
Mapa Mental: Equilíbrio 
Químico e Le Châtelier
Uma jornada visual pelos conceitos fundamentais dos deslocamentos de equilíbrio, o 
Princípio de Le Châtelier e suas aplicações práticas — com exemplos do cotidiano e 
exercícios comentados.

QUÍMICA EQUILÍBRIO LE CHÂTELIER



O Que é o Equilíbrio Químico?
O equilíbrio químico é um dos conceitos mais fascinantes e fundamentais da química. Ao contrário do que o nome pode sugerir, ele não representa uma 
situação de pausa ou imobilidade — muito pelo contrário.

Definição Central

O equilíbrio químico é um estado dinâmico no qual a velocidade da 
reação direta (reagentes → produtos) é exatamente igual à velocidade da 
reação inversa (produtos → reagentes). O sistema está em constante 
movimento, mas as concentrações líquidas não se alteram.

É como uma escada rolante lotada de pessoas subindo e descendo ao 
mesmo tempo: o número de pessoas em cada degrau permanece 
constante, mas há movimento o tempo todo.

Características Essenciais

Sistema fechado: reagentes e produtos coexistem no mesmo 
recipiente sem troca de matéria com o exterior.

Concentrações constantes: após atingido o equilíbrio, as 
concentrações de cada espécie permanecem estáveis — mas não 
necessariamente iguais.

Reversibilidade: a reação representada por ⇌ indica que ambos os 
sentidos ocorrem simultaneamente.

Constante de equilíbrio (Kc ou Kp): cada reação possui uma 
constante característica para uma dada temperatura, que expressa a 
razão entre produtos e reagentes no equilíbrio.

Lembre-se: equilíbrio não significa que as concentrações são iguais, mas sim que elas não variam com o tempo. A razão entre produtos e reagentes 
é fixa — e essa razão é a constante K.



O Princípio de Le Châtelier
O "Guardião do Equilíbrio"

Enunciado em 1884 pelo químico francês Henri Louis Le Châtelier, este princípio é uma das ferramentas mais poderosas e elegantes da química: ele 
permite prever o comportamento de qualquer sistema em equilíbrio quando submetido a uma perturbação externa — sem precisar realizar 
cálculos complexos.

O Enunciado Clássico
"Quando um sistema em equilíbrio sofre 
uma perturbação externa, ele responde de 
forma a minimizar o efeito dessa 
perturbação, deslocando-se em busca 
de um novo estado de equilíbrio."

Regra de Ouro
O sistema sempre se opõe à mudança 
imposta. Se você adiciona calor, o 
sistema reage consumindo calor. Se você 
aumenta a pressão, o sistema reage 
reduzindo o volume de gás. É a lei da 
resistência natural ao desequilíbrio.

Novo Equilíbrio
Após a perturbação, o sistema não volta 
necessariamente ao estado original — ele 
atinge um novo ponto de equilíbrio, 
com concentrações diferentes das iniciais, 
mas com a mesma razão K (exceto 
quando a temperatura muda).

Este princípio se aplica a três grandes categorias de fatores: concentração, pressão/volume e temperatura. Cada um deles será detalhado nos 
próximos cartões.



Fator 1: Concentração
Como a Concentração Desloca o Equilíbrio?

A manipulação das concentrações de reagentes ou produtos é a forma mais intuitiva 
de deslocar um equilíbrio químico. O sistema reage sempre tentando compensar a 
alteração imposta, consumindo o excesso ou repondo o que foi retirado.

1
Adicionar Reagente

Desloca para a direita (sentido direto). O sistema consome o excesso 
de reagente, formando mais produtos até atingir novo equilíbrio.

2

Remover Produto

Também desloca para a direita. O sistema repõe o produto removido, 
consumindo mais reagentes. Estratégia muito usada industrialmente 
para aumentar rendimento.

3
Adicionar Produto ou Remover Reagente

Desloca para a esquerda (sentido inverso). O sistema desfaz parte dos 
produtos para recompor os reagentes.

⚠️ Atenção: Sólidos Puros e Líquidos Puros

Uma das pegadinhas mais frequentes em exames: sólidos puros e líquidos 
puros não alteram o equilíbrio, mesmo que sua quantidade mude.

Por quê? Porque sua "concentração" é constante — ela depende apenas da 
densidade da substância pura, não da quantidade adicionada ao sistema. Em 
termos práticos, eles não aparecem na expressão da constante de equilíbrio (K).

Exemplo: Na reação CaCO₃(s) ⇌ CaO(s) + CO₂(g), adicionar ou remover CaCO₃ 
sólido não desloca o equilíbrio. Apenas variar a pressão ou concentração de CO₂ 
teria efeito.



Fator 2: Pressão e Volume
A pressão é um fator decisivo apenas para sistemas que envolvem espécies gasosas. Para reações em solução aquosa ou com apenas 
sólidos/líquidos, variações de pressão não têm efeito significativo sobre o equilíbrio.

Aumento de Pressão (↓ 
Volume)
Comprimir o sistema equivale a reduzir o 
volume disponível. O equilíbrio se desloca 
para o lado com menor número de 
mols de gás, pois isso reduz a pressão 
interna e alivia a perturbação.

Exemplo: N₂(g) + 3H₂(g) ⇌ 2NH₃(g) — 
ao comprimir, o sistema favorece NH₃ (2 
mols de gás vs. 4 mols de reagentes).

Redução de Pressão (↑ 
Volume)
Expandir o recipiente equivale a aumentar 
o volume. O equilíbrio se desloca para o 
lado com maior número de mols de 
gás, buscando ocupar o espaço disponível.

Exemplo: Na mesma reação acima, ao 
expandir, favorece N₂ + 3H₂ (4 mols) em 
detrimento de NH₃ (2 mols).

Mols de Gás Iguais nos Dois 
Lados
Quando o número de mols gasosos é igual 
nos dois lados da equação, variações de 
pressão não deslocam o equilíbrio. A 
razão entre produtos e reagentes 
permanece inalterada.

Exemplo: H₂(g) + I₂(g) ⇌ 2HI(g) — 2 
mols de gás em cada lado; pressão não 
afeta.

Dica prática: conte apenas os coeficientes dos gases na equação balanceada. Sólidos e líquidos puros não entram nessa contagem.



Fator 3: Temperatura
O Único Fator que Altera o Valor de K

A temperatura é o fator mais especial de todos — ela é a única perturbação que muda efetivamente o valor da constante de equilíbrio (K). Os outros 
fatores deslocam o equilíbrio mantendo K constante; a temperatura, ao ser alterada, leva o sistema a um equilíbrio inteiramente novo com um K diferente.

🔥 Reação Exotérmica (ΔH < 0)

O calor é liberado como se fosse um produto da reação. Podemos 
reescrever:
Reagentes ⇌ Produtos + Calor

Aquecer: o sistema recebe calor "extra", deslocando-se para a 
esquerda (consome calor, favorece reagentes). K diminui.

Resfriar: o sistema perde calor, deslocando-se para a direita (libera 
calor, favorece produtos). K aumenta.

Exemplos: Síntese da amônia (Haber-Bosch), formação de SO₃, 
dissolução de gases em água.

❄️ Reação Endotérmica (ΔH > 0)

O calor é absorvido como se fosse um reagente da reação. Reescrevemos:
Reagentes + Calor ⇌ Produtos

Aquecer: o sistema recebe mais "reagente" (calor), deslocando-se para 
a direita (favorece produtos). K aumenta.

Resfriar: o sistema perde calor, deslocando-se para a esquerda 
(favorece reagentes). K diminui.

Exemplos: Decomposição do carbonato de cálcio, produção de NO a 
partir de N₂ e O₂.

Macete: o calor se comporta como reagente (endotérmica) ou produto (exotérmica). Trate-o como qualquer outra espécie química e aplique a regra 
da concentração — o raciocínio é o mesmo!



Catalisadores: Aceleração Sem Deslocamento

O Papel do Catalisador no Equilíbrio

Os catalisadores são substâncias que reduzem a energia de ativação de 
uma reação, aumentando drasticamente a velocidade com que as moléculas se 
transformam — sem serem consumidos no processo.

No contexto do equilíbrio químico, o catalisador acelera igualmente a reação 
direta e a reação inversa. Isso significa que o sistema atinge o equilíbrio muito 
mais rapidamente, mas o ponto de equilíbrio em si — as concentrações 
relativas de produtos e reagentes — permanece exatamente o mesmo.

Em termos práticos: o catalisador não muda K, não muda a composição 
no equilíbrio, não desloca a reação nem para a direita nem para a 
esquerda. Ele apenas encurta o caminho para chegar lá.

Com Catalisador

Equilíbrio atingido em minutos 
ou horas.

Sem Catalisador

Equilíbrio atingido em dias, 
semanas ou nunca.

Aplicações Industriais Essenciais

Processo Haber-Bosch (NH₃): catalisador de ferro 
com promotores de alumina e potassa — sem ele, a reação 
seria inviável em escala industrial.

Processo de contato (H₂SO₄): pentóxido de vanádio 
(V₂O₅) na oxidação do SO₂ a SO₃.

Catalisadores enzimáticos: enzimas biológicas são 
catalisadores naturais presentes em todas as células vivas 
— essenciais para a digestão, respiração e metabolismo.

Conversores catalíticos: veículos utilizam platina e 
paládio para converter gases tóxicos em CO₂, H₂O e N₂.

Sem catalisadores, grande parte da indústria química moderna 
e da bioquímica seria impossível.



Exemplo do Cotidiano: Síntese da Amônia
O Processo Haber-Bosch e a Alimentação do Mundo

A síntese industrial da amônia é considerada uma das maiores conquistas da química aplicada. Estima-se que metade do nitrogênio presente no corpo 
humano passou, em algum momento, por esse processo — pois a amônia é a base dos fertilizantes nitrogenados que alimentam a agricultura global.

1

A Reação
N₂(g) + 3H₂(g) ⇌ 2NH₃(g) + calor (ΔH = −92 kJ/mol)

Quatro mols de gás (reagentes) se convertem em dois mols (produto). A 
reação é exotérmica e reversível.

2

Alta Pressão (150–300 atm)
Com 4 mols de gás nos reagentes e apenas 2 mols no produto, aumentar a 
pressão desloca o equilíbrio para a direita, favorecendo a formação de NH₃. 
Pressões altíssimas são usadas industrialmente, apesar do custo energético 
elevado.

3

Temperatura Moderada (400–500°C)
Como a reação é exotérmica, o ideal termodinâmico seria resfriar — mas a 
reação seria lenta demais. O compromisso de 400–500°C é um balanço 
entre rendimento e velocidade, acompanhado do catalisador de ferro.

4

Remoção Contínua de NH₃
A amônia formada é retirada continuamente do sistema (liquefação), 
deslocando o equilíbrio sempre para a direita. Isso mantém o rendimento 
elevado ao longo de toda a operação industrial.



Exercício Comentado
Aplicando o Princípio de Le Châtelier na Prática

📋 Enunciado

Considere o seguinte equilíbrio estabelecido em um recipiente fechado:

2SO₂(g) + O₂(g) ⇌ 2SO₃(g) (ΔH < 0)

Esse equilíbrio é fundamental na produção industrial de ácido sulfúrico (H₂SO₄) 
pelo Processo de Contato — um dos produtos químicos mais produzidos no 
mundo.

Questões:

O que ocorre ao aumentar a temperatura do sistema?1.

O que ocorre ao aumentar a pressão total?2.

O que ocorre ao adicionar mais SO₂ ao sistema?3.

O que ocorre ao adicionar um catalisador de V₂O₅?4.

✅ Respostas Comentadas

1. Aumentar a temperatura

A reação é exotérmica (ΔH < 0) — o calor é um "produto". Aquecer o sistema é 
como adicionar produto: o equilíbrio se desloca para a esquerda, favorecendo 
SO₂ + O₂. O valor de K diminui e o rendimento de SO₃ cai.

2. Aumentar a pressão

Reagentes: 2 + 1 = 3 mols de gás. Produto: 2 mols de gás. Aumentar pressão 
desloca para o lado com menos mols — direita. Favorece SO₃. ✓

3. Adicionar mais SO₂

Adicionar reagente desloca para a direita. O sistema consome o SO₂ excedente, 
produzindo mais SO₃ até atingir novo equilíbrio. K não muda.

4. Catalisador (V₂O₅)

Não desloca o equilíbrio. O catalisador apenas acelera a chegada ao 
equilíbrio, sem alterar K nem a composição final. Essencial para viabilizar o 
processo em escala industrial.



Conclusão: Domine o Equilíbrio
O equilíbrio químico é muito mais do que um conceito teórico — é uma ferramenta de controle e previsão que sustenta desde os processos 
industriais bilionários até os mecanismos bioquímicos do seu próprio corpo.

Concentração
Adicione reagente ou remova produto para deslocar para a direita. 
Sólidos e líquidos puros não entram na conta.

Pressão
Aumento de pressão favorece o lado com menos mols de gás. 
Somente reações com gases são afetadas.

Temperatura
O único fator que altera K. Aquecer favorece o sentido endotérmico; 
resfriar, o exotérmico.

Catalisadores
Aceleram ambos os sentidos igualmente. Não mudam K nem a 
posição do equilíbrio — apenas encurtam o caminho.

"O sistema sempre resiste à mudança — mas quem conhece Le Châtelier sabe exatamente como direcionar essa resistência a seu favor."

Ao combinar os três fatores de forma estratégica — como na síntese da amônia ou na produção de SO₃ — é possível maximizar rendimentos, 
reduzir custos e tornar processos industriais viáveis. Aplique esse raciocínio em qualquer equilíbrio e você terá domínio total sobre a reação.


