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Equilibrio quimico: Concepto

‘/No todas las reacciones transcurren hasta que se han consumido totalmente
los reactivos y se han transformado por completo en productos.

‘/Las reacciones reversibles pueden darse en ambos sentidos, lo que se
representa como 5, y se produce reaccion neta hasta que las
concentraciones de reactivos y productos se mantienen constantes en el
tiempo si no se altera ninguna condicion.

‘/En ese momento, las velocidades de las reacciones directa e inversa, que se
producen permanentemente, son iguales. Se alcanza el punto de equilibrio
en una reaccion quimica. Un equilibrio dinamico.




Equilibrio quimico: Concepto

v Existen numerosas reacciones de equilibrio utilizadas en la industria:

Sintesis de Haber N,(g) + 3H,(g) S 2NH,(g)
Sintesis de cal CaCO,(s) S CaO(s) + CO,(g)
Sintesis de fertilizantes 2NH,(g) + H,SO,(1) S (NH,),SO,(s)

‘/En ellas no se llegan a consumir totalmente los reactivos, por ser reacciones
de equilibrio. Es interesante conocer:

éCuanto producto puedo obtener?

éComo modificar el equilibrio para obtener mas producto?




Equilibrio quimico: Concepto

Ejemplo: progreso de una reaccion quimica hasta alcanzar el estado de equilibrio.
[H,O(g)] y [CO(g)] iniciales =0,010 M

H,O(g) +CO(g) S H,(g) + CO,(g)

£
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Progreso de una reaccion quimica hasta alcanzar su estado de equilibrio. (a) Cambios de las concentraciones con el tiempo para la
reaccion H,0(g) + CO(g) & Hylg) + CO,{g) cuando se mezclan cantidades equimoleculares de H,0(g) y CO(g); y (b) variaciones de las velocidades
con el tiempo para el mismo sistema. Obsérvese como las velocidades de las reacciones directa e inversa no cambian de forma idéntica con el
tiempo.

M:D. Reboiras. Quimica. La ciencia basica. Thomson. Paraninfo.
- ]



Si realizamos varios experimentos partiendo de # concentraciones para:

N,Oyq) S 2NO,

Cantidad inicial Cantidad final Equilibrio

Experimento

1 0,0500 0,0000 0,0430 0,0141 4,62x103
2 0,0000 0,0500 0,0202 0,00968 4,62x1073
3 0,0500 0,0500 0,062 0,0175 4,62x1073

La relacién [NO,]?/[N,O,] en el equilibrio es siempre la misma : cte (K)




Si consideramos varios experimentos partiendo de # concentraciones para:

La relacién [NO,]?/[N,O,] en el equilibrio es siempre la misma :
cte de equilibrio(K)

[NO,|
[N20,]

K =




Equilibrio quimico: Ley de accion de masas

Basandose en observaciones experimentales (C. M. Guldberg y P. Waage, 1864):

“Para una reaccion reversible en equilibrio y a una temperatura constante, una
relacion determinada de concentraciones de reactivos y productos tiene un valor
constante K (constante de equilibrio)”

La concentracion de cada sustancia se eleva a un exponente igual a su coeficiente
estequiomeétrico en la ecuacion quimica ajustada.

[C]°[D]?
[A]*[B]”

aA+bB S cC+dD K =




Relacion entre Ky la estequiometria (ecuacion quimica ajustada)
dAjuste diferente = constante diferente?

EJEMPLO: la formacion de amoniaco puede ajustarse para obtener 1 mol de NH;,
por mol de N, o por mol de H,

(1)  1/2N,+3/2H, S NH, K, = [NH,] / [N,]¥/2-[H,]3/2
(2)  1/3N,+H, 5 2/3NH, K, = [NH,]%3 / [N,]¥3[H,]
(3)  N,+3H,5 2NH, Ky = [NH,]2 / [N,]-[H,]3

La reaccidén (3) es la reaccién (1) multiplicada por 2, y la K; es la K, elevada al
cuadrado.

Labreaccién (3) es la reaccién (2) multiplicada por 3, y la K5 es la K, elevada al
cubo.




Relacion entre Ky la estequiometria (ecuacion quimica ajustada)

1. Multiplicacion: En general, si se multiplica la ecuacion de una reaccion por n, la constante de
equilibrio de la reaccion resultante es la de la anterior elevada a n:
A+BSC+D K, = [C]-[D] / [A].[B]

nA+nB S nC+nD K, = [C]"-[D]"/ [A]™[B]" = K,=(K,)"

2. Inversidn: Si consideramos dos reacciones inversas, la constante de equilibrio de una reaccion
es la inversa de la constante de equilibrio de la reaccién inversa:

C+DSA+B K, =[A].[B]/[C]-[D] = (Ky)* = K= 1/K,

3. Combinacion: Si se suman dos reacciones para dar una tercera, la constante de equilibrio de
esta ultima es el producto de las constantes de equilibrio de las reacciones que se han sumado:

A+BSC Ky =1[C]/ [A]-[B]
C+DSE+F K, = [E]-[F] /[C]-[D]

A+B+DSE+F Ky = [E]-[F] /[A]-[B]-[D] = K.K, > K; = K,.K,




Actividades y expresion de la constante de equilibrio

La actividad de un componente X (ay) de una disolucién es el cociente adimensional [X]/[X]° donde [X]°es
la concentracidon en un estado de referencia estandar (1M para sustancias en disolucién y 1 bar para los
gases), de modo que la actividad queda adimensional. Para sélidos o liquidos puros, la actividad sera 1.

En la siguiente tabla se muestra el concepto de actividad de una sustancia X y la forma simplificada que se
puede emplear:

Forma simplificada

Gas ideal a, = P, /P° ay = Py
Soluto en una disolucion ideal ay = [X]/[X]° ay = [X]
Solido o liquido puro (También disolvente en disoluciones diluidas) a,=1 ay=1




Actividades y expresion de la constante de equilibrio:
équé unidades tiene K?

‘/En la constante de equilibrio termodinamica, los términos utilizados son

adimensionales: actividades.

‘/En las expresiones donde las sustancias estan en disolucion acuosa, pueden sustituirse
por los valores numéricos de las molaridades de los solutos en disolucion.

‘/Donde aparecen gases, se sustituyen por los valores de las presiones parciales en
bares, que es como las k., estan relacionadas con las magnitudes termodinamicas:

energia libre, entalpia y entropia, aunque como 1 bar es casi igual a 1 atm, siguen

utilizandose atmaosferas.

‘/A los liquidos y solidos puros se les asignan actividades = 1.




Actividades y expresion de la constante de equilibrio

(ano2)?
(an204)

La constante de equilibrio N,O,,) S 2NO,, quedaria: | g —

Las sustancias son gases y sus actividades deben expresarse como las presiones parciales
referidas al estado de referencia estandar, que es 1 atm (1 bar en realidad).

Por tanto: (S pOIYVOOZ )2

KP
pN 01
( 2 )

PN Os [NO,

Gro-0)°
También podria expresarse en funcion de las concentraciones molares, |k, = —[E\IIVOO] ]
2Y4

si bien tendria un valor distinto: ([N 0 ]0)
2Y4




Actividades y expresion de la constante de equilibrio

En una reaccion quimica: AG = AG?+ RT InQ

Donde:

AG es la variacion de energia libre de la reaccion con los reactivos y productos en un punto
de la reaccion no estandar y a la temperatura T.

AGY es la variacion de energia libre de la reaccién con los reactivos y productos en

condiciones estandar y a la temperatura T.
. . s . . ./ a
(O es el cociente de reaccion termodinamico de la mezcla de reaccion Q = (aproductos)
> (areactivos)
0= (ano2)
(an204)

Para cualquier reaccion, las actividades de las sustancias que participan en la reaccidon se tomaran segun
el cuadro expuesto anteriormente




Ejemplo:

CaC 8
Os() + 2H* 4 5 CO,q) + Ca%¥ g + H,0(,

[Ca?*]
G (£ozy . 1 0= [Ca®*] - pco
e [H]2




Representando G frente al transcurso de la reaccion

Minimo de la curva: 3
punto de equilibrio, con una AG=0y un ®
valor de Q = K.

Cualqguier condicién a ambos lados de la
posicion de equilibrio nos da una reaccion
espontanea (la directa a la izquierda, con
AG <0, vy lainversa a la derecha con AG >
0) hacia dicha posicion de equilibrio.

AG = AG° + RT InQ



Expresion termodinamica del equilibrio quimico

Equilibrio

AG = AGY + RT InQ
En el equilibrio, AG=0y Q,, =K

0 = AG° + RT InK

AG? = - RT InK

K = @ AG /RT

AG = AG° + RT InQ



Equilibrios homogeneos. Equilibrios en disolucion

Ejemplo:
HF .o + H,0 S F iy + H30*

(ac)

Keq - K, O]
[HF ]




Equilibrios homogeneos. Equilibrios con gases.

[NH,]*-(RT)’
[Nz]'(RT)'[H2]3'(RT)3

2
K, = P NH, =KC‘(RT)_2

P K,=
Py, P H2

Relacion Kc & Kp.
py=nyRT/V

Kp = Kc - (RT)A"




Equilibrios heterogeneos.

Ejemplo: CaCO,, + 2H* 5 CO,, + Ca** 4 + H,0,

(ac

K — [Ca2+]°pc02
[H']




Se disuelven 1,0 moles de A en un de 1,0 L de A lac) &
agua, permitiendo que se alcance el equilibrio| ., .. .. 4,0 -
para la reaccion

A (ac) S 2C (ac) .

La constante de equilibrioa esa T es 1.00 x 104 -
Calcula las concentraciones de cada una de las _
sustancias en el equilibrio. s -0 ) ke




Se disuelven 1,0 moles de A y 2,0
moles de B en un de 1,0 L de agua,
permitiendo que se alcance el
equilibrio para la reaccion

A (ac) + 2B (ac) 5 C (ac) + D (ac) .

La constante de equilibrio a esa T es
1.00 x 10°.

Calcula las concentraciones de cada
una de las sustancias en el equilibrio.

En general:
Si M/K > 100-1000

Se puede aproximar (error 5%)

ALd) + 2B () = Clac) + B (a¢)

maQtL% . /‘!O 2’0 - o
% - Ly < ”®
X

mfes 29 4,0-x  2,0-2x i

= < p
L1 A% Bhe e e

2
(%)
k= 4,00x 107 "= )0 R——




Se disuelven 1,0 moles de Ay 2,0 moles de B en un de 1,0 L de agua, permitiendo que se alcance el equilibrio para la

reaccion A (ac) + 2B (ac) &S C (ac) + D (ac) . La constante de equilibrio a esa T es 1.00 x 10~ . Calcula las concentraciones de
cada una de las sustancias en el equilibrio.

40 -x 2 4,0 2,0-2%x 2 2,0
A,0 4,0
% K= %%
4,00 % \O - A | 2% SO | L} Comprobacion:
2 Error=6,3 x 103 /1,0 = 0,006

Y = t\/ Q,OO o 109 - X 6,%)1\0 M % Error: 0,6% (<5%)

OK aproximacion

2.

EC‘S = [_Dj:: 6\D » 0" " M

-
lal= A-62x10 = 6,994 M
%
2 - 2x6,2x\0 = 4,98 M

el -
I




Principio de Le Chatelier.

“Si un sistema en equilibrio quimico se perturba, el sistema se

desplazara de forma que se contrarresten los efectos de la
accion aplicada”

» Sirve para predecir, cualitativamente, la direccidén en que se

desplazara el equilibrio cuando lo perturbamos de cualquier
forma.

» La amplitud del desplazamiento (cambios cuantitativos) se
puede determinar por medio de la constante de equilibrio.



Principio de Le Chatelier: Cambios de concentracion.

Adicibn deunreactivo = QJ =
(Sustraccion de un producto)

2A ) + 3By, 2AB,

= Desplazamiento del equilibrio: =

Adicidon de un producto = QT =

(Sustraccion de un reactivo)

2A() +3B,y, € 2ABg,

= Desplazamiento del equilibrio: €=




Principio de Le Chatelier: cambios de volumen o presion

Aumento de volumen (Disminucién de la presion)

= Desplazamiento del equilibrio aumentando el n? de moles totales de gas
= = hacia donde haya mayor n2 de moles gaseosos.

Disminucion del volumen (Aumento de la presion)

= Desplazamiento del equilibrio disminuyendo el n2 de moles totales de gas
= = hacia donde haya menor n? de moles gaseosos.




Principio de Le Chatelier: cambios de volumen o presion

Ejemplo: 2NH3, S 3H, 0 + Ny,
[X]eq [NH3]eq [HZ] eq [NZ] eq
Qeq = K = [H2]3eq.[N2] eq/ [NH3]2eq

px2 6 V/2 2x [NH3l.,  2[H,] ., 2[N,]
Q = 23[H,] 3eq-2[N2] eq/ 22[NH3]2eq =22K
Q=4K
Como Q > K, la reaccion transcurrird espontaneamente hacia la izquierda.




Principio de Le Chatelier: cambios de volumen o presion

Sl en la reaccidon no varia el numero de moles de gas, la variacion de volumen
produce el mismo cambio en las concentraciones a ambos lados de la

reaccion y no hay desplazamiento del equilibrio. La variacion de volumen o
presion no afectara al equilibrio

Ejemplo: 2HI S Hyg + lyg
[X]eq [Hl]eq [Hz]eq [Iz]eq Qeq =K= I:HZ]eq.[IZ]eq/ I:Hl]zeq

px2 6V/2 2x [Hll.y  2[Hy)eq 2[Lleg Q= 2[H,leq2[lleg/ 22[HI1% = K

Como Q = K, el sistema permanece en equilibrio. No hay perturbacion.




Principio de Le Chatelier: cambios de temperatura

Un aumento de T favorecera la reaccion endotérmica.
Una disminucion de la T favorecera la reaccion exotérmica.

Si la reaccion directa es endotérmica:

M T = reaccion directa = la reaccion se desplazara hacia la formacién de productos
J T = reaccion inversa = la reaccion se desplazara hacia la formacion de reactivos

Si la reaccion directa es exotérmica:

M T = reaccion inversa = la reaccion se desplazard hacia la formacién de reactivos
J T = reaccion directa = la reaccidn se desplazara hacia la formacidn de productos




Principio de Le Chatelier: cambios de temperatura

Variacion de la constante de equilibrio con la temperatura:
Ecuacion de van’t Hoff

K = e G0 /RT InK = - AG® / RT

InK = - (AH® - TAS?)/ RT  InK = - AH® / RT + AS%/ R

Para dos temperaturas, restando las ecuaciones: 1 AHO 1 1

hs=—"7 G172

La T modifica el valor de K




Principio de Le Chatelier: cambios de temperatura

LKL AHY 1 1
HO ASO N
InK=-—pr+ &
0 In k
AS
y=bx+a — 4
a=++ R
_ AH®
~ RT




Principio de Le Chatelier: cambios de temperatura

In k In k

Reaccion endotérmica
AH>0

Reaccion exotérmica
AH <O

1/T 1/T
Al aumentar T, 1/T disminuye, K disminuye,

—

Al aumentar T, 1/T disminuye, K aumenta,




