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15. Fundamentos de la Reactividad

Procesos Espontaneos

. o Proceso ESPONTANEO: aquel que transcurre por si mismo
sin la accion de un agente externo

o Proceso NO ESPONTANEO: aquel que transcurre solo

con la accién exterior.

Proceso IMPOSIBLE: Aquel gue no se puede
dar ni con la accién exterior.

0JO, se habla desde un punto

Congelacion del agua
albary25°C




15. Fundamentos de la Reactividad

Procesos Espontaneos

o Proceso ESPONTANEO: aquel que transcurre por si mismo sin la accién de un
agente externo




15. Fundamentos de la Reactividad

Procesos Reversibles

% Un proceso reversible es aquel que hace evolucionar a
un sistema termodinamico desde un estado de
equilibrio inicial a otro nuevo estado de equilibrio final
a través de infinitos estados de equilibrio.

F

% Sistema siempre infinitesimalmente proximo al
equilibrio; un cambio infinitesimal en las condiciones
puede invertir el proceso.

# Un proceso reversible es aquel cuya direcciéon puede revertirse induciendo un
cambio infinitesimal sobre alguna propiedad del sistema sin un incremento de
entropia (S).




15. Fundamentos de la Reactividad

Procesos Reversibles

Ejemplo: Expansion de un gas

..............

# La diferencia importante entre la expansidon en un
numero finito de etapas y la expansion reversible
es que el gas en el proceso reversible esta
siempre en equilibrio con sus alrededores.

Water bath— g o

# Mientras que en un proceso por etapas, eso no
ocurre. Los procesos por etapas se dice que son
irreversibles porque el sistema no estda en
equilibrio con los alrededores, y el proceso no
puede invertirse con un cambio infinitesimal de
una de las variables del sistema.

State 1




15. Fundamentos de la Reactividad

Segundo principio de la termodinamica

é¢Por qué unos procesos ocurren en un sentido y no en el contrario?
Todo sistema aislado evoluciona en un sentido hasta alcanzar el equilibrio

=

éSe puede explicar la direccionalidad del tiempo, con el primer
principio de la Termodinamica?

1= Principio = Energia interna (U) — Ley de conservacién de |la materia y energia
2:Principio - Entropia (S) — “forma en la que la energia de un sistema se distribuye
entre los niveles microscopicos de energia disponibles”

% Funcién de Estado dQ ? dQ
% Propiedad Extensiva s =|— — SZ B Sl - .[ —
@ Unidades (J/K) T rev 1 !




15. Fundamentos de la Reactividad

Segundo principio de la termodinamica : ENTROPIA

La entropia puede considerarse como una medida de la probabilidad (desorden

Se puede esperar que la S aumente;

Al formarse gases a partir de sdlidos o de
liguidos.

* Al formarse liquidos puros o disoluciones
liguidas a partir de sélidos.

Solido  Liquido Gas
o * Al aumentar el nimero de moléculas de gas
N ° . . 7 7 .
Disolvente %0 %S como consecuencia de una reaccidon quimica.
o Q (9]
O 00008680 , ©983ceece
80080000828% ooog % 8898 . ,
o99% 0822 00 * Las me.zclas tienen mayor entropia que las
Soluto Disolucién sustancias puras.
. .  Alaumentar la temperatura de una sustancia.
S
Sistema a T, Sistemaa T, (T,>T,)

10
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15. Fundamentos de la Reactividad

Segundo principio de la termodinamica : ENTROPIA

é¢Congelacion del agua a -10 2C, disminuye la entropia?
S<S,
Segundo Principio de la Termodinamica

“Cualquier proceso que ocurre espontaneamente
produce un aumento de entropia del universo”

AStotar = ASuniverso = ASsistema T ASentorno
A~S‘um'verso — A*S‘sistema + A~S‘ent,“0'rno >0

Criterio de espontaneidad: AS,..,> 0

univ

12




15. Fundamentos de la Reactividad

Segundo principio de la termodinamica : ENTROPIA

Segundo Principio de la Termodinamica
En todo proceso irreversible, la entropia del universo aumenta.

Proceso irreversible
\ AS 1= AS s+ ASyy > 0

equilibrio ‘
S~ espontaneo

>0 ﬁsentboé
tiempo . H l ﬂ I
rtu]n W

§ . espontdneo si |AS| > |AS, t| - | espontdneo si |AS,| > |AS]
espontdneo i na espontdneo si |AS| < |AS m‘| no espontdneo si |AS_ | <|AS|:

univ

...............................................

13




15. Fundamentos de la Reactividad

Segundo principio de la termodinamica : ENTROPIA

Segundo Principio de la Termodinamica
En todo proceso reversible, la entropia del universo permanece constante.

Condicion de Proceso reversible
et AS.... . =0->AS.; = —AS
e UIIIbrlo univ sistema entorno _ _
a ASuniv - ASsis + ASent - O
univ ‘\ ‘ L
equilibrio
equi”brio R R—— £ g ————— :
L) E ) 5
\ ﬂs = 0 Ment} 0
proceso U l ﬂ !
tempo (=)= (As<0)
: |AS] = A, |AS| = [AS,

..................................................................................................
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15. Fundamentos de la Reactividad

Segundo principio de la termodinamica : ENTROPIA

Sistema AS, =0

ASuniv = ASsis + ASent

—alSladO ASuniv = ASsis
Proceso reversible (equilibrio), ASsistema= 0
Proceso irreversible (espontaneo), ASsistema> 0
- El equilibrio
5 \ termodindmico en
o L un sistema aislado se
equilibrio
alcanza cuando la
pProceso entropia del sistema

es maxima
tiempo

15



15. Fundamentos de la Reactividad

Calculos de Variacion de ENTROPIA:
Proceso Ciclico.
dq
AS=S,-S, =|dS = e =0
1Sy =[dS=[—

En un proceso ciclico el estado final es el inicial, con independencia de si es
reversible o irreversible.

Proceso Adiabatico Reversible.

dqrev — O
T

AS = [ds=|

En un proceso adiabético reversible dQ,,,=0

16



15. Fundamentos de la Reactividad

Calculos de Variacion de ENTROPIA:
Proceso Isotérmico Reversible.

—_— - _ dqrev _ rev
AS=S,-S, = [dS =] —= = j Ohey =
Procesos Isobaricos o Isocoricos Reversubles.
P = cte S

/dqrev = dH=nC_dT
Tema 14 s~ —
AS — J-z dqreV [ ] Si C,= cte'y no hay

" AS =I%dT = nC_ZPLn%

1

cambio de fase

V =ct C — T.
\d —duiié T AS = Lo =nc,Lkn T2
ey = 2 =1 T g C,~= cte y no hay
[Tema 14]

cambio de fase

17




15. Fundamentos de la Reactividad

Ejercicio
(2) El calor especifico del agua es practicamente constante a
1.00 cal/ g °C en el intervalo de 25 °C a 75 °C a 1 atm. Calcule A S para

el calentamiento reversible de 100 g de agua desde 25°C a50°Cy
desde 50 °C a 75 °C.

2(SC.’rev T2dT
52 : 1 T r Gl

AS=m-Cgln (E)
T

a) AS—8.06 cal/ °C
b) AS—=7.46 cal/ °C




15. Fundamentos de la Reactividad

Calculos de Variacion de ENTROPIA:
Cambio de Estado (Reversible o Irreversible) de un G.I

dU:d rev d rev
AS:jdqrev e W dU + PV - C,dT +PdV

T dw,=-Pdv T  du=dq,=C,dT T

rev

Si C,, es constante
v as=c,[2+ [Eav
T T

al ser la sustancia es un Gas ldeal P/T =nR/V
T V
AS = Cvjd—T+dev = C,Ln=2+nRLn-2
T V T L

Cuando el proceso no es reversible, hay que seleccionar un camino entre los mismos estados de
partida y de llegada que el proceso considerado, y que sea totalmente reversible.

19



15. Fundamentos de la Reactividad |

Una muestra de Helio se encuentra en un cilindro de seccidn transversal de 50 cm?
dotado de un piston. El volumen inicial a 252C es 0.5 L y la presion de 2 atm. Calcula
la variacién de entropia del sistema (AS), cuando el gas se expande de forma
isotérmica a lo largo de 10 cm.

almdro 7 Abase -h=50-10 = 500cm?

expansion =0.5L V, =1L
PV = nRT Como el proceso es reversible
n = 0.041 moles AS — f Qrev

Segun el Primer Principio
dU =dq+dW =dq — P,,ydV = dQrep, = dU + PdV

ParaG.l. U=f(T) = dU =C,,dT= 0 por ser Isotérmico (dT=0)

As—jdqre”— Pdv—j"RTdV RLV—OO41 [-8.31]/Kmol - L <
TN i TR 19 g R R - Ty s A A, s dilimo: - bivg—

AS = 0.236 J/K




15. Fundamentos de la Reactividad

Calculos de Variacion de ENTROPIA:

Cambio de Fase es Reversible, [(T, P) = constantes).

AS=S,-S,=ds =jdiev :ijdqrev =Q+ev = ATH

AH —
ASfus fus >0
SI|’q > Ssol ! ASfus - Sll’q' Ssol >0 T \
>0

fus
>0 luego AS, ., >0

vap

Fusion (solido ——liquido)

Evaporacion (liguido — gas) AH, 4,

Sublimacion (s6lido—— gas) AH,, >0 luego AS, >0

Regla de Trouton: para muchos liquidos en sus puntos de ebulliciobn normal, la entropia de

vaporizacién molar estandar tiene un valor aproximado de 87 J/K.mol. ( AS° ., = 87 J/K.mol

21
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15. Fundamentos de la Reactividad

Tercer Principio de la Termodinamica

“La entropia de un elemento puro en su forma condensada estable (sélido o

liquido) es cero cuando la temperatura tiende a cero y la presion es de 1
bar”

5191,01{ = lim 5191,01( ~ YK ol

x—>0K

% Proporciona un origen de entropias, lo que permite tabular entropias absolutas.

% Se asigna una entropia arbitraria (cero) a cada elemento en un estado de
referencia.

% Se halla AS para el paso desde los elementos en sus estados de referencia hasta
la sustancia en su estado normal.

Entropias absolutas: AS = S - Som oK = S

23



15. Fundamentos de la Reactividad

Tercer Principio de la Termodinamica

manteniendo P=1bar
Sin cambio de fase

AS =S(T)-S(0K) = [ dS :qu% _s,

TABLE 7.2 Standard Molar

Entropy of Water at Various TABLE 7.3 Standard Molar Entropies at 25°C (J-K~!-mol~1)*

Temperatures
. Substance b Substance S Substance Ay
Ph Tempoeéature K‘fm -1 Gases Liquids Solids
ase C) J-K™mol™) . imonia, NH, 192.4 benzene, C;H, 173.3 calcium oxide, CaO  39.8
solid —273 (0 K) 3.4 carbon dioxide, ethanol, calcium carbonate,
0 432 Co, 213.7 C,HOH  160.7 CaCO, ' 92.9
liquid 0 65.2 hydrogen, H, ~ 130.7 water, H,0 69.9 diamond, C 2.4
20 69.6 nitrogen, N, 191.6 graphite, C 5.7
50 133 oxygen, O, 205.1 lead, Pb 64.8
100 86.8 = e .
vapor 100 196.9 * Additional values are given in|Appendix 2A.
fCalcite.
200 204.1

24



15. Fundamentos de la Reactividad

Entropia de Reaccion

ASY .
aA+bB = cC+dD
Reactivos en Entropia Productos en
sus estados estandar de sus estados
estandara T reacciona T estandara T
Elementos

en su forma mas estable aT=0K

AS?y = [c-SP(C) + d - S2(D)| — |a-SF(A) + b - S}(B)]

25



15. Fundamentos de la Reactividad

Variacion de Entropia de reaccion con la Temperatura

La variacion de la entropia de la reaccion con la temperatura, cuando la presion

permanece constante, viene dada por: T
AHZ AHZ :AH1+ T ACp dT
ASZ - !

T_
aA+bB T, _>2 cC+dD T, aA+bB—>cC+dD
lAS’ 1 AS"
AS, AS, = AS'+ AS"'
aA+bB T, cC+dD T,

(" [aCy(A) + bC,(B)] o AST = sz |cC,(C) +dC,(D)] -

AS' = T
T, T T,

2 [cC,(C) + dCy(D)]| — [aC,(A) + bC,(B)] o |8s, = s, + sz ACp -

AS, = A
2 S1+ ; T
1

26




15. Fundamentos de la Reactividad |

(7) Halle AS° a 298 Ky a 370 K para la reaccion siguiente, ignore la variacion de las
capacidades calorificas con la temperatura.

2H,S5(g) +30,(g) » 2H,0(g) + 250,(g)

ASTp= ZU Sir =|c-SNC) +d-S3(D)| — |a-ST(A) + b - S}HB)]

= [2 - $205(H20(9)) + 2 - §395(S20(9))] — [3 - $265(02(9)) + 2 - $395(H25(9))]

=2-(188,8) +2-(248.2) —3-(205.1) — 2-(205.8) =

T2 ACp T,
ASTZ = ASTl + f TdT = ASTl + AC LnT— =
T, 1
S " . AL J i
=2 C,(H20(9)) + 2 Cy(S20(9)) — 2+ Co(H2S(9)) — 3+ Cp(02(9)) = 2-33.6—+2-399—
J J
=249 R s ]
370
ASTZ - % é Ln% — —1615é AST2(37OK) = _1615E
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15. Fundamentos de la Reactividad

Criterio de Espontaneidad

=AS + AS >0

% Criterio de espontaneidad: AS . erso entorno > 0-

# Dificil o imposible medir AS,, ., Y@ Ue en muchas ocasiones no podemos
describir todas las interacciones entre el sistema y el entorno.

== Preferible un criterio que dependa Unicamente de propiedades del sistema.

= En un proceso a T y P constantes, donde solo se realiza trabajo PV, el calor
intercambiado es:

QP =AH = _Qentorno

29



15. Fundamentos de la Reactividad

Criterio de Espontaneidad: Energia de Gibbs

# Si los alrededores son suficientemente grandes, el intercambio de calor
puede hacerse de forma reversible, de manera que:

Qentorno —AH sistema —
AS entorno — T = T ASuniverso - ASsistema + ASentorno
AH sistema
AS niverso = ASgistema — T ASuniverso * T =T * ASgistema — AH sistema

—ASyniverso * T = =T * ASgistema T AHsistema

[AGsistema = AH sistema ~— T- ASsistema]

Variacion de Energia Libre para un proceso a P y T constantes.

30



15. Fundamentos de la Reactividad

Criterio de Espontaneidad: Energia de Gibbs

[AGsistema = AH sistema T- ASsistema]

Variacion de Energia Libre para un proceso a P y T constantes.

* G es Funcién de Estado
G=H+T5 e G=f(T,P,V,n..)
* Propiedad extensiva
* Unidades de energia




15. Fundamentos de la Reactividad

Criterio de Espontaneidad: Energia de Gibbs

ASuniverso >0
7 —ASuniverso ' T = AHgistema — T * ASsistema
AGsistema <0

Criterio de
espontaneidad

AG | espontaneo <0 | reversible =0 | no-espontaneo >0 |

# Para V y T constantes, se describe |la Energia Libre de Helmholtz (A), siendo
esta una funcion de estado.

[AAsistema — AUsistema —T- ASsistema]

32




15. Fundamentos de la Reactividad

Contribuciones a la energia de Gibbs

%  Contribucion entalpica (térmica): AH
%  NAH<O0, favorecen la espontaneidad. AGgistema = AHsistema — T * ASsistema
% CasinovariaconlaT.

# Contribucidn entrépica (desorden): -TAS
# Los procesos que aumentan la entropia favorecen la espontaneidad.
# Aumenta al aumentar la temperatura.

AH AS T AG Resultado
— + - Espontaneo

— Espontaneoa |T
No espontaneoa 1T

No espontaneoa | T

— — >

- Espontaneoa 1T

— - No espontaneo

33
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15. Fundamentos de la Reactividad

Energia de Gibbs de reaccion

La energia Gibbs estandar de formacion, A.G®, es la variacion de energia Gibbs para una
reaccion en la que se forma una sustancia en su estado estdndar a partir de sus
elementos en su estado de referencia

AGY = lz vaG]gT(productos) — Z UTAG]?,T(reactivos)]

« Laenergia libre de reaccion se calcula una vez conocidas las entalpias y
entropias de reaccion por aplicacion directa de su definicion:

AGT,T —_ AHT,T — T y ASr,T

En procesos a Py T = cte (reacciones quimicas, cambios de estado...) el criterio de
espontaneidad viene dado por el signo de AG,.r

35



15. Fundamentos de la Reactividad

Relaciones Termodinamicas de un sistema cerrado en equilibrio

Todas las relaciones entre funciones de estado de un sistema cerrado en
equilibrio, se pueden obtener a partir de las cuatro ecuaciones basicas
vistas hasta ahora.

dU =TdS-Pdv H=U+PV G=H-TS A=U —TS
G=H-TS
G=WU+PV)—TS dG=(dU+d(PV))—d(TS)
dG = (dU + PdV + VdP)) — TdS — SdT
dG = ((8q + éw) + PdV + VdP)) — TdS — SdT
dG = ((TdS — BdV) + pdV + VdP)) — TdS§ — SdT

dG = VdP — SdT Energia de Gibbs, para un sistema Cerrado,
solo trabajo PV y n2 de moles fijo




15. Fundamentos de la Reactividad |

(8) Calcula AG para la compresion isotérmica de 30g de agua desde
1 atm a 100 atm a 252C, desprecie la variacion del volumen con la presion.

dG = VdP — SdT dT =0 dG =VdP

2
AG = j VdP =V(P,— P,) = 0.030L - (100 — 1)atm = 2.97 atm.L - 101.3 J
1

atm. L

=301]

(9) Calcule AG cuando 2.5 moles de un gas perfecto con Cv,m = 1.5 R experimentan una
transformacion de 28.5Ly 400K a 42.0 Ly 400 K

dG = VdP — SdT F =0 dG =VdP

3 2nRT P, v
AG=JVdP=j—-dP=nRT-Ln—=nRT-Ln—=
1 1 P P]_ V2

] 28.5L
. 400K - Ln

2.5mol - 8'31molK 221

= —3224]
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15. Fundamentos de la Reactividad

Equilibrio Quimico

A escala macroscoépica las concentraciones de todos los reactivos y productos
de una reaccidon quimica permanecen estables con el tiempo: Equilibrio
Termodinamico

Reactants

NN

Products

A escala microscopica si pudiésemos ver ese equilibrio macroscopico
veriamos un proceso dinamico

39



15. Fundamentos de la Reactividad

Equilibrio Quimico

# Cuando un solido se disuelve, llega un momento en el que la velocidad de disolucién
es igual a la de cristalizacion del soluto. La concentracion de soluto permanece
constante, aungue parte del sélido sigue disolviéndose y parte del soluto cristalizando.

£ % 3 2 0 Eventualmente, la velocidad de
La sal contintia su disolucién, sin embargo,

Se p.one la sa! S0 el'a,gua Y los iones disueltos tambien van a precipitar. dISOI_UFZIOU :alcanzara 'a_(,’e g
comienza ladisolucién. Dado que la sal se disuelve mas rapido de lo precipitacion y la solucion estara en
que precipitan los iones, el movimiento neto equilibrio, pero los iones continuaran
es hacia la disolucion disolviéndose y precipitando.
L
L
L L
L
w L
20 2998 % & 0 & 989 S% % % 9%
259599 4959898959598 9 S0 S R BRI A D
29099 99999999 RSN SRR RO RS DB
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15. Fundamentos de la Reactividad

Equilibrio Quimico

Cuando un liquido se evapora en un recipiente cerrado, al cabo de un tiempo, las
moléculas de vapor se condensan a la misma velocidad que se evaporan las de

liquido. Aunque las moléculas siguen pasando
presion de valor permanece constante.

La presion de vapor de equilibrio es la presion de vapor
medida cuando un equilibrio dinamico existe entre la
condensacion y la evaporacion

H,O () == H,0 (g)

Equilibrio dinamico

Velocidad de E_cat{ilil?rio
Velocidadde _ Velocidad de evaporacion dinamice
L, = vg establecido
condensacion evaporacion - \
3
S
o
°
> \
Velocidad de

condensacion

Tiempo

11.8

de liquido a vapor y viceversa, la

rate

Evaporation Condensation

rate

41




15. Fundamentos de la Reactividad

Equilibrio Quimico

El equilibrio se alcanza cuando se igualan las velocidades de reaccién en
ambos sentidos: Y,
d

aA + bB + - ‘7 cC+dD + -

Concentracion

V, =V,

Productos

w Equilibrio Equilibrio

Tiempeo

42




15. Fundamentos de la Reactividad

Equilibrio Quimico

CO(g) +2H,(g) » CH30H(g)

puntos iniciales puntos de equilibrio
(conc. iniciales, M) (conc. de equilibrio, M)
exper. | [CO] [H,] [CH;0H] [COJeq [H3leq [CH30H]q eq = [CH;0H] = 14.2
1 |0,1000 0,1000 0 0,0911 0,0822 0,00892 [H,]% - [CO]
2 0 0 0,1000 0,0753 0,151 0,0247
3 0,1000 0,1000 0,1000 0,138 0,176 0,0620 e La constante de equilibrio
( K. ) varia con Ia

temperatura.

* En los 3 casos el tiempo
empleado para alcanzar el

equilibrio es distinto: cinética
de reaccion

Equilibrio quimico
Equilibrio quimico
C/M
Equilibrio quimico

Tiempo
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15. Fundamentos de la Reactividad

Constante de Equilibrio

# Para una reaccidon genérica: aA+bB+.. = cC+dD+..
la constante de equilibrio (termodinamica) tiene la forma:

al ag | v . . _—
Keq = - d; — actividad del componente i/ en el equilibrio elevada
ﬂi dg ... al valor absoluto de su coeficiente estequiometrico

. . . = a actividad es igual al valor numérico de la
S N | N
Disoluciones ideales X 0 P o
o concentracion en el equilibrio expresada en mol/L
¢ =1 mol/L
Px .. : y
. a, 0 La actividad es igual al valor numérico de la
Gases ideales p .. : ep
presion parcial en el equilibrio expresada en bar




15. Fundamentos de la Reactividad

Constante de Equilibrio

aA+bB-+... cC+dD+...

En la expresion rigurosa se usan las actividades (“concentraciones efectivas”) de los
compuestos y no las concentraciones. La constante de equilibrio (K., ) es
adimensional

d a
K _ag"aD'"' a yA.[A]
eq ~ ja . b . . Ay = 0
A" Qp A
* SiA, B,C,D...son compuestos disueltos en agua podemaos aproximar:
K [C/C01¢- [D/D°]4----  Estado estéandar de un soluto:
eq — mol
* [A/A°]* [B/BO]P- - 40 _ B0 _ 0 _ po _ 1——

v = 1 por suponer comportamiento ideal de iones en disolucion




15. Fundamentos de la Reactividad

Constante de Equilibrio

aA+ bB = cC +dD
_lc/c®1e-[p/poe- ( 1 )A" [€1°[D]* .. (1)“" p

K — -_— - o
eq [A/AO]a, [B/BO]D CO [A_a[B]b C
4 1 An )
K. = KO — | — K 1\ oy —An
a=12=(3) B -
\ J

donde An=(c+d+..)-(a+b+..)yK_eslaexpresion de la constante de equilibrio en

An
., : 1 .
funcion de las concentraciones. El factor (C—) asegura que K? sea una magnitud

adimensional.

iiilMPORTANTE!!! Kc ! concentraciones en el EQUILIBRIO




15. Fundamentos de la Reactividad

Constante de Equilibrio entre (K?,)

(1 (POS(P)? _[1 me ]
_(?> '<PA)a(PB)b‘(F) B

Dimensional

De forma general:

o (@) (
P (aA)“(aB)bT (&)“.<P_B)b

el
—
Py
"U| o
(@]
\/Q

Ejemplo:  250,(g) + 0,(g) = 2503(g)

5 donde las actividades son:
aso
K = ( 32) Qor = Yso,Pso, __Yo,Po, __ Yso3Psoq
SO, — 0 ’ o, — 0 r USO,— 0
(a’502) aOZ eq 2 PSOZ 2 P02 3 PSO3

La presidn parcial del estado de referenciaes P°=1bar=1atmy y =1, se obtiene:

(Pso,)’
KO = y =p0| =% | =po.g,
<P302> @ (PSOz) POz eq




15. Fundamentos de la Reactividad

Relacion entre K, y K,

Para establecer Kp en funcién de concentraciones, utilizaremos la ecuacion del gas ideal, PV
= nRT, para relacionar las concentraciones de gas y las presiones parciales

n PSO n PO n PSO
[S0,] = = o [0,] - [SO5] == = >

v RT’ ¥ TV RT vV  RT'
y después sustituir en la expresion de Kp. Se obtiene: K
c
2
_ [ _(Pso,) _ ( ([SO3]RT)? ) _ 1} [505)7 )
"\ (Pso,)’Po, ([SO.IRT)?[0,]RT ), RT\[S0,]*[0;]/,,
e

Asi, la relacion entre K, y K_ para la reaccion propuesta es: K, = K.(RT) !y de forma
genérica:

| K, = K (RT)""sas |




15. Fundamentos de la Reactividad

Constante de Equilibrio

4 )
; 1 An
KC — ? Kc
\_ J
[ . 1 An N
Kp = p° Ky
\. J

| K, = K (RT)Agas |

SI An =
KpO: K, = K,

0

S—

—

iK? y K =(Keq) adimensional SIEMPRE!

K_tienen unidades de (mol/L)A"
K, tiene unidades de (bar)an

Actividades en disoluciones ideales

— valAl  c°=1mollL g, = [4]
AT 0 y=1
Actividades en gases
_ YaPa P° =1 bar a, = P, (bar) %1 atm
“a = "po y=1

Actividades Solidos v Liquidos puros ay =1




15. Fundamentos de la Reactividad

Constante de Equilibrio: Ejemplos

H,0(l) = H,0(g)

Py, 0 5
a 0
K., = H09 _ P~ _ Hf)o Py,o Presion parcial en el equilibrio
aHZOJ 1 P

Zn(s) + 2H*(aq) S Zn*t(aq) + Hy(g)

[Zn2+] PHz
Azp2+Qy, (O " po

2 T 2 [Zn**] Concentraciones
aZnaH+ 1 . ([H+])

Py, Presion parcial en el equilibrio

Keq =

[H*] en el equilibrio




15. Fundamentos de la Reactividad

Constante de Equilibrio: Operaciones

[ La constante de equilibrio es especifica de cada ecuacién quimica tal y como
esta escrita

d Cuando se realizan operaciones sobre la ecuacidon quimica, la constante varia.

C1¢- D d
K, = {A}a [[B%b aA + bB = cC + dD
, A1¢.- [B]b 9
KC=:CIC [D]d=KC cC+dD = aA + bB
'C'ZC. D 2d
K. = :A:Za [[B%Zb = K2 2aA + 2bB = 2¢C + 2dD




15. Fundamentos de la Reactividad

La reaccion N,O4(g) =———= 2 NO,(9)
tiene K2 = 0.212 a 100 °C. ¢ Cudles seran las concentraciones molares tras

alcanzar el equilibrio de reaccion a 100 °C después de introducir 0.100 mol de
N,O, y 0.120 mol de NO, en un recipiente de 1 L?

01202
[NOJ  [NO,] SR -
Conc. inicial 0.100 0.120 (0.120 + 2x)*
Cambio —X +2x s (0.100 — x)

Conc. equilibrio. 0.100—x 0.120 + 2x

x=—-073=[NO,] =—-134M

4x2 + 0. — 0. =
x2 + 0.692x — 0.0068 0{ e

[NO,] = 0.139 M



15. Fundamentos de la Reactividad

La constante de equilibrio KO de la reaccion: H,(g) + C0,(g) = H,0(g) + CO(g)
es 4.2 a 1650 2C. Para iniciarla se inyectan 0.80 moles de H, y 0.90 moles de CO, en un
recipiente de 5L. a) Determinar el valor de K%. b) Calcular la concentracion de cada
sustancia en el equilibrio.

a) Relacion entre Kp y Kc
K, = K.(RT)*"9es = 4.2 - (RT)(*1-1+D)

K,=42-(RT)" =4.2 K,=4.2

b) [H,](g) [CO,]1(g)  [H,0l(g) [CO](g)

Conc. inicial 0.8mol 0.9mol

onc. LreE ——=0.16M = —=018M 0 0
Cambio K = +x +x
Conc. equilibrio. 0.16 — x 0.18 — x +x +x [C0]=011M
oy b i [H20]lCO] _ [x][x] x;=0.11 [co,1=0.07M

g R ©  [H)][CO,] [016-x1[018—x] x,= .32 [H,0]=0.11



15. Fundamentos de la Reactividad

Equilibrio en Reacciones Heterogéneas

Reacciones heterogéneas: aguéllas en las que intervienen una o mas fases condensadas
(sdlidos y liquidos) en contacto con una fase gaseosa o una disolucion.

Como la actividad de los sodlidos y liquidos puros es la unidad, las constantes de
equilibrio no contienen términos para las fases solidas o liquidas puras.

En la constante de equilibrio solo aparecen términos cuyos compuestos (reactivos o
productos) puedan variar su presion parcial o concentracion hasta alcanzar el equilibrio.




15. Fundamentos de la Reactividad

Equilibrio en Reacciones Heterogéneas: Ejemplos

« Sistemas Heterogéneos: En la Keq NO aparecen ni sélidos ni liquidos puros (o
disolventes)

C(s) + H,0(9)

CO(g) + Ha(g)

Keq = Kp = PCO;IZZ;ZZ"’" Kc = [C([)IL' 0[1]12] Kp = K¢+ RT
CaCO;(s) CaO(s) + CO(9)

Keq = Kp = Pco, Kc = [CO2(g)] Kp = K¢* RT
H,O(l) == H;0(9g)

Keq = Kp = Puo(g) Kc = [H,0(9)]




15. Fundamentos de la Reactividad

(29) Considere el siguiente equilibrio heterogéneo: C(s) +C0,(g) = 2C0(g). A
700°C la presion total del sistema es de 4.5 atm. Si la constante de equilibrio K°, es
1.52, calcule las presiones parciales de CO y CO, en el equilibrio.

C(s)+C0O,(g) = 2C0(g)

P
KSZ((PCO)l PT=Pco+PCO2=4.5atm PC02=4'5_PCO
CO,
KO 7 (Pco)z 1592 PCO = 1.96 atm

P (5 =P
( CO) PCOZ = 254 atm



15. Fundamentos de la Reactividad

Equilibrio vs Irreversibilidad

i

Un valor muy grande de K, _implica que la reaccidn transcurre casi por
completo y que los productos son mucho mas estables que los reactivos.

Un valor muy pequeiio de K, implica que los reactivos son mas estables
qgue los productos y la reacciéon evoluciona poco.

La mayoria de |a reacciones tiene constante de equilibrio, pero cuando los
valores son muy grandes o muy pequeios, no se utiliza. Se considera que la
reaccion ha evolucionado completamente a productos o no lo ha hecho en
absoluto y se han quedado los reactivos sin reaccionar.

En general, cuando el valor de K, esta en el intervalo 1010 — 1019 | es
probable que se alcance un estado de equilibrio con cantidades apreciables
tanto de reactivos como de productos.
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15. Fundamentos de la Reactividad

Cociente de Reaccion, Q

Cociente de reaccion, Q: relacion entre concentraciones o presiones parciales de
productos y reactivos elevadas a sus coeficientes estequiométricos, con la misma forma

gue la expresion de la constante de equilibrio, pero que es valida exclusivamente en
condiciones de no equilibrio y para un tiempo t.

2Cu*t(aq) + Sn**(aq) = 2Cu*(aq) + Sn**(aq)

@ 1M 1M —

@ — 1M 1M

@ 1M 1M c_? 1M 1M
a; - aj




15. Fundamentos de la Reactividad

Cociente de Reaccion, Q

Las concentraciones de reactivos y productos evolucionan hasta alcanzar el equilibrio

Punto Inicial 1 Equilibrio Punto Inicial 2
Q<Keq Q=Keq Q>Keq
Los reactivos dan

duct Los productos dan
productos

reactivos

# S5iQ< Koo la reaccion evolucionara hacia la formacion de productos.
= SiQ> Koo la reaccidon evolucionara hacia la formacién de reactivos.




15. Fundamentos de la Reactividad
(26) Para el sistema: PCls(g) = PCl;(g) + Cl,(g), K2 = 0.56 a 300°C. En un

recipiente de 5.00L se mezclan 0.45 moles de Cl,, 0.90 moles de PCl; y 0.12 moles
de PCl; a 300 °C. Calcule las concentraciones de todas las especies en el equilibrio.

_[PClg]-[Cly] RS

— 0.675 Q. > K¢

o [PClg] R [0.12]
5
PCls(g) = PCl5(g) + Cl,(g)
Conc. Inicial (M) 0.024 0.18 0.09
Cambio +x —x —x
Conc. equilibrio. 0.024 + x 0.18 — x 0.09 — x
PCl;leq=0.177M
x, = 0526 s

PR S AR T N [PClsleq = 0.027 M

3 [0.024 + x] ' X, = 3.34.10°3

|Cl,]leq = 0.087 M



15. Fundamentos de la Reactividad

Energia de Gibbs y Constante de Equilibrio

G=f(PT,n)

\ /

dG——SdT+VdP+Z( nj dn, <0
I /T,P,n

=1

\

dez(@j a7 + (GGJ dP + (56
oT P ),

on,

Potencial quimico

-
H;

Si estudiamos una reaccion quimica a Ty P constantes:

Zviﬂi <0

dG = zuidniSO —

j dn,....<0
T,Pnj,

Sistema cerrado,
una sola fase,
s6lo W(PV)

aA+bB—>cC+dD

Condicidén de espontaneidad-
equilibrio para reacciones quimicas a
T y P constantes en sistemas
cerrados, con sélo W(PV)




15. Fundamentos de la Reactividad

Energia de Gibbs y Constante de Equilibrio
aA+bB+.. cC+dD+...

Proceso espontineo: AG<0 « Punto inicial: mezcla de reaccion inicial

> G(prod) < > G(reac) _ _ .
prod * Punto intermedio: mezcla de reaccioén inicial

”productos < Hreactivos ., .

en un momento de su evolucion hacia el
AGr <0 equilibrio
AGr = AG? + RT -InQ

* Punto de equilibrio: mezcla de reaccion en el
equilibrio alcanzado desde el punto inicial

pZoz,iG(prOd):%;4G(rea‘ZGﬂproductos =|Hreactivos AGr = AG? +RT-InQ =0
Equilibrio: AG =0 AGY® = —RT -InQ = —RT - In Keq
Q en el transcurso de la reaccién 0

AGT

Keqze_ RT




15. Fundamentos de la Reactividad

(23) La constante de equilibrio K° de la reaccion: H,(g) + C0,(g) = H;0(g) +
CO(g) es 4.4 a 2000 K. a) Calcule AG® a 2000 K. b) Calcule AG de la reaccion cuando las
presiones parciales son: P(H,) = 0.25 atm, P(CO,) = 0.78 atm, P(H,0) = 0.66 atm y P(CO) =
1.20 atm. ¢Qué reaccion se produce de forma espontanea?

a) Hy(g) +C0,(g) = H,0(g) +CO(g)

J

AG°= —RTInK? = —8.31
e molK

. 2000K - Ln(4.4) =

b)

1 1
AG = AG® + RTInQ = —24640 + 8.314——-2000 - In <<PCO) (1””20)1>=
molK (Pco,) (PHy)

J

—24640 + 8.314
molK

3 oo ln( (1.2)*(0.66)* >

(0.78)1(0.25)1

AG < 0 Reaccidon espontanea en sentido directo.
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15. Fundamentos de la Reactividad

Principio de Le Chatelier

Si se presenta una perturbacion externa (cambios de concentracion, P, V, T)
sobre un sistema en equilibrio, el sistema responde amortiguando dicha
perturbacién hasta alcanzar un nuevo estado de equilibrio

_ - 0 = Productos
« Cambios de concentracion = Reactivos
Perturbacion Respuesta
T Reactivos (adicion) ]
Reactivos — Productos
l Productos (reaccién secundaria)
Ql=>Q<K, Q Thasta Q = K,
T Productos (adicion) ]
— Productos
l Reactivos (reaccién secundaria)
Q7T=Q > K, Q | hasta Q = K¢

Las concentraciones de reactivos y productos evolucionan hasta alcanzar el equilibrio
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15. Fundamentos de la Reactividad

Principio de Le Chatelier

« Cambios de presion: reacciones con gases a T = cte

Ante un aumento de presion el sistema responde reaccionando en la direccion
en la que se disminuyen los moles de gas (para | P)

« Cambios de volumen: reacciones con gases a T = cte

Ante un aumento de volumen el sistema responde reaccionando en la direccion
en la que se aumenten los moles de gas (para ocupar ese volumen)

2 N,0O(g) +02(9) 4 NO(9g)
Perturbacion Respuesta Sentido reaccion
TP ! moles de gas —
lP T moles de gas g
TV T moles de gas —_—

lV ! moles de gas —
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15. Fundamentos de la Reactividad

Principio de Le Chatelier

« Cambios de temperatura: el aumento de T desplaza el equilibrio en el sentido
de la reaccion endotérmica (absorbe calor). La disminucion de T lo desplaza en
el sentido de la reaccion exotérmica (cede calor)

T

Desplazamiento

AH? > 0
Endotérmica

AH? < 0
Exotérmica

T

!

T

l

ﬁ

e

—

ﬁ

« Efecto de los catalizadores: cambian
reacciones directa e inversa pero no la AGY,,...c, ¥, POr tanto, tampoco la
constante de equilibrio ni el cociente de reaccion.

la energia de activacion de las

Los catalizadores no influyen en la condicion de equilibrio




15. Fundamentos de la Reactividad

(30) Al calentar bicarbonato de sodio en un recipiente cerrado se establece el
siguiente equilibrio:
2NaHCO5(s) = Na,C05(s) + H,0(g) + CO,(g)

¢, Como se modificaria la posicion de equilibrio si?,
a) se retira algo de CO,(g) del sistema
b) se anade algo de Na,CO,(s) al sistema;
C) se retira algo de NaHCO4(s) del sistema;

d) se reduce el volumen del recipiente.



BLOQUE I

15. FUNDAMENTOS DE LA REACTIVIDAD
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15. Fundamentos de la Reactividad

Variacion de la constante de Equilibrio con la T — Ec. de Van’t Hoff

La dependencia de la constante de equilibrio de una determinada reaccién con la
temperatura viene dada por la Ecuacion de Van’t Hoff

0 0
AGY = —RT -InKpq —, |n|<eq:—AGT L. AR 1

AS?
RT R T R

AGY = AHY — TAS ; ;
AH 298 i n ASzgs

suponiendo que H° y S°son independientes de la temperatura: In K [| —
cd R T R
/" Reaccién endotérmica /" Reaccién exotérmica
InK,,

< direccion de In Keq
\ aumentode T / AH 298 < O
YT YT

La constante de equilibrio La constante de equilibrio
aumenta al aumentar T/ k disminuye al aumentar Tj

AH,, >0




15. Fundamentos de la Reactividad

Variacion de la constante de Equilibrio con la T — Ec. de Van’t Hoff

8.0 —
| Reaccion
2 50,(g) + Oy(g) == 2 504(q), 6.0 — 4
Exotermica
TK 1T, K™ Kp In Kp 5 i
800 12.5 x 107 91 x 102 6.81 &
850 11.8 x 1074 1.7 % 102 5.14
900 11.1 x 107* 4.2 x 10! 3.74 0.0 —
950 10.5 x 107* 1.0 x 10! 2.30 :
1000 10.0 x 1074 3.2 X 10° 116 e P
1050 9,52 x 10~ 1.0 % 10° 0.00 —20- '
1100 9.09 x 1074 39 x 107 0.94 —AH° 4
1170 85 x 107 1.2 x 107! 212 m = =2.210°K
—4,0 -
| I | I I Py .
0 0 8.0 9.0 100 11.0 120 13.0X10™
InK [ AH298 1 n ASzgs o
e
a R T R AH°=m-R = —1.8x105 J /mol < 0




15. Fundamentos de la Reactividad

Variacion de la constante de Equilibrio con la T — Ec. de Van’t Hoff

—AHOy  ASY, —AHjo5 . ASog
+ InK,,(T,) = +
RT, R _ ealT2) =37 R

INKq(T1) =

T1 / TZ
—AH? A/ _AHS.. AS —AH% . /1 1
INK,q (Ty) — Koo (T;) = < 298 | 298) < 298 | 98) 298 <_ _ _>

RT, / R RT, /R R T, T,

pendiente;——2%

K |
|HKL’T2 R aneq(TZ) _ _AHS98 1 _ 1
T - bommmmnn e Keq (Tl) R TZ Tl
[ |




| 15. Fundamentos de la Reactividad |

(34) Para la reaccién N204(g) 2 NOy(9)

se determin6 a partir de medidas de la composicion del equilibrio una constante K,, =
0.144 a 25 9C, mientras que K, = 0.321 a 352C. Calcule AH®, AS® y AG® a 252C para esta
reaccion. No utilice tablas de datos termodinamicos.

0 0
i Kp(T) ~ —AHz9g (1 1 0321 < —AHfpy (1 1
K}g (T AR Ty oty 0.144 8314 \308 298
AH® = 61174L
mol
AG°= —RTInKp = —8.31-298 - In(0.144) = 4802L AG°= 4802L
P
mol mol
AG®= AH® — TAS?® o AH® —AG®° 61174 —4802 i
i fi 2 298 T
ASO= 189

molK



