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1. ESTUDIO DINAMICO DE LAS REACCIONES QUIMICAS

A. INTRODUCCION.

Para estudiar una reaccion quimica en toda su extension y magnitud no es suficiente con determinar las
condiciones termodindmicas de la misma, como hemos hecho en el anterior tema. Es importante
conocer cual es su velocidad de reaccion y cudles son las concentraciones de las especies
reaccionantes al final de la misma, cuando se alcanza el equilibrio.

Dada la gran variedad de reacciones existentes es 16gico que sus velocidades también lo sean,
desde segundos hasta afios incluso. Su estudio es fundamental para predecir las condiciones de trabajo
adecuado. Existen reacciones cuya velocidad interesa disminuir, como es el caso de los procesos de
descomposicion de alimentos y otras que puede interesar acelerar como las relacionadas con procesos
industriales de obtencion de alguna sustancia.

B. VELOCIDAD DE REACCION:

El concepto de velocidad de reaccion es analogo al de “rapidez” o “celeridad” usado en Fisica.
Podriamos definir la velocidad de reaccion como la variacion de la concentracion de reactivos y
productos de reactivos en funcion del tiempo.

Si tenemos una reaccion del tipo:

aA + bB — ¢C + dD
Siendo A,B,C,D reactivos y productos y a,b,c,d sus respectivos coeficientes estequiométricos.

Podriamos calcular la velocidad de reaccion como:

Ac]_dl

v=lim —=—-—
a0 At dt

Siendo [c] la concentracion molar de reactivos o productos.

Por lo tanto, la unidad en la que se expresaria seria mol/ I s.

De esta definicion se deduce claramente que, dado que la relacion en la que intervienen los
reactivos y productos en una reaccion quimica es distinta, la velocidad referida a cada uno de ellos no
sera la misma. Por este motivo, se toma como criterio el admitir que la velocidad de una reaccion es la
derivada de la concentracion molar de reactivos o productos con respecto al tiempo, dividida por sus
correspondientes coeficientes estequiométricos y con signo negativo en el caso de que se trate de
reactivos y positivo si son productos.

Vo=V o=V .=V, =— EM:—l d[B]:l d[C]:l M

a dt b dt ¢ dt d dt

La velocidad de una reaccion quimica se calcula experimentalmente, a partir del seguimiento de las
concentraciones de cualquiera de las concentraciones a lo largo de la misma.
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C. TEORIA DE LAS COLISIONES. COMPLEJO ACTIVADO:

Para que un proceso quimico se lleve a cabo es preciso que se rompan los enlaces de las
moléculas de los reactivos y que los atomos formen enlaces nuevos. Segin esto parece evidente que el
tipo de enlace que tengan los reactivos va a ser importante, asi la formacion del agua a partir de la
neutralizacion acido-base:

H" + OH — H,0 es practicamente instantanea y sin embargo, la sintesis a partir de los
componentes no se produce de forma espontdnea a menos que la activemos mediante una pequefia
fuente de calor.

H2 + 202 - 2H20

Este hecho esta relacionado con la necesidad de romper previamente los enlaces de las
moléculas de reactivos.

En 1918 Lewis intenta dar explicacion al porqué del proceso y justificar la influencia de ciertos
factores como la Temperatura en la velocidad de reaccion.

Segun esta teoria para que dos sustancias reaccionen es preciso que entren en contacto y que
sus moléculas, atomos o iones, al moverse como consecuencia de la agitacion térmica choquen unas
contra otras. Como consecuencia de estas colisiones, que no siempre seran eficaces, éstas adquiriran
una energia suficiente “energia de activacion” para romper los enlaces y formar los nuevos.

Para que las colisiones sean eficaces es preciso que se cumpla que:

a)El choque entre moléculas debe producirse con la suficiente energia (energia de activacion) como
para romper los enlaces.

b)La orientacion del choque se la apropiada. Este factor es mas determinante conforme aumenta la
complejidad de la molécula.

Se denomina energia de activacion a la energia minima necesaria para que la reaccion tenga
lugar, y depende de la naturaleza de las sustancias implicadas.

En 1935 el quimico norteamericano Eyring introdujo el concepto de complejo activado o de

transicion. El complejo activado viene a ser un agregado de atomos o particulas de los reactivos que
almacena la energia del choque, y que por su inestabilidad deriva en la ruptura de los enlaces de las
moléculas de los reactivos y la formacion de otros nuevos.
_tan®) En esta teoria la Energia de activacion representa la energia
necesaria para la formacion del complejo activado. En la figura se ha
Fannacmn Tepresentado un diagrama entdlpico o energético de una reaccion
exotérmica. En ¢l se indica como cambia la energia del sistema en
funcién de una magnitud que llamamos coordenada de reaccion

ELAL IRNUS

= D. ECUACION DE VELOCIDAD.

P T

Innrirroala der s s

Se llama asi a la ecuacion que relaciona la velocidad de reaccion con
las variables que influyen sobre ella. En el caso de las reacciones homogéneas, las variables son la
concentracion, la temperatura y la presencia de catalizadores.

Por ello, v = f(conc,temp,catal)

Experimentalmente se comprueba que la velocidad de reaccion disminuye a medida que
aumenta el tiempo, lo que se debe a la disminucion en la concentracion de los reactivos.

La forma mas habitual de representar la ecuacion de velocidad o ley de velocidades es la siguiente:

Dada una reaccion genérica aA + bB &> cC + dD.
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Ecuacion v=K [A]aC [B]ﬂ

K es la constante de velocidad que depende de la temperatura y del tipo de reaccion. Arrhenius
propuso la siguiente relacion:

K =A e FoRT
A] ;[B] son las concentraciones de los reactivos en cada instante.
a ,b son los ordenes de reaccion parciales con respecto a cada uno de los reactivos.

La suma de a ,b se llama orden de reaccion.

Los 6rdenes parciales de reaccion se calculan de forma experimental y no coinciden, en general, con
los coeficientes estequiométricos. Esto se debe a que la mayoria de las reacciones se desarrollan en
varias etapas mediante lo que se conoce con el nombre de mecanismo de reaccion

E. FACTORES QUE INFLUYEN EN LA VELOCIDAD DE REACCION.

Para que dos o mas moléculas diferentes reaccionen intercambiando sus 4&tomos es necesario
que previamente rompan sus enlaces, por lo que todo aquello que favorezca la eficacia de los choques
influird en la velocidad de reaccion:

A) De la naturaleza de los reactivos: Existen sustancias que reaccionan mutuamente con gran
facilidad y casi de forma instantanea, mientras que otras lo hacen muy lentamente. Pensemos en la
oxidacion de un trozo de hierro o la de un trozo de sodio. La primera es muy lenta y la segunda
rapidisima casi instantanea.

En general, suelen provocar procesos lentos aquellos reactivos cuyos enlaces son muy fuertes, como
pueden ser los covalentes, y muy rapidas aquellas sustancias que se encuentran disueltas en forma
ionica y que, por lo tanto, no necesitan romper enlaces.

B) Del grado de division de los reactivos. En las reacciones en las que intervienen solidos o liquidos,
si la superficie de contacto se incrementa las posibilidades de choque eficaz son mayores, con lo que la
velocidad es mayor.

En general gases y liquidos reaccionan con mayor rapidez que los solidos, los cuales se deben
dividir finamente para conseguir aumentar su velocidad de reaccion.

C) De la concentracion de los reactivos. Cuanto mayor es la concentracion de los reactivos presente
la probabilidad de que existan choques es mayor, puesto que tenemos mas moléculas por unidad de
volumen y , con ello la velocidad mayor.

D) De la presion. Para el caso de reacciones que involucren sustancias gaseosas, un aumento de
presion parcial provoca un aumento de la concentracion y con ello de la velocidad de reaccion.

E) De la temperatura. A medida que la temperatura aumenta la energia cinética media de las
particulas aumenta. Como consecuencia se produce una mayor frecuencia de choques entre las
moléculas, y mayor nimero de choques efectivos.

El aumento de temperatura suele traen consigo un cambio en la distribucion energética de las
moléculas aumentando de forma ostensible el n® de moléculas que tienen una energia suficiente para

provocar choques eficaces.

T o
S$

S a = Tz > T-,
En esta grafica se aprecia el = §
porcentaje de particulas que Sc
tienen una determinada 8
’ .7 o
energia en funcion de la 43
| =
temperatura. xXo

Energia de particulas
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Es el factor que mas influye en la velocidad. De forma orientativa, se admite que una aumento de 10
°C en el temperatura supone que la velocidad se duplica.

F. CATALISIS

Existen Sustancias que, presentes en una reaccion, incluso en cantidades muy pequeias
modifican sensiblemente la velocidad de la misma.
Tales sustancias se denominan catalizadores, y la accion que ejercen, catalisis.
Los catalizadores se consideran sustancias ajenas a la reaccion cuya presencia modifica la
velocidad de la misma, sin que ellas mismas experimenten cambios.
La catalisis puede ser positiva cuando aumenta la velocidad de reaccion o negativa si la
disminuye.
Caracteristicas de los catalizadores:
e Su composicion quimica no se altera en las reacciones que intervienen.
e Solo son necesarias pequefias cantidades para producir la transformacion de grandes cantidades
de reactivos.
e No son capaces de provocar reacciones que sin ellos no hubieran tenido lugar solo afectan a la
velocidad el proceso, no a su espontaneidad.

Se supone que el catalizador interviene en la reaccion provocando la formacion de un complejo
activado diferente, que precisa menor energia de activacion y vuelve a recuperarse al final de la

reaccion. Complejo activado

sin catalizador
En la figura se

Complejo activado
muestra el efecto con catalizador
que producen los T AT g
catalizadores

. , =
rebajando la energia =
de activacion &
w

Productos

Existen diferentes tipos de catalizadores, entre los que cabe nombrar un tipo especial que son
los biocatalizadores o enzimas que son las sustancias organicas que aceleran los procesos quimicos que
tienen lugar en el interior de los seres vivos.

2. CONCEPTO DE EQUILIBRIO QUIMICO.

En el tema anterior hemos establecido las condiciones bajo las cuales un proceso quimico es
espontaneo, asi como los cambios energéticos asociados a toda transformacion de este tipo. En el
presente abordaremos el estudio de un aspecto fundamental de las reacciones quimicas como es el
resultado final de las mismas: " EI Equilibrio".

Hasta ahora, a efectos de calculos estequiométricos o termoquimicos hemos admitido que el
final de una reaccidon quimica se alcanzaba cuando se producia el agotamiento completo de uno o mas
reactivos. Sin embargo, en la mayoria de las reacciones quimicas esto no ocurre, sino que la reaccion
transcurre hasta un punto en el cual coexiste cierta cantidad de reactivos con una determinada cantidad
de productos, esto es el Equilibrio quimico.

La razon de este comportamiento radica en el hecho de que, al igual que en algunos procesos
fisicos, las reacciones quimicas son reversibles. Esto quiere decir que los productos de una reaccion
son capaces de reaccionar entre si para regenerar las sustancias de partida.
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Cuando el equilibrio se alcanza la reaccion parece haberse detenido, pues no hay cambios en la
concentracion de las sustancias implicadas. Sin embargo, sabemos que microscopicamente el sistema
contintia su evolucion. Las moléculas de reactivos estan desapareciendo para originar productos, pero
los productos a su vez reaccionan para recuperar las sustancias iniciales. Como ambos procesos tienen
la misma velocidad no se aprecian cambios macroscopicamente.

El equilibrio se alcanza cuando la velocidad de la reaccion directa es igual a la de la reaccion
inversa. Es un equilibrio dindamico.

Vg Vg - velocidad del proceso directo
aA + bB > ¢C + dD
Vi Vi - velocidad del proceso inverso

En las siguientes graficas podemos observar la variacion de las concentraciones de los reactivos
y productos de dos reacciones en funcion del tiempo. En la primera se alcanza un equilibrio cuando
aun predominan los reactivos (decimos que se trata de un equilibrio desplazado hacia la izquierda), en
la segunda son los productos los que predominan al alcanzarlo (diremos que el equilibrio esta
desplazado hacia la izquierda).

Hay que diferenciar claramente un hecho, el que en el equilibrio las velocidades de los

Zona de Equilibrio. Zona de Equilibrio

Productos

Reactivos

Productos Reactivos

Concentraciones
Concentraciones

Tiempo Tiempo

procesos directos e inverso sean iguales, no implica que las concentraciones de los reactivos y
productos también lo sean. Todo lo contrario, normalmente estas concentraciones son diferentes, como
se puede observar en los ejemplos anteriores.

Ilustremos lo dicho hasta ahora con un ejemplo:

La reaccion de obtencion del trioxido de azufre a
partir de dioxido de azufre y oxigeno a 1000 °C segun:

f

[SO02] =034 M

o
w

: 280,(g) + O,(g)—> 2S0;(g)

[02]=0.17 M

Inicialmente partimos de 0.4 moles de SO, y 0.2
| (503 = 0.06 M moles de O; en un recipiente de un litro de capacidad. Al

cabo de un cierto tiempo se establece un equilibrio en el
/ que se puede observar que se han formado 0.06 moles de
Tiempo SOs3 y quedan sin reaccionar 0.34 moles de SO, y 0.17
moles de O .

Hay que indicar que para que el equilibrio tenga lugar el sistema ha de ser cerrado, puesto
que si intercambia materia podria ocurrir que la reaccion no evolucionase en alguno de los dos
sentidos. Asi, por ejemplo, para una reaccion como la descomposicion térmica del carbonato de calcio,
si el sistema permanece abierto, al liberarse el gas CO, , escapa y no puede reaccionar con el CaO, por
lo que la reaccion no evoluciona en el sentido opuesto y el equilibrio seria imposible.

Concentraciones
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CaCOs;(s) S CaO(s) + CO,(g) éCaCOs (s)) 5 CaO(s) + CO2(g)

Sistema cerrado, alcanza el equilibrio. Sistema abierto no alcanza equilibrio.

3. CONSTANTE DE EQUILIBRIO.

Cuando se alcanza el equilibrio existe una relacion entre las concentraciones de reactivos y
productos que fue deducida por Guldbeerg y Waage en 1864. Esta relacion se conoce con el nombre de
ley de accion de masas y fue obtenida experimentalmente.

Dado una reaccion quimica cualquiera que evoluciona hasta alcanzar el equilibrio

aA + bB ———* c¢cC + dD

En el equilibrio se cumple que:

[C]c [D]d Kc -- Constante de equilibrio. Es un parametro que caracteriza cada
KC: reaccion, s6lo depende de la temperatura.
[ A]a [B]b [...] -- Concentraciones.de las espepies en el eq}lilibrig.
a,b,c,d,...Son los respectivos coeficientes estequiométricos.

La constante de equilibrio es una estimacion de lo desplazado que esté el equilibrio hacia la derecha o
la izquierda. Es decir, de la mayor o menor tendencia de los reactivos a consumirse completamente
transformandose en productos.

Cuanto mayor es el valor de Kc méas desplazada esta la reaccion hacia la derecha, pues eso
significa que el numerador del cociente es mucho mayor que el denominador. En otras palabras esto
significa que en el equilibrio predominan los productos sobre los reactivos. Por el contrario, un valor
pequefio nos indica que la reaccion esta poco desplazada hacia la izquierda.

En cuanto a las unidades de esta constante depende de la estequiometria de la reaccion y de las
unidades en las que expresemos las concentraciones, normalmente en moles por litro o molaridad.

Ejemplo: Para la reaccion quimica indicada anteriormente
250,(g) + 02(8) —— 2S0s(g)

Concentraciones 0.34 M 0.17M 0.06 M
en el equilibrio.

2 2
[803] _ 006 =1.8+10" a 1000 °C.

K: = =
¢ [s0,[[0,] 0.34%0.17

Las unidades de esta constante de equilibrio deberian ser ( mol/l ) ', sin embargo se suele
presentar sin indicar la unidad.

Por ultimo indicaremos que el valor de la constante de equilibrio depende de la forma en que se
pueda presentar la reaccion quimica ajustada. Asi, para la reaccion de formacion del amoniaco.

1 N, + % H, _" NH; 0 3H; + N, _>| 2 NH;
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i) T

N N, ]I,

Logicamente las constantes de equilibrio calculadas no seran las mismas. Por ello, suele
tomarse como criterio ajustar la ecuacidon con numeros enteros, de manera que la constante de
equilibrio seria la de la derecha.

4. COCIENTE DE REACCION

La ley de accion de masas para una reaccion que no haya alcanzado el equilibrio se escribe de
forma general como:

aA + bB ~————* ¢C + dD

o CTT

(Al [B]

Donde Q es el llamado cociente de reaccion y las concentraciones
expresadas en ¢l no son las del equilibrio sino las de los distintos reactivos y productos en un instante
de la reaccion determinado. Comparando los valores del cociente de reaccion con la constante de
equilibrio para un determinado valor de P y T podemos predecir si la reaccion evolucionara en un
sentido o en otro.

Si Q < Kc el sistema tiende al equilibrio haciendo que evolucione la reaccion hacia la derecha
aumentando el valor de Q.

Si por el contrario Q>Kc la reaccion que se produzca sera la inversa hasta alcanzar el equilibrio
cuando Q = Kc.

5. OTRAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO

A. CONSTANTE DE EQUILIBRIO REFERIDA A PRESIONES

Consideremos el siguiente equilibrio quimico referido a sustancia en estado gaseoso. En este caso la
constante de equilibrio suele usarse en lugar de en funcidon de las concentraciones molares en funcion
de las presiones parciales de los reactivos y productos en el equilibrio.

aA(g) + bB(g) « " c¢C(g)+ dD(g)

La constante de equilibrio viene dada por:
PD d .PC c
PA a .PB b

Kp =

donde P5 , Pg, Pc, Pp son las presiones parciales de las diferentes especies implicadas en el
equilibrio.

B. CONSTANTE DE EQUILIBRIO EN FUNCION DE LAS FRACCIONES MOLARES.

Esta forma es mucho menos habitual consiste en expresar el cociente en funcion de las fracciones
molares de las sustancias implicadas. Recordemos que la fraccion molar de una sustancia en una
mezcla se define como el cociente entre el nimero de moles de ésta, y el numero total de moles. Asi en
una mezcla de sustancias A, B, C,... la fraccion molar de A seria
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_ M
N+ M+ N+ ...

X

Asi, la constante de equilibrio para una reaccion:

aA + bB s cC + dD
se expresa como:

Xe-X8
KX = a b
X2-X8

C. RELACION ENTRE LAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO.

De lo expuesto anteriormente, se deduce que una misma reaccion quimica puede presentar
diferentes constantes de equilibrio, segun la expresemos en funcion de las concentraciones molares,
presiones parciales o fracciones molares. Entre estas constantes existe una relacion que podemos
deducir con cierta facilidad.

. Relacion Ky v K¢
R constante de los gases ideales 8,314 KJ/ K mol.
K, =K, (RT) o T temperatura en grados Kelvin.
An variacion del nimero de moles en estado gaseoso.
La relacion aqui expuesta es valida so6lo si suponemos ideal el comportamiento de los gases
implicados y puede expresarse de esta otra forma:

1 An
Kc=Kp | —
p(RTj

Il.  Relacion entre Ky v, Ky

An P presion total de la mezcla
P X An variacion del nimero de moles en estado gaseoso.

Vamos a intentar justificar las relaciones anteriormente establecidas. Sea una ecuaciéon quimica cuya
ecuacion genérica es:

_[cr[of
aA + bB " ¢C + dD KC_W

Si las especies son gaseosas y siguen un comportamiento ideal se sabe que:

|:>i:ni'R'T =Ci‘R-T—>Ci=i [A]:n_A:i [B]:n_B:i
RT V RT V RT

n P n P

cl=le_c - _"o

[ ] V. RT [ ] V RT

por lo tanto
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o lo que es lo mismo

Kp=Ke (RT) ™

Para deducir la relacion entre Kx y Kp tenemos que recordar la Ley de Dalton que nos dice que
Pi=Xi-P

por lo cual K _PS-PS (XC'P)C'(XD'P)d _ X X5 .pan

"pipy (X PPAX PP XL-Xp

B

, por ello:

K, =K, P

Observa que Kx depende no solo de la temperatura sino también de de la presion total del equilibrio.
Ademas ligando las anteriores relaciones deducimos facilmente la siguiente:

An
Kc= Kx-(ij
RT

6. GRADO DE DISOCIACION.

A veces, en determinados equilibrios se define un nuevo parametro quimico el grado de
disociacion.

El grado de disociacion expresado en tanto por uno en una reaccion quimica es el cociente entre
el numero de moles de reactivos disociados y el nimero total de moles iniciales.

X n°demolesdisociados o perdidos
C n°total demolesiniciales

Multiplicando por cien el parametro anterior obtendriamos el grado de disociacion expresado
en tanto por ciento.

El grado de disociacion es de cierta utilidad practica como veremos mas adelante, y de alguna
manera nos da una idea de lo completa o no que ha sido una reaccion quimica.

7. EACTORES QUE MODIFICAN EL EQUILIBRIO. PRINCIPIO DE “LE
CHATELIER”.

Existen algunos factores como la presion, la temperatura o las concentraciones de reactivos y
productos que pueden provocar un cambio en la posicion de un equilibrio quimico. Esto quiere decir
que si los modificamos una vez que la reaccion ya alcanzo el equilibrio, el sistema evoluciona de
nuevo hasta restablecer un nuevo equilibrio.

10
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Este hecho fue estudiado por el quimico francés Le Chatelier en 1885, enunciando la ley o
principio quimico que lleva su nombre.

Si en un sistema en equilibrio se modifican algunos de los factores que influyen en el mismo
(temperatura, presion o concentracion), el sistema evoluciona de forma que se desplaza en el sentido
que tienda a contrarrestar dicha variacion.

Estudiemos cada uno de estos factores de forma individual.

A. EFECTO DE LA TEMPERATURA.
Si una vez que un sistema ha alcanzado el equilibrio se modifica la temperatura, por ejemplo,
aumentandola, el sistema evoluciona intentando contrarrestar esa variacion. Para ello, pueden ocurrir
dos cosas:

I.  Que la reaccion sea endotérmica:
En ese caso para intentar contrarrestar ese aumento de temperatura, el sistema tendera a
absorber calor, para lo cual evoluciona hacia la derecha.

Ejemplo: CaCoO:s; (s) «_ CaO(s) + CO(gy AH=1783KIJ

Si aumentamos la temperatura en un equilibrio como este, se produce un desplazamiento hacia la
derecha porque de ese modo se absorbe calor. Esta situacion se mantiene hasta que se alcanza un
nuevo equilibrio.

Il.  Que la reaccion sea exotérmica.
En este caso el sistema evolucionaria en sentido contrario al anterior, porque asi es

como se opone al aumento de temperatura.
Ejemplo: Hy(g)+% 0:(g) S  H,O() AH=—286KJ
Si se aumenta la temperatura en este equilibrio la respuesta del sistema es evolucionar hacia la
izquierda, sentido en el cual se absorberia calor.

Las mismas consideraciones las podemos deducir en el caso de que la variacion sobre el
equilibrio sea la de disminuir la temperatura.

Hay que tener en cuenta que lo que estd pasando en realidad, es que al cambiar la temperatura
estamos modificando la constante de equilibrio de la reaccion (depende de ella) y por eso, el sistema
evoluciona hasta otro equilibrio, con un nuevo valor de Kc.

B. EFECTO DE LAS CONCENTRACIONES.

Si una vez alcanzado el equilibrio modificamos externamente la concentracion de algun
reactivo o producto, lo cual puede hacerse afiadiendo o retirando cierta cantidad de los mismos; el
sistema va a evolucionar intentando contrarrestar esa variacion.

Supongamos una reaccion cualquiera que esta en equilibrio

aA + bB S ¢cC + dD

Si aumentamos la concentracion de alguno de los reactivos ( A 6 B ), el sistema evoluciona
hacia la derecha porque de esa manera se consumen parcialmente los reactivos y aparecen mas
productos. Por supuesto, si disminuimos su concentracion el efecto conseguido es el contrario
evolucionando hacia la izquierda.

Las mismas consideraciones se deducen para cualquier modificacion de las concentraciones de
los productos.

Pensemos que lo que esta ocurriendo es que al modificar alguna concentracion el cociente entre
las concentraciones de reactivos y productos ya no coincide con el valor de la constante de equilibrio.
Por ello, el sistema evoluciona hasta que se restablezca esa condicion.

11
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[€]* [D]
En equilibrio: Kc = P
[A]" [B
c d
Si modificamos alguna concentracion ocurre que K # %ﬂa[[z%b

El sistema debe recuperar el equilibrio para lo que en cada caso evoluciona en el sentido en el que
se ha producido el desequilibrio

C. EFECTO DE LA PRESION.

Un cambio de presion sobre un sistema en equilibrio s6lo influye cuando se trata de una reaccion en
la cual se provoca un cambio en el nimero de moles en estado gaseoso, es decir, An # 0.
Si la presion aumenta el sistema (segin el Principio de Le Chatelier) evoluciona para intentar
contrarrestar el aumento de presion, eso lo consigue desplazandose hacia el lado en el cual disminuyen
el numero de particulas de sustancias en estado gaseoso. Recuérdese que un menor nimero de
particulas en un gas provoca una disminucion en la presion.

Asi en una reaccion como la que sigue

PCl; (g) S PCh(g) + Chig

Un aumento de presion hace evolucionar el equilibrio hacia la izquierda porque en ese sentido
disminuye el nimero de particulas en estado gaseoso (An = 1 ).En cambio si la presion disminuye el
efecto conseguido es el contrario.

8. EQUILIBRIOS HETEROGENEOS.

Son aquellos en los cuales intervienen especies en diferente estado de agregacion, nosotros nos
vamos a referir a dos casos: solidos o liquidos puros que estan en equilibrio con gases, o s6lidos en
presencia de disoluciones.

En este caso se considera que la concentracion del solido o del liquido es aproximadamente constante,
y , por ello, se suele incluir en la constante de equilibrio.

° Sdlidos- Liquidos
Dada una reaccidén como:

aA(s) + bB(aq) S cC(s) + dD(aq)

Mientras que exista solido su concentracion se considera constante puesto que no se distribuye en otra
sustancia, con lo cual su concentracion queda englobada en la constante de equilibrio.

] [DF ko] Bk
KC = = ' K'c=
[A]a [B ]b k't [B ]b Resultando [B ]b
Es el caso de la siguiente reaccion
Zn (s) + CuSO, (aq) <> Cu(s) + ZnSO, (aq) = {égigj

. Solidos- gases:

En este caso al igual que el anterior, si la sustancia so6lida estd en exceso, su concentracion
puede considerarse constante. Por lo que queda incluida en la constante de equilibrio.

12



CaCO; (s) S CaO (s) + CO

Ko = [CaO][CO, ]
[CaCO, ]

K [ca0]

I(C :Pcoz

. Liquidos — gases:

=K
¢ [CaCos]
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[Ca0]

 TCaCOs] =[co,]= Kc=[CO, ]

Si el liquido puro se encuentra en exceso se puede considerar su concentracion constante y, de

nuevo, queda incluida en la constante.

aA(l) + bB(g) S cC(g) + dD()

Ejemplo de esta ultima tenemos la combustion del etanol liquido.

Kc = [C]a Kp= Pca
[A] P,

13



9. EQUILIBRIOS HETEROGENEOS DE PRECIPITACION

Como ya hemos indicado, los equilibrios heterogéneos son aquellos en los que coexisten solidos o
liquidos puros en presencia de gases o disoluciones. En estos casos la concentracion de dichos solidos
o liquidos puros no se incluyen en la constante de equilibrio.

En este apartado estudiaremos, aplicando las leyes del equilibrio quimico, el caso de un equilibrio
heterogéneo entre dos fases una solida y otra una disolucion acuosa.

A. SOLUBILIDAD

La solubilidad de un soluto en un disolvente se define como la concentracion de la disolucion
saturada medida a una temperatura y presiones determinadas. Suele expresarse en gramos por cada
100g de agua o en molaridad.

La solubilidad depende de varios factores como son:

e Naturaleza del soluto y disolvente de modo que, en general, disolventes polares disuelven a
sustancias polares y viceversa.

e Temperatura. En el caso de la mayoria de sustancias solidas aumenta con la misma, ya que la
disolucion de un so6lido en un liquido suele ser un proceso endotérmico con aumento de
entropia. Sin embargo, en el caso de solutos gaseosos con disolventes liquidos el efecto suele
ser contrario.

e Presion influye en la disolucion de gases en liquidos viéndose favorecida la solubilidad del gas
a mayor presion.

Estrictamente no existe ninguna sustancia insoluble en otra, pero, por término general, clasificamos las
disoluciones en:

e Soluble si solubilidad es igual o mayor a 0,1 M

e Poco soluble si su solubilidad estd comprendida entre 0,1 y 0,001M

e Insoluble si la solubilidad es inferior a 0,0001 M.

B. PRODUCTO DE SOLUBILIDAD.

Las sales, por lo general, son bastante solubles en agua, aunque tengamos algunas de pequefia
solubilidad y o tras casi insolubles. El proceso de disolucion de una sal supone romper el reticulo
cristalino y la liberacion de iones que son solvatados por el agua.

Si afiadimos una cierta cantidad de una sal poco soluble en agua llega un momento en el que no se
disuelve mas sal y queda en el fondo del recipiente en forma so6lida. En este punto se ha alcanzado la
saturacion y se establece un equilibrio entre el s6lido sin disolver y sus iones en disolucion.

AnBm(s) & AnBm(d) 5 nA™ (ag) + mB" (aq) Ej: BaSO4(s) S Ba® aq)+ SO4* (aq)

Este equilibrio dindmico viene caracterizado por una constante de equilibrio que llamamos
producto de solubilidad o constante de solubilidad.

Ks=[A"]"[B"]" | Ks =[Ba™"] [SOs™ ]

Observa que al tratarse de un sélido en equilibrio con una disolucion la concentracion de éste
no se incluye en la constante.

Como cualquier contante de equilibrio Ks (producto de solubilidad) depende de la temperatura
y se suele indicar a 25°C.
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PRODUCTOS DE SOLUBILIDAD

Compuesto Kps 6 Ks Compuesto Kps 6 Ks
AI(OH)3 3. 10-34 Mg(OH)2 7.1-10°12
BaCO3 5.10°9 Mn(OH)2 .10-13
BaCrO4 2.1-10-10 Hg2Cl12 1.2-10-18
BaF » 1.7-106 AgBrO3 55102
BaS0O4 1.1-10-10 AgBr 5.10-13
CaCO3 4.5 1079 AgCl 1.8-10-10
CaF2 3.9-10°11 Ag ,CrO4 1.2-10-12
CaSO4 D4-10°5 Agl 8.3-10-17
Cu(OH)2 4.8 x 10-20 AgSCN 1.1x10°12
Cu(I03)2 74x 108 ZnCO3 1x10-10
La(OH)3 h x 10-21 Zn(OH)2 amorfo 3x 10-16
PbSO4 1.6 x 10-8 Zn(OH)2 cristalino 6 x 10-17

El valor del producto de solubilidad nos indica lo desplazado que esta el equilibrio hacia la derecha
o a la izquierda, por lo que cuanto mayor sea su valor mas soluble es la sal.

C. RELACION Kps Y SOLUBILIDAD:

. Sal del tipo AB

AB(s) S A'(ag) +B(aq)

ejemplo AgCl.

Si se parte de una cierta cantidad de soluto y se introduce en agua se establece el equilibrio de
modo que la méxima cantidad de soluto disuelta es su solubilidad y como todo el soluto disuelto esta
disociado nos encontramos que las concentraciones de los iones coinciden con la solubilidad (s) de la

sal a esa temperatura.

[AT]= [B ]=s.

Kps=[A']-[B =5

— s=(Kps) ™

° Sal tipo AB,
AB;(s) & A'(aq) +2B(aq)

Kps=[A]-[B ]*=s-(2s)>
. Sal tipo general AxBy:

P

s = JEp

ejemplo ZnCl,.

_llf{ps
15 = dd 4

Para una sal cualquiera se puede deducir la relacion entre producto de solubilidad y solubilidad

siguientes
x+}'| Kps
S =
[ %« y¥

D. EFECTO DEL ION COMUN:

Si tenemos una sal poco soluble disuelta en agua en la que se establece el equilibrio de precipitacion

siguiente

AnBm(s) S AnBm(d) 5 n A™ (aq) + mB" (aq)

como puede ser el BaSO4 cuyo Kps = 1,1 -

10"? y aumentamos la concentracion de alguno de los iones afiadiendo una sal que contenga algun i6n
comun con ella como Na;SO4 o H,SO4 que son muy solubles se producird un desplazamiento del
equilibrio hacia la izquierda disminuyendo, por tanto, la cantidad de la primera sal disuelta y, por ello

15
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su solubilidad. Este efecto se conoce como efecto del ion comun. Este efecto puede aprovecharse para
provocar la precipitacion total de ciertos precipitados.

BaSO,(s) 5 Ba® (aq) + SO4” (aq)

Na,SO4 (s) — Na'(aq) + SO4% (aq)

10.CUESTIONES Y PROBLEMAS.

1*).Escribe la expresion de la constante de equilibrio para cada una de las siguientes reacciones:
4HCl(g) + 02(g) S 2H,0(g) + 2CL(g)

CO(g) + 202(2) S CO: (2)

4NH; (g) + 50,(g) S 6 HO (g) + 4NO(g)

C(s) + HO(g S CO(g) + Ha(g)

2PbS(s) + 30,(g) s 2PbO (s) + 2S0;(g)

NH; (g) + HCI(g) S NH,4CI (s)

(NHs)2CO3(s) S 2NH;3(g) + CO2(g) + HO(D)

(, En cuales de estas reacciones se cumple que Kc =Kp ?

2")Se conocen las constantes de equilibrios de las siguientes reacciones:
A)C(s) + 02() 5 COx(g) Ka

B)2CO(g) + O2(g) S 2C0:(») Kg

Calcula en funcion de las anteriores la constante de equilibrio de la reaccion:
2C(s) + O02(9) = 2C0(® Kx

3°) Cuando hacemos reaccionar 0.9 moles de acido acético (HAc) con otros 0.9 moles de alcohol
etilico (EtOH) , a 25 ° C, se obtienen 0.6 moles de acetato de etilo ( AcEt) y agua. Calcular la
constante de equilibrio.

4°) En un matraz de 5 litros de capacidad y a presion de 1 atm, se calienta una muestra de NO, (g)
hasta la temperatura de 327 °C a la cual se establece el equilibrio siguiente:
2NOx(g) S 2NO(g) + O2(9)
Alcanzado dicho equilibrio se enfria el matraz con lo que se paraliza la reaccion y se analiza la
mezcla encontrando 3.45 g de NO; (g), 0.6 g de NO (g) y 0.39 gde O, (g). Calcula el valor de K¢

y Kp.

5°) Cuando hacemos reaccionar 30 g de acido acético (HAc) con 46 g de alcohol etilico (EtOH) , a 25
° C, se obtienen 36.96 g de acetato de etilo ( AcEt) y agua. Calcular la constante de equilibrio.

6°) En un matraz de 2 litros se introducen 0.2 moles de HI (g) y se calienta hasta los 450 °C . Una vez
alcanzado el equilibrio de disociacion en hidrogeno y yodo se analiza la mezcla de gases encontrando
0.021 moles de yodo. Calcula la constante de equilibrio de formacion del HI.

7°) Calcula el grado de disociacion a 30 °C y 5 atm de presion, para la reaccion de disociacion del
tetroxido de dinitrogeno, si se sabe que en esas condiciones el valor de Kp es de 0.15 atm.

8°) Se ha estudiado el siguiente equilibrio:

2NOCI(g) S2NO(g) + Cla(g)
a 735 K y en un volumen de 1 litro. Inicialmente en el recipiente se introdujeron 2 moles de NOCI.
Una vez establecido el equilibrio se comproboé que se habia disociado un 33 % del compuesto. Calcula
a partir de esos datos la constante Kc.

9°) Para la reaccion de sintesis de 6xido nitrico: N; (g) + O,(g) S 2NO (g)

la constante de equilibrio a 2800 °C es de Kc = 0.012. Cuando en un recipiente de 2 litros se
introducen 0,05 moles de N» y otros 0.05 moles de O, y se calienta la muestra a 2800 °C, calcular los
moles de cada uno de los tres gases en el equilibrio.
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10°) A la temperatura de 400 °C se conocen las constantes de equilibrio de la reacciones siguientes.
COx(g) +Ha(g) S CO(g) + H0(g) Kp=1.59
C(s) +CO;(g) S 2C0(g) Kp= 121.5

Calcula el valor de la constante de la siguiente reaccion.
C(s) + HO(® =S CO(g + HO(g

11°) En un matraz de 1 litro se introducen 0.1 moles de HI (g) y se calientan a 350 °C, con lo que se
disocia parcialmente el H, y L. Calcula la composicion de la mezcla resultante, cuando se alcance el
equilibrio y el grado de disociacion del HI. En dichas condiciones la Kc de la reaccion es 0.019.

12°) A la temperatura de 400 °C y una presion total de 10 atm el amoniaco esta disociado en un 90 % .
Calcula los valores de Kp y Kc para la reaccion de formacion a dicha temperatura.

13°) La sintesis del amoniaco tiene lugar segun esta reaccion.
N2(g) + Hao(g S NHs3(g) AH=-92KI.

Comenta las condiciones mas favorables de presion y temperatura para obtener el mayor rendimiento
en amoniaco.

14°) Para la reaccion de disociacion del PCls (g) en PCl; (g) y Cl, (g) se han obtenido los siguientes
valores Kp = 2.24 a 500 °C y Kp = 33.5 a 700 K. Deduce si dicha reaccion es endotérmica o
exotérmica.

15°) En un recipiente de 10 litros se introducen 0.61 moles de CO; y 0.39 moles de gas hidrogeno y se
calienta la muestra hasta 1250 °C. Una vez alcanzado el equilibrio de la reaccion
COx(g) + Ha(g) S CO(g) + HO(g)
se analiza la mezcla de gases encontrandose que hay 0.35 moles de CO». calcula los moles de los otros
gases en el equilibrio y el valor de la Kc a esta temperatura.
Una vez alcanzado el anterior equilibrio se afiaden al recipiente 0.22 moles de hidrogeno, sin
modificar la temperatura. Calcula la composicion de la mezcla en el nuevo equilibrio.

16°) Cuando se pasa una corriente de CO, por carbon puro al rojo, se produce la reaccion:

C(s) + CO (g S 2 CO (g).En un recipiente cerrado a 1000 °C y presion de 20 atm, se ha
encontrado que la mezcla de gases contiene 12.5 % de moles de CO,. Calcula: a) Constante de
equilibrio Kp. b) Presiones parciales de los dos gases en el equilibrio cuando la presion se eleva a 40
atm.

17°) A 27 °C y latm de presion la Kp del equilibrio de disociacion del N,O4,(N2Os S 2 NO,) vale
0.17.

Hallar el grado de disociacion de N,Os.

Lo mismo 27 °C y 2 atm de presion.

Lo mismo, cuando a 27°C se introducen en un recipiente de 40 litros 69 gramos de N;,Os.

18°) En el sistema CO (g) + Cl, (g) S COCly(g) en equilibrio las concentraciones son las siguientes
[CO] = 2mol/l; [Cl,]=2mol/l y [COCI,]=20 mol/l.

Calcula la concentracion de todos los componentes cuando:

Se afiade un mol por cada litro de cloro. Se reduce el volumen a la mitad
Se duplica el volumen.

19°) A 300°C y 1,5 atm de presion, el pentacloruro de fosforo estd disociado en un 80%. Hallar la
densidad del sistema a la temperatura y presion dadas.
(Cuanto vale Kp a dicha presion y temperatura?.

20°) Se desea preparar 1 L de disolucion saturada de CaCOs; (sélido cristalino blanco insoluble) a una
temperatura determinada. Calcule:
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a) La solubilidad de la sal.
b) La cantidad minima necesaria de carbonato de calcio para preparar la disolucion saturada.
Datos. Ks (CaCO;) =4’8 - 10 ¥ Masas atomicas: C = 12; O = 16; Ca = 40.

21°) El cromato de plomo (s6lido amarillento insoluble, PbCrO,) tiene una solubilidad en agua de 5°3 -
107 mol / L, a 25° C. Calcule el producto de solubilidad del compuesto a esa temperatura.

22°) Calcule el producto de solubilidad del MgCOs, sabiendo que en 200 mL de una disolucién
saturada a 25° C se han disuelto 3’2 mg de sal.
Datos. Masas atomicas: C = 12; O = 16; Mg = 24’3,

23°) La solubilidad del hidroxido de magnesio [Mg(OH),, s6lido blanco insoluble] en agua es de 9°6
mg /L a 25°C. Calcule:

a) El producto de solubilidad de este hidroxido insoluble a esa temperatura.

b) La solubilidad a 25° C, en una disolucion 0°1 M de Mg(NOs),.

Datos. Masas atomicas: H=1; O = 16; Mg = 24’3.

24°) Calcule la concentracion de iones Pb>" en las siguientes condiciones:

a) En una disolucion saturada de cloruro de plomo en agua

b) En una disolucion saturada de cloruro de plomo en presencia de cloruro a una
concentracion de 0°02 M.

Dato: Ks(PbCL) = 1°6 - 10”

25°) Se disuelve Co(OH), en agua hasta obtener una disolucion saturada a una

temperatura dada. Se conoce que la concentracion de iones OH es 3 - 10° M.

Calcule:

a) La concentracién de iones Co”" de esta disolucion.

b) El valor de la constante del producto de solubilidad del compuesto poco soluble a esa temperatura.

30°) Calcule la solubilidad del CaSO.:
a) En agua pura.

b) En una disolucion 0°50 M de Na,SOs.
Dato: Ks (CaSO4) =91 - 10,

31°)Calcule la solubilidad del Ag,S en los siguientes casos:
Dato: Ks (Ag,S) = 8- 107",

a) En agua pura.

b) En una disolucion 0’1 M de AgNO:s.

32°) Calcule la solubilidad del Pbl, en los siguientes casos:
a) En agua pura.

b) En una disolucion 0’5 M de Pb(NO3),.

¢) En una disoluciéon 0°1 M de KI

33°) Se mezclan 100 mL de disolucion 1M de Na;SO4 con 100 mL de disolucién 0°1 M de

Pb(NO3),. Calcule:

a) Razone si se forma o no un precipitado de PbSOs.

b) La cantidad de compuesto insoluble (PbSO4) que se forma.

Dato: Ks (PbSO,) = 1°58 - 107,

34°)Indique si se formara un precipitado de Pbl, (fase so6lida amarilla) cuando a 100 mL de una
disolucion 0’01 M de Pb(NO3); se le afiaden 50 mL de una disolucion de K1 0°02 M.

Dato: Ks (Pbl) =7"1- 107
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