) ao quadrado e, de fato representa a concentragio
total de HI(g) ao quadrado (Adams'®).

Uma outra confusio pode aparecer no pensamento do
aluno quando se lhe pede que calcule a concentragdo de
HI(g) formado num vaso onde se processa a reagdo, saben-
do que a concentragdo inicial de I, (g) est4 representada por
a e a de H, (g) estd representada por b. Seja x a concentra-
¢do de I,(g) e de Hy(g) que reagiu quando se atingiu o
equilibrio. Aplicando a lei de equilibrio tem-se:

(2x)

T @-n0-»

e os alunos pensam que, meste caso, a concentragio total
de HI(g) ¢ simultaneamente duplicada e elevada ao quadra-
do (Adams'®, Blackledge!?, Copley?®, Moody?!). Deve
se indicar claramente ao aluno que 2x € a concentragdo
total de Hi(g) e que a lei de equilfbrio requer que se eleve
esta concentragdo ao quadrado.

O professor deve também ter cuidado semelhante ao
tratar de problemas de solubilidade. Por exemplo, para o
produto de solubilidade de uma solugdo saturada de hidr6-
xido de magnésio que é definido por

Kg=[Mg™* (aq)] [OH" (29",

se se estiver-interessado em calcular as concentrages de
Mg?* (aq) e de OH™ (aq), sendo dado o produto de solubili-
dade, entdo

Ks=x. (2x)2

-em que 2x € a concentragdo total de OH™ (aq) que alei de
equilibrio requer que seja elevado ao quadrado.

Um tratamento gréifico relativo ao significado do produ-
to de solubilidade Kg ¢ descrito por Bishop'*. Apresenta-se
aos alunos uma curva relativa 4 concentragfo de Cl™ (aq)
de uma solugdo de cloreto que se adiciona a solugfo de ni-
trato de prata. Chama-se a ateng@o dos alunos para o fato
de que a curva parece ser do tipo xy = constante. Entdo,

se se tragar o grifico de [Ag' (aq)] em fungdo de 1/[CI”
(aq)] deve obter-se uma linha reta. A equagdo para esta
linha é [Ag" (aq)] . [CI” (ag)] = K.

Se se utilizar o mesmo processo para uma solugio de
cloreto de chumbo, PbCl;(aq), obtém-se uma curva seme-
lhante; contudo, € o gréfico de [Pb* (aq)] em fungdo de
1/[CI” (aq)]* que d4 origem a uma linha reta.

Uma andlise profunda do sistema em equilibrio é sugeri-
da por Reynolds®*? como parte da discussio de uma expe-
riéncia na qual se determina o produto de solubilidade do
hidréxido de bdrio. De acordo com a sua estratégia se ddo,
a diferentes grupos numa turma, diferentes volumes de
reagentes que devem ser misturados e, nalguns casos ocorre
precipitagdo. A discuss@ao na turma de todos os resultados
obtidos pode ser feita de dois modos, a saber: determinagdo
do produto de solubilidade, tragado do grifico de [Ba®*
(aq)] em fun¢do de [OH™ (aq)] e discussio das condi¢des
para se ter a formagdo de um precipitado.

Outros exemplos da discussdo do produto de solubili-
dade sio apresentados por autores vérios — Bryson??,
Butler?* Dombrink?®.

b) Termos de concentragio constante. Os alunos podem
experimentar dificuldades em compreender o significado de
termos de concentragfo constante. Adams'® sugere que
os professores expliquem o significado de cada constante
em detalhe e indiquem claramente quais sdo as hipdteses
que se tém que fazer ao considerar concentragSes inclui-
das na expressdo da constante de equilibrio, como s3o os
casos do produto i6nico da 4dgua K e do produto de
solubilidade K'g.

c) Problemas numéricos. As respostas aos problemas numé-
ricos si0 menos importantes do que a compreensdo dos
meios usados para obter as respostas (Boyd?®, Radimer?7).
Alguns métodos sugerem mera substitui¢io dos valores co-
nhecidos numa expressdo explicitada para obter as respos-
tas; isto faz com que o aluno nfo pense sobre o processo e
prossiga muitas vezes para a substitui¢io numa férmula
num caso em que ndo se aplica. Outros métodos envolvem
passos relativos a aproximagBes em concentragGes que
podem nfo ser 6bvias para o aluno. Ao resolver problemas
Radimer?” aconselha o aluno a (i) ler o problema, (ii)
visualizar a situagdo que vai ser discutida, (iii) escrever as
equacgdes quimicas para quaisquer equilibrios que tém lugar
numa solugdo, (iv) escrever equagdes matemdticas 3 medida
que se tornam necessirias em termos de dados do problema,
(v) considerar os dados e as condigGes indicadas no proble-
ma e fazer aproximagGes dos termos de concentra¢Ges que
se podem desprezar. :

Boyd?¢ indica que os processos de equilibrio devem ser
discutidos em detalhe ao resolver problemas numéricos. A
operagdo de multiplicar e dividir ambos os termos de uma -
fracgdo é habitualmente apresentada como um artiffcio
matemdtico; em vez disso, deve apontar-se aos alunos o
aspecto quimico em que se tem dois sistemas individuais
combinados num equilfbrio. Fraser e Simpson?® notando
que os alunos tém uma grande dificuldade ao usar os dados
e ao iniciar os cdlculos sugerem um método que permite
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que se efectuem calculos volumétricos seguindo uma série
de passos bem definidos com uma progressdo légica através
dos dados. Kent?® e Harris®® indicam que se usem constan-
tes de equilibrio sem dimens3es e que, como os alunos ndo
percebem as hipoteses em que se baseia essa omiss@o, estas
devem ser apresentadas explicitamente.

d) Visualizagdo dos termos de concentragdo de equilibrio.
Foram sugeridos alguns artificios para visualizar a situagdo
de equilibrio. Um deles é o uso de setas opostas de compri-
mento desigual para indicar a extensio relativas das
reacgdes que ocorrem no equilfbrio (ASE®!). Hackerman*
sugere um artificio que consiste em escrever férmulas com
diferentes tonalidades claro-escuro para visualizar rapida-
mente as concentrages relativas dos componentes da mis-
tura em equilibrio; segundo ele seria necessdrio um pequeno
nimero de tonalidades e estas seriam mais consistentes
do que o uso de setas de comprimento desigual.

Outro artificio é escrever as grandezas relativas ao equi-
librio aproximadamente 4 escala (Kennedy>?).

Um artificio visual interessante para relacionar a concen-
tragdo dos ides H' (aq) e OH™ (aq) na 4gua a 250C ¢ repre-
sentd-las como um diagrama em forma de cunha (Kolb®?).

1.5. Constante de equilibrio e velocidades de reacgdo

a) Derivagdo. E usual encontrar-se a derivagdo da constante
de equilibrio a partir de consideragdes sobre velocidades de
reacgdo. Harris®?, ao clarificar o conceito de equilibrio, cri-
tica a abordagem convencional baseada no desenvolvimento
histérico do assunto. Contudo, reconhece que uma aborda-
gem seguindo um tratamento mais avan¢ado, ndo é apro-
priada no ensino secundirio embora seja importante que
o professor a domine. Mickey>* apresenta uma revisdo de
principios bésicos, referindo as abordagens empirica, cinéti-
ca e termodinamica.

Mysels®** numa coluna sobre erros em livros indica que a
dedugfo da constante de equilibrio a partir das velocida-
des de reacgdo para a sintese do iodeto de hidrogénio e do
brometo de hidrogénio pode dar aos alugos um quadro erra-
do do resultado final. Para a 12 reacgdo é possivel definir
a constante de equilibrio a partir das reacgdes directa e
inversa em equilibrio, porque esta reac¢do é uma das poucas
que tém um mecanismo cinético simples que é consistente
com a equagdo estequiométrica (Oldham e Wright3®,
Wright!3).

Para a sintese e dissociagdo do brometo de hidrogénio,
tem lugar uma reacg¢do complexa. A velocidade de formagdo
de HBr nfo pode ser expressa por qualquer equagdo sim-
ples, pois ocorrem viérios passos com diferentes velocidades
de reacgdo especificas. Deve ser indicado aos alunos que a
equagfo quimica nfo dd informagdo sobre o mecanismo
da reacgfio e, s6 em poucos casos € possfvel derivar a cons-
tante de equilibrio a partir da lei cinética.

Outro ponto que deve ser mencionado é que a derivagdo
da expressdo da constante de equilibrio a partir de expres-
soes simples de velocidades de reacgdo s6 € usada como
introdugdo a consideragdes de equilibrio habitualmente
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para relacionar a unidade sobre o equilibrio com a unidade
sobre a cinética que foi dada anteriormente e para ajudar
os alunos a visualizar a natureza dinimica do equilibrio
(Batts, Fogliani e Towsend®”); depois das consideracdes
preliminares no ¢ feita qualquer referéncia posterior a velo-
cidades de reac¢do. O estudo prossegue a partir da expres-
sdo da equagdo estequiométrica e escreve-se a expressio da
constante de equilibrio em fungfo dos coeficientes este-
quiométricos de cada reagente e produto de reacgdo, que €
compatfvel com resultados obtidos de experiéncias e de
termodindmica. Em estudos posteriores em cinética, quan-
do se consideram reac¢Ges em passos sucessivos, poderia..
ser feita de novo a relagdo entre equilibrio e cinética, para
apontar que o mecanismo ndo pode ser derivado do exame
da equago estequiométrica.

b) Dificuldades criadas. Ashmore3® sugere que nio se utili-
ze a derivag@o cinética ao ensinar equilibrio no ensino se-
cundério e, em vez disso deve ser usada uma derivagdo
empirica baseada em resultados experimentais. Angus®® co-
menta que o uso da derivagfo empirica no ensino pode
contribuir para um afastamento da ciéncia. Este ponto de
vista é também seguido por Batts, Fogliani e Towsend®”,
que sugerem dois pontos a favor da derivagio cinética face
a derivagdo empirica: primeiro, os alunos cansam-se de usar
um processo empirico; segundo, o processo cinético pode
ajudar os alunos a visualizar a natureza dinamica do equi-
librio. Angus®® sugere que os professores usem um racio-
cinio cinético-molecular baseado na teoria das colisGes para
introduzir a idéia que as reacgSes podem ocorrer em passos,
levando os alunos a compreender que a equagdo da veloci-
dade de reacgdo e a expresdo da constante de equilibrio
ndo s3o as mesmas para reacgdes que ocorrem a diferentes
velocidades em passos diferentes.

De acordo com o ponto de vista da autora, quando se
ensina equilibrio na escola baseado em resultados de expe-
riéncias, os alunos incorporam a lei de equilibrio obtida
deste modo e nfo se cansam deste processo. A derivagdo
molecular pode ser introduzida mais tarde quando j4 esti-
verem assentes o conceito e as expressdes de equilfbrio.

1.6. Consideragdes finais

Embora ndo apoiadas por pesquisas as opinides dos auto-
res aqui referidas contribuem para uma reflexdo sobre o
tema. Em artigos posteriores se apresentardo revisdes da
introdug¢do de analogias e modelos ndo apoiados por pesqui-
sa, bem como uma revisdo de trabalhos de pesquisa sobre
equilibrio quimico.
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