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1.

CONTENIDOS

EQUILIBRIO QUIMICO

Contenidos:

1) Equilibrio quimico.

2) Constantes de equilibrio.
2.1- Equilibrios homogéneos. Constante Kc.
2.2- Calculos en equilibrios homogéneos en fase gaseosa. Grado de disociacion.
2.3- Cociente de reaccion.
2.4- La constante de equilibrio Kp. Relacién con Kc.
2.5- Equilibrios heterogéneos.

3) Factores que afectan al equilibro quimico. Principio de Le Chatelier.

1) EQUILIBRIO QUIMICO

» Las reacciones quimicas que sélo suceden en un sentido reciben el nombre de irreversibles o
completas. Son reacciones que se inician con unos reactivos y finalizan cuando alguno o todos los
reactivos se consumen por completo. Por ejemplo:

Fe (s) + H2S04(aq) — FeS04(aq) + Ha(g)
A este tipo de reacciones no esta dedicado este tema.

» Las reacciones reversibles son aquellas en las que los reactivos no se transforman totalmente
en productos, ya que éstos vuelven a formar los reactivos, dando lugar asf a un proceso de doble
sentido que desemboca en el equilibrio quimico. Por ejemplo:

1000K
250,(g) + 0,(g) == 2503(g)

La reaccion de formacion del triéxido de azufre a partir del diéxido es reversible, es decir, de la misma
forma que se estd formando SOz (reaccion directa), se estd descomponiendo en SOz y Oz (reaccion
inversa).

Las reacciones reversibles se indican con una doble flecha como la que aparece en el ejemplo
anterior, o también: ¥—%. Un equilibro quimico en general se pude representar de la siguiente
manera:

v,
aA+bE—,v_—"cc+dD

Reaccion: Hy + I — 2 HI
Velocidad

» Velocidad de reaccién directa e inversa. Si se hace un estudio de como
varia la velocidad de reaccién directa e inversa en una reaccion

) — Haylp reversible se obtendrian unas curvas como las que aparecen en la figura
Formacion (V)

. adjunta, que representa esta circunstancia para el equilibro que se
Equilibrio V3= V;

establece entre la formacién y la descomposicion del HI
—HI

Descomposicién V, s Variacion de concentracion de productos Yy reactivos en una reaccion

| reversible. También se puede representar cémo varian las

fo

concentraciones de reactivos y productos en una reaccién reversible (se
1, = tiempo para alcanzar el equilibrio




Zona de equilibrio suelen considerar reactivos a los que corresponden en la reaccion
directa). Por ejemplo, en el equilibro general, las representaciones
podrian ser como las que se muestran en la figura adjunta.

Concentraciones

En estas representaciones se parte de una cierta cantidad de
(a)| reactivos y nada de productos. Pero dado que el equilibrio se
establece entre reaccién directa e inversa, también es posible
partir de cantidades de los considerados productos del equilibrio y
nada de los reactivos, estableciéndose de cualquier modo el
equilibrio. Por ejemplo, en el equilibrio de formacién del SO3, si se
partiera solamente de una cantidad de SOz como de 0,4 moles en
un recipiente de 1 litro de capacidad, la representacién seria:

[A] [B]

te Tiempo

Concentracién
[t [SO,]=0,34 M
2l =Yy
(b) I —

0,3
o2 [0:]=0,17M

ts Tiempo 0,1 [SO4) = 0,06 M
10,0+ T J

te Tiempo

» El estado de equilibrio dinamico de una reaccion reversible es el estado final del sistema en el
que las velocidades de reaccidn directa e inversa son iguales y las concentraciones de las sustancias
que intervienen permanecen constantes.

Hay que imaginar el equilibrio como una incesante transformacion quimica de las sustancias
en los dos sentidos de la reaccion reversible, a pesar de que las concentraciones de reactivos y
productos se mantengan constantes.

2.- CONSTANTES DE EQUILIBRIO

2.1.- Equilibrios homogéneos. Constante de equilibrio Kc

« Veamos un andlisis experimental del equilibrio

1000K
250,(g9) + 0,(g) == 2505(9)
Se realizaran una serie de experiencias en las que:

12) Se partira de una misma cantidad de reactivos y nada de producto (experiencias 1y 2).
22) Se partira de cantidades no nulas de reactivos y de producto (experiencia 5).
32) Sélo se partira de una cierta cantidad de producto, nada de reactivos (experiencias 3 y 4).

Se realizan las medidas correspondientes y se obtiene la tabla siguiente:

Concentr. iniciales (mol/l) Concentr. equilibrio (mol/l)

[SO:] [O2] [S0s] [S03] [02] [SOs]
Exp 1 0,200 0,200 — 0,030 0,115 0,170
Exp 2 0,150 0,400 — 0,014 0,332 0,135
Exp 3 — — 0,200 0,053 0,026 0,143
Exp 4 — — 0,700 0,132 0,066 0,568
Exp 5 0,150 0,400 0,250 0,037 0,343 0,363

Los nuimeros en sf no dicen nada pero se puede observar que estin relacionados. Asi, si
hacemos con las concentraciones en el equilibrio de cada experiencia la operacién siguiente:

=)



[1[productos|™
[1[reactivos|®

Donde m y n son los coeficientes estequiométricos de la reaccién ajustada, es decir, para el ejemplo
seguido la operacién seria:

505
[S0217[02]

Obtenemos los siguientes resultados:

Ke
Exp 1 2792
Exp 2 280,1
Exp 3 280,0
Exp 4 280,5
Exp 5 2806

Las unidades de estos valores son mol-1-L

Como se puede ver,

El cociente entre las multiplicatorias de las concentraciones de productos y reactivos en el
equilibrio (elevados a sus respectivos coeficientes estequiométricos), a una temperatura dada, es
constante e independiente de las concentraciones iniciales de reactivos o productos. A este valor se le
denomina constante de equilibrio, Kc,

[S05]?

Ke= ————=280 L-mol™?
[$0,]%[0,]

« Lo que ocurre en el equilibrio analizado es generalizable a todos los equilibrios, es decir, para
el equilibrio general

¥,
aA+bB—¢T"cC+dD

la expresion de la constante de equilibrio, conocida también como ley de accion de masas es:

(€D
Kc= ———
[A]4[B]®
Las unidades de Kc son las que se obtienen de sustituir las concentraciones en mol-L-1. Sus
unidades dependerén, por tanto, del equilibrio considerado.

» Los equilibrios analizados hasta ahora han sido homogéneos, es decir, todas las especies
quimicas presentes se encuentran en la misma fase. Los equilibrios homogéneos mas usuales son
aquellos en los que todas las especies estin en estado gaseoso o en disolucién. Mas adelante se analiza
la constante de equilibrio en el caso de equilibrios heterogéneos.

« Ejemplo de equilibrio homogéneo:
Nz(g) + 3Hz(g) = 2NHs(g)
[NH;]?

R T TAE



» Significado del valor de Kc. El valor numérico de Kc es importante ya que aporta informacién
acerca del progreso de la reaccién y de su rendimiento en funcién de las cantidades de productos y
reactivos presentes en el equilibrio. Asi,

Si Kc >>> 1, el equilibrio estd muy desplazado hacia la derecha, es decir, hacia la formacién
de productos (el rendimiento es grande en la formacion de productos). Ejemplo:

2N02(g) = NaOs(g), Ke (25 °C) = 216 mol-L

Si Kc <<< 1, el equilibrio estd muy desplazado hacia la izquierda, es decir, el rendimiento es
pequefio respecto de la formacién de productos ya que los reactivos practicamente no
reaccionan. Ejemplo:

I,(g) = 2I(g), Kc(727 °C) = 3,8-10'5 mol-L1

Si K =1, en el equilibrio se cumple que [C]¢[D]¢ = [A]?[B]?

Como vemos, y tal como se ha dicho, la constante de equilibrio suele venir indicada a una
temperatura determinada ya que su valor depende precisamente de la temperatura.

» Relacién entre Kc y la reaccién ajustada. El valor que se da de Kc lo es para un equilibrio
determinado en cuanto a los coeficientes estequiométricos se refiere. Asi, por ejemplo:

R _

Ha(g) + I2(g) + 2HI(g) AT

[H1]

Y5H,(g) + 4la(g) = HI(g)

Kc'

ICARTARE

i 1
= (Kc)? = 502 = 7,07

Reaccion inversa

w_ L] 1 _ 1
C = [HI]Z mzmﬁmﬂ,oz

2HI(g) = 2H(g) + 212(g)

Por tanto, todo valor de Kc debe venir acompanado del equilibrio correspondiente ajustado.

Se trata aqui de realizar una serie de ejercicios-tipo! que utilicen la ley de accién de masas.

En el ejercicio n? 3 se introduce el concepto de grado de disociacion.

t Tomados del texto “Quimica”, Varios autores, Ed. Guadiel (2003)




Ejemplo 1.

En un recipiente vacio de 5,00 L se ha colocado una mezcla de nitrégeno e hidrégeno a 500 °C. Al
alcanzarse el equilibrio, se ha comprobado la presencia de 84,28 g de Nz, 4,20 g de Hz y 9,61 g de
amoniaco, Calcula el valor de la constante de equilibrio Kc para la reaccién siguiente a la temperatura
dada.

Nz(g) + 3Hx(g) == ZNHs(g)

Datos:

V=5L,

T=500°C

Mm(Nz) = 28 g/mol
Mm(Hz) = 2 g/mol
Mm(NH3z) = 17 g/mol

Nz(g) # 3Hz(g) =3 2NHs
Cantidades FX a7 i
iniciales
Cantidades
en equilibrio 84,28 4,20 9,61
(8)
Moles en 84,28 4,20 9,61
equilibrio —g - 301 =210 7 = 0565
[len 3,01mol mol 2,10mol mol 0,565 mol _ mol
equilibrio 5L 0,602 M) SL 0,42 /1 —5. 0,113 /1

Para el equilibrio dado, el valor de Kc serd:

[NH3)? 01132

| N
“% INIH] ~ 0602-042°

= 0,286 L*mol~?



Ejemplo 2

La constante de equilibrio Kc para la reaccién Hz(g) + I:(g) ¥ 2HI(g) vale 46,00 a 490 °C. Sabiendo
que en el equilibrio las concentraciones molares de yodo y de yoduro de hidrégeno son,
respectivamente, 0,0031 mol-L- y 0,0027 mol-L-1, calcula el valor de la concentracién de hidrégeno en
el equilibrio.

Datos:

Ke =46,00

[lz] = 0,0031 mol-L-1
[HI] = 0,0027 mol-L!

l2(g) + H:(g) — 2HI
Cantidades X &7 hxs
iniciales
[len
equilibrio 0,0031 & 0,0027
(mol:L-1)
[HI? 0,00272
Ke = 46,00 =

[L[H,] ~ 0,0031- [H]

Despejando la concentracién de hidrégeno tenemos:

0,0027%

[Ha] = 55031 - 46,00

=511-10"5mol - 1!



Ejemplo 3
Se ha introducido en un recipiente vacio de 4,00 L 15,63 g de amoniaco y 9,80 g de nitrégeno. El

equilibrio se alcanza a cierta temperatura cuando el recipiente contiene 0,70 moles de amoniaco.
Calcula el valor de Kc a la temperatura de la experiencia para el equilibrio de disociacién del amoniaco
siguiente:

2NHs(g) +—= N:g) + 3H:(g)

Datos:

V=4L,

Masa inicial de nitrogeno = 9,80 g

Masa inicial de amoniaco = 15,64 g

Masa inicial de hidrégeno = 0

Moles de amoniaco en el equilibrio = 0,70 mol
Mm(Nz) = 28 g/mol

Mm(Hz) = 2 g/mol

Mm(NHz) = 17 g/mol

2NH3 — Nz(g) + 3Hz(g)
Cantidades 15,64 9,80 0
iniciales (g)
Moles 15,64 g 980 g
— m:u,’az moles m:o.zs moles 0

Supongamos que se forman x moles de Nz hasta llegar al equilibrio. Segtin la estequiometria del equilibrio

Moles en
equilibrio(¥) 0,70=092 - 2x x+0,35 3x
= 2220 1 motes 0,11 + 0,35 = 0,46 moles 3-0,11 = 0,33 moles
[]en
equilibrio 0,70/4 = 0,175 0,46/4=0,115 0,33/4=0,083
(mol-L-1)

(*)En la tabla anterior x representa el nimero de moles de N2 que se han formado. Segin la estequiometria de la reaccion:

- Por cada mol de nitrégeno que se forma, también se forman 3 moles de hidrdégeno. Por tanto, si se forman hasta
alcanzar el equilibrio x moles de hidrégeno, también se formaran 3x moles de hidrégeno. Los x moles de nitrégeno
formados se sumaran a los 0,35 moles que habia desde el principio.

- Por cada mol de nitrogeno que se forma, se disocian 2 moles de amoniaco. Por tanto, si se forman hasta alcanzar el
equilibrio x moles de hidrogeno, también se habran disociado 2x moles de amoniaco, siendo la cantidad de
amoniaco en equilibrio (0,70 moles) la inicial menos la disociada = 0,92-x.

Por tanto,
[N][H,]*  0,115-0,0833
Ke= ——F=———=215-1077 i
“= TINHLP 01757 5 mo
Se define el grado de disociacién, ¢, como el tanto por uno de sustancia que se disocia en un equilibrio quimico. Se
determina mediante la razon entre el namero de moles de la sustancia que se disocia en el equilibrio y el nimero de moles
iniciales de dicha sustancia:
moles de sustancia que se disocia en el equilibrio

moles iniciales de sustancia que se disocia

a=
Es evidente que se habla de grado de disociacion en equilibrios quimicos en los que se parte de una sustancia
reactiva que se divide en dos 0 mas sustancias mas simples, es decir, para equilibrios generales del tipo:
aA = bB + cC
En el ejemplo seguido aqui, el grado de disociacion sera:

2x 022
a= — =

0,92 092

=0,239

Es decir, el amoniaco se disocia a la temperatura dada un 23,9%.



Ejemplo 4
En un recipiente de 0,50 L se introdujeron 2 moles de bromo y tres moles de hidrégeno. Al alcanzarse
el equilibrio a cierta temperatura, el valor de Kc es 0,50. Calcula las concentraciones de las tres
sustancias presentes en el equilibrio:

Brz(g) + Hz(g) +——= 2HBr(g)

Datos:

V=05L,

Cantidad inicial de Brz = 2 moles
Cantidad inicial de Hz = 3 moles
Cantidad inicial de HBr =0

Kec=0,50
Bra(g) + Hz(g) — 2HBr
C.anltl.dades 2 3 0
iniciales
(moles)

Supongamos que reaccionan x moles de Brz hasta alcanzar el equilibrio. Segtin la estequiometria del equilibrio:

Moles en

equilibrio 2-x 3-x x
eq[l!l?l?ri@ 2 3—_—X ﬁ
(mol-L1) 05 0,5 0,5
La expresion de Kc es:
2
o= it = e
Fll=]  FPeD

Realizando operaciones se obtiene una ecuacién de segundo grado:
35x%+ 25x—3=0

Cuyas soluciones son:
x1 = 0,64 moles
x2=-1,35

Es evidente que la segunda solucién no tiene sentido, por tanto, x = 0,64 moles.

Las concentraciones de las tres sustancias en el equilibrio seran:
[Brz] = 2,72 mol'L-!
[Hz] = 4,72 mol-L-1
[HBr] = 2,56 mol-L-!



Ejemplo 5
Se coloca cierta cantidad de trioxido de azufre en un matraz de 0,80 L. A cierta temperatura, se

establece el equilibrio de disociacién siguiente:

2503 &= 2S0; + 02
Se comprueba que en el equilibrio habia dos moles de oxigeno. Si la constante Kc es igual a 0,22 mol-L-1
a la temperatura de la experiencia, calcula las concentraciones de las tres sustancias en el equilibrio y
el grado de disociacion.

Datos:

V=080L,

Kc=0,22 mol-L?

Moles de oxigeno en el equilibrio = 2

2503 — 2502(g) + 02(g)

Moles =a 0 0
iniciales

Supongamos que se forman x moles de Oz hasta llegar al equilibrio. Segtin la estequiometria del equilibrio

Moles en

equilibrio a-2x 2x x = 2 (dato)
a-4 2x =4 moles
oL a4 L £ — 35
equilibrio —_— —_ — =2,
CmolL) 08 08 08
Por tanto,

_ 150,710, _ 5-25

S N R T

Operando se obtiene una ecuacién de segundo grado:
0,22a2-1,76a - 36,48 =0

Cuyas soluciones son:
ar = 17,48 moles
az=-417

Es evidente que la segunda solucion no tiene sentido, por tanto, a = 17,48 moles. Por tanto, las concentraciones de las especies
en el equilibrio son:

[SO3] = 16,85 mol-L-1

[S0z] = 5 mol-L-!

[02] = 2,5 mol-L!

En cuanto al grado de disociacion, por definicion (dada en el ejemplo 3):

_ moles de S0 disociados _ 2x 4 b
&= oles S0; iniciales ~ a 17,48

Es decir, a la temperatura de estudio el triéxido de azufre esta disociado un 23%.

10



Ejemplo 6
En un recipiente de 0,5 L se colocan 0,075 moles de PCls y se establece, a cierta temperatura, el
equilibrio:
PCls(g) == PCl3(g) + Cl(g)
Calcula la constante de equilibrio sabiendo que PCls se encuentra disociado un 62,5%.

Datos:
V=050L,
Cantidad inicial de PCls = 0,075 moles
a=0,625
PCls — PCls(g) + Clz(g)
Moles 0,075 0 0
iniciales
Supongamos que se forman x moles de PCl; hasta llegar al equilibrio. Segiin la estequiometria del equilibrio
Molgzen 0,075 - x X x
equilibrio
Lsm 0075 -x x x
equilibrio T — s
(mol-L1) 0.5 03 0.5

El valor de Kc sera:

coo lroudien) Bl 2 1
[PCls] wors x| = 0075 —x 05

El valor de x se puede calcular a partir del dato del grado de disociacién:

moles PCls disociados X

~ " moles PClginiciales 0,075

= 0,625

De donde, x = 0,047 moles, Por tanto,

Kc= 0.0477 L =0,158mol - L™!
€= oo75—0047 05 0™

[

11



2.3.- Cociente de reaccidén

Idea inicial: El cociente definido por la ley de accién de masas también se puede aplicar cuando
no se ha alcanzado el equilibrio.

Veamos el ejemplo general:
aA +bB — cC + dD

La reaccion anterior atin no esta en equilibrio. El cociente definido por la ley de accion de
masas cuando no se ha alcanzado el equilibrio se denomina cociente de reaccién, Q..
_ [eisipp
[A15(B15
donde los subindices “0” indican que se trata de concentraciones iniciales, no concentraciones en
equilibrio.

Qe

Q. sirve para establecer si una mezcla concreta inicial de reaccion esta o no en equilibrio y, si
no lo estd, en qué sentido debe evolucionar para alcanzar el equilibrio. Veamos tres posibles
situaciones:

Si Q. > Ke. El sistema no esta en equilibrio, cumpliéndose que:

[€15D15 _ [Cl°[D1*

[A1gB1; ~ TAR[BP
Para que los dos valores sean iguales debe ocurrir que:
- [€15[D]¢ debe disminuir
- [A]2[B]? debe aumentar

Por tanto, el sistema se desplaza hacia la izquierda.
Si Q. = Kc, el sistema se encuentra en equilibrio y no se desplaza en sentido alguno.

Si Q. < Kc. El sistema no esta en equilibrio, cumpliéndose que:

[€1§[D1§ _ [CI°[D]*

[A15[B15 ~ [A]“[B]?
Para que los dos valores sean iguales debe ocurrir que:
- [C15[D]4 debe aumentar
- [A]1%[B]% debe disminuir

Por tanto, el sistema se desplaza hacia la derecha.

Ejemplo

En la reaccién 2HF(g) = Haz(g) + Fz(g), a una temperatura a la que Kc = 1,0-10-13, se analiz6 la mezcla
de reaccion y se hallaron estos valores (todos ellos en mol-L-1):

[HF] = 0,45
[Hz] = 1,0-103
[F2] = 3,0-10

12



Predice si el sistema esta en equilibrio o bien progresara en un sentido determinado para llegar a él.

2HF(g) — Fz(g) + Hz(g)
[1 (mol-L-1)
ien 0,45 3,0-103 1,0-10-3
equilibrio?

[F,][H,] _30- 107%-1,0-1073

= = .10-5
[HF)? 0,452 14810

Q.=

Luego, como Q. # Kc, el sistema no esta en equilibrio. Ademas, como Q. > Kc, el sistema se desplazara de manera que la
concentracién de productos disminuya y aumente la de reactivo, es decir, hacia la izquierda.

2.4.- La constante de equilibrio Kp. Relacién con Kc.

Conceptos que es necesario conocer:

- Presion parcial de un gas en una mezcla de gases.

- Presion total de un gas en una mezcla de gases.

- Ley de los gases ideales en una mezcla de gases.

- Relacion entre la presion total de una mezcla de gases y la presion parcial de cada uno de ellos: Pa = Xa-Pr, donde
Pa es la presion parcial del gas A, Xa es la fraccion molar del gas A en la mezcla y Pr es la presion total de la mezcla
de gases.

La constante de equilibrio Kc se puede expresar, en el caso de que intervengan gases en el
equilibrio, en funcion de las presiones parciales de cada una de las especies. Veamos:

Sea el equilibrio general
aA+bBe——=¢cC+dD

donde todas las especies en equilibrio se encuentran en fase gaseosa. La expresion de Kc sera:

e LB

Ale[B]?

Sin es el nimero de moles y V el volumen del recipiente:

GG
TR
Teniendo en cuenta que cada especie cumple la ley de los gases ideales:
PV =nRT
n P
VTRT

Por tanto,

[

1
] _ ke @D (RDT
——— PAaPéJ 1 - p(R"T‘)C+d
T (RT)II"‘b

=Kp (RT)Ri’b*C*d

"’\
.‘L_.
,__
oo
S

Kc = Kp(RT)™%"
Kp = Kc(RT)*"

donde

(=)

13



PP
~ PPRE

Kp

es la constante de equilibrio en funcion de presiones parciales.

Las unidades de Kp dependeran de cada equilibrio y vendran dadas segtin las unidades de las
presiones parciales de las especies presentes en equilibrio. Normalmente las presiones suelen venir en
atmosferas y, por tanto, la constante de los gases que se utilice valdra 0,082 atm:L/mol-K.

Se suele utilizar mucho mas Kp que Kc ya que cuando se trabaja con gases es mas facil
determinar presiones que concentraciones. Veremos seis ejemplos tipicos de aplicacion (en el ejemplo
n? 6 se introduce el grado de disociacion, o, en la expresion de Kc).

Ejemplo 1

En un recipiente de 2,0 L se mezcla una cierta cantidad de N» (g) y de Hz (g) y se eleva la temperatura a
1000 K hasta que el sistema alcance el equilibrio:

Nz(g) + 3H:(g) +—= 2NHs(g)

A esta temperatura, el valor de Kc es 2,37-10-3 L2mol-2. Calcula el valor de Kp.

Kp = Kc(RT)™
Kp =2,37-1073(0,082 - 1000)2 = 3,52 - 10~ atm™?

Ejemplo 2.

Para el equilibrio PCls(g) + PCls(g) + Cl:(g), la constante Kp vale 1,05 atm a 250 °C. Sabiendo que
en el equilibrio las presiones parciales del PCl; y del PCl; son, respectivamente, 0,875 atm y 0,463 atm,
calcula la presion parcial del Cl; en el equilibrio a dicha temperatura.

PCls S — PCla(g) + Clz(g)
Erestens S 0875 0,463
equilibrio
(atm)

Pocy, - Po, 0463 Py
Kp =1,05= L R TR il 1 A
p ra— 0,875

De donde se obtiene que

Pey, = 1,98 atm

14



Ejemplo 3.

En un recipiente se han introducido 2 moles de N204 y se ha alcanzado el equilibrio

N:0s(g) = 2NO; (g)
cuando la presion total es de 0,1 atm. Si Kp vale 0,17 atm, calcula el grado de disociacién del N.Os y las
presiones parciales en el equilibrio.

Datos:
Pr=0,1atm
Kp=0,17 atm
N20s = 2NO2(g)
Moles 2: 0
iniciales
Supongamos que se disocian x moles de N20s hasta llegar al equilibrio. Segtin la estequiometria del equilibrio
Mol_e_s en 2-x 2x
equilibrio
[]en
equilibrio No se puede conocer pues no conocemos el volumen del recipiente
(mol-L-1)

Planteamos Kp y la desarrollamos en funci6n de las fracciones molares (ya que los datos que se dan son moles y conocemos la
presién total).

2 2 2
Pyo, (Xno,Pr) (Xno,)

Kp = A e WA P
P Pte FmoPr - Ewa, T

Donde las fracciones molares son las del equilibrio, es decir:

Ko = 2x %
Ne: T 2T x4 2x 2+4x

¥ _2-x
R R

Sustituyendo estos valores en la expresion de Kp, asi como los valores conocidos:

2x \*
Pho, _ Cwo,P _ Gwo ) , _ (755)
_ "

Kp= = -0,1=017
Pu.0, Xn,0,Pr Xw,0, 2—x
2+x
Operando:
0,17 = i 01
" - 4 — xz .
De donde resulta una ecuacién de segundo grado cuyas soluciones son:
X1 =- 1,09 (sin sentido)
Xz = 1,09 moles
El grado de disociacion sera:
moles disociados  x
= ———————————= ==055
moles iniciales 2
Las presiones parciales en el equilibrio seran:
2—x 2—-1,09
Puo, = Xnyo,Pr = 555 Pr= 35755 01 = 0029 atm
Puo, = Xno,Pr = o by = 2% 04 Z 0070 atm
Mo SN S g T T e e T SRS

O bien, Pyg, = Pr — Py, = 0,1~ 0,029 = 0,071 atm.

[)

15



Ejemplo 4
Se han introducido 0,1 moles de PCls en un recipiente de 2 L y se alcanzé el equilibrio a 250 °C.

PCls(g) &= PCls(g) + Ch(g)
Si Kp = 1,80 atm, calcula el valor de Kc a la misma temperatura y el grado de disociacién de PCls.

Datos:

V=2L

Moles iniciales de PCls = 0,1
Kp 01,80 atm
T=250°C=523K

PCls — PCls(g) + Clz(g)

Moles 0,1 0 0
iniciales

Supongamos que se forman x moles de PCls hasta llegar al equilibrio. Segtin la estequiometria del equilibrio

Moles en
G 0,1-x X X
equilibrio
E, 0.1-x x
equilibrio - 3 3
(mol-L-1) 2

Kc = Kp(RT)~4»
Ke = 1,80 (0,082 - 523)"@~1
Ke = 1,80 (42,886)1 = 0,042 mol - 7!

PCL][CL HIE 2
ko= FCWMCE)_ Bl 22 oo
[PCls] L= " 0z-2x
x?+0,084x—84-1073=0
Solucién: x = 0,059 moles.
El grado de disociacion sera:
moles PCls disociados x
= = —=0,59

" moles PClginiciales ~ 0,1
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Ejemplo 5.

Para el equilibrio N204(g) = 2NO: (g), a 25 °C, el valor de Kp es 0,143 atm. Sabiendo que la presién
inicial del N204 en un matraz de 1 L es 0,05 atm, calcula las presiones parciales de los dos gases y la
presién total en el equilibrio.

Datos:
P = 0,05 atm (presion inicial de tetréxido de dinitrégeno)
Kp=0,143 atm
T=25°=298K
V=1L
N204 . 2NO02(g)
Moles a 0
iniciales
Supongamos que se disocian x moles de N20s hasta llegar al equilibrio. Segtin la estequiometria del equilibrio
Moles en
e a-x 2x
equilibrio
[]en
equilibrio a-x 2x
(mol-L1)

Para calcular a utilizamos el dato de la presion inicial de N20s y la ecuacion de los gases ideales:

=PV 005 a6 1077 =
= RTT DoBz.208 oot Ea
Calculamos también Kc:

Kc = Kp(RT)™" = 0,143(0,082 - 298)"?~1 = 5,852 - 1073 mol - L™*

Ahora podemos calcular x

Ke= Ll o 58521073 = i3
©F og = 20462-107 —x

Resolviendo la ecuacion de segundo grade resultante, la solucion es x = 1,147-10-3 moles.

Por tanto:

- Moles de N204 en equilibrio = 2,0462-10-% - 1,147-10-3 = 8,993-10-* moles
- Moles de NOz en equilibrio = 2:1,147-103 = 2,294.10-3 moles

Falta calcular las presiones parciales en el equilibrio y la presién total:
n
Py,0, = VRT =8,993-107*- 0,082 - 298 = 0,022 atm
n
Puo, = FRT =2,294-107%.0,082 - 298 = 0,056 arm

Pr = Py,p, + Pno, = 0,078 atm

[
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Antes de ver el ejemplo 6: INTRODUCCION DEL GRADQ DE DISOCIACION EN LA EXPRESION DE Kc

Veremos ejemplos concretos con objeto de poder obtener una regla al respecto.

A — 2B
Moles
S a 0
iniciales
Moles en
R a-x 2x
equilibrio
[ ] inicial c=a/V 0
a=x/a; x=aw«, portanto,
a-aa=
Moles en
equilibrio =a(l-a) 2aax
[]en
equilibrio c(1-a) 2ca
(mol-L1)
Por tanto,

B2 4c%a? 4ca’
Ke=—=—— =
[A] c(l-a) 1-«

Y el nimero total de moles/L en el equilibrio serd = ¢(1- a) + 2Zc a = c(1+ a)

A  m— B + C
i I\/.‘ln'les i 0 0
iniciales
Moles en G % %
equilibrio
[]inicial c=a/V 0 0
a=x/a; x=aa, portanto,
a-aa=
Moles en
equilibrio =a(l-a) aa aa
[]en
equilibrio c(1-a) ca ca
(mol-L-1)
Por tanto,

[Bl[€] c?a? ca?

A cd-a) 1-«a

Ke =

Y el niimero total de moles/L en el equilibrio serd = c(1- a) + ca + ca = c(1+ a)
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—

Moles u 0 0
iniciales
Moles en

equilibrio GiaX x 5

[ ] inicial c=a/V 0 0

a=2xfa; Zx=aa; x=aa/2, portanto,

a-aa=
Moles en
equilibrio =afl-a) aa/2 3aa/2
[len
equilibrio c(1-a) ca/2 3cay2
(mol-L-1)
[]en
equilibrio 2¢(1-a) ca 3ca
(mol-L-1)
Por tanto,

X [BI[C]® ca-27cia®  27c%a*
c= = =
[A]? 4ct(1—a)®  4(1-a)?

Y el numero total de moles/L en el equilibrio serd = 2¢(1- a) + ca + 3ca = 2¢ - 2ca + ca + 3ca = 2¢ + 2ea = 2¢(1+a)

EN GENERAL
wA — yB + zC
[ ] inicial c 0 0
[]en
equilibrio we(l-a) yee zea
(mol-L-1)
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Ejemplo 6.

El amoniaco se disocia un 30 % a la temperatura de 423 Ky a la presién de 200 atm. Halla los valores
de las constantes Kc y Kp para el equilibrio de disociacion

2NHs3(g) &= N:(g) + 3H:(g)
Datos:
a=0,3

T=423K
Pr=200 atm

2NH3 — Nz(g) + 3Hz(g)

[ ] iniciales c 0 0

[]en
equilibrio 2¢(1-a) co 3ca
(mol-L1)

_ Wl _ ca-9c%° _ 27ca!

Ke= "NHP ~acti—ar ~ Hl—ar

Para calcular Kc es necesario conocer la concentracion inicial de amoniaco, c. Se puede conocer a partir del valor de la presién
total y del niimero total de moles/L en el equilibrio:

oy mogy; T Pr_ 200
TR T R T 0,082 - 423
n

7T= 2c(1—@a)+ ca+3ca=2c(1+a) =26¢

= 5766 mol - L'

Igualando ambas expresiones obtenemos que ¢ = 2,218 mol'L1, Sustituyendo este valor y el de a en la expresion de Kc
obtenemos que:
Kc = 0,55 mol2L-2
En cuanto a Kp,
Kp = Kc(RT)*™ = 0,55(0,082 - 423)? = 662 atm?

OTRA FORMA
Se puede empezar por calcular las fracciones molares para determinar primero Kp. Tomando el nimero total de mol-L-! en el
equilibrio determinado anteriormente:

XKoo= % 01154
T el 4a)

K s T AR
T 2c(l+a)
2¢(1-

—(—'1)—0,538

N T (1 +a)

Py, = Xy,Pr =2308atm
Py, = Xu,Pr = 6223 atm
Pu, = Xun,Pr = 107,69 atm

_ PN;(PH2)3

& = 660 atm?
(Prs,)

Kp

Finalmente,
Ke = Kp(RT)™" = 0,55 mol? - L2
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2.5.- Equilibrios heterogéneos

» Supongamos que podemos calentar carbonato de calcio en un recipiente cerrado. El
carbonato de calcio se descompone en 6xido de calcio y diéxido de carbono. Pero pasado un tiempo se
puede observar que el carbonato de calcio deja de descomponerse, aunque en realidad esto no es asi
sino que se establece el siguiente equilibrio:

€aCOs(s) ¥ CaO(s) +C0:(g)

Si el mismo proceso se hubiera realizado en un recipiente abierto si que se habria podido
transformar todo el carbonato pues el equilibrio se estarfa desplazando hacia la derecha (tal como se
analizara mas adelante). Pero en recipiente cerrado se ha establecido un equilibrio heterogéneo, que es
aquel en el que las sustancias que forman parte del equilibrio no se encuentran en la misma fase.

« Constante de equilibrio. Si planteamos la expresion de la constante de equilibrio para el
ejemplo anterior, que en un principio llamaremos Kc’
_ [ca0][cO;]
T [CaC0s]

’

En esta expresion, las concentraciones de Ca0 y CaCOz con constantes pues son sustancias solidas. Esta
circunstancia es aplicable a las concentraciones de sélidos y liquidos puros (ver cuadro adjunto). Por
tanto, las concentraciones de sustancias sdlidas o

¢Cudl es la concentracion molar del agua pura a 0°C si a
esta temperatura su densidad es de 0,92 g-cm’?

Un litro de agua pura en estas condiciones tiene una
masa de 920 g. Por tanto, su concentracién molar sera:

920 g
18 g/mol

= Lt
1L 51,1 mol - L

[H,0] =
Esta concentracion es siempre la misma en cualquier
cantidad de agua pura a 0°C.

éCudl es la concentracion molar del Cu(s) si su densidad
es de 8,94 g-cm’ a 25°C?

Un dm’® de cobre (1 L) en estas condiciones tiene una
masa de 8940 g. Por tanto su concentracion molar sera:

8940 g
63,5 g/mol

Guel= ==k

=140,8mol - L1

——————
1=800°C

CO;(g)
. L

Ca0
] T e

P =0.22am

=800

c
C?OJCU.'EBD i 1 |

P =022 aim
|~

e

Para cualquier cantidad de CaCO;
y de Ca0, a 800 °C, se aicanza el equili-
‘brio cuando P(CO,) = 0,22 atm.
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liquidas puras en la expresién de la constante de

equilibrio pueden pasar a formar parte de la propia

constante de equilibrio. Asi, en este equilibrio, la

constante queda:

[CaC05]
[CaO]

Ke = [CO,]

Ke = Kc' =[C0,]

La constante de un equilibrio heterogéneo sélo
depende de la concentracion de las especies en
estado gaseoso (o en disolucion) en el equilibrio.

De la misma manera, podemos establecer
que la constante de equilibrio en funcién de las
presiones parciales dependerd de las
correspondientes a aquellas especies en estado
gaseoso. Asi, en este ejemplo concreto:

solo

Kp = Peo, = 0,22 atm

El significado de este valor, como se puede ver en la figura
adjunta, es la presion total de las especies gaseosas en el equilibrio
que, en este caso, es sdlo el didxido de carbono.

Se veran a continuacién tres ejemplos de utilizacién de
constantes de equilibrio en equilibrios heterogéneos.
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Ejemplo 1.

Se introdujo una cierta cantidad de NaHCO; en un recipiente vacio. A 120 °C se establecié el equilibrio
2NaHCO; (s) ¥ CaC0s3(s) + COx(g) + H20(g)

cuando la presion en el recipiente era de 1720 mmHg. Calcula las presiones parciales de diéxido de
carbono y agua en el equilibrio y los valores de Kp y Kc.

Datos:
Pr=1720 mmHg = 2,26 atm
T=120°C=393 K

Se puede observar que las especies gaseosas en el equilibrio son dos, el COz y el Hz0. También se puede ver que de
ambas especies se obtiene el mismo niumero de moles, que segtn la estequiometria del equilibrio es uno. Si la presion total en
el equilibrio es resultado de 1a suma

Pp = Peg, + Puo = 2,26
Y las presiones parciales dependen del nimero de moles de CO2 y de Hz20, y el niimero de moles de COz y el H20 es el mismo
en el equilibrio, entonces:

Pr
Pco, = Puyo = o 1,13 atm
En cuanto a Kp
Kp = Pgo, - Py,0 = 1,137 = 1,28 atm?
En cuanto a Kc
Ke=Kp(RT)™" = 1,28 (0,082 -393) 2 = 1,23 - 1073 mol? - L2

Ejemplo 2.
Dadas las reacciones reversibles siguientes y sus constantes a 1000 °C:
C(s) + CO:x(g) == 2C0(g) Kp:=121,5 atm
COz(g) + H:fg) &= CO(g) + H:0(g) Kpz=1,59
Calcula el valor de Kp, a la misma temperature, para la reaccién

C(s) + HO(g) = CO(g) + H:(g)

Para obtener el equilibrio requerido debemos dejar el primero como esta e invertir el segundo equilibrio:

Péo
Peo,

C(s) + COz(g) = 2C0(g) Kpi=121,5atm =
CO(g) + H:0(5) = COxfg) + Hiy) ~ Kps= 1/Kp; =0,629= 2020
coPHy0

Como vemos, el valor de Kp ha cambiado en el segundo equilibrio pues al invertir la forma de expresar el equilibrio, también
se invierte el valor de Kp (ver pag. 4).

Si sumamos ahora los dos equilibrios anteriores obtenemos el equilibrio demandado cuya Kp es:

CGs) + H:0(G) = COfg) + Hafg) Kp= "2

Pi,o

Si bien se ha obtenido el equilibrio sumando los dos de partida, para obtener Kp a partir de Kp: y Kps, vemos que estas
constantes deben ser multiplicadas:

Pl Pem Py,  Pco- Py,
Kp=Kpl-Kp3 = —  ———=——2=121,5:0,629 =76,4 atm
4 4 3 P Foo Pyo Peo,
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Ejemplo 3.

A 700 °C, la presién total del sistema en equilibrio
C(s) + COz(g) +—= 2CO0(g)
Vale 4,50 atm y Kp = 1,52 atm. Calcula las presiones parciales de CO; y CO en el equilibrio.

Datos:

T=700°C=973K
Pr=4,50 atm
Kp=1,52 atm

De la expresion de Kp tenemos una ecuacion:
Pl
co,
Como tenemos dos incognitas debemos encontrar otra ecuacién. A partir del dato de presién total podemos afirmar que:
Pp = Peo + Pgg, = 4,50
Que seria una segunda ecuacién que nos permitiria resolver el sistema de ecuaciones:
{x +y =450
3% =1,52%

Kp = =1,52

La solucién del sistema es
x = Pgp = 1,965 atm
{y = Pcg, = 254 atin

Nota
Un error comun es considerar que la presion total en el equilibrio
Pr= Peg+ PCDP

Se reparte equitativamente entre las especies en equilibrio, es decir, para este caso como en el equilibrio ajustado hay dos
moles de CO y un mol de COz, la presion del CO debe ser el doble que la de CO2. Esto es un error pues solamente se puede
decir que la presion total se reparte entre las especies en equilibrio de acuerdo con la estequiometria del mismo cuando
dichas especies se encuentran bien sea en reactivos, bien sea en productos, pero no repartidas entre reactivos y productos.
Por tanto el ejemplo 1 (pag. 21) si entra dentro de este supuesto.

3) Factores que afectan al equilibro quimico. Principio de Le Chatelier.

3.1.- Energia libre y constante de equilibrio

La siguiente expresién (no vista en la unidad dedicada a Termoquimica) permite calcular la
variacion de energia libre de un proceso quimico a cualquier temperatura (no en condiciones
estdndar)

AG = AG" + RTLnQ

Donde R = 8,31 J-mol/K

Q = el cociente de reaccion (pag. 11)

T = temperatura en grados K

AGY = variacion de energia libre en condiciones estandar del proceso

AG = variacién de energia libre del proceso a la temperatura T.

Ahora bien, si el sistema se encuentra en equilibrio, el cociente de reaccién pasa a ser la
constante de equilibrio K, ademds de que la variacién de energia libre en un sistema en equilibrio es
cero:

0= AG° + RTInK

22J
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Esta expresion, en la prictica, se suele utilizar para calcular AG? pues la constante de equilibrio
se puede conocer por otros medios. Asi, en condiciones estandar:

AGY = —RTInK
;Qué constante aparece en esta expresion?

- Kp si el equilibrio es homogéneo en fase gaseosa, o heterogéneo con sustancias en fase
gaseosa.
- Kesiel equilibrio es de sustancias en disolucién.

Atendiendo al valor de la variacién de energia libre estindar de un proceso podemos afirmar
que:

- SiAG® <0, entonces K > 1, el equilibrio esta desplazado hacia la derecha, hacia la formacién
de productos.

- Si AGY > 0, entonces K < 1, el equilibrio estd desplazado hacia la izquierda, hacia la
formacién de reactivos.

3.2.- Principio de Le Chatelier

Una vez alcanzado un equilibrio quimico, hay una serie de factores que pueden alterarlo,
haciendo que se desplace en un sentido u otro hasta alcanzar un nuevo equilibrio. Estos factores son:

- Un cambio en la concentracién de productos o de reactivos.
- Uncambio en la presién (por cambio del volumen del recipiente, por ejemplo).
- Uncambio en la temperatura.

El objetivo es predecir cémo se verd afectado el equilibrio quimico si cambia alguno de estos
factores, indicando si el equilibrio evolucionara hacia la formacion de productos o de reactivos.

Antes de analizar como predecir cémo evoluciona un equilibrio quimico si cambia alguno de
los factores anteriores es conveniente analizar cdmo_afeci resencia de un catalizador
equilibrio quimico:

Como se ha visto en la unidad dedicada a la cinética quimica, la presencia de un
catalizador puede aumentar en el caso de catalizador negativo (o disminuir si el
catalizador es positivo) la energia de activacién que permite alcanzar el complejo
activado. Pero esta circunstancia no afecta al valor de la constante de equilibrio, es
decir, no hace que el equilibrio se desplace en un sentido u otro pues sélo afecta a la
rapidez con que se alcanza el equilibrio. Se debe esto a que el catalizador afecta tanto a
la velocidad de la reaccién directa como a la velocidad de la reaccién inversa. Como
ambas velocidades intervienen en el valor de K, ambos efectos se compensan y el valor de
la constante no se ve afectado.

El anélisis cualitativo de la evolucién de un equilibrio quimico si algtin factor lo altera se puede
hacer de dos maneras:

- Analizando el cociente de reaccion
- Aplicando el principio de Le Chatelier
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El principio de Le Chatelier se debe a Henry L. Le Chatelier (1850-1936), enunciado en 1884:

Una alteracion externa de los factores (temperatura, presién o concentraciones) que
intervienen en un equilibrio induce un reajuste del sistema para reducir el efecto de
dicha alteracién y establecer un nuevo estado de equilibrio.

Para analizar cémo afectan los diferentes factores mencionados al equilibrio quimico
utilizaremos como ejemplo el correspondiente a la formacion del amoniaco:

Nz(g) + 3H:(g) &= 2NHs(g)

donde
NH;)?
ko= NHE
[N>][H]
¥
PZ
Kp = NHSS
Py, B3,

3.2.1.- Influencia del cambio de concentracion de reactivos o productos al equilibrio quimico.
a) Aplicando el principio de Le Chatelier (en general y con dos ejemplos).

-Si aumenta la concentraciéon de una sustancia el equilibrio de desplaza hacia
donde se consuma dicha sustancia (asi se reduce el efecto del aumento de la
concentracién). Por ejemplo, si aumenta la concentracién de amoniaco, el
equilibrio se desplazara hacia la izquierda.

-Si disminuye la concentracién de una sustancia el equilibrio se desplazara
hacia donde se produzca dicha sustancia (asi se reduce el efecto de la
disminucién de la concentracién). Por ejemplo, si disminuye la concentracién
de hidrégeno, el equilibrio se desplazara hacia la izquierda.

b) Analizando el cociente de reaccién (para un caso concreto).
-Inicialmente Q. = Kc (el sistema se encuentra en equilibrio).

-Supongamos que aumentamos la concentracion de H;. Entonces el cociente de
reaccion cambia

[NH,]?
[N2][Hz]*
disminuye respecto al valor de Kc pues la concentracion de hidrégeno se
encuentra en el denominador y ésta ha aumentado.

Q=

Por tanto, Q;. < Kc. Para alcanzar de nuevo el equilibrio el cociente de reaccién
debe aumentar, bien aumentando el numerador o disminuyendo el
denominador, es decir, aumentando la concentracién de amoniaco y

24
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disminuyendo la concentracion de nitrogeno e hidrégeno. Por tanto, el
equilibrio se desplaza hacia la derecha.

3.2.2.- Influencia del cambio de presién al equilibrio quimico.

En general, un cambio de presién supondra un cambio en el volumen del recipiente. Este factor
afecta mucho a los gases y poco a sélidos y liquidos. ;Como afecta a un gas?

n
PV =nRT P= VRT

si n, Ry T son constantes, la presién aumenta si el volumen disminuye para mantener la igualdad
establecida por la ley de los gases ideales (ley de Boyle). Hay que tener en cuenta que si cambia el
volumen, cambia la concentracién de las especies en equilibrio y éste debe desplazarse.

a) Aplicando el principio de Le Chatelier (en general y con dos ejemplos).

-Si la presion aumenta, el volumen disminuye. El niimero de moléculas por unidad de
volumen (concentracién) aumenta. Segun el principio de Le Chatelier el sistema se
desplaza de manera que se contrarreste esta circunstancia, se desplaza hacia donde
menor nimero de moléculas haya, es decir, hacia donde sea menor el nimero de moles
de sustancias gaseosas. En nuestro ejemplo, si aumenta la presion el equilibrio se
desplaza hacia la derecha pues hay dos moles de sustancias gaseosas en productos y 4
moles de sustancias gaseosas en reactivos.

-Si la presion disminuye, el volumen aumenta. El nimero de moléculas por unidad de
volumen disminuye. Segin el principio de Le Chatelier el sistema se desplaza de
manera que contrarreste esta circunstancia, se desplaza hacia donde mas moléculas
por unidad de volumen haya, es decir, en nuestro ejemplo, hacia la izquierda.

b) Analizando el cociente de reaccién (para un ejemplo concreto).

-Inicialmente Q. = Kc (el sistema se encuentra en equilibrio).

-Supongamos que aumentamos la presién (disminuyendo el volumen). Entonces el
valor del cociente de reacciéon cambia

2
o () e,
ERUAIEAR (%)(%)3 Ny, * Ny,

Si la presién aumenta, el volumen disminuye. Por tanto el cociente de reaccién
disminuye respecto del valor de Kc. Para alcanzar de nuevo el equilibrio cociente de
reaccion debe aumentar, bien aumentando el numerador o disminuyendo el
denominador, es decir, aumentando la concentracién de amoniaco y disminuyendo la
concentracién de nitrégeno e hidrogeno. Por tanto, el equilibrio se desplaza hacia la
derecha.

Es conveniente analizar aqui cémo afectaria la adicion de un gas inerte al equilibrio:

Al afiadir un gas inerte la presion total en el equilibrio aumenta, pero la fraccién melar
de las especies en equilibrio disminuye. Como la presion parcial de una especie es P =
X-Pr, uno de los términos disminuye y el otro aumenta, es decir, la presién parcial se
mantiene y, por tanto Kp no cambia. Como consecuencia de esto, el equilibrio no se ve
afectado por la adicién de un gas inerte.
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3.2.3.- Influencia de un cambio de temperatura al equilibrio quimico.

Como hemos visto, los cambios anteriores (de presiéon o concentracién) no afectan al valor de
Kc y Kp, pues sdlo afectan a como se desplaza el equilibrio para mantener constantes los valores de Kc

y Kp.
Pero, un cambio de temperatura afecta al valor de Kp y Kc. En este caso el sistema se
desplazard segin sea el cambio de valor de Kc y Kp.

Para analizar correctamente cémo afecta un cambio de temperatura es necesario conocen qué
sentido la reaccion es exotérmica o endotérmica. Asi, en nuestro ejemplo:

Nz(g) + 3H:(g) &= 2NHs(g)
la reaccion directa es exotérmica (AH? =-92,6 k]), mientras que la reaccion inversa es endotérmica.

Para este factor sdlo analizaremos como se aplica el principio de Le Chatelier (en general y con
dos ejemplos).
-Si aumenta la temperatura se esta proporcionando calor al sistema. Este restablece el

equilibrio desplazidndose hacia donde se absorbe calor, favoreciéndose el proceso
endotérmico. En nuestro ejemplo se desplazaria hacia la izquierda.

-Si disminuye la temperatura se esta quitando calor al sistema, que restablece el
equilibrio desplazandose hacia donde se desprenda calor, es decir, favoreciéndose el
proceso exotérmico. En nuestro ejemplo se desplazaria hacia la derecha.

Veamos otro ejemplo:
Dado el sistema en equilibrio
N:04(g) = 2NO:(g) AH? = 58,0 k]

predice el sentido del desplazamiento del sistema al realizar cada una de estas variaciones: a) se afiade
algo de didxido de nitrégeno a la mezcla, a temperatura y volumen constantes; b) disminuye la presién
sobre el sistema aumentando el volumen del recipiente, a temperatura constante; c) se calienta la
mezcla a volumen constante; d) se agrega una cierta cantidad de helio.

El valor del cociente de reaccion es

0= [NO:]?
© [N204)
este valor coincide con el de Kc si el sistema se encuentra en equilibrio.

a) Al aumentar la concentracion de NOz, el sistema se desplaza en el sentido que consume NOz, es decir, hacia la izquierda.
Si aumenta la [NOz], serd Q. > Kc. Para que Q. sea igual a Kc debe aumentar el denominador, la [N204], es decir, el sistema se
desplaza hacia la izquierda.
b) Una disminucién de la presién supone una disminucion del niimero de moléculas por unidad de volumen. El sistema
contrarresta este efecto aumentando el nimero de moléculas, para lo cual se desplaza hacia la derecha.
Si disminuye la presion, y al aumentar el volumen, el cociente de reaccién
_ [NO,]? _ ".gmz 1

Q= [N20,] o, V
disminuye, siendo Qc < Kc. Para que llegue a ser igual a Kc debe aumentar el nimero de moles de dioxido de nitrégeno, es
decir, se desplaza hacia la derecha.
¢) Al aumentar la temperatura, el sistema contrarresta este efecto absorbiendo calor, es decir, haciendo la reacciéon
endotérmica, por lo que el sistema se desplaza hacia la derecha, formandose dioxido de nitrégeno.
d) La adicion de un gas inerte a la mezcla de reaccion aumenta la presion total del sistema y disminuye la fraccion molar de
N204 y de NOz, pero no modifica la concentracién molar ni la presién parcial de los gases. En consecuencia no queda alterado
el equilibrio.
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2. Ideas y conceptos de equilibrio quimico
Sea una reaccién quimica, por ejemplo:

2HgO(s) 2 2Hg(l) + Ox(g)

Esta reaccién tiene lugar en los dos sentidos y, también, se observa que
en determinado momento las velocidades de los procesos directo (de iz-
quierda a derecha, reactivos a productos) e inverso (derecha a izquierda,
productos a reactivos) son idénticas.

El equilibrio quimico es una reaccién quimica reversible en el que permane-
cen constantes e invariables (practicamente) las concentraciones de reac-
tivos y productos, y en el que la variaciéon de energia libre de Gibbs vale
cero. Es decir, el equilibrio quimico se caracteriza por la constancia de las
concentraciones de todas las especies quimicas y tener AGg = 0.

Ademés, en el equilibrio, las proporciones de todas las sustancias pre-
sentes son siempres las mismas, independientemente de las cantidades
iniciales utilizadas.

2.1. Equilibrio y constante de equilibrio k.

Sea una reaccién genérica reversible y elemental (de una sola etapa en
principio). Se observa que, dada:

aA+bB 2 cC+dD
o bien la general
rnRi+nR,+...mR, 2 plpl + pZPZ +...+ Pmpm

que la velocidad de la reaccion directa es maxima al principio y va dismi-
nuyendo con el tiempo a medida que se consumen los reactivos, de forma
que:

01 = kq [A]" [BY'
o bien mas generalmente

n

00 = ka [Ra]" [Ral -+ [R,]" = ks [ [ IR

i=1
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Y la velocidad de la reaccién inversa, nula al principio, aumenta a medida
que transcurre el tiempo y aumenta la concentracion de los reactivos:

v = k [C]° [D]?

o bien més generalmente
o=k [PV [P} [Pl = I [ [ [Py]”
j=1

El equilibrio se alcanza cuando la velocidad de los procesos directo e
inverso se igualan. Matematicamente, esto significa que

U4 = 0;
Y por tanto:
ka H [Ri]" = ki H [P]]pj
i=1 j=1
Operando
[1[n]"
ka _ = =k
ki o
[Ri]"

i=1

Para 2 reactivos y productos, esta expresion adquiere la forma

[CI° D)’

[A]" [BY’

En donde como kg, k; son constantes que dependen s6lo de la temperatura
y de la naturaleza de los reactivos y productos, su cociente también lo
serd, en particular en el equilibrio. Esa constante se llama k. y es una
constante para cada temperatura y reacciéon en el equilibrio. De hecho,
se puede definir el denominado cociente de reacciéon Q, como el mismo
cociente pero cuando la reaccién no se encuentra en equilibrio todavia. De
esta forma, el cociente de reaccién Q caracterizard la predominancia de la
reaccion directa o inversa, o del propio equilibrio, de la siguiente forma:

» SiQ < k., entonces la reaccién predominante es la reaccién directa.
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» SiQ > k., entonces la reaccién predominante es la reacciéon inversa.
» SiQ = k., entonces la reaccién se encuentra en el equilibrio.

Entonces, conocido el valor de la constante de equilibrio k., y las con-
centraciones de reactivos y productos, podemos predecir y determinar el
sentido de una reaccié quimica reversible, y si la misma ha alcanzado o
no el equilibrio quimico. Ademads, en términos numéricos, la magnitud de
k. nos informa sobre la proporcién entre reactivos y productos en el equi-
librio. Cuando k. > 1, la mayorfa de los reactivos se ha transformado en
productos. Si k. >> 1 o bien k. — o9, el equilibrio apenas posee reactivos y
estan practicamente todas las especies transformadas en productos, mien-
tras que si k. < 1, la mayoria de los reactivos permanece atin sin reaccionar
y, en caso de que k. — 0, apenas hay productos, permaneciendo casi todos
los reactivos en su especie quimica correspondiente.

2.2. Ley de acciéon de masas

El enunciado fisico o quimico de la expresion de la constante de equili-
brio se denomina Ley de Accién de Masas (LAM):

“En un proceso elemental, el producto de las concentraciones en el
equilibrio de los productos, elevadas a sus correspondientes coeficientes
estequiométricos, dividido entre las concentraciones de los reactivos en
el equilibrio, elevadas a sus respectivos coeficientes estequiométricos es
una constante para cada temperatura y reacciéon particular, denominada
constante de equilibrio k..”

2.2.1. Propiedades del equilibrio

El equilibrio quimico se caracteriza por una serie de propiedades ma-
croscopicas (concentracion de reactivos y productos, presion de vapor,
temperatura,...) que no varfan en el tiempo. Ademads, en el estado de
equilibrio, una reaccién o sistema quimico no intercambia calor con el en-
torno. El equilibrio quimico es un estado dindmico en el que se producen
transformaciones que no distinguimos generalmente a simple vista, a la
misma velocidad, por lo que macroscépicamente no se observan. La tem-
peratura es la variable fundamental que controla el estado de equilibrio.
La constante de equilibrio k. expresada de una forma determinada, escrita
en sentido directo o inverso, o multiplicando la reaccién por nimeros mo-
dificando los coeficientes estequiométricos por multiplos de los mismos
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CAMBIA la constante de equilibrio, aunque su valor estd relacionado con
la constante de equilibrio anterior.

2.2.2. Constante de equilibrio k, y k,

La presién de un gas ideal esta relacionada con el niimero de moles
gaseosos de la especie quimica en dicho estado de agregacion:

PV = nRT & P = %RT: [X]RT = cRT

en donde ¢ = [X] es la concentracién de la especie X. En equilibrios
donde todas o algunas de las especies se encuentran en fase gaseosa, es
conveniente usar una nueva constante relacionada con k., mediante presio-
nes y la temperatura, que se llama k,. Si en la reaccion todas las especies
son gaseosas, y hay dos reactivos y dos productos, se tiene que:

aA(g) + bB(g) 2 cC(g) +dD(g)

y la expresion para k, resulta ser

_ PePp

A

p

Para una reaccién general:

x1X1(g) + 02Xa(8) + ... Xu X(g) 2 Y1 Y1(Q) + y2Y2(Q) + - - - + Y Yin(g)

y

Es importante destacar que en la expresién de k, sélo entran las com-
ponentes en fase gaseosa, dado que los liquidos o los sélidos NO experi-
mentan apenas cambios en sus concentraciones o apenas aportan contri-
buciones a las presiones parciales.
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La ley de Dalton de los gases ideales es a menudo ttil: en un gas ideal
con n-componentes, la presion total es igual a la suma de las presiones
parciales de todas las componentes de la mezcla. Matematicamente:

n
Pr=Y Pi=Pi+Py+...+P,
i=1
En ocasiones, aunque no frecuentemente, es ttil en vez de usar k. o
k, usar una constante de equilibrio que depende exclusivamente de las
fracciones molares de cada componente. Usando que

fraccién molar de componentei n;

X‘ = ~ =
! numero de moles totales 1y

Llevando esta definicion a la ley de acciéon de masas resulta que
d
_ XcXp
B b
XoXE
para dos componentes de reactivos y productos, mientras que para el
caso general sera

ky

Las unidades en las que se trabaja generalmente en Quimica, usan que
las constantes de equilibrio son adimensionales. Sin embargo, la tinica
constante de equilibrio adimensional realmente es k,. Tanto k. como k,
tienen en principio unidades, solamente que se ignoran generalmente en
los calculos por las convenciones utilizadas. En términos fisicos y quimicos,
las unidades de ambas magnitudes se deducen trivialmente:

» k.. Para el caso general, las unidades son
[k.] = M = (mol - L™H)A"

donde

=

An:p1+p2+...+pm—r1—r2—...—rn:Zpi— 1
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es la variacion del nimero de moles de la reaccién elemental (que
pueden ser gaseosos en general). Para dos reactivos y productos se
tiene An =c+d—-a-b.

» k,. Para el caso general, las unidades son

[kp] = (atm)™"
donde
Anzy1+y2+...+ym—x1—xz—...—xn=va‘yi—zn:xj
i=1

i j=1

es la variacion del nimero de moles gaseosos siempre. Para dos
reactivos y dos productos gaseosos, An =c+d —a—b.

» k,. Para cualquier caso es adimensional, es decir,

[k)c] =0

2.3. Relaciones entre constantes de equilibrio

Usando la relacion
PiV = Tl,‘RT
y que
P; = xiPr

es posible relacionar trivialmente las constantes k., k,, k,. Usando estas
férmulas y la expresién matematica de la ley de accién de masas para cada
constante, se obtienen las siguiente parejas de relaciones:

k, = ke(RT)™ | & | k. = k,(RT)™"

ky = kP3| & |k, = k, P72
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2.4. Grado de disociacion

Se llama grado de disocacién « al cociente entre la cantidad de moles
disociados (reaccionantes) hasta alcanzar el equilibrio, entre el nimero de
moles iniciales totales. Equivalentemente, es la cantidad (fraccién molar)
o concentraciéon disociada o reaccionante de una sustancia que ha reac-
cionado entre la cantidad (fraccién molar) o concentracién inicial total.
Matematicamente, se tiene que

n; Xi
—==
n; Ct

Es una magnitud adimensional que se expresa generalmente en tanto
por uno o en tanto por ciento.

2.5. Relacién de k, con la temperatura

De las ecuaciones del cambio de energia libre de Gibbs y del cambio
estdndar de energia libre de Gibbs se tiene que:

AGR = AHR - TASR

AG® = AH® — TAS®

Para una transformacién quimica arbitraria de reactivos en productos,
la variacién de energia libre estdndar, al ser ésta una variable de estado,
vendra dada por AG® = G°. Ademas, por ser también variables de estado,
se puede relacionar AGg y AG® mediante la siguiente relacion:

AGgr = AG’ —RTInQ

en donde Q es el cociente de reaccién del equilibrio o reaccién reversible
correspondiente. Aqui R = 8.314k]/Kmol y T es la temperatura absoluta.
En el equilibrio, se obtiene que AGg = 0y que Q = k,, con lo que se deduce
la relacion

AG’ = —RT Ink,

o bien

AGD

k, =e x

de donde se deduce que cuanto mayor sea la disminucién de energia
libre, mayor serd la constante de equilibrio y viceversa. Ademés, si AG% >0,
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la reaccién predominante es la inversa, o el equilibrio estd desplazado a la
izquierda, mientras que si AG), < 0 la reaccién predominante es la directa,
y el equilibrio estd desplazado hacia la derecha.

Suponiendo que la variacién de entalpia estdndar y la de entropia
estandar (AH?, AS®) son constantes para toda temperatura (o que variaran
poco con ella), entonces para una temperatura inicial T; tendremos una
constante k,, y para una temperatura final T, tendremos otra constante k,,,
de forma que

AS®  AH®
AS®  AHY
) =2 "%,

Restando, obtenemos que

m(@):A_H“(L_L):_A_W(L_L)

klﬂl R T1 Tz R TZ Tl

Esta es la denominada ecuacién de Van 't Hoff.

2.6. Factores que modifican el equilibrio. Ley de Le Chate-
lier

El equilibrio de un proceso quimico se puede modificar. Es dindmico, no
sOlo cinemético. Si varian las condiciones de temperatura, concentraciones
de las especies, o la presion total en el equilibrio. En todos estos casos,
la reaccién evolucionard en un sentido u otro hasta que se reestablece el
equilibrio. Una prediccién cualitativa del sentido en que se desplaza o
evoluciona el equilibrio quimico lo proporciona el denominado principio
de Le Chatelier (o ley): “Si en un sistema en equilibrio se modifican los
factores externos de concentracion, presién total o temperatura, el sistema
evolucionard en el sentido en que se contrarresten dichas modificaciones”.

Analizaremos cada caso por separado:

» Efecto de la temperatura. “Un aumento de la temperatura total en un
sistema en equilibrio causa un exceso energético que provoca que la
reaccion se desplace en el sentido endotérmico, esto es, en el sentido
en el que se elimine o absorba ese calor excedente. Por el contrario,
una disminucién de la temperatura en un sistema en equilibrio genera
un defecto de energia, causando que la reaccién se desplace hacia el
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lado exotérmico.”
Ejemplo: 2NO(g) 2 N»(g) + O2(g), con AH = —43k].

» Efecto de la presién. “Un aumento de la presion total en un sistema
en equilibrio, desplaza la reaccién en el sentido que disminuya el
volumen, esto es, en el sentido que disminuya el ndmero de moles
gaseosos. Una disminucién de la presion, por el contrario, genera un
desplazamiento de la reaccién en el sentido del aumento del volumen,
esto es, en el sentido del aumento del niimero de moles gaseosos”.
En sistemas heterogéneos, el efecto de la presion o el volumen sélo
tiene en cuenta el nimero de moles gasesos o disueltos.

Ejemplo: N»(g) + 3H2(g) 2 2NH;3(9).

» Efecto de las concentraciones. “El aumento de la concentracién de
cualquiera de los reactivos, desplaza la reaccion en el sentido directo,
hacia la derecha, para eliminar el exceso de reactivo. El aumento de
la concentracién de cualquiera de los productos, desplaza la reaccién
en el sentido inverso, hacia la izquierda, para eliminar el exceso de
productos. Similarmente ocurre con la disminucién de concentracio-
nes: la disminucién de concentracién de reactivo desplaza la reacciéon
a la izquierda, mientras que la de producto desplaza la reaccién a la
derecha”.

Ejemplo: CO(g) + Cl»(g) 2 COCIx(g).

» Efecto de los catalizadores. La presencia de catalizadores NO despla-
za la reaccion de equilibrio hacia ningtin lado, sélo afecta al tiempo
que tarda en alcanzarse el equilibrio.

2.7. Equilibrios heterogénos sélido-liquido. Solubilidad

Comparados con los gases, los sélidos o liquidos puros son poco di-
latables, por lo que generalmente se considera que su concentracion es
practicamente constante en las reacciones quimicas para una temperatura
fija. Por eso, sus concentraciones se absorben dentro del valor de las cons-
tantes de equilibrio. Es decir, en las expresiones parak,, k., k,, s6lo debemos
incluir la de las especies gaseosas si hay presentes s6lidos o liquidos. Ejem-
plos:

C(s) + Ox(g) 2 CO2(g)
Para esta reaccion se tiene

[COx(8)]

k= t=208

[02(9)]
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y también

r = Pcoyg)

, = 00

Po,(g)
Xco

k)( _ 2(8)

X0s(g)

Cuando se trata de disoluciones, si todas las sustancias o especies quimicas
estan disueltas, se considera homogéneo y la constante se expresa en fun-
cién de todas las especies en disolucién. Si en las reacciones en disoluciéon
interviene un s6lido no soluble, su concentracién se engloba o absorbe por
la constante de equilibrio y NO entra en la expresion de la ley de acciéon de
masas para el equilibrio de la disolucién. Ejemplos:

CH3COOH(aq) + CH3CH,0H(aq) 2 CH3;COOCH,CH3(aq) + H>O(aq)

tiene
_ [CH3COOCH,CHj3] [H,0]
¢ [CH3;COOH] [CH5CH,0OH]
Para
Zn(s) + CuSO4(aq) 2 ZnSO4(aq) + Cu(s)
tenemos

_ [ZnSO4(aq)]
‘ [CuSO4(aq)]

porque los sélidos no intervienen en laley de accién de masas directamente,
de acuerdo a lo enunciado anteriormente.

Las reacciones de precipitacion se definen como aquellas reacciones
que tienen lugar entre iones en disolucién para formar sustancias “insolu-
bles”. Insoluble en quimica es algo bastante subjetivo. De hecho, si se dice
que algo es insoluble en ciertas condiciones es que es poco soluble en las
condiciones dadas. Una disolucién saturada es la que NO admite més can-
tidad de soluto en un volumen dado de disolucién. Para que tenga lugar la
precipitacién del soluto, es importante estudiar el concepto de solubilidad.

Sellama solubilidad (y se representa generalmente con la letra mintiscu-
la s) de un soluto en un disolvente, a la concentracion molar (en mol/L,
es decir en moIL™"), que tiene el soluto dentro del disolvente cuando la
disolucioén estd saturada, medida en unas condiciones de temperatura (y
presion) dadas. La solubilidad es, por tanto, la concentracién méxima que
se puede disolver a una temperatura dada.
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Podemos definir, de acuerdo a este concepto y esta nocién de solubi-
lidad dos tipos de sales: son sales solubles aquellas que estan totalmente
disociadas en sus iones correspondientes. Como todas las sustancias son
maés o menos solubles, y ninguna es soluble hasta el “infinito”, conside-
ramos poco solubles aquellas que, en disolucién acuosa saturada, tienen
disuelto menos de 0.01 moles/litro. Por el contrario, llamaremos sales poco
solubles a las que alcanzan el equilibrio mediante la constante de solu-
bilidad K; que estudiaremos en los procesos de solubilidad. Sustancias
solubles son aquellas especies que pueden mantener, en disolucién acuosa
saturada, una cantidad mayor de 0.01 moles/litro disueltos por litro de
disolucién.

Hay 3 factores que afectan a la solubilidad de los compuestos de tipo
ioénico (o covalente polar):

» Temperatura. El aumento de temperatura favorece la movilidad de
los iones, ya que proporciona una energia al cristal que favorece
los procesos de vibraciones de sus iones, y las fuerzas interiénicas
que mantienen a los iones se debilitan, y resulta mds facil para el
disolvente vencerlas.

» Factor energético o entédlpico. En todo proceso de disolucién hay que
vencer las fuerzas electrostdticas que mantienen unidos a los iones en
la red. Para ello hace falta cierta entalpia, siendo necesario que ésta
sea mayor que la energia reticular. La disolucién se realiza cuando
energticamente se favorece la disminucién de energia del sistema,
esto ocurre en los procesos de disolucién exotérmicos. A medida que
se acenttia el caracter covalente de un compuesto diluido, se dificulta
su solvatacion al disminuir el cardcter iénico, lo que disminuye su
solubilidad.

» Factor entrépico. También existen procesos de disolucifi endotérmi-
cos, por ejemplo NH,Cl en agua. En este caso, el factor energético
juega un papel contrario a la disolucién observada del cristal. En es-
tos casos, hay que indicar que el proceso de disolucién representa el
paso de un sistema ordenado (cristal) a un sistema més desordena-
do (con mds configuraciones microscépicas), por lo que el aumento
de entropia favorece el proceso de disolucién. El conjunto de ambos
factores, energético y entrépico, determina la mayor o menor solubi-
lidad del compuesto salino.
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Aplicando la ley del equilibrio quimico estudiado (ley de accién de masas)
al equilibrio heterogéneo

Agl(s) 2 Ag*(aq) + I (aq)

se obtiene la denominada expresién del producto de solubilidad (de
los iones) K;

Ks(Agl(s) = [Ag" (aq)] [I" (aq)]

Notese que la concentracion de la especie idnica sélida no se incluye en
la expresion del producto de solubilidad. La precipitacién de la sal est4 re-
lacionada con el producto de concentraciones de los iones y la constante
K de la siguiente forma:

» [Ag*(aq)] [I"(ag)] < Ks. No se produce precipitacion (no hay precipi-
tado), y no hay equilibrio.

» [Ag*(ag)][I"(aq)] > K. Se produce precipitacion (hay precipitado) de
Agl hasta que se iguale el producto de solubilidad con la constante
K. Entonces se mantendra el equilibrio entre los iones en disolucién
acuosa y el precipitado, mediante la igualdad

K; = [Ag"(aq)] [T (aq)]

La solubilidad, como las entalpias o entropias estandar, suele tabularse en
condiciones estdndar de presion y temperatura. Si el s6lido que precipita
tuviera la misma estequiometria diferente, el producto de solubilidad K;
cambiaria también. Veamos algunos ejemplos tipo:

= Sal de tipo AB. Por ejemplo AgCl o el anterior AgI. El equilibrio es
AB(s) 2 A*(aq) + B™(aq)

Inicialmente, una cantidad s, suponiendo disociacién total, nos dard en
el equilibrio
s = [A™(aq)] = [B™(aq)]
con lo cual el producto de solubilidad es
K = [A*(aq)] [B(aq)] = s
y la solubilidad resulta

s = VK,
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» Sal de tipo AB;. Por ejemplo, ZnCly:
ABy(s) 2 A**(aq) + 2B (aq)
con lo que para la cantidad inicial de s, tendremos en el equilibrio

ionico [A**] = sy 2s = [B7]. Aplicando la ley de accién de masas para
el producto de solubilidad nos quedara

K, = [A%(ag)| [B~(aq)] = 5(25)* = 45°

s= iK%
V4

= Sal de tipo general arbitrario A,B,. En este caso:

con lo cual la solubilidad es

A.By(s) 2 xAY*(ag) + yB* (aq)

con lo que para la cantidad inicial de s, tendremos en el equilibrio
iénico

xs = [xAY"]

ys = [yB"]
El producto de solubilidad es

Ks = [A][B] = (xs)"(ys)¥ = x"y¥s™Y

y la solubilidad es

K,
x¥yY

x+y

S =

2.8. Precipitados: factores que influyen en la solubilidad

De la definicién de producto de solubilidad se deduce que, al aumentar
la concentracién de uno de los iones que forman el precipitado, la concen-
tracion del otro i6n debe disminuir con el objetivo de que K; permanezca
constante. Este efecto se denomina efecto “de ién comtn”. Este efecto se usa
en el andlisis quimico de muchas sustancias, y para reducir la solubilidad
de muchos precipitados. También puede usarse para precipitar totalmente
un i6n usando un exceso de agente precipitante que contenga uno de los
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iones complementarios al que queremos obtener.

Si se disminuye la concentracion de algunos o de todos los iones que
forman el precipitado, hasta el punt de que el producto de sus concentra-
ciones no supere el producto de solubilidad, el precipitado se disolvera.
Esta concentraciéon puede disminuir debido a la formacién de un &cido
débil o la formacién de una base débil. Este tltimo caso es comtn y fre-
cuente en los hidréxidos y sales aménicas.

Otro método comuin bastante usado para disolver precipitados es me-
diante la formacién de iones complejos estables (incluso complejos or-
ganometdlicos). De esta forma se pueden disolver precipitados del tipo
AgCl, Agl, ...

El efecto de los sistemas de tipo reduccién-oxidacién (REDOX) en la
solubilidad de los precipitados se debe a que algunos de los iones que
forman parte de los procesos REDOX pueden experimentar oxidaciones o
reducciones. Al producirse el proceso REDOX, la concentraciéon en la di-
solucién disminuird, desplazando el equilibrio de precipitacion para man-
tener constante K;. Ejemplo: el CuS se disuelve en HNO; diluido y no en
HCI porque ocurre un efecto de oxidacién mediante el proceso REDOX

3CuS + 2NO5™ + 8H" 2 35° + 3Cu** + 2NO + 4H,0

Al precipitar el azufre, se desplaza el equilibrio hasta su total disolucién.

2.9. Ejercicios resueltos

Ejercicio 1. Si consideramos el equilibrio 250,(g) + O2(g) 2 2505(8),
con concentraciones respectivas en el equilibrio de 0.34M, 0.17M y 0.06M,
hallar k.. Solucién: k. = 0,18.

Ejercicio 2. El sistema N,O, 2 2NO,(g) se halla a 25°C y tiene con-
centraciones en el equilibrio de 0.0457 de di6xido de nitrégeno y 0.448 de
tetra6xido de dinitrégeno. Halla k. e indica el rendimiento en el equilibrio.
Solucioén: k. = 0,00465

Ejercicio 3. En una reaccién que ocurre en un reactor de 3.5L a una
temperatura de 200°C existen 0.249 moles de dinitrégeno, 0.0321 moles de
dihidrégeno y 6,42 - 10~* mol de amoniaco. Si el valor de la constante de
equilibrio para el proceso de formacién del amoniaco vale a esa tempe-
ratura 0.65, indica si el sistema esta en equilibrio y caso contrario lo que
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ocurrird para encontrar dicho equilibrio. Solucién: Q = 0,61. Desplaza-
miento hacia la formacién de amoniaco.

Ejercicio 4. Para la reaccion A + B 2 C + D, el valor de la constante
de equilibrio a una determinada temperatura es k. = 50. Si inicialmente se
ponen 0.4 moles de A y 0.4 moles de B en un recipiente de 2.0 L, halla la
concentracién de todas las especies en el equilibrio a esa misma tempera-
tura. Solucién: x=0.175. [A] = [B] = 0,025, [C] = [D] = 0,175.

Ejercicio 5. (La constante de equilibrio de una suma de reacciones es
igual al producto de constantes de equilibrio). Consideremos las reacciones
a 800°C:

50,(9) + 304(8) @ SOx(8)
conk,(1)=20y
NOy(g) 2 NO(g) + %Oz(g)

con k.(2) = 0,012. Hallar la constante de la reaccién suma de ambas reac-
ciones.

Nota: En general, al multiplicar una reaccién por un determinado
numero, eso eleva la constante de equilibrio a dicho namero.

Ejercicio 6. Escribir la constante k, para el equilibrio
N>(8) + 3Ha(g) 2 2NHs(g)
Ejercicio 7. Escribir la constante k, para las reacciones
C(s) + COx(g) + 2CIx(g) 2 2COCI,
CaCOs(s) 2 CaO(s) + COa ()

Ejercicio 8. La constante de equilibrio a 800°C para
CHy(8) + H,O(g) 2 CO(g) + 3H»(g)

vale k. = 18. Calcular: a) k,, b) Si las presiones parciales de metano y vapor
de agua son 15 atm al inicio del proceso, las presiones parciales establecido
el equilibrio.

Ejercicio 9. El equilibrio
PCI5(g) 2 PCl3(g) + Clx(g)
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se alcanza calentando 3 gramos de PCI5 hasta 300°C en un recipiente de 0.5
L, siendo la presién final 2atm. Calcular el grado de disociacién.

Ejercicio 10. A 400°y 1 atm. de presion, el amoniaco se encuentra diso-
ciado un 40 por ciento en nitrégeno e hidrégeno gaseosos

NHs() 2 3Na(9) + SHa(g)

Hallar: a) Presién parcial de cada uno de los gases en el equilibrio. b)
Volumen de la mezcla si partimos de 170 gramos de amoniaco. c) k.. d)
k,. Solucién: a) p(NH3) = 0,43 atm, p(H,) = 0,43atm, p(N,) = 0,14 atm. b)
V=772.6L. c) k.=0.0045. d)k,=0.25.

Ejercicio 11. Sabiendo que k, a 25°C para la formacién del amoniaco
vale 5 - 10°, calcula el valor absoluto de la nueva constante de equilibrio
para 200°C sabiendo que AH vale -92k] para este proceso. Solucién: 0.854

Ejercicio 12. En la reaccién de formacién del amoniaco, indica cémo
influye un aumento de la temperatura en el rendimiento de la misma.
Dato:

AH = —46k].

Ejercicio 13. En la reaccién de formacién del amoniaco, indica cémo
afecta un aumento de la presion en el rendimiento del sistema y su evolu-
cion.

Ejercicio 14. En un reactor de 1L, a temperatura constante se establece
el equilibrio:
NO,(g) + SO,(8) 2 NO(g) + SOs(g)

Si las concentraciones molares en el equilibrio son 0.2 para el NO,, 0.6 para
el SO,, 4.0 para el NO, y 1.2 para el SO;, hallar: a) Valor de k.. b) Con-
centraciones de reactivos y productos cuando se reestablece el equilibrio
tras afiadir 0.4 moles de NO; a la reaccién en equilibrio. Solucién: a) 40. b)
De NO 4.214M, de NO, son 0.386M, de SO; son 1.414M y de SO, quedan
0.386M.

Ejercicio 15. En el sistema en equilibrio CO(g) + Cl,(g) 2 COCIx(g), las

concentraciones son 2M de CO, 2M de Cl,, y 20M de COCl,. Hallar las
concentraciones de cada componente cuando: a) Se agrega 1M de cloro.
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b) Se duplica el volumen respecto al caso inicial. ¢) Se duplica la pre-
sién respecto del caso inicial. Solucién: k. = 15. a) CO=1.59M, C[,=2.58M,,
COCl,=20.42M.Db) Al duplicar el volumen, sale que CO=1.39M, C[,=1.39 M,
y COCI,=9.61M. c) Al duplicar la presion, se reduce el volumen a la mitad,
duplicando concentraciones. Entonces: CO=Cl,=2.87M y COCl,=41.13. En
todos los casos se plantea la ley de acciéon de masas y se despeja x mediante
una ecuacién cuadratica.

Ejercicio 16. El producto de solubilidad para el cloruro de plata (AgCl)
vale 1,7 - 1071° a 15°C. Caluclar si se forma precipitado cuando se agregan
a 1L de disolucién 0.01M de AgNO3, 100mL de una disolucién 1.00 M de
NaCl. Solucién: Si hay precipitado. Se trata de evaluar la concentracion
total de iones provinientes de cada especie.

Ejercicio 17. Hallar la solubilidad del cromato de plata, sabiendo que
su producto de solubilidad vale 1072 a una temperatura de 25°C.

Ejercicio 18. A 298 K, la solubilidad del bromuro de calcio es de 2 -
10~*mol/L. Calcular: a) K;. b) Justificar cualitativamente el efecto esperable
sia 1L de disolucion saturada de bromuro de calcio se le agregan 10 cm® de
bromuro de potasio de la misma concentracién. Solucién: a) K = 3,2-10711.
b) No precipita porque la concentracién de bromuro de potasio es pequefia
y se logra el efecto contrario al efecto de i6n comtun esperado, es decir,
disminuyen las concentraciones.

Ejercicio 19. A 1L de nitrato de plata de concentracién 1-107* M se le
agrega gota a gota, 0.001M de cloruro de sodio. Al agregar justo 1.8 cm?®
de la disolucién de cloruro de sodio, aparece un precipitado. a) Escribe la
reaccion que tiene lugar y especifica el compuesto que precipita. b) Ha-
lla la constante del producto de solubilidad del precipitado formado. c)
Explicar qué se observara si agregamos amoniaco a la disolucién que con-
tiene el precipitado. a) AQNO; + NaCl 2 AgCl + NaNOs. b)K; = 1,8 - 1071,
c) Adicionar amoniaco crea un complejo estable. El precipitado se disol-
verd (aplicando la ley de accién de masas se demuestra trivialmente).

Ejercicio 20. Calcular la constante de equilibrio k, correspondiente a la
reaccion:

504(8) + 50(9) & SOx(8)

aT = 298Ky p = latm, sabiendo que AG’(SO,) = —300k]/mol y AG*(SO3) =
—370k]/mol. Solucién: Se aplica la definicién de energia libre de reaccién
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estandar para hallar AG), = =70k]. k, = 1,77 - 10'2. Conociendo las energias
libres de formacién podemos siempre calcular el valor de k, a dicha tem-
peratura.

Ejercicio 21. En un recipiente de 1L hay inicialmente 0.7 moles de pen-
tacloruro de fésforo. Cuando se calienta a 250°C, se disocia en tricloruro
de fésforo y en cloro molecular. Se obtienen 0.2 moles de cloro molecular.
Halla el grado de disociacion, y las constantes k., k,, k, .

Ejercicio 22. Determinar el grado de disociacién del tetraéxido de di-
nitrégeno a treinta grados centigrados y cinco atmdsferas, si k, = 0,15.
Solucién: a = 0,086.

Ejercicio 23. A 600°C y 2 atm. de presién total, el CO se disocia en car-
bono y diéxido de carbono. Cuando se parte de un mol de monéxido en
el equilibrio se encuentran 0.05 moles de diéxido. Hallar k, y el grado de
disociacién a. Solucién: k, = 0,028, a = 0,05
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3.

(Qué hay que saberse?

Concepto de equilibrio quimico. Nocién de cociente de reacciéon y
constante de equilibrio k. y su signficado relativo.

Ley de acciéon de masas. Expresion de la misma en forma matematica.
Ley de Dalton.

Constantes de equilibrio k,, k,. Relacién entre diferentes constantes
de equilibrio: k. con k, y k, con k,..

Factores que afectan el equilibrio (temperatura, concentracién, pre-
sion total, volumen).

Principio de Le Chatelier y sus aplicaciones cualitativas para la pre-
diccién de la evolucion de un sistema en equilibrio al modificarlo.

Concepto de grado de disociacién a.

Equilibrios heterogéneos. Concepto de solubilidad y producto de
solubilidad. Expresiones matematicas de la constante de solubilidad
dependiendo del tipo de compuesto salino.

Factores que influyen enla solubilidad: temperatura, efectoién comun,
acidez, reacciones REDOX, formacién de complejos.

Influencia de la temperatura en k,. Ecuacién de Van "t Hoff.

Precipitados y procesos de precipitacion. Significado de K;. Efecto de
la temperatura, la energia (entalpia) y la entropia en los procesos de
disolucién.
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4. Formulario

» Constante de equilibrio k,:

7’1R1 + 7’2R2 + .. .Tan = p1P1 + szz + ...+ pmpm

[P
% = j:nl =k,
Z [R]"
i=1
_[cr oy’
[A]” [B]’

e S5i Q < k., entonces la reaccién predominante es la reaccién
directa.

e S5i Q > k., entonces la reaccién predominante es la reaccién
inversa.

e Si Q = k., entonces la reaccién se encuentra en el equilibrio.

» Otras constantes de equilibrio. Para una reaccién general:

01X1(8) + 2 Xa(g) + ... X Xiu(g) @ ¥1Y1(Q) + 12Y2(8) + - -+ + Y V()

m
i=1
Ky = ,]1_
i=1
Jm
1%,
=1
ke = ,]ﬂ
i=1

» Ley del gas ideal:

PV = nRT & P = %RT: [X]RT = cRT
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Grado de disociacion a: "
1

= — = —
0

PG

Relaciones entre constantes de equilibrio:

k, = ke(RT)™ | & | k. = k,(RT)™"

ky = kP3| & |k, = k,P7"

Otras relaciones ttiles:
PiV = Tl,‘RT

Pr=Y Pi=Pi+P+...+P,
i=1
P; = xiPr
Relacién de Q y k, conla temperatura. Ecuacién de Van 't Hoff.

AGg = AG* —RTInQ

AG’ = —RT Ink,
kp:e_AR_G;)
n [ _A_W(i_i)__A_W(i_i)
k,) R \T, T,)° R \T, T,

Producto de solubilidad general:
AyBy(s) 2 xA¥"(aq) + yB* (aq)

K = [AY][B] = (xs)*(ys)¥ = x"y¥s™™Y

La solubilidad es

Ks
xxyY

x+y

S =

Para sal de tipo AB:
AB(s) 2 A™(aq) + B (aq)

K, = [A"(aq)] [B"(ag)] = "
y la solubilidad resulta
s= VK.
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» Para sal de tipo AB:
ABy(s) 2 A**(aq) + 2B (aq)

K, =A% (ag)] [B~(ag)] = 5(25)* = 45°

NERJLS
V4

con lo cual la solubilidad es
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