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1.1. Variacion de propiedades termodinamicas en las reacciones
quimicas

Calculo de calores de reaccion a presion constante en condiciones
estandar

Se pueden realizar a partir de datos de entalpias de formacion estandar, AH?,
definidas éstas como variacion de la entalpia de la reaccion de formacion a presion
constante, de un mol de compuesto a partir de sus elementos en estado estandar.

Recordar que AHP de los elementos es igual a cero.

Para una reaccion quimica Reactivos - Productos

Calor de reaccion estandar a presion constante

AI'Ior= b) I“(productos) AI'Iof(productos) - I‘|(reactivos) AI'Iof(reactivos)

n coeficientes estequiométricos de los reactivos y productos

NOTA: condiciones estandar :
temperatura T= 25 °C (298 K), y presion P=1 at




1.1. Variacion de propiedades termodinamicas en las reacciones
quimicas

Balances de entropia (S) estandar en las reacciones quimicas

Pueden calcularse a partir de datos de entropias absolutas en estado estandar de
reactivos y productos.

Recordar que la entropia absoluta de los elementos NO es igual a cero.

Para una reaccion quimica  Reactivos - Productos

Variacion de entropia de reaccion estandar

ASOr= bY n(productos) So(productos) -2 n(reactivos) So(reactivos)

Gas
&
'E Vaporizacion
p . . = Liquido
La entropia (S) es una magnitud que mide el grado de
- S . ’ - D—
desorden de un sistema fisico o quimico. o
&0 Fusion

La entropia de un gas es mucho mayor que la de un liquido o

. Solido
solido. Ss()lido< Squuido<< Sgas

Y

Temperatura



1.1. Variacion de propiedades termodinamicas en las reacciones

quimicas

Balances de energia de Gibbs (G) o energia libre estandar en las

reacciones quimicas

. Para un sistema cerrado que experimenta una transformacion termomecanica a

temperatura constante, se cumple:

AG= AH -T AS

. El calculo de la energia libre estandar de reaccion se puede realizar:

Para una reaccion quimica

Reactivos - Productos

AGP,= AHO, - TAS®,

AG°r= )Y I‘|(productos) AG° f(productos) ~ )Y I‘|(reactivos) AG° f(reactivos)

NOTA: Como en €l caso de la entalpia estandar de formacion, definimos como cero la energia
libre estandar de formacion de cualguier elemento en su forma estable a 1 at y 25°C.

. Si durante el transcurso de una reaccion quimica, no todos los reactivos y
productos estan en sus estados estandar, la relacion entre AG, y AG°, es:

AG,= AG®, + RT In Q

siendo R la constante de los gases (8,314 J/K mol),
T la temperatura absoluta de la reaccion, y
Q el cociente de la reaccion (concentraciones)




1.2. Espontaneidad de las reacciones quimicas

El signo de AG, de las reacciones quimicas determina su espontaneidad o no:

Si AG, < 0 Reaccion espontanea en la direccion en la que se ha escrito la ecuacion quimica

Si AG, >0 Reaccion no espontanea; la reaccion es espontanea en la direccion opuesta

Si AG, =0 El sistema esta en equilibrio; no hay un cambio neto

-_il Completar esta tabla acerca de la espontaneidad de los procesos

AH AS Temperatura 4G, Espontdaneo

¢é signo +, -? ési, no?

<0 >0 Cualquiera
>0 <0 Cualquiera
<0 <0 Baja

Alta
>0 >0 Baja

Alta




Ejemplos- Espontaneidad de las reacciones quimicas

1- Se forma yoduro de hidrogeno gaseoso por reaccion directa de yodo molecular solido
con hidrégeno molecular gas:

(1/2) I, (s) +(1/2) H, (g) €-> HI(9)

(a) Calcular el calor de esta reaccion en condiciones estandar, e indicar si es endotérmica o
exotérmica.

(b) Calcular la entalpia libre en condiciones estandar, e indicar si es espontanea 6 no en
estas condiciones. Calcular también en qué intervalo de temperaturas sera espontanea
(considerando que AH y AS permanecen constantes con T).

(c) En caso de que la reaccion sea endotérmica, calcular la cantidad de gas propano (en
Nm3) a emplear para obtener 50 kg de yoduro de hidrégeno, suponiendo que la
eficiencia energética es del 92% y que se aprovecha el PCI del propano.

NOTA: PCI es el poder calorifico inferior, considera el agua formada en estado gaseoso,
PCS es el poder calorifico superior, considera el agua formada en estado liguido.

DATOS REQUERIDOS (puedes encontrarlos en las tablas de propiedades
termodinamicas de compuestos quimicos):

Se (J/mol K): HI(g) 206,6 ; H,(g) 130,7 ; I,(s) 116,1

AH% (kJ/mol): HI(g) 26,5 ; CsHg(g) -103,8 ; CO,(g) -393,5 ; H,0(g) -241,8



Ejemplos- Espontaneidad de las reacciones quimicas

2- El hidrégeno es un combustible con mucho potencial, de hecho se dice que es el
combustible del futuro. Una forma de almacenarlo puede ser convertirlo en un compuesto,
que al calentarse, se descompone desprendiendo hidrégeno.

Uno de estos compuestos es el hidruro de calcio, y la reaccion de descomposicion produce
hidrogeno gas y calcio solido:

CaH, (s) € Ca(s) + Hx(9)

(a) Calcular la variacion de energia de Gibbs de esta reaccion de descomposicion del
hidruro de calcio, en condiciones estandar. ées un proceso espontaneo?

(b) ¢Qué temperatura minima seria necesaria para se produzca el hidrogeno gas de forma
espontanea? (suponemos que AH y AS permanecen constantes con T)

(c) Calcular el poder calorifico inferior del hidrogeno gas, en kcal/g, y el kcal/Nm3.

DATOS REQUERIDOS (puedes encontrarlos en las tablas de propiedades
termodinamicas de compuestos quimicos):

S (cal/mol K): Ca(s) 9,9 ; H,(g) 31,2 ; CaH,(s) 10,08

AH® (kcal/mol): CaH,(s) -45,3 ; H,0(g) -57,8



1.3. Entalpia libre y constante de equilibrio quimico

Para cualquier reaccién quimica, existe una relacion entre la entalpia libre estandar y
la constante de equilibrio quimico de dicha reaccion a la temperatura T:

AG,= AG°. + RTIn Q =>

En el equilibrio AG,=0, y
el cociente de reaccion Q=K

4 A

El equilibrio quimico es un estado de
equilibrio dinamico en el cual la
velocidad de formacion de los
productos a partir de los reactivos es
igual a la velocidad de formacion de los
reactivos a partir de los productos;
estableciéndose una situacion en la
que las concentraciones de productos y
reactivos se mantienen constantes

-AG°, = -RT In(K guiibrio)

La constante de equilibrio entre el producto
de las concentraciones molares de los
productos de la reaccion y el producto de las
concentraciones molares de los reactivos,
elevados al exponente de su coeficiente en
la ecuacion quimica de la reaccion:

Para la ecuacion quimica general de la forma

aA+bB&E>cC+dD

_[c[[Df

e AT BT




Eiemplo: N,O —— 2NO
SIS 204 (9) — 2 (9) Equilibrio

Equilibrio l e

Equilibrio l N0, Ea

l N:04 NO,
~ I \ o

Z20=0PR=-ZMOZ200

TIEMPO TIEMPO TIEMPO
2
TABLE 141 The NOx-N,0O, System at 25°C [NO,] _
K=—"—"=463x10"°
Initial Equilibrium Ratio of [N2O4]
Concentrations Concentrations Concentrations
(M) (M) at Equilibrium
[NO,] [NO,J?
[NO;] [N2O,] [NO,] [N2O,] [N2O4] [N2O4] 2
0.000 0.670 0.0547 0.643 0.0851 4.65 x 107 K . [NOZ]
0.0500 0.446 0.0457 0.448 0.102 4.66 x 1077 o [N O ]
0.0300 0.500 0.0475 0.491 0.0967 4.60 x 1077 274
0.0400 0.600 0.0523 0.594 0.0880 4.60 x 107
0.200 0.000 0.0204 0.0898 0.227 4.63 x 107

Tabla tomada del texto de Chang, “"Quimica’] 1049 ed,, 2010 10



1.4. Equilibrio quimico: Ley de Accion de Masas

Constante de equilibrio: K. y K,

En general: aA + b B&2>cC+ dD Para reacciones entre gases

puede expresarse en funcion

Ke = [C]C[D z (P )C(:)e "; presiones parciales.
[A] [B] Kp:(Pi)a(PZ)b

Siendo [ i ] concentracion
de cada compuesto i en el
equilibrio, en mol/litro

Siendo Pi presion parcial de cada
compuesto i en el equilibrio, en atm.

Relacion entre K. y K;:

Utilizando la ecuacion de los gases ideales para cada uno de los compuestos
que intervienen en la reaccion en el estado de equilibrio, se obtiene la
siguiente relacion entre las constantes de equilibrio:

K, =K¢ (RT)"

An = moles de productos - moles de reactivos = (c + d) - (@ + b) 11
R=0,082 at litro / (mol K) es la constante universal de los gases




Equilibrios homogéneos

Reacciones en las que todos los productos y reactivos estan en la misma fase.

Ejemplos:

- En fase gas N2Oy4 () & 2 NO; (g

No(g) + 3 Haqy & 2 NH3 (g

- En disolucién acuosa (ac)

CH,COOH ., + H,0 & CH,CO00 ) + H;0*

[HZO]KICZ Kc -

Equilibrios heterogéneos

. |cH.,coo | |H,0"]
° [CH,COOH |[H,O]
[cH.co0 | [H,07]

[CH,COOH |

Si alguno de los reactivos o productos estan en fases diferentes.

Ejemplo: CO;Cai) & COy gy + Ca0yy ¢ Las concentraciones de  ambas

[Ca0] [CO, ]

K' —
°  [caco,]
[C[:g(;é)?]] K. =K, =[co,]

sustancias sdlidas (CaCO; y CaO)
son constantes, al igual que sus
densidades.

e Por ello, agrupando las constantes
en una sola a la que llamaremos K.
se tiene: K. = [CO,]

12
o Anadlogamente: Kp = Pcpy



Ejemplos- Constantes de equilibrio: K_ y K,

1- A una determinada temperatura, 230 °C, se dispone de los siguientes datos
de las concentraciones de los compuestos en el equilibrio de la reaccion quimica:

2NO (g) + O, (g) <—> NO,(9)
[NO]=0,0542 M [0,]=0,127 M  [NO,]=15,5M

Calcular las constantes de equilibrio K, y K..

2- La produccion industrial de metanol se puede llevar a cabo por la reaccion
quimica

CO (g) + 2H, (9) <—> CH;0H(g)

Calcular la constante de equilibrio K, a la temperatura de 220 °C, conociendo el
valor de la constante K. a esa temperatura: 10,5.

13



Ejemplos- Equilibrios heterogéneos

1- En un recipiente vacio se introduce una determinada cantidad de NaHCO,, se
calienta a 160 °C, y cuando se alcanza el equilibrio, la presion en el interior del
recipiente es de 2,42 at.

La reaccion que tiene lugar es:

2NaHCO5(s) <—> Na,COs(s) + CO,(g) + H,0(qg)

Calcular las constantes de equilibrio K, y K..

2- Cuando se alcanza el equilibrio de la siguiente reaccion a 600 °C y 2 at de
presion, la fase gaseosa contiene 0,05 moles de CO, por cada mol de CO

2 CO(g) <—> C(s)+ CO4(9)

Calcular la constante de equilibrio K.

14



Utilidad del cociente de reaccion Q para determinar la direccion de una
reaccion neta hacia el equilibrio quimico

Para una determinada reaccion quimica, que no esta en el equilibrio, se puede
predecir la direccion de la reaccidn neta a través del cociente de reaccion, que
se calcula con la misma expresion que la constante de equilibrio, pero con

concentraciones que no estan en el equilibrio.

Para determinar la direccion de la reaccidon neta para llegar al equilibrio,
comparamos los valores de Q y Kc, y se pueden dar tres situaciones:

6 < Kc Para alcanzar el equilibrio, los reactivos deben convertirse en productos, \
y el sistema va de izquierda a derecha (los reactivos se consumen para

formar productos)

Q = Kc Las concentraciones de todos los compuestos implicados son las
concentraciones en equilibrio: el sistema esta en equilibrio

Q > Kc Para alcanzar el equilibrio, los productos deben transformarse en reactivos,

de modo que el sistema va de derecha a izquierda (los productos se
k consumen y se forman los reactivos) para alcanzar el equilibrio /

15



1.5. Calculos del equilibrio quimico

A una determinada temperatura, conociendo la constante de equilibrio quimico
de una reaccidon quimica, y las concentraciones iniciales de los compuestos,
podemos calcular la composicion en el equilibrio: las concentraciones de los
compuestos en el equilibrio quimico, a partir de la expresion de la constante de
equilibrio (K. 6 K), y la variable grado de reaccion (e), expresando los moles de
cada compuesto i como:

Siendo nP moles iniciales de cada compuesto, y
a; coeficiente estequiométrico de cada compuesto

n=n’-+aqa.e

Ejemplo- Calcular para el sistema NO,-N,0, a 25°C (Tabla 14.1, libro de
Chang, "Quimica”, 2010) las concentraciones en el equilibrio quimico para la
reaccion:

N2Q4(g) = 2 NOz ()

para diferentes condiciones iniciales (dadas en la tabla), conociendo la
constante de equilibrio a esta temperatura: K.= 4,63 103

16



Ejemplos- Calculos del equilibrio quimico

1- Una mezcla de 0,5 moles de H, y 0,5 moles de I, se ponen en contacto en
un reactor de acero inoxidable de 1 litro a 4309C. A esta temperatura, la
constante de equilibrio K. =54,3 para la reaccion:

H, (9) + I, (9) <—> 2HI(9)

Calcular las concentraciones de H,, I, y HI en el equilibrio quimico a esta temp .

2- Para la misma reaccion que el ej.1 y similar temperatura, calcular las
concentraciones de H,, I, y HI en el equilibrio quimico, si ahora las
concentraciones iniciales son: 6,23 103 M de H, , 4,14 103 M de I, y 2,24 103
de HI.

3- Se introducen en un matraz de 3,5 litros que se encuentra a 375°C los
siguientes compuestos quimicos: 0,25 moles de N,, 0,32 moles de H, y 6,4 10+
moles de NH;. Si la constante de equilibrio quimico es K.= 1,2 a esa

temperatura para la reaccion:
N, (9) +3 H, (9) <> 2NH;(9)

determinar si el sistema esta en el equilibrio; si no es asi, predecir la direccion
de la reaccidon neta; y calcular la composicion del sistema cuando se alcance el
equilibrio.

17



1.6. Factores que afectan el equilibrio quimico

écComo afectan a un sistema de reaccion en equilibrio quimico los cambios de
concentracion, presion, volumen, y temperatura?

Principio de Le Chatelier

Si se presenta un cambio externo (perturbacion) sobre un sistema en equilibrio,
este sistema reacciona en contra del cambio hasta alcanzar una nueva situacion
de equilibrio.

e Si se aumenta la concentracion de los reactivos el equilibrio se desplaza hacia la derecha, hasta
alcanzar la nueva situacion de equilibrio.

e Si se aumenta la concentracion de los productos el equilibrio se desplaza hacia la izquierda
hasta alcanzar la nueva situacion de equilibrio.

* Cuando se aumenta la presion, el sistema se va a oponer a ello, de acuerdo con el principio de Le
Chatelier, reacciona hacia donde hay menor nimero de moles gaseosos (sélo si hay variacion).

* La presidon puede aumentar por disminucion del volumen o por la introduccion de un gas inerte.

¥ Se observa que, al aumentar T el sistema se desplaza hacia donde se consume calor, es decir,
hacia la izquierda en las reacciones exotérmicas y hacia la derecha en las endotérmicas.

x Si disminuye T el sistema se desplaza hacia donde se desprenda calor (derecha en las
exotérmicas e izquierda en las endotérmicas). 1‘

|[ECUACION DE CLAUSIUS-CLAPEYRON

18



1.6. Factores que afectan el equilibrio quimico

Catalizador

No modifican el equilibrio, aceleran las reacciones

directa e inversa.

En el primer paso, el catalizador, C, reacciona con
uno de los reactivos, A. Durante esta primera
reaccion, el catalizador desaparece, y se
intermedia,
llamaremos X. Esquematicamente, A + C — X.

produce una molécula

¢ e X C

C ® ® o e ®

A - ®
B > -

B*** *** Z »

En el sequndo paso, la molécula intermedia reacciona con otra de las substancias presentes
inicialmente, B. Esta segunda reaccién se vuelve a producir una molécula de catalizador,
ademas de otros productos, Z. Es decir, el catalizador ha reaparecido, X + B — C + Z.

La reaccidon neta, es A + B — Z; parece que el catalizador no ha intervenido. Sin
embargo, su presencia es vital; si no estuviera presente, el primer paso nunca se habria

desarrollado.

19




1.6. Factores que afectan el equilibrio quimico

Resumiendo

Cambio
Concentracion
Presion
Volumen

Temperatura

Catalizador

Desplazamiento

del equilibrio

Si
si

si

si

no

Modificacion de la
constante de equilibrio

no

no

no

Si

no

20



Ejemplos- Factores que afectan el equilibrio quimico

1- A 720°C, la constante de equilibrio es K= 2,37 103 para la reaccion:

N, (g) +3 H, (9)<=> 2 NH; (g)

En cierto experimento, las concentraciones de equilibrio a esta temperatura son: 0,683 M N,,
8,8MH,y1,05M NH,.

(@) Suponer que se anade cierta cantidad de NH; en el sistema de modo que su concentracion
aumenta a 3,65 M.

Predecir en qué direccion se desplazara la reaccion neta para alcanzar un nuevo equilibrio:
confirmar calculando el cociente de reaccion y comparando con K.

(b) Suponer que el sistema en equilibrio esta dentro de un cilindro acoplado a un émbolo
movil, équé pasaria si aumentamos la presion de los gases empujando el émbolo a
temperatura constante? ;

para un aumento en el rendimiento de la reaccion para la produccion de NHs, ése deberia
trabajar a presiones altas o bajas?

(c) éQué sucede si hay un cambio de temperatura? Para contestar a esta cuestion, hay que
conocer la energia vinculada a esta reaccion quimica. Calcular AH para la reaccion en la
direccion de NH5 como producto aplicando la Ley de Hess, y en base al resultado, razonar si un
aumento de temperatura supone mayor rendimiento de la reaccion para la produccion de NH;.

21



Ejemplos- Factores que afectan el equilibrio quimico

2- La constante de equilibrio K, es 27 at?, a 600°Cy 0,5 at, para la reaccion:

2505(9) + 05(9) <> 2S05(9)

Calcular la constante de equilibrio K. a 800°C y a la misma presion, para ello tienes que
calcular:

(a) El calor de reaccidon, AH°, a partir de las entalpias de formacion estandar, aplicando la
Ley de Hess

(b) El calor de reaccion a 600°C, AH, a partir de las capacidades calorificas Cp, aplicando
la Ley de Kirchhoff

(c ) Suponiendo que AH permanece constante en el intervalo 600-800 °C,
calcular la constante K. a 800 °C empleando
la_ecuacion de Clausius-Clapeyron:

> nKe _-AH(1 1
K, R \T, T,

DATOS REQUERIDOS: Tomar los valores de AH°; y Cp de los compuestos implicados de las

tablas de propiedades termodinamicas. 22



