EQUILÍBRIO QUÍMICO.
1.-CONCEPTO DE EQUILIBRIO.
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As reaccións químicas ocorren de maneira espontánea se  a enerxía libre de Gibbs diminúe durante o proceso, ΔG<0 . Durante a reacción os reactivos vanse consumindo e vanse formando os produtos  e ΔG vaise modificando ata que se fai cero ,a partir de ese momento a reacción non avanza máis..A maioría das 
veces, isto ocorre cando xa non quedan practicamente reactivos .Noutros casos , cando ΔG se fai cero,aínda quedan reactivos, dise que se acadou o equilibrio  químico .Os reactivos non se transforman  totalmente en produtos, senón que se chega a un estado de equilibrio  e  a partir de entón non se observan cambios nas concentracións.Podemos chegar ao equilibrio partindo dos produtos ou dos reactivos, o proceso é reversible
A situación de equilibrio represéntase  cunha dobre frecha.
             Reactivos
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Produtos

Un sistema pechado, está en equilibrio químico a unha temperatura, cando non se observa cambios na súa composición química a medida que transcorre o tempo.Por exemplo:

                          N2O4(g)   
[image: image2.wmf]Û

2  NO2(g)                                            (1)
Se introducimos 0,1 moles de N2O4 nun recipiente de 1litro a 100ºC , podemos ver como varía a concentración a medida que transcorre o tempo:

	Tempo
	0
	20
	40
	60
	80
	100

	Concentración molar N2O4
	0,10
	0,07
	0,05
	0,04
	0,04
	0,04

	Concentración molar NO2
	0,00
	0,06
	0,10
	0,12
	0,12
	0,12


Cando se acada o equilibrio  as  concentracións
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Se consideramos a reacción inversa (dimerización do NO2), e introducimos 0,1 moles deste composto no recipiente a 100ºC, as concentracións irían variando ata acadar o equilibrio:

	Concentración molar
	Inicial
	Equilibrio

	NO2
	0,10
	0,071

	N2O4
	0,00
	0,014
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O proceso ocorre nos dous sentidos, tanto se partimos do N2O4, como se partimos  de NO2, é un proceso reversible.Cando se alcanza o equilibrio, aparentemente, é como se no ocorrese nada, as concentracións mantéñense constantes, non se observa ningún cambio nas propiedades macroscópicas,pero as moléculas continúan reaccionando e converténdose unhas en outras   .No equilibrio os dous procesos directo e inverso ocorren a mesma velocidade, trátase dun equilibrio dinámico.
Se variásemos a temperatura ,o estado de equilibrio romperíase e o sistema evolucionaría ata alcanzar un novo estado de equilibrio. 

Os equilibrios pódense clasificar en :

a) Moleculares  /iónicos, segundo as substancias que interveñan sexan moléculas ou ións.

b) Homoxéneos/heteroxéneos.Homoxéneos se todas as substancias están na mesma fase (por exemplo todos gases), heteroxéneos se coexisten distintas fases(sólidos ou líquidos con gases.....).
2.LEI DE ACCIÓN DE MASAS.
Maximilian Guldberg (1836-1902) e Peter Waage (1833-1900), químicos noruegueses, en 1864 experimentalmente comprobaron, que:
Para calquera reacción reversible ,en equilibrio químico, a unha temperatura dada, cúmprese que o produto das concentracións molares dos produtos ,elevadas aos seus  respectivos coeficientes estequiométricos, dividido polo produto das concentracións dos reactivos, elevadas aos seus respectivos coeficientes estequimétricos, é unha constante denominada constante de equilibrio.
Isto é coñecido co nome de lei de acción de masas
Para a reacción:

                          aA(g)+ bB(g)
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 cC(g) +dD(g)
                       Kc=
[image: image7.wmf][

]

[

]

[

]

[

]

b

a

d

c

B

A

D

C

  constante de equilibrio referida as concentracións  molares
Si no equilibrio interveñen gases, pódese falar doutra constante,Kp , referida as presións, expresadas en atmósferas:

                     Kp=
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As constantes de equilibrio Kc e Kp:

· Dependen da temperatura.
· Son adimensionais “ non teñen unidades”. Ao estar 
 expresada en función das concentracións, ou das presións, cabería pensar que as súas unidades serían MΔn ou atmΔn . Sen embargo, a constante de equilibrio defínese a partir das “actividades”, que son magnitudes adimensionais , que en condicións ideais coinciden coas concentracións molares ou as presións parciais en atmósferas, polo que, en sentido estrico, a constante de equilibrio débese considerar como un parámetro adimensional.
· Dependen da ecuación química que representa o equilibrio. Cando os coeficientes estequiométricos se multiplican todos por un factor común, a constante de equilibrio queda elevada á potencia correspondente a dito factor. Cando se inverte o sentido no que se escribe a ecuación química, a constante de equilibrio resulta a inversa do valor orixinal
Calcula o valor de Kc para  a reacción  do exemplo (1) se a escribimos:

N2O4(g)
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2NO2(g)

1/2N2O4(g)
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NO2(g)

2 NO2(g)
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N2O4(g)

Cal é a relación entre as constantes?

· Nos equilibrios heteroxéneos, se hai sólidos ou líquidos puros, a concentración destes non varia para unha temperatura dada (densidade), é constante, polo que se engloba dentro da constante de equilibrio e non aparecerá na expresión da lei de acción de masas.

             C(s) +CO2(g)
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2CO(g)        Kp= 
[image: image13.wmf]
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· O valor da constante de equilibrio informa sobre o progreso da reacción
Sek>1 no equilibrio predominan os produtos ou o equilibrio está desprazado cara á dereita.

Se K<1predominan os reactivos ou o equilibrio está desprazado cara á esquerda.

Se K
[image: image15.wmf]»



 EMBED Equation.3  [image: image16.wmf]¥

 no equilibrio practicamente só existen produtos.

3.RELACIÓN ENTRE Kc e Kp.

Para unha reacción: aA(g) + bB(g) 
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cC(g) +dD(g)

4.-COCIENTE DE REACCIÓN.

Para unha reacción:                          aA(g)+ bB(g)
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 cC(g) +dD(g)

                       Q=
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   Q é o cociente da reacción, a expresión é a mesma que a de Kc , pero os valores das concentracións, a diferenza de esta, non son as do equilibrio, senón as concentracións en calquera intre. Cando se acada o equilibrio Q=Kc.
Tamén se pode escribir o cociente de reacción en función das presións parciais, será unha expresión similar a Kp pero as presións parciais non serán as correspondentes ao equilibrio.

Podemos predicir o sentido en que ocorre a reacción, nun intre determinado, se coñecemos a constante de equilibrio K e o valor de Q nese intre.

· Se Q>K, a reacción transcorrerá de maneira que diminúa Q, ata que se iguale con K ao acadar o equilibrio, aumentando o denominador (reactivos) e diminuindo o numerador (produtos), cara a esquerda.

· Se Q<K, a reacción transcorrerá no sentido no que aumente o valor de Q ,ata igualarse a K, aumenta o numerador(produtos ), diminue o denominador (reactivos), cara a dereita.
· Se Q=K, a reacción xa se atopa en estado de equilibrio.

5.-COMPOSICIÓN DE EQUILIBRIO.

Como calcular a constante de equilibrio Kc ou Kp  a partir da composición no equilibrio,moles de cada unha das substancias presentes, ou a partir  desta composición calcular as constantes. 
O procedemento para o estudo cuantitativo do equilibrio descríbese nos seguintes pasos: 

a) Escríbese a ecuación química axustada para a estequiometría apropiada á constante.

 b) Primeira liña: debaixo de cada substancia colócanse as cantidades iniciais (moles ou concentracións molares).

 c) Segunda liña: escríbense os cambios que se requiren (cantidades que aparecen ou desaparecen) de cada substancia para que a reacción química alcance o equilibrio. Se non se coñecen ponse unha (x) a unha delas, e as demais exprésanse empregando a estequiometria.
 d) Terceira liña: escríbense as cantidades no equilibrio, tendo en conta a información da 1ª e 2ª liña. A Kc
 relacionase coas concentracións das distintas substancias no estado de equilibrio. Nalgúns casos a resolución da ecuación obtida pode ser moi complicada. Cando isto ocorra pódese utilizar a seguinte aproximación:Co-x=Co sempre que x<5%  de Co.

e)Para calcular kp , se necesitamos as presións parciais, utilizaremos Pi=niRT/V ou Pi =χiPT= 
Verémolo a partir de varios exemplos

Exercicio 1.
A constante de equilibrio Kc para a reacción: CO(g) + H2O (g)
[image: image20.wmf]Û

 CO2(g)+H2(g) é 1,60 a 1000ºC.Un recipiente pechado contén 2,00 moles de CO, 2,00 de H2O, 1,00moles de CO2 e 1,00 moles de H2. Se se quenta ata 1000ºC, calcula a cantidade de cada especie no equilibrio.
1º Debemos  determinar  en que sentido evoluciona a reacción se partimos destas concentracións iniciais, para o que calculamos Q:

2ºPosto que a reacción transcorre cara  a dereita, se lle chamamos X  os moles de CO(g) que reaccionan(se disocian):
Relación entre as constantes de equilibrio e o grado de disociación

Grado de disociación: é a fracción de moléculas  disociadas, relación entre o número de moles disociados(que reaccionaron) e o número de moles iniciais α=x/n0 , tamén se pode dar en % , multiplicando por cen.

Exercicio 2.
Nun recipiente de 1,5 L , introdúcense 3 moles de pentacloruro de fósforo. Cando se alcanza o equilibrio a 390K, o pentacloruro de fósforo disociase  segundo o seguinte equilibrio, sendo o grado de disociación α=0,60 (60%):

PCl5(g)             PCl3(g)+ Cl2(g)

Calcula as concentracións de cada unha das especies no equilibrio Kc e Kp.

6.ASPECTOS TERMODINÁMICOS DO EQUILIBRIO QUÍMICO. RELACIÓN ENTRE ΔG E A CONSTANTE DE EQUILIBRIO(Kp)

A partir de magnitudes termodinámicas podemos calcular a constante de equilibrio .Supoñamos un proceso reversible que ten lugar a temperatura constante, supoñendo que  todas as substancias están en estado gasoso:

:                          aA(g)+ bB(g)
[image: image21.wmf]Û

 cC(g) +dD(g)
A variación de enerxía libre estándar para unha reacción é ∆Go . Esta é a variación de enerxía libre que acompaña a conversión completa de todos os reactivos presentes inicialmente nos seus estados estándar a todos os produtos nos seus estados estándar ,(lémbrese que o estado estándar implica: para disolucións, (concentracións 1 molar), para gases, (presións parciais 1 atm). 
    A variación da enerxía libre dunha substancia gasosa:

ΔGo reac=
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A variación de enerxía libre para calquera outra concentración ou presión é ∆G. O valor de ∆G permite predicir se un sistema vai evolucionar ou non nun determinado sentido. ∆G e ∆G0 , están relacionadas pola ecuación: ∆G= ∆Go+RT lnQ

R – constante dos gases      T- temperatura  absoluta     Q – cociente da reacción

 ΔG=ΔGº +R T.ln
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 é o cociente de reacción Q referido as presións
Cando se acada o equilibrio ΔG=0

0= ΔGº +R T.ln
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 é a constante de equilibrio Kp

Polo tanto:    ΔGº =-R T.lnKp

Esta ecuación está definida para procesos nos que os compoñentes son gases ideais, a temperatura constante e expresada a temperatura en  kelvin  e R ve en unidades do S.I. (8,31J/mol K).As presións que aparecen en Kp están en atmosferas aínda que K sexa adimensional.

Con esta ecuación pódese calcular ΔGº para unha reacción a partir de Kp ou calcular Kp a partir do datos temodinámicos:                          Kp=
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 Ecuación de  Van´t Hoff
A constante de equilibrio depende da temperatura, para dúas temperaturas diferentes podemos calcular unha constante de equilibrio Kp2 a unha temperaturaT2  si coñecemos o valor a outra temperaturaT1:
lnKp=
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A ecuación de Van´t Hoff permite coñecer a constante de equilibrio K2  dunha reacción, a unha temperatura T2, a partir da 
K1€ a outra temperatura  T1� e da  Δ Ho da reacción. Dependendo do signo de Δ Ho, o valor de K
 poderá aumentar ou diminuír cando aumente a temperatura e viceversa. Os casos posibles ilústranse na seguinte táboa:

Δ Ho < 0 (proceso exotérmico) 

T2 > T1 (aumenta a temperatura)  K2 < K1 (diminúe a constante)

 T2 < T1 (diminúe a temperatura) K2 > K1 (aumenta a constante) 

Δ Ho > 0 (proceso endotérmico) 

T2 > T1 (aumenta a temperatura) ) K2 > K1 (aumenta a constante)
T2 < T1 (diminúe a temperatura    K2 < K1 (diminúe a constante)
Os procesos exotérmicos favorécense   ao diminuír a temperatura, os procesos endotérmicos ao aumentar a temperatura
Exercicios:
a)Utilizando os valores das  entalpías de formación e das entropías (tabulados), calcula Kp para o proceso a 100ºC :

                 N2(g)+ 3H2(g) 
[image: image30.wmf]Û

2NH3(g), en condición estándar.
b)Coñecendo o valor de Kp a 100ºC, utilizando a ecuación de Van´t Hoff, calcula a  contante de equilibrio a 400ºC.

7.FACTORES QUE MODIFICAN O EQUILIBRIO QUÍMICO. PRINCÍPIO DE  LE CHATELIER.

Cando un sistema está en equilibrio químico se facemos algún cambio nas condicións de reacción (P,T.....) o equilibrio desprazarase ata alcanzar un novo equilibrio.

O principio de Le Chatelier permítenos saber de maneira cualitativa en que sentido se despraza o equilibrio.Esto pode ser  de gran interese, por exemplo  para  aumentar o rendemento na obtención  do produto da reacción, en procesos industriais.

A fins do século XIX, o químico Henry Le Chatelier (1850-1936), postulou: Cando un sistema, que se encontra en equilibrio, se somete a unha acción externa que o perturbe, a posición deste desprazase na dirección de mitigar dito cambio. 

As alteracións nas condicións que afectan ao equilibrio pódense producir por varios motivos, que podemos agrupar en dous bloques:

1. Alteracións sistémicas (actúan sobre o todo sistema):

 a. A da temperatura á que ten lugar o proceso.

 b. O cambio de presión do sistema por modificación do volume do sistema. 

2. Alteracións que actúan sobre algunha das compoñentes: 

a. A adición ou eliminación dalgunha substancia que intervén no proceso, ou 

b.A adición dalgunha substancia allea ao sistema en equilibrio pero que reaccionen con algunha das compoñentes de dito sistema.

 En xeral, no novo estado, a súa composición será diferente

Veremos como se aplica  o principio   nos seguintes casos:

a)Se variamos a concentración dalgunha especie (reactivo ou produto).

Se diminúe a concentración dunha especie , segundo o principio de Le Chatelier, o equilibrio desprazarase cara onde se forma esta especie , para contrarrestar a modificación. Si se aumenta a cantidade dunha especie, para contrarrestar desprazarase  cara onde se consume.

Por exemplo no equilibrio   correspondente a síntese do amoníaco:

    N2(g) + 3 H2(g)
[image: image31.wmf]Û

2 NH3(g) , conséguese un  maior rendemento ao retirar  o  amoníaco  que se vai producindo, porque o equilibrio desprazarase cara a dereita para repoñelo.Isto conséguese no proceso industrial de obtención do amoníaco (proceso Haber), licuando o amoníaco que se vai obtendo.
· As variacións das presións parciais dos gases, pódense interpretar igual que as variacións de concentración,se aumenta a presión parcial , aumenta a concentración dese gas 
(PA=  nA
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· Nos equilibrios heteroxéneos, unha variación da cantidade de sólido ou líquido puro , non significa variación da súa concentración e non afecta ao estado de equilibrio.

b)Se variamos a presión total.Esta variación só ten importancia en reaccións nas que participan substancias gasosas e nas que varia o número de moles de gas.

Se aumenta a presión total, segundo o principio de Le Chatelier, para contrarrestar ,o equilibrio desprazarase cara onde diminúa esta, e dicir cara onde exista menor número de moles gasosos (P directamente proporcional o nº de moles)
[image: image34.wmf]   e se diminúe a presión total cara onde hai maior número de moles gasosos . 

· Se non varia o número de moles gasosos, non lle afectará  ao  equilibrio unha variación na presión total.( I2(g)+H2(g)
[image: image35.wmf]Û

2HI(g)
· Como á temperatura constante a presión e inversamente  proporcional  ao volume un aumento de presión actúa da mesma maneira que unha diminución do volume do recipiente e viceversa .
· No equilibrio de obtención do amoníaco , un aumento da presión total desprazaría o equilibrio cara a dereita (menos moles gasosos), facendo que se obteña máis amoníaco.

c)Se variamos a temperatura. 

Ao aumentar  a temperatura exterior, o equilibrio desprazarase, para contrarrestar, diminuíndo esa temperatura, polo tanto desprazarase cara onde absorbe calor( no sentido endotérmico).Se se diminúe a temperatura exterior , para contrarrestar o efecto do arrefriamento , desprazarase  cara onde desprende calor ,no sentido exotérmico.

No exemplo N2(g) + 3 H2(g)
[image: image36.wmf]Û

2 NH3(g)   ΔH<0;  a reacción directa é exotérmica e a inversa endotérmica (a calor desprendida nun caso é igual a absorbida no outro),  se aumentamos a temperatura desprazase no sentido endotérmico, se a diminuímos no exotérmico, (o aumento de temperatura favorece os procesos endotérmicos).Neste caso polo tanto se queremos aumentar o rendemento en amoníaco debemos traballar a temperaturas baixas.

Seguindo co proceso da síntese do amoníaco, industrialmente Haber e Bosch, conseguiron facer rendible o proceso, traballando a presións altas 200atm e a temperaturas de  400-500ºC, utilizando un catalizador ,para aumentar a velocidade do proceso.Temperaturas máis baixas favorecerían o desprazamento cara os produtos ,pero farían máis lenta a reacción.

Exercicio :
1.-Na reacción seguinte : 2NOCl (g) 
[image: image37.wmf]Û

2NO(g) +Cl2(g)  ΔH>0. ¿Que efecto tería un aumento da presión parcial de NOCl a temperatura constante? B)¿E unha diminución do volume do recipiente a temperatura constante? C)¿E unha diminución da temperatura?.

Segundo o principio de Le Chatelier: cando nun sistema en equilibrio se modifica algún factor externo (presión , temperatura ou concentración ), o sistema evoluciona desprazándose no sentido que tenda a contrarrestar a dita modificación, polo que:

a)Se se aumenta a presion parcial de NOCl , aumenta a súa concentración polo que o equilibrio desprázase  no sentido en que diminúa a concentración de NOCl, consumindo esta substancia, e dicir cara a dereita.

b)Se se diminúe o  volume do recipiente, aumenta a presión total e o equilibrio desprazarase cara onde diminúa a presión, polo tanto cara onde hai menor número de moles  de gas, neste caso cara a esquerda.

c)Unha diminución da temperatura exterior, fará que o equilibrio se desprace  cara onde desprende calor tratando de contrarrestar o efecto do arrefriamento, e dicir no sentido exotérmico, cara esquerda neste caso.
2.-Supoñendo que a reacción A(g) + 3B(g)  
[image: image38.wmf]Û

2C(g) exotérmica, estivese en equilibrio, indica razoadamente , tres procedementos para que o equilibrio se desprace a dereita.
3.-Para unha reacción en fase gasosa do tipo A
[image: image39.wmf]Û

B+C , sábese que, a 25ºC e 1atm, ΔH=200kJ  e ΔS=80J/K . a)Razoa se , nestas condicións, a reacción será endotérmica ou exotérmica, e se será espontánea. B)Razoa desde o punto de vista cualitativo que ocorrerá coa situación de equilibrio  nos seguintes casos: b1)aumento da temperatura   b2)aumento da presión total   b3) aumento do volume.
4.-Dado o seguinte equilibrio : 2HI(g) 
[image: image40.wmf]Û

H2(g) + I2(g), e tendo en conta que a reacción é endotérmica, indica razoadamente como afectan o equilibrio .a) Un aumento de presión b)Unha diminución da temperatura  c)Unha adición de hidróxeno d)Unha adición dun catalizador.

5.-Para o sistema Xe (g) +2 F2(g) 
[image: image41.wmf]Û

XeF4(g)  ΔH=-218kJ.Indica razoadamente que efecto terá sobre a porcentaxe de conversión de Xe(g) en XeF4(g) : 

a)Aumentar o volume do recipiente.

b)Engadir F2(g)

c)Diminuír a temperatura.

d)Comprimir o sistema

f)Diminuír a  presión parcial de tetrafluoruro de xenón.

[image: image42.png]
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