EQUILIBRIO QUIMICO

En una reaccion reversible, el equilibrio se alcanza cuando, a temperatura constante, la velocidad
de la reaccion directa es igual a la de la reaccion inversa. No es que “se pare” la reaccién: siguen
ocurriendo ambas, pero la composicion global del sistema ya no cambia.

1.1.- REACCIONES IRREVERSIBLES Y REVERSIBLES

Reaccion irreversible

Una reaccién es irreversible (en el nivel de Bachillerato) cuando, en las condiciones del problema, la
transformacion avanza practicamente solo en un sentido: los productos se forman y la reaccién
inversa es despreciable.

Se representa con una flecha simple: Reactivos — Productos

Qué significa “despreciable” (criterio practico):

La reaccion inversa existe en teoria, pero su velocidad es tan pequefia, o los productos se eliminan
del medio, que no se observa un equilibrio apreciable.

En la practica, la reaccion “va a completarse” hasta agotar el reactivo limitante (modelo de
estequiometria).

Ejemplos tipicos:

a) Precipitacion (se elimina un producto del equilibrio):

+ —_—
Ag () +Clig) > A8CL

(En realidad hay equilibrio de solubilidad, pero como el sélido precipita, el proceso se trata como
“muy desplazado”.)

b) Formacion de un gas que escapa:

+ 2-
2 H (4t CO3(4g) 2 COy ) F H, O

Siel CO2 se desprende, el proceso queda fuertemente impulsado hacia productos.

c) Neutralizacion acido fuerte—base fuerte (modelo de Bach):

En equilibrio quimico, “neutralizacién” es una reacciéon acido-base en la que un acido y una base
reaccionan para formar (principalmente) agua y las especies conjugadas correspondientes
(normalmente una sal en disolucién). Se interpreta como un conjunto de equilibrios acido-base
acoplados, no como “una sola reaccion” aislada.
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Caso tipico (acido fuerte + base fuerte):

H30(+aq)+OH(‘aq)<—>2H20(,)

Aqui la neutralizacién es, en la practica, casi completa (equilibrio muy desplazado hacia productos)
porque H, o vy OH(_aq) se eliminan formando agua.

Si intervienen especies débiles, la neutralizacion se describe como un equilibrio que genera el par
conjugado:

Un par conjugado (acido-base conjugado) es el conjunto de dos especies que se transforman entre
si por transferencia de un proton H*.

Si un acido HA cede un protén, se convierte en su base conjugada A~ HA—H + A~
Par conjugado: HA / A~ (difieren en un H*)

Si una base B capta un proton, se convierte en su acido conjugado BH* B+ H ' — BH ™"
Par conjugado: BH*/ B (difieren en un H*)
Propiedad util: cuanto mas fuerte es el acido, mas débil es su base conjugada (y viceversa).

Reacciodn reversible

Una reaccion es reversible cuando puede avanzar en los dos sentidos de forma apreciable en las
mismas condiciones. La reaccion directa forma productos y la inversa regenera reactivos. En un
recipiente cerrado, el sistema tiende a un estado de equilibrio.

Se representa con doble flecha:

Reactivos « Productos

Ejemplos tipicos de equilibrio:
NogF3 Hyg) = 2NH 3
N3 O4(g) 22 N0y

CH, COOH(aq)HH(J;qﬁ CH, COO(_aq)(disociacio'n parcial

1.2.- Diferencia esencial (en términos de velocidades)

Irreversible (modelo): v, . =0 frente a

despreciable por retirada de productos.
Reversible: son comparables en algun rango; con el tiempo se igualan:

Virecta Qurante el proceso, o la inversa es

vdirecta y Vinversa

En equilibrio: %

V. =V.
directa inversa
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Reaccion General: a A+bB<>cC+d D

En equilibrio: Vi =V, y las concentraciones (o presiones parciales) permanecen
irecta inversa

constantes en el tiempo.

Consecuencias importantes:

El equilibrio puede alcanzarse partiendo solo de reactivos o solo de productos

En equilibrio se cumple Q = K

Significa que el sistema estd en equilibrio porque el cociente de reaccién (Q), calculado con las
cantidades reales del momento, coincide con la constante de equilibrio (K) a esa temperatura.

En concentracion (disoluciones), el cociente seria:

En gases, con presiones parciales:

c d
_(PePy)
Qp_ Pa ‘Pb
A" B
Como se interpreta:
Si Q < K: faltan productos respecto al equilibrio — la reaccién avanza hacia la derecha (forma mas

productos) hasta que Q aumenta y llega a K.

Si Q > K: sobran productos — la reaccién se desplaza a la izquierda (forma mas reactivos) hasta
que Q disminuye y llega a K.

Si Q = K: no hay desplazamiento neto (equilibrio dinamico: velocidad directa = velocidad inversa) y
la composicion se mantiene constante.

2.- Ley de accién de masas. Constantes Ky Kp
La ley de accién de masas establece que, para una reaccion quimica elemental en equilibrio, el
cociente entre el producto de las “actividades” de los productos y el de los reactivos, cada uno

elevado a su coeficiente estequiométrico, es constante a temperatura fija. Esa constante es la
constante de equilibrio.

Para la reaccion general: a A+bB<>cC+d D

Se escribe: K=

donde a, son actividades (forma “rigurosa” que corrige no idealidades).

En la practica escolar se usan aproximaciones:
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- Endisoluciones diluidas: a,~-~— yseusa KC con concentraciones:

c
« _lcr o))
“ ((a)e(BY]
P.
- Engasesideales: a;~ a y se usa Kp con presiones parciales:
|P&Py)
g =\ c )
p b
| P4-P )

Notas importantes:
— K solo depende de la temperatura (para una reaccién dada).
— Los sdlidos y liquidos puros no aparecen en la expresion (su actividad se toma = 1).
— Los exponentes en la expresion son los coeficientes estequiométricos de la ecuacion ajustada.

Evolucién hasta el equilibrio

1.0 1 —— [Reactivo]
[Producto]
0.8 1
T I
=]
~ 0.6
| =t
=)
(&)
©
=
—
Y 0.4
Bo e e e I e o DR T A R s e e ——
o
o
0.2 H
0.0
0 2 4 6 8 10

Tiempo (u.a.)

2.1.- Qué aparece y qué no aparece en K

No aparecen (no se escriben) en K:
— Solidos puros (s)
— Liquidos puros (I)

Si aparecen en K:
- Gases ( P, )

— Disoluciones (concentraciones [i] )
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Ejemplo:

CaCO,(s)<> CaOs)+CO, g

K,=Pco,

2.2.- Interpretacién de K
K >1: equilibrio desplazado hacia productos

K «1: equilibrio desplazado hacia reactivos

3.- Cociente de reaccién Q y sentido de evolucién

El cociente de reaccion, Q, es una magnitud que se calcula igual que la constante de equilibrio, pero
usando los valores reales (concentraciones o presiones) que tiene el sistema en ese instante, esté o
no en equilibrio. Sirve para predecir hacia qué lado evolucionara la reacciéon para acercarse al
equilibrio a esa temperatura.

Para: a A+bB<>cC+dD

En disolucion (aprox. con concentraciones):

Sentido de evoluciéon (comparando con K a la misma temperatura):

Si Q < K: hay “menos productos” de los que corresponderian al equilibrio — la reaccién evoluciona
hacia la derecha (se forman productos) hasta que Q aumenta y llega a K.

Si Q > K: hay “mas productos” de los de equilibrio — la reaccién evoluciona hacia la izquierda (se
forman reactivos) hasta que Q disminuye y llega a K.

Si Q = K: el sistema esta en equilibrio — no hay cambio neto de composicion (equilibrio dinamico:
velocidad directa = velocidad inversa).
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Comparacién Q vs K

Valor (u.a.)

0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0
Progreso de reaccién (u.a.)

4.-Relaciénentre Ky Kp (derivacién y significadode An )
Para gases ideales:

Sustituyendo esa relacion en la expresion de Kp se obtiene:

K =K -(RT)*"
p

R
Aqui el exponente es  An , que significa:

An =(moles gaseosos de productos) — (moles gaseosos de reactivos)
Ojo: solo se cuentan las especies gaseosas

Ejemplo:

N204(g)<—>2N02(g)

Productos gaseosos: 2
Reactivos gaseosos: 1

An=2—1=1

Entonces: K =K -(RT|'=K -RT  An=1
p c c

Si An=0 (para moles gaseosos de producto = moles gaseosos de reactivos) , — sz KC
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5.- Calculo de K a partir de datos de equilibrio
Se sustituyen las concentraciones o presiones en la expresion de K

Ejemplo:

H,(g)+1,(g|<2H1(g]
[ H,]=0,20mol-L"
[1,]=0,20mol- L'

[HI]=1,20mol-L!

2
Sustituyendo: K = [ 1]
[H,][1,]
~ 1,200
< {0,20-0,20]
1,44
K =—""=36
< 0,04

6.- Tablas de equilibrio (I-C—E) y resoluciéon algebraica completa

Método general:

- Escribe reaccién y K

- “Inicial”: valores iniciales

- “Cambio”: usa una variable x y la estequiometria

- “Equilibrio”: expresa en funcién de x

- Sustituye en Ky resuelve; rechaza soluciones no fisicas

Método I-C-E (tabla)

Especie | (inicial) C (cambio) E (equilibrio)
A ao —-X ao — X
B bo —-X bo — X
C Co +X Co+ X
D do +X do + X
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Ejemplo clasico:
N204(g)<—>2N02(g)

a) Si reaccionan x:

Inicial:
[N204]0=0,100M
[N02]0=OM

Equilibrio:
[N204]=0,100—x

[NO,J=2x
NO,? 2 2
b) K):[ ] _ (2)6) _ 4x
< [N,0,] [0,100—x] (0,100—x]
. _ _ 4X2 2
¢)si K =036 — 0,36=——>—— —, 0,36(0,100—x|=4x
¢ (0,100—x]

0,036—0,36x=4x> — 4x>+0,36x—0,036=0

d) Férmula general:

= —bi\/b2—4ac
2a

a=4

b=0,36

c=-0.036
b>=(0,36)*=0, 1296
—4ac=—44{-0,036)=+0,576

Discriminante = 0,1296+0,576=0, 7056
V0,7056=0,84

~0,36+0,84
Ty
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0,060 valida) x,= _1é20=—0, 150(no fisica)

0,48
Xl— 3

Entonces:
[N204]eq=0,100—0,060=O,040M
[N02]6q22x =0,120M

Aproximacion “x pequefia” (solo si se verifica):

Si 0,100 - x = 0,100, luego se comprueba que x «0,100 (p.ej., x < 5%)

7.- Transformaciones de K al cambiar la ecuacién

Si multiplicas toda la ecuacién por n:

K —

n
nueva ( Koriginal )

Si inviertes la reaccion:

1

invertida
original

Si sumas reacciones:

Ktml:Kl‘Kz-.... ( ala misma temperatura)

8.- Equilibrios homogéneos y heterogéneos

Equilibrios homogéneos son aquellos en los que todas las especies quimicas que intervienen en
el equilibrio estan en la misma fase (todo gas, o todo en disoluciéon acuosa). Ejemplos tipicos:
equilibrios entre gases o reacciones en disolucién donde reactivos y productos estan todos
disueltos.

Equilibrios heterogéneos son aquellos en los que en el equilibrio participan especies en mas de
una fase (por ejemplo, sélido + gas, sélido + disolucion, liquido + gas). En estos casos, los solidos y
los liquidos puros no se incluyen en la expresion de K porque su “actividad” se toma
aproximadamente igual a 1; la constante depende solo de las especies gaseosas o disueltas cuya
cantidad si puede variar apreciablemente.

Ejemplo heterogéneo: NH4HS(S)<—>NH3(g)+HzS(g)

K,=PyuPus
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9.- Principio de Le Chételier ( con matices de examen)

Si un sistema en equilibrio sufre una perturbacién, se desplaza para contrarrestarla y alcanzar un
nuevo equilibrio.

Clave: K solo cambia si cambia la temperatura.

Cambios de concentracion, presion/volumen, o gas inerte (segun el caso) cambian Q, no K (si T
constante).

9.1.- Cambios de concentracién

Aumentar un reactivo — Q disminuye — Q < K — se desplaza a productos
Disminuir un producto — Q disminuye — a productos

Aumentar un producto — Q aumenta — a reactivos

9.2.- Cambios de presion/volumen (gases)

Disminuir volumen (aumentar presion) — favorece el lado con menos moles gaseosos.
Aumentar volumen — favorece el lado con mas moles gaseosos.
Si An =0 no hay desplazamiento.

Ejemplo:

Nz(g)+3H2(g)<—>2NH3(g)

Moles gas: reactivos 4, productos 2
Compresién — hacia N H3

9.3.-_Gas inerte (muy preguntado)

Un gas inerte es un gas que, en las condiciones del sistema, no reacciona quimicamente con las
sustancias presentes. Se usa a menudo como “relleno” o atmodsfera protectora para evitar
reacciones indeseadas.

En equilibrio quimico, su efecto depende de cémo se afiada:

A volumen constante: anadir un gas inerte aumenta la presion total, pero no cambia las presiones
nl.R T
parciales de las especies que reaccionan ( P’:T ). Por tanto, no desplaza el equilibrio.

A presién constante: para mantener la presion total al afadir gas inerte, el volumen aumenta;
entonces bajan las presiones parciales de las especies reactivas y el equilibrio se desplaza hacia el
lado con mayor nimero de moles gaseosos (mayor An ).

9.4.- Catalizador

Un catalizador es una sustancia que aumenta la velocidad de una reaccién al proporcionar una ruta
alternativa con menor energia de activacion, sin consumirse globalmente en el proceso (se regenera
al final del mecanismo).
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[COz] (atm)

En el contexto de equilibrio quimico:

No cambia la constante de equilibrio K ni la posicion de equilibrio, porque K depende solo de la
temperatura.

Acelera por igual la reaccién directa e inversa, de modo que el sistema llega al equilibrio mas
rapido, pero al mismo punto de equilibrio.

Puede ser homogéneo (misma fase que los reactivos) o heterogéneo (fase distinta, normalmente
solido con reactivos gaseosos o en disolucién).

Ejemplos habituales de catalizadores (a titulo informativo, muy comunes en laboratorio e
industria):

Metales (sobre soporte o en forma sélida): platino (Pt), paladio (Pd), rodio (Rh), niquel (Ni), hierro
(Fe), cobre (Cu).

Pt /| Pd / Rh: catalizadores de automocién (convertidor catalitico) para oxidacion de CO e
hidrocarburos y reducciénde N O

Ni: hidrogenaciones (por ejemplo, aceites vegetales) y otras reacciones con H2
Fe: proceso Haber-Bosch (sintesisde N H )

V,0O4 (éxido de vanadio(V)): proceso de contacto ( S O,—=S0O, ) en la fabricacion de
H,S0,

Oxidos y sélidos acidos (catalizadores heterogéneos): zeolitas, alimina ( /11203 ), silice-

alumina.
Zeolitas: craqueo catalitico y reformado en refinerias (hidrocarburos).

(}atalizadores homogéneos tipicos:

Acidos (H*): esterificacion, hidrolisis acida

Bases (OH"): saponificacion e hidrolisis basica

lones metalicos en disolucién (segun reaccién): por ejemplo, Mn™? Mn04_ en ciertas
oxidaciones (contexto analitico).

1) N;O4(g) = 2 NO,(g) 2) Hx(g) + lx(g) = 2 Hl(g) 3) 2 S0,(g) + O,(g) = 2 SO3(q)
(Dimerizacién — Descomposicion) (Sintesis de HI) (Proceso de Contacto, V,0s5)
— Sin catalizador Equilibrio (K) — Sin catalizador Equilibrio (K) — Sin catalizador Equilibrio (K)

— Con catalizador ~~ T 22— — Con catalizador [ == ======c==Sco=— — Con catalizador ======

" =

= =
~

= 3 ;

= Mismo equilibrio = Catalizador: V,05

K no cambia — llega mas v velocidad 1 con catalizador v Acelera
rapido con catalizador % No cambia K

0 10 20 30 40 0 5 10 15 20 0 5 10 15 20
Tiempo (s) Tiempo (min) Tiempo (min)
4) CaCO5(s) = CaO(s) + CO5(g) 5) CH;COOH = CH,COO™ + H*  6) Ny(g) + 3 Ho(g) = 2 NH;(g)
(Descomposiciéon Térmica — sin cat. lento) (Acido Acético en Disolucién) (Haber-Bosch, Catalizador: Fe)
— Sin catalizador Equilibrio (Kp) — Sin catalizador Equilibrio (K) — Sin catalizador Equilibrio (Kp)
— Con catalizador | "~ —==""= i — Con catalizador ~ " ———======""" — Con catalizador ——===========2
£ =
g S
Pt
= —
= o
; . g T
Catalizador: SiO,/Al,;05 & Catalizador acido/base =; Catalizador: Fe + promotores
v Acelera descomposicién = v Equilibrio mas rapido  Acelera mucho la reaccién
0 5 10 15 0 5 10 20 o s 10 15
Tiempo (min) Tiempo (min) Tiempo (h)
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Reacciones de Equilibrio: Sin Catalizador vs Con Catalizador
Misma posicion de equilibrio (K) — Cambia la velocidad para alcanzarlo

A) N;04(g) © 2NO;(g) (Color:incoloro & pardo) B) Ha(g) + l2(g) 2 2 HI(g) (Endotérmica)
Sin catalizador Con catalizador (p. ej. V,05) Sin catalizador AH >0 Con catalizador (Pt)
A-a A—Ed =6 6=
———*>
Eqmllbrlo Equilibrio ~ Equilibrio Equilibrio
(mas lento) (mas répido) i (lento) i (rapido)
C) Perfil de Energia (E,) D) [A] y [B] vs Tiempo (misma posicién de equilibrio)
T I,'T\\ Sin catalizador (E, alta) g 1 | _....coo- Sincatalizador [A]
.g, Con catahzador (E; menor) :5 «—— Con catalizador ___ [B]
o ®
= Mismo eqmllbrlo E =ererrrrrrrrrrEERRRE Equilibrio <’
(K) o (mismo punto)
c
Productos . 8
Progreso de la reaccion Tiempo !

E) Descomposicion: 2 Hy0;(ag) 2 2 H,0(I) + 03(g)

Sin catalizador Con catalasa (enzima)
S deido
—_—
t (min)

g (burbujas)

9.5.- Temperatura (la perturbacién que cambia K
Se interpreta el calor como reactivo o producto:

Exotérmica (AH < 0): Reactivos =Productos + calor
Subir T favorece reactivos — K disminuye al aumentar T

Endotérmica (AH > 0): Reactivos + calor =Productos
Subir T favorece productos — K aumenta al aumentar T

10.- Relacién termodinamica: AG, AG°, Qy K
Ecuacion general:

AG=AG+RTIhQ
En equilibrio:

AG=0 yQ=K

0=AG"+RTIhK — AG=—RTIhK

)

(Catalasa)

Efecto del catalizador:
| E, (energia activacién)
« 1 Velocidad (ida y vuelta)

* No cambia K ni equilibrio

&
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Interpretacion:

K>1—-InK>0 — AG° < 0 (favorece productos en condiciones estandar)
K<1—-InK<0 — AG° > 0 (favorece reactivos en condiciones estandar)
K=1— AG® =0 (en equilibrio)

11.- Ecuacién de Van’t Hoff (dependencia de K con la temperatura)

K o
Forma integrada:  In 22 |o_[AH )
K, R

AS

“AH (1],
R

1

T

Formalineal: InK=

En una gréfica InK frente a 1/T:

-AH’
R

Pendiente =

AS()
Ordenada= ——
R

Gréfica de Van't Hoff (In K vs 1/T)

12 4

10+

In K

0.0010 0.0015 0.0020 0.0025 0.0030
/T (K1)
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12.- Equilibrios gaseosos con Kp : presiones parciales

El equilibrio quimico en gases es el estado dinamico que alcanza un sistema gaseoso cerrado, a
temperatura constante, cuando una reaccién reversible cumple que la velocidad de la reaccién
directa es igual a la de la inversa. En ese punto, las cantidades (o concentraciones) de reactivos y
productos en fase gas permanecen constantes con el tiempo, aunque a nivel microscépico las
moléculas siguen reaccionando en ambos sentidos.

En equilibrios gaseosos es habitual describirlo con una expresién de constante de equilibrio en
funcién de presiones parciales:

Para una reaccién general:

adigthBy = cCiyytd Dy

c d
P.|\P
Constante en presiones (Kp): Kp= ( C) ( D)b
A B
(22 (7))
2
i ini PN02
Ejemplo tipico: N, 04(g)—>2N02(g) N Kp:P
N,O0

Formas utiles:

nl.RT
V

a) Con moles, VyT. p,=

b) Con presion total:

p;=x:P

i~ total

1

x;=
nlotal

Luego sustituyes en K ,

13.- Grado de disociacién a (muy tipico)

El grado de disociacion, a, es la fraccion (o porcentaje) de la cantidad inicial de una sustancia que
se ha disociado (separado en iones o en especies mas simples) en las condiciones del sistema.

i (cantidad disociada)
Se define como: &=

(cantidad inicial )
Por tanto:

a = 0 significa “no se disocia nada”

a = 1 significa “disociacion completa”

Si se expresa en %, % disociacién = a - 100
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Ejemplo tipico (gas o disolucion):

AB(g|o Alg)+Blg]

Si inicialmente 1 mol de AB y se disocia una fraccién a:

nABZI—u
n,=x
np=«a
n =l+u«

Pufiar”
Pl P
Ps (130()'})

Sustituyes, simplificas y despejas a

Solubilidad es la cantidad maxima de soluto que puede disolverse en una cantidad dada de
disolvente (o de disolucién) a una temperatura (y, si procede, presion) determinadas, formando una
disolucion saturada. Si se afiade mas soluto, ya no aumenta la concentracion disuelta: queda solido
sin disolver.

El equilibrio de solubilidad es el equilibrio que se establece cuando un sdlido idnico poco soluble
esta en contacto con agua y una parte del sélido se disuelve mientras otra puede volver a precipitar.
La constante que lo caracteriza es el producto de solubilidad, Kps (también se escribe Ksp).

En sales iénicas poco solubles, la solubilidad se entiende mediante el equilibrio de solubilidad: el
equilibrio dinamico entre el sélido no disuelto y sus iones en disolucion cuando la disolucién esta

saturada. “Dinamico” significa que, aunque aparentemente no cambie nada, se estan disolviendo y
precipitando iones a la misma velocidad.

Para una sal poco soluble genérica:

A Bn(s)HmA+"+(aq)+nB_m(aq)

m
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El producto de solubilidad se define como:

kps — [A+n]m[ B—m]n

Puntos clave:

En la expresion no aparece el sélido A, B(s) porque su actividad se toma = 1

Kps depende solo de la temperatura

Cuanto menor es Kps, menor es la solubilidad (en general, para sales comparables)

Si el “producto iénico”  Op =[A™"]"[B~"]"

Qps < Kps: la disolucion estéa insaturada — puede disolverse mas sélido
Qps = Kps: disolucion saturada — equilibrio
Qps > Kps: sobresaturada — precipita solido hasta que Qps vuelve a Kps

15.- Equiilibrios idnicos en disolucién, hidrdlisis

Son equilibrios quimicos que se establecen en disoluciones acuosas (u otros disolventes polares)
donde las especies relevantes son iones.

Aparecen cuando un electrolito no esta totalmente disociado (electrolito débil), cuando existe
reaccién acido-base, cuando un ién reacciona con el agua (hidrélisis) o cuando un soélido idnico esta
en equilibrio con sus iones (solubilidad).

Son equilibrios dinamicos y, a temperatura constante, quedan descritos por constantes de equilibrio
expresadas con actividades; a nivel de Bachillerato se aproximan con concentraciones molares.

Hidrdlisis:

Es la reaccién de un ién (generalmente procedente de una sal) con el agua, generando H3O*u OH-
y modificando el pH de la disolucién. Ocurre cuando el idn es la base conjugada de un acido débil
(actua como base) o el acido conjugado de una base débil (actia como acido).

Anién de acido débil: 4 +H, O—- HA+OH~ — Ladisolucion se vuelve basica
Cation de base débil: BH++H20—> B+H, O" _ Ladisolucién se vuelve acida.

Sal de acido débil y base débil:

ambos iones se hidrolizan; el pH depende de la comparacién entre la fuerza relativa del acido y de
la base (sus constantes).

Sales de acido fuerte o base fuerte: sus iones practicamente no hidrolizan de forma apreciable (pH
cercano a 7 si no hay otros efectos).

Se vera con detalle en Temario de Reacciones Acido-Base
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