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Conocer los procesos dindmicos que tienen lugar
en el equilibrio quimico y poder hacer
predicciones cualitativas y cuantitativas acerca
de la cantidad de producto que se formarad para
unas condiciones determinadas.

Expresar las constantes de equilibrio para
ecuaciones quimicas ajustadas, y realizar
cdlculos relacionando sus valores con las
concentraciones, presiones o fracciones molares
de reactivos y productos.

Utilizar el principio de Le Chatelier para mostrar
como los cambios en concentraciones, presion o
volumen, y temperatura desplazan equilibrios
quimicos.
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8.1. Reacciones reversibles e irreversibles

Reacciones irreversibles

Los productos son estables en las condiciones del proceso y no
ofrecen tendencia a reaccionar para regenerar los reactivos

Na Cl (ac)+ AgNO; (ac) NaNO; (ac) + AgCl (s) 4
Fe (s) + 2 HCl (ac) . FeCl, (ac) + H,(g) T

y

Reacciones reversibles

Los productos son capaces de reaccionar entre si para regenerar
los reactivos

[

N, (g) + H (g) - 2NH; (9)
N.O, (9) - ” 2 NO, (9)
C(s)+0,(9) < > €O, (9)

CO(9) + 2H;(9) . > CH;0H (9)



Factores de los que depende la reversibilidad

Naturaleza quimica de reactivos y productos

Complejo
activado
F,+H, > 2HF = _
Ea inversa~> Ea directa e
a
o_ - irecta
AH®= Ea inversa'Ea directa™ -64 Kcal/mol e
Reactivos .Ea u AH<0
eProductos de reaccidn presentan una geometria e
que hace el choque eficaz esté dificultado ' Productos

Transcurso de lareaccion

Influencia de factores externos

*Reacciones en recinto abierto en donde uno o varios de los
productos de reaccién son gaseosos y otros sélidos, el proceso
inverso no se produce

CaCO; (s) ——_ CaO (s) + CO,(g)

‘Presién y Temperatura




8.2. Equilibrio quimico

“E/ equilibrio gquimico es un estado en el cual la velocidad a
la gque los productos se forman es igual a la velocidad a la
gue los reactivos se producen”

A

velocidad
de reaccion

Equilibrio

V directa = V inversa

Tiempo

Se clasifican: en homogéneos y heterogéneos




8.2. Equilibrio quimico: caracteristicas

<= Es reversible

<= Es dinamico

Cuando se alcanza el equilibrio quimico la reaccién no se para, los
reactivos se estdn transformando en productos y éstos, a su vez,
regeneran los reactivos con la misma velocidad, la reaccion
continua desarrollandose a nivel molecular.
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‘2,8 8.2. Equilibrio quimico: caracteristicas

<= Cardcter espontaneo

<= Aspecto termodinamico
Mayor movilidad = mayor entropia
Minima energia = minima entalpia

<= No variaran las concentraciones netas de las sustancias
(reactivos y productos) que intervienen en la reaccion

Concentracion
Ho

Estado
de
equilibrio

\ N2

CO(@@) +1/20,(g) <—— €CO,(a)

NH3

Entropia < >

AH = -68 kcal/mol

<= La condicion de equilibrio se
cualquier condicion inicial.

L

El’\TGl prl Tiempo

puede alcanzar desde



H, (9)+I, (g9 — 2 HI(9)

Concentracion R
] il
) Estado de
[Hz]=[12] iy
Helea =[i2]ea equilibrio
Tiempo

Ho + 2 =2 HI

Concentracién >
[Hi] \ [H]
) Estado de
e Jen = [ic] [Ha]=L] equilibrio
Tiempo

2HI —— H2 + I2



8.2. Equilibrio quimico: estudio cinético

Reaccion elemental, reversible en fase homogénea
A+B—C+D

va = Kq [A] [B]
vi = K; [€] [D]
En el equilibrio se cumple:
Vg = V; Yy por tanto Kd [A] [Bﬂ = ,][C] [D]
Cllo

[clo]
NN [A][B]

Para la reaccién:  |@ A "‘bB — c¢cC + dD

d

€D

S ~[AFIBT

Ley de accion de masas

Guldberg y Waage (1864)




Ejemplo. Valores experimentales de K,

En la reaccion de sintesis del metanol, se realizan tres experimentos en un
matraz de 10 L a 438 K.

CO(@ + 2H,(g9 ——— CH;OH (g)

CO (9) H, (9) CH;OH (9) Ke
Experimento 1
Moles iniciales 1 1 0
Moles en equilibrio 0,911 0,822 0,0892
Concentracion de eq. mol/L  0,0911 0,0822 0,00892 14,491
Experimento 2
Moles iniciales 0 0 1
Moles en equilibrio 0,753 1,61 0,247
Concentracion de eq. mol/L  0,0753 0,151 0,0247 14,463
Experimento 3
Moles iniciales 1 1 1
Moles en equilibrio 1,380 1,760 0,620

Concentracion de eq. mol/L 0,138 0,176 0,0620 14,504




Ejemplo. Graficos.
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@ 8.2. Equilibrio quimico: estudio cinético

Relacion entre las constantes de equilibrio para reacciones conexas

La expresion de K. depende de la estequiometria de la reaccion, pero no de su

mecanismo.
<+ |Cuando se invierte una ecuacion, se invierte el valor de K,:
N, + 3 H, — 2 NH, S 2
T
2 NH3 «— Nz + 3 Hz K2=1/K1 2 2 .
NI,

2

[N T

«<=/|Si una ecuacion se multiplica por un ndmero, la nueva
constante de equilibrio es igual a la constante inicial
elevada a ese nimero:

N, + 3H, — 2 NH, _INH,]
1/2 N, + 3/2 H, = NH; Ks = K2 7 [N T2[H, T2




@ 8.2. Equilibrio quimico: estudio cinético

Relacion entre las constantes de equilibrio para reacciones conexas

«=|Cuando dos reacciones se suman (o se restan) sus constantes de
equilibrio han de multiplicarse (o dividirse) para obtener la
constante de equilibrio de la reaccién global resultante:

(E): N, (g) + O, (g) «<——= 2 NO (9) K, G=E,+E,
(E2): 2NO (9)+0,(9) == 2NO, (g9) K; U

(6): N2(g)+2 0, (g/=—= 2NO,(g9) K K=K - K
[NO] . K. = [NOZ] — K = [NOZ] Kl . K2

“INJol © " [Nof[o,] “INJoT



@ 8.3. Expresiones de la constante de equilibrio

Sistemas homogéneos
aA(g)+bB(g) - >cC(g) +dD(9

Si designamos por P, , Py P, y Py las presiones parciales de reactivos
y productos de reaccion en el estado de equilibrio, a una determinada
temperatura, la relacion P, Pyd /P,@ P> es una constante que
designaremos por K, de estructura andloga a K.

c d

R R
p a b
P, Py

Si la reaccion tiene lugar entre sustancias liquidas o en disolucion, la
constante de equilibrio que se deduce tedricamente es K, expresada

en funcion de las fracciones molares de cada una de los componentes,
esto es:

K

C d
K_XC XD
X a b

Xa Xp




@ 8.3. Expresiones de la constante de equilibrio

Sistemas heterogéneos

Sistemas constituidos por sdlidos y gases (o liquidos y gases)

Ca CO3 (s)~— Ca O (s) + CO, (g) Kp = Pco:

Fe03 () +3Hz () = 2Fe () +3HO (@) |, _ PHzo:’
p
P,

CoHsOH (I) +3 02 (g) — 2 CO; (g) + 3 H20 ()

< F’coz2 PH203 K — [COZ]Z[HZO]3
3 C
" P [0, ]

05

Sistemas constituidos por sélidos y liquidos

K>COs3 (aqg) + Ba SO, (s)=—= Ba COs(s) + K, SO, (aq)

Kc — [KZSO4 ]
[K,CO,]




Relacion entre las constantes de equilibrio

A partir de la ecuacion de los gases perfectos P.=¢RT

K, = P.” PDZ _ (CC RT )C (CD RT )z _ [CC ]C [CD ]z (RT )(C+d )—(a+b)
P, P, (CART )a (CB RT ) [CA]a [CB ]

(c+d)-(a+b) = An es la variacion del nimero de moles gaseosos

Las constantes K. y K, estan relacionadas por: Kp = KC (RT)An

La presion parcial de cada componente gaseoso en una mezcla viene

dada por:
P.= x P siendo x; la fraccion molar del gas, x;= n/Xn,
C d
K _ X P° Xp ' PY %% xp° pAn :> K — Xc *o
P X AP PP X, X" X, xg1
A B A B A B

K. y K, dependen exclusivamente de la temperatura Kp = Kx PAn

K. depende de la presién total, excepto si An = 0 = K, = K. = K,




Significado de la constante de equilibrio

K. 0 K,>1, en el equilibrio existen casi exclusivamente productos.

K. o K, >1, en el equilibrio predominan los productos sobre los
reactivos.

K. 0 K1, predominan los reactivos sobre los productos.
K. 0 K,«1, en el equilibrio existen casi exclusivamente reactivos.

NO (g) + O; (g) === NO,(g) + O, (q) K. = 61034 (25°C)
30, (9) — 2 05 (9) K.= 6,25 -10-38 mol-IL (25°C)
K, >1 K. << 1

Reactivos ki Produc‘ros Reactivos k. Productos




@ 8.4. Aspectos termodinamicos del equilibrio quimico

Partiendo de la ecuacion termodinamica: G=H-TS
d6 =dH - TdS - SdT=dU+PdV + V dP- TdS - S dT

a temperatura constante, el proceso es reversible y supuesto que el
trabajo es unicamente de expansion, se cumple:

al = d@Q -PdV d, = dU+ PdV + V dP- TdS - S dT=
ds = dQ/T =d @ -pdV+ PV + V dP- TIQ/T - S AT
d6; = V dP

S/ para una sustancia conocemos AG°, podremos calcular AG a cualquier
presion y a la misma temperatura.

G-Ge=|_ NRT 4p

Py P

G P P

IOdG= VdP G—-—G°—=nRTIn—

G Po (@)
G=—"GCG°+nNnRTINP




@ 8.4. Aspectos termodinamicos del equilibrio quimico

Relacion cuantitativa entre AG y la constante de equilibrio

La condicion termodindmica para que un sistema esté en equilibrio es que
la variacion de energia libre sea nula AG ; , = 0

(AG) TP = 2 AG productos ~ 2 AG reactivos
AG :Céc"'dgb—agA—bgB:Céco*CR T/”PC-"'dGDO"'dR T/”
Py-ab, —-aRTIP, —b6y —-bRTINP,=(c6° +d6y-aé,
-bG)rRT(InPs +InPy -InPe-InPP)=46° +RT InPs Py
/P, P

(o3 d
AG,, = AG° +RT In PCa P'?O en el equilibrio

A B

C d

AG, =0 AG° = —RT In e P'?O

P Pg

AG°:-I2TInKp Insz-AG°/RT
Isoterma de reaccion - 5 -AG° /RT
K,=e /




Evolucion hacia el equilibrio

AG = AG° + RT In Q

TlInl
C[D
en el equilibrio Q = K.y AG =0 Q = -'Ia :Ib
AG® = -R T In K, [A [B
AG=RTIn(Q/K) S

Q<K = A6<0

Q>K = A6>0

Q=K.=>A6=0

La comparacion de Q con
K. nos permite predecir Kc>Q —» «— Kc<Q
como va a evolucionar un E constante de equilibrio B cociente de reaccion

sistema




@ 8.5. Relacion entre la constante de equilibrio y la
temperatura

A partir de la isoterma de reaccion A 6° = - R T In K, y teniendo en
cuenta la relacion termodindmica A 6° = A H® - T A S°

-RTInKp=AH°-TAS°

In Kp:_AH°+AS° dinK, AH® d(AS/R) _
RT R dT RT 2 dT
0
dInKp—f?';{ dT
, = AH® K AHC(1 1
dink = In P =— — =
L e +-3]

Ecuacion de Van 't Hoff



8.6. Estudio cuantitativo del equilibrio

PARA ESTUDIAR UN PROCESO EN EQUILIBRIO

1. Se escribe el proceso ajustado
para la estequiometria apropiada
a la constante

2. Se establece la cantidad inicial
(moles o concentracién) de cada
una de las sustancias presentes

Se evallia Q

3. Se analiza el sentido
en que evoluciona el sistema

Con la estequiometria
de la reaccién

4. Se determinan las cantidades que
reaccionan (aparecen o desaparecen)
de cada sustancia

Con la constante
de equilibrio

5. Se hallan las cantidades de cada
sustancia en el estado de equilibrio

P AB PE— A2+ Bz
Inicial C; 0 0

Reacciona - 2 x X X X = C-a

a = grado de disociacion

Equilibrio ¢, -2 x X X




8.7. Factores que afectan el equilibrio.
Principio de Le Chatelier.

Cambios en la concentracion o presion parcial

CO (g9) + NO, (9) - > €O, (g) + NO (9)

Si aumentamos la [CO,] o la P, , el equilibrio se desplazaria hacia la
izquierda.

_ Feo, Po K — [CO,][NO]
" Peo Pro, *|co][nNo, ]

Equilibrio original  Equilibrio perturbado  Equilibrio restablecido

4—

A(9) g B(9)




8.7. Factores que afectan el equilibrio.
Principio de Le Chatelier.

Cambios en la presion al variar el volumen

N, (g9)+3 H,(g) —— 2NH;(9)

1 l 2 3
1 Sistema en equilibrio
2 Al aumentar la
presion el equilibrio se
desplaza hacia la
formacion de NH, - o =
oo o0 ad [ [ J

3 La adicién d .- o - e

a adicion de un gas ” e
inerte no influye °
sobre el equilibrio )

oo °9, ore }




8.7. Factores que afectan el equilibrio.
Principio de Le Chatelier.

Cambios en la temperatura

La temperatura aumenta = la reaccién La temperatura aumenta = la reaccién
se desplaza hacia la derecha se desplaza hacia la izquierda

Un T de la temperatura favorece el proceso endotérmico y una
favorece el proceso exotérmico




8.8. Equilibrio de solubilidad

Constante del producto de solubilidad, K,

Para el equilibrio que se establece entre un soluto sdlido y
sus iones en una disolucion saturada.

BaSO,(s) S Ba®*(aq) + SO,%(aq)
K, = [Ba*][SO,*]1=111010a 25" C

Solubilidad molar:
» La molaridad en una disolucién acuosa saturada.
» Relacionada con K.

g BaSO,/100 mL — mol BaSO,/L— [Ba**]y [SO4*] — K, = 11.10-10
Ky, = 8% $=104-105M




6.8. Equilibrio de solubilidad

Relacion entre solubilidad y K,
AB, (s) = x A** (aq) +y B* (aq)
Kos = [AW]* [B* ]
[AW*]=Xx s [B=]=vys

Kps= (X s)* (y s)Y = x Xy s¥*¥

Ejemplos X y

Ky.= s2 = 1,8 1010

$=105-105 AgCl 1
2 K= 4s3 = 16107
1
1

$=159.102 PbCl,
S=9,09 105 Ag,CrO,
S=126 104 PbsO,

K, = 4s3= 111012
KPS: = 1,6 108

HNHH




&

6.8. Equilibrio de solubilidad

Constantes del producto de solubilidad a 25 °C*

Soluto Equilibrio de solubilidad K,
Bromuro de plata AgBr(s) == Ag'(aq) + Br (aq) 3.0 x 1072
Carbonato de bario BaCO,(s) == Ba’"(aq) + CO;*(aq) 51 % 10°°
Carbonato de calcio CaCO;(s) == Ca’*"(aq) + CO;* (aq) 28 X 1077
Carbonato de estroncio SrCO;(s) == Sr**(aq) + CO;* (aq) 1,1 X 1071
Carbonato de magnesio MgCO;(s) == Mg*"(aq) + CO;* (aq) 3,5 X 1078
Carbonato de plata Ag,CO;(s) == 2 Ag'(aq) + CO;* (aq) 85 X 10712
Cloruro de mercurio(I) Hg,Cl,(s) == Hg,*"(aq) + 2 Cl (aq) 1,3 x 1078
Cloruro de plata AgCl(s) == Ag'(aq) + Cl (aq) 1,8 X 10710
Cloruro de plomo(II) PbCl,(s) == Pb*"(aq) + 2 Cl (aq) 1,6 X 107°
Cromato de plata Ag,CrO,(s) == 2Ag'(aq) + CrO,*(aq) 1,1 X 10712
Cromato de plomo(II) PbCrO,(s) == Pb*'(aq) + CrO,* (aq) 28 X 1078
Fluoruro de calcio CaF,(s) == Ca*"(aq) + 2F (aq) 53 %X 107°
Fluoruro de magnesio MgF,(s) == Mg*"(aq) + 2 F (aq) 3,7 X 1078
Fosfato de magnesio Mg;(PO,)y(s) == 3 Mg*'(aq) + 2P0, (aq) 1 X 107%
Hidréxido de aluminio AI(OH);(s) == Al*"(aq) + 3 OH (aq) 1,3 X 107
Hidréxido de cromo(III) Cr(OH);(s) == Cr’'(aq) + 3 OH (aq) 6,3 X 107
Hidréxido de hierro(IIT) Fe(OH),(s) == Fe’"(aq) + 3 OH (aq) 4 % 1g>
Hidréxido de magnesio Mg(OH),(s) == Mg*"(aq) + 2 OH (aq) 1,8 x 1071
Toduro de plata Agl(s) == Ag'(aq) + I'(aq) 85 X 107V
Ioduro de plomo(II) Pbl(s) == Pb*(aq) + 21 (aq) 7.1 X 107°
Sulfato de bario BaSO,(s) == Ba*'(aq) + SO,* (aq) 1.1 ¥ Io™
Sulfato de calcio CaSO,(s) == Ca’*"(aq) + SO, (aq) 9,1 X 10°°
Sulfato de estroncio SrSO,(s) == Sr**(aq) + SO,* (aq) 3,2 x 1077




8.8. Equilibrio de solubilidad

Efecto del ion comdn en los equilibrios de solubilidad

Adiccion de

'
Pbl,(s) == Pb?'(ag) 4

Y

El equilibrio se desplaza
para formar mis Pbl,(s).

(a) (b)

&




6.8. Equilibrio de solubilidad

Limitaciones del concepto de K,

* K, se suele limitar a los solutos poco solubles.

Para los solutos mas so/ubles debemos utilizar las
actividades de los iones.

- Las actividades (concentraciones efectivas) se
vuelven méas pequefias que las concentraciones
medidas.

» El efecto salino (o0 efecto de otros iones):

Las interacciones idnicas son importantes incluso cuando un
ion aparentemente no participa en el equilibrio.




(5,0  6.8. Equilibrio de solubilidad

Efectos en la solubilidad de Ag,CrO,

10.0x 1073 — : e

M KNO, (efecto salino)
8.0x107°

—

60x 107> —

40x 10 —

Solubilidad del Ag,CrO,, moVL

20x 107 —
K;CrO, (efecto del ion comiin)

| R
I | | | | | ! | ! | |
0,02 04 0,06 0,08 010

Concentracion de sal ahadida, M




(5,0  6.8. Equilibrio de solubilidad

Criterios para la precipitacion
AgI(s) S Ag'(aq) + I'(aq)
K= [Ag'][I'] = 8,5107

Mezclamos AgNO;(aq) y KI(aq) para obtener una disolucidn
que tiene [Ag*]= 0,010 M [I-]= 0,015 M.

¢La disolucion serd saturada, supersaturada o no saturada?
Q@ =[Ag*][Cl-]= (0,010)(0,015) = 1,5-104 > Ksp
Q = producto ionico
S Q>K, Laprecipitacion ocurre
Si Q= K, La disolucion esta saturada

Si Q< K,  Laprecipitacién no ocurre




6.8. Equilibrio de solubilidad

Precipitacion fraccionada

Una técnica en la que dos o mds iones en disolucion, todos
ellos capaces de precipitar con un reactivo comin, se
separan mediante ese reactivo: un ion precipita mientras
que el otro o los otros permanecen en disolucion.

—

lisolucion AgNO,

Las diferencias
significativas en J
las solubilidades

son necesarias.

[Ag¥] = LOX 107°M
[CrOS2 ] = 0010 M
[CrO2 ] = [Br ] [Br | =50X10%M

= 0010 M

AgBir(s)

() (b)



