4. SISTEMAS REACTIVOS

4.1. Reacciones quimicas. Grado de avance

4.2. Calor de reaccion

4.3. Condiciones de equilibrio en sistemas reactivos. Regla de las fases
4.4. Constante de equilibrio

4.5. Principio de Le Chatelier



Tema 4. Sistemas reactivos M. Pintos

4.1 Reacciones quimicas. Grado de avance

Al estudiar los sistemas de composicidn variable, se analizaron los casos en los que ésta
se podia modificar debido a un flujo de materia bien a través de la superficie frontera del
sistema, bien a través de cada una de las fases del mismo o de ambas a la vez. Pero ademas, la
composicion de un sistema puede variar también por la existencia de una o varias reacciones

quimicas que tengan lugar en su seno, ya se produzca en una Unica fase o entre fases.

Nos ocuparemos en este tema del estudio de los sistemas reactivos, tanto desde un punto
de vista energético como desde un punto de vista formal, analizando las leyes que rigen su
comportamiento, o lo que es lo mismo, analizaremos bajo qué condiciones es posible que tenga
lugar una reaccidn quimica a partir de unas sustancias dadas, si dicha reaccién finaliza o si
se alcanza un estado de equilibrio quimico en el cual las concentraciones de los reactivos y
de los productos permanecen constantes, ademds de analizar cdmo varlan estas condiciones

al modificar los pardmetros externos de que dependen, p y T.

Vamos, en primer lugar, a introducir ciertos conceptos que nos permitan caracterizar una
reaccion quimica. Una reaccidn quimica es un proceso por el cual una o mds sustancias (reac-
tivos) se transforman en otra u otras sustancias de composicién quimica diferente (productos)

y, en consecuencia, con propiedades fisico-quimicas diferentes.

Consideremos una reaccidn quimica que tenga lugar en un sistema termodindmico cerrado.

Esta reaccidn se puede representar mediante la ecuacion estequiométrica

V1A1 + V2A2—|— L. = V1/Aq =+ VéAlz—i—

en dénde A, Al representan las sustancias quimicas que intervienen en la reaccién como reac-
tivos o como productos, respectivamente, estando cada una de ellas en el estado de agregacion
en el que sea estable bajo las condiciones de trabajo, y v, v/ representan los coeficientes es-
tequiométricos de la reaccion y son el resultado de la aplicacién del principio de conservacion
de la masa (en ausencia de procesos nucleares) que, para el caso de una reaccién quimica se
puede enunciar diciendo que el ndmero total de dtomos de un elemento quimico presentes en
los reactivos ha de ser igual al ndmero total de dtomos del mismo elemento presentes en los

productos de la reaccién y que se conoce como ley de Lavoisier. Los coeficientes estequio-
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métricos pueden ser enteros o fraccionarios y nos indican en qué proporcién intervienen las

sustancias que se transforman durante la reaccién quimica.

La ecuacidn estequiométrica se puede expresar en una forma mas compacta

r+p

Y ViAig =0 (1)
i=1

en ddénde: el sumatorio esta extendido al ndmero total de reactivos, r, mas productos, p, los
coeficientes estequiométricos, v;, son (por convenio) positivos si hacen referencia a los produc-
tos y negativos si hacen referencia a los reactivos y, finalmente, el subindice (e) nos indica el

estado de agregacion de cada una de las sustancias.

La ecuacion (1) también se puede expresar por un conjunto de ecuaciones de la forma

r+p
E via = O, VJ (2)
i=1

en dénde ahora aj representa el nimero de atomos del elemento j que forman parte de la

molécula tipo i, tanto de los reactivos como de los productos.

St notamos por m; la masa atémica del elemento j, tendremos segun (2)

r+p

Zv[-a[j m; =0, v (3)
i=1

y st tenemos en cuenta todos los elementos quimicos que intervienen en la reaccidn, se concluye

que
r+p

> viM; =0 (4)
i=1

en dénde M; es la masa molecular de la molécula tipo i (reactivo o producto), es decir,

M; = Zj a;m;, expresion que se denomina ecuacion de balance de materia de la reaccion.

Consideremos ahora que al iniciarse la reaccidn el nimero de moles del reactivo i-ésimo es
nY. Al cabo de cierto tiempo y como consecuencia de la reaccidn quimica, el nimero de moles
es n¢, verificandose

ng=n+ v, & (5)

en dénde & (léase xi) se denomina grado de avance de la reaccion y es una variable, definida
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siempre positiva, que nos indica en qué grado de realizacidn se encuentra una reaccién. Asi,
al comienzo de una reacciéon & = 0 y n = n?. Cuando & = 1 el nimero de moles de los
reactivos ha disminuido (y el de los reactivos ha aumentado) en un valor igual a su coeficiente
estequiométrico. El grado de avance estd relacionado con la velocidad de reaccién, que deter-
mina el nimero de moles de reactivos que desaparecen por unidad de volumen y unidad de

tiempo.

Antes de continuar con el desarrollo, debemos de hacer mencidn a las unidades en que
se expresan tanto v; como <. Teniendo en cuenta la ecuacidn (5) el producto de ambos coe-
ficlentes tiene que tener unidades de mol. Pues bien, puede considerarse uno de ellos como

adimensional, ¢, y el otro con unidades de mol, v;. Volveremos sobre ello mds adelante.

Un avance elemental en la realizacion de la reaccién corresponde a una variacidon del

niimero de moles del componente i dada por
dn; = v;d<& (0)

Las expresiones (5) y (6) ponen de manifiesto que el grado de avance es independiente de la

sustancia elegida entre las que intervienen en la reaccion y, en consecuencia, puede escribirse

dny dn, dn’ dn’
1 2
Vi %) Vi V)

Esta ecuacidn expresa la relacidn que existe entre las variaciones de los nimeros de moles
de cada sustancia y sus correspondientes coeficientes estequiométricos y se conoce como ley

de Proust o ley de las proporciones definidas.

Por ultimo, indicar que la ecuacion (5) permite obtener la fraccién molar de cada componente

en la reaccidn, en funcién del grado de avance de la misma

nd + v, & B nY + v; &
Zn[ n® + (Av) &

Xi =

(8)

en dénde n® = Y~ n? representa el nimero total de moles presentes al iniciarse la reaccién
y Av = ) .v; representa la variacidon del nimero total de moles al producirse la reaccidn
completa, estando ambos sumatorios extendidos al niimero total de sustancias que intervienen

en la reaccién, r+p.
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4.2 Calor de reaccion

Al producirse una reaccién quimica, las sustancias que en ella intervienen cambian su natu-
raleza, produciéndose rotura de unos enlaces, formacién de otros, variacién de la configuracién
espacial, .. lo que provoca una variacidon de la energia interna de cada una de las sustancias
y del sistema en su conjunto. De acuerdo con el primer principio, tendrd lugar asimismo una
manifestacidon energética en forma de calor y/o trabajo termodindmico. Por todo ello, la tem-
peratura del sistema inmediatamente antes y después de que tenga lugar la reaccién quimica

es, en general, diferente.

Se denomina calor de reaccién a la cantidad de energla en forma de calor que el sistema
ha de ceder o absorber del entorno cuando se verifica una vez completa la reaccion segun
indica su ecuacidn estequiométrica (reaccion unidad) de forma que la temperatura del sistema
sea la misma al inicio y al final de la reaccion. St el medio exterior recibe energla en forma
de calor, Q < 0, la reaccién se denomina exotérmica, mientras que si es el sistema el que

absorbe energia, Q@ > 0, en forma de calor la reaccién se dice endotérmica.

Antes de continuar, indicar que el calor de reaccién se denomina habitualmente calor de
formacion en el caso de reacciones de formacion de los compuestos quimicos, esto es, aquellas
reacciones cuyo Unico producto es un compuesto, con coeficiente estequiométrico igual a la
unidad y los reactivos son cada uno de los elementos quimicos que constituyen el producto,
estando reactivos y producto a la misma presion, p, y temperatura, T, y estando todos los com-
puestos que intervienen en la reaccién en el estado de agregacidn estable en las condiciones

de trabajo (p, T).

De forma andloga, el calor de reaccidon que acompana a la combustion completa de 1 mol de

un compuesto a una temperatura dada, T, y 1 atm. de presién se denomina calor de combustion.

Desde otro punto de vista, el calor de reaccidén dependera no soélo de las condiciones exter-
nas, p y I, bajo las cuales tiene lugar la reaccidn, sino también de los estados de agregacion
en que se encuentren las sustancias que intervienen en la reaccién, de ahi la necesidad de

detallarlos especificamente en la ecuacidn estequiométrica.

Ademas, dado que el calor no es funcidn de estado, la cuantia del calor de reaccién depen-
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derd del tipo de proceso que tenga lugar, es decir, de las ligaduras que gobiernan la evolucidn
del sistema desde el estado de reactivos al de productos, aiin teniendo en cuenta que al definir
el calor de reaccién se exigla la invarianza de la temperatura del sistema. Sin embargo, si el
proceso tiene lugar a presidn constante (O, = AH) o a volumen constante (Qy = AU), el
calor de reaccion depende exclusivamente de los estados inicial y final y no del camino sequi-

do. Por esta razon, el calor de reaccion se determina bien a presién o bien a volumen constante.
1) Calor de reaccion a presién constante

En un proceso que tiene lugar a presion constante en un sistema simple, el calor absorbido
o cedido por el sistema durante el proceso es igual a la variacidn de entalpia que experimenta
dicho sistema, y que en el caso de una reaccidén quimica coincide con la variacién de entalpia
entre el estado inicial de reactivos y el estado final de productos. As{, teniendo en cuenta que
la entalpla es una magnitud extensiva podemos expresar

r

Hj = Hp/’oductos - H/’eactivos (9)
1

p
O, =AH = E H: —

i=1 J

denomindndose a AH entalpia de reaccion.

Dicha entalpla de reaccidén es el calor puesto en juego cuando se verifica a presién constante
la reaccion unidad, segin indica su ecuacion estequiométrica, y por ello coincidird con la
suma de las variaciones de entalpia experimentada al desaparecer los reactivos y formarse los

productos en las cantidades indicadas por los coeficientes estequiométricos. En consecuencia

r+p

Q =ALH =) vh (10)

i=1

en ddénde h;, h/ son las entalplas molares de los reactivos y de los productos, respectivamente.
2) Calor de reaccion a volumen constante

Aunque muchas de las reacciones quimicas se realizan en atmdsfera abierta y por ello
a presidn constante, cierto tipo de reacciones (entre ellas las de combustidn) se realizan en
recipientes cerrados de paredes rigidas, es decir, a volumen constante. En este caso, el calor
de reaccion coincide con la variacién de energla interna del sistema entre el estado inicial

de productos y el estado final de reactivos. Teniendo en cuenta que la energia interna es
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una magnitud extensiva, y siguiendo un razonamiento andlogo al del caso anterior, podemos

escribir ) .
Q\/ =AU = Z U[ - Z Uj = Uproductos - Ureactivos (11)
i=1 =1
r+p
Qy =AU =) viu (12)
i=1

en dénde ahora uj, u/ son las energlas internas molares de los reactivos y de los productos,

respectivamente, denominando a AU energia interna de reaccion.

La relacion entre los calores de reaccidn a presion constante y a volumen constante se pue-
de establecer de forma inmediata. Dado que la entalpia es una funcién de estado, la variacién
que experimenta durante una reaccidn es la misma, tenga lugar mediante un proceso unico o

mediante varios procesos entre los mismos estados inicial y final.

As{, supongamos los tres procesos representados me-

Reactivos ———» Productos diante el diagrama mostrado, lo que nos permite escri-
T.pV T,p, V' .
(T.p.Y) TRY) b AH = AH, + AH; |
2 En el proceso 1 los reactivos se transforman en pro-
3 ductos a p y T constantes, por lo que AHy; = Q,. En
Productos
(T,p, V) el proceso 2 la reaccion transcurre en condiciones de

V y T constantes, con lo cual AU; = Qy. por lo tanto
AH, = AU, + (p/— p) V = 0y + (p/— /3) %

Finalmente, mediante un proceso isotérmico, proceso 3 los productos resultantes de la
reaccion sufren una transicién desde unas condiciones iniciales (p’, V) a unas condiciones

finales (p, V'), por lo que
AHy = AUs + ApV) = AU + (pV' = p'V)

y en consecuencia

Q/):Q\/+ AU3_f— (V/_ V)P (13)

En el caso de que la reaccidn transcurra en fase gaseosa y todos los gases se comporten
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como ideales, nos conduce a
r—+p
(V= V)p=1{) w|RT (14)
i=1

Para esta igualdad se ha tenido en cuenta que al desarrollarse la reaccion una vez y
de forma completa, reaccion unidad, la variacidn del nimero de moles de cada especie es

numéricamente igual a su correspondiente coeficiente estequiométrico. St ahora notamos por

Ay = Zv[ (15)

que representa la variacion del numero total de moles de las especies quimicas que intervienen

en la reaccidn, entonces podemos escribir
Op=0v+ RT Av (gases ideales) (16)

Si se tratase de fases condensadas (sélidos y/o liquidos), podremos despreciar AUs frente
a los calores de reaccién, ast como el término (V' — V) p porque no hay variacién apreciable

en el volumen. En este caso
O, = Oy (fases condensadas) (17)

St en la reaccién intervienen sustancias en fase gaseosa y en fase condensada, por lo indi-
cado anteriormente, en la ecuacidn (16) Av se refiere a la variacion del ndmero de moles de
las especies quimicas que intervengan en fase gaseosa, es decir, el sumatorio de la ecuacién

(15) sélo contiene los coeficientes estequiométricos de las sustancias en estado gaseoso.

Finalmente, vamos a analizar la dependencia del calor de reaccién con la temperatura. Para

ello, derivemos la ecuacion (10) con respecto a la temperatura

dAH < [ah L
(T) = Z Vi (W) = Z % Cp,[' = ACP (18)
P i p i=1

el dltimo término de la expresidon anterior representa la variacion de la capacidad calorifica
isobdrica que acompana a la reaccién quimica. St representamos por AHy el calor de reaccidn

isébaro a una temperatura dada, Ty, podremos calcularlo a otra temperatura sin mas que
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integrar la ecuacién (18), lo que conduce a
.
AH = AHy + / (AG,) dT (19)

To

expresidon que recibe el nombre de ecuacion de Kirchhoff

St procedemos de forma totalmente andloga con la ecuacién (12), obtendremos

aAu) i (am) a
- = Vi | =— = Z ViCy,; = ACy (ZO)
( ar p i= ar P i=1

e igual que antes si representamos por Al el calor de reaccidn isocérico a una tempera-
tura dada, Ty, podremos calcularlo a otra temperatura sin mas que integrar la ecuacién (20),

obteniéndose la ecuacion de Kirchhoff para el caso de procesos a volumen constante

:
AU = AUy + / (ACY) dT (21)

To

Por otra parte, teniendo en cuenta que tanto U como H son funciones de estado, debe indi-
carse que la variacion de energla térmica que acompaia a una reaccién quimica que transcurre
en un sentido, es de magnitud exactamente igual, pero de signo opuesto al que va asociado
a la misma reaccidn pero evolucionando en sentido inverso. Ademas, el calor de reaccion de
una reaccidn quimica dada es el mismo, tanto st la reaccidn tiene lugar en una Unica etapa,
como si se realiza en varias etapas (ley de Hess) y, como consecuencia de ello, las ecuaciones

estequiométricas se pueden sumar y restar como st fuesen ecuaciones algebraicas.

4.3 Condiciones de equilibrio en sistemas reactivos. Regla de las fases

La variacidn elemental del potencial de Gibbs en un sistema en el que hay variacién de la

composicion viene dado por

dG = =SdT + Vdp + Z i dn; (22)

i=1

Ahora bien, si la variacion en la composicidn se debe exclusivamente a reacciones quimicas

entonces, teniendo en cuenta la ecuacion (6) podemos expresar la variacion de la composicidn
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en funcidn del grado de avance de la reaccidn, y la expresién anterior se transforma en

r+p
dG = =SdT + Vdp + ) pvdS = —=SdT + Vdp + (%) d& (23)
; p.T

i=1

F+|3
en esta ecuacion el coeficiente E L v representa la velocidad de cambio del potencial de

i=1
Gibbs, permaneciendo constantes la presion y la temperatura, a medida que avanza la reaccién,

es decir, a medida que varia el grado de avance de la reaccidn. Pues bien, a este coeficiente se
le denomina potencial de reaccion, potencial de Gibbs de reaccion, energia libre de reaccion

o, cambiado de signo, afinidad quimica de la reaccion o simplemente afinidad

. () G r—p
AG = (—) = > v = —A (24)
p.T

i=1

De acuerdo con esto, podemos escribir la ecuacion (23) en la forma
dG = —SdT + Vdp + AG d& (25)

expresion que nos muestra que el potencial de Gibbs de un sistema reactivo es funcién de las

variable (p, T, &).

Si las variables que se controlan durante la reaccidn no son la presiéon y la temperatura, sino
que son las variables naturales de los demds potenciales termodindmicos, de forma andloga
a lo realizado anteriormente se obtiene facilmente la correspondiente variacién del potencial

termodindmico que gobierna el comportamiento del sistema reactivo, resultando para cada caso

dU = TdS — pdV + AGdE
dH = TdS + Vdp + AGd& (26)
dF = —SdT — pdV + AGdS

As{, de un modo genérico, se puede decir que el potencial de reaccidn representa la variacidn
del potencial termodindmico que gobierna el comportamiento del sistema, cada vez que se
produce de forma completa la reaccion quimica, manteniendo constantes las otras variables

naturales de dicho potencial. Las ecuaciones anteriores permiten cierta versatilidad a la hora
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de definir el potencial de reaccidén, puesto que

— ou oH d0F
~G = [2Z) = (ZE) - (L2 27
(af)s,v (aé)s,p (aé)w /)

Vamos a analizar ahora el sentido de evolucion y los criterios de estabilidad para un sistema
reactivo. Hemos visto de forma general, que el sentido de evolucidn de un sistema termodi-
ndmico es aquel que implica una disminucién del potencial termodindmico para el cual las

variables de su lenguaje natural permanecen constantes.

Con objeto de simplificar, supongamos que la temperatura y la presién del sistema perma-
necen constantes y que la variacién de la composicion se deba exclusivamente a la existencia

de una reaccion quimica. As{ podremos expresar

dG = (g) d& = AGd&E = —Ad& < 0 (28)
&),

y si la reaccidn transcurre, entonces dé > 0 con lo cual debe verificarse
AG < 0 (29)

desigualdad que nos indica el sentido de evolucidén de una reaccion quimica. Asi, para que la
reaccion transcurra de forma espontdnea, el potencial de Gibbs debe disminuir a medida que

la reaccion avanza, y este potencial continuaré disminuyendo hasta alcanzar un valor minimo

(AG = 0), situacion que se corresponde con la condicidn de equilibrio. Asi pues, la condicién

de equilibrio quimico del sistema reactivo viene dada por

r+p
p. T

i=1

y para que el equilibrio sea estable, se debe verificar ademas que

(026

P,

a&

Las expresiones anteriores siguen siendo validas si las variables que se controlan durante la

) <0 (31)
p, T

reaccidon no son la presion y la temperatura, sino que son las variables naturales de los demas
potenciales termodinamicos, pues de acuerdo con las ecuaciones (26), al imponer la condicidn
de minimo al potencial correspondiente, llegamos a expresiones andlogas a las anteriores (sélo

se modifican las variables que permanecen constantes).

10
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La regla de las fases obtenida en el estudio de las transiciones de fase, toma una forma
ligeramente diferente al adaptarla a los sistemas reactivos. Vamos a justificar de forma muy
abreviada esta adaptacidn, para lo cual consideramos un sistema constituido por c componentes,
F fases y en el que son posibles R reacciones quimicas entre sus componentes. Recordemos que
los (c + 2) parédmetros intensivos (p, T, i) son iguales en todas las fases por las condiciones
de equilibrio de fase. Por otro lado estos (c 4+ 2) pardmetros estdn relacionados entre st por
F ecuaciones de Gibbs-Duhem (una para cada fase) y ahora ademds por R ecuaciones de
equilibrio quimico (una para cada reaccidn), de la forma de la ultima igualdad de la ecuacién

(30). Asi, resulta que el nimero de grados de libertad es ahora
L=(c+2)—-F—-R (32)

expresion que constituye la regla de las fases de Gibbs para sistemas reactivos.

4.4 Constante de equilibrio

Vamos a introducir un nuevo concepto en el estudio de los sistemas reactivos si bhien, al
objeto de simplificar el desarrollo, nos limitaremos a analizar dos tipos de reacciones quimi-
cas. En primer lugar, aquellas reacciones en las que todas las sustancias que intervienen en
la reaccién estdn en fase gaseosa, y que se conocen como reacciones homogéneas en fase

gaseosa y, en segundo lugar, analizaremos las reacciones heterogéneas

1) Reacciones homogéneas en fase gaseosa

Admitamos entonces que todas las sustancias que intervienen en la reaccidn son gases,
que se comportan como gases ideales. Como ya hemos visto, para un gas ideal, el potencial

quimico de un componente i puede expresarse mediante la expresion
pilp, T, x))= (T, 1) + RT lnp, (33)

en donde p; representa un niimero adimensional, cuyo valor coincide con el de la presién par-
cial del componente i expresada en atmésferas, y ¥ es el potencial quimico del componente i

puro, que depende solo de la temperatura.

11
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Si sustituimos la expresidon anterior en la ecuacion (24) y omitimos, para simplificar las
expresiones, la dependencia del potencial quimico con sus variables, obtenemos
r+p r+p

r+p
AG = Z (u? + RTlnp[) Vi = Z u? vi + RT Z vi ln p; (34)
i=1 i=1 i=1

El primer sumando del Ultimo término de esta expresion se denomina potencial de reaccion
estandar y depende exclusivamente de la temperatura
F+/J

AGO =Y Wy, (35)
i=1

El sequndo sumando de la ecuacién (34) vamos a transformarlo a una forma mas conveniente

para nuestro proposito

r+p r+p r+p

RT Z vilnp; = RT Z [np! = RT In |_| p (30)
i—1 i—1 i=1

Introducimos ahora una nueva magnitud, que notamos por J y que viene definida por

r+p
/= p{ (37)
i—1
con lo que podemos escribir
AG = AGY + RT In ) (38)

expresidon que recibe el nombre de isoterma de reaccion.

Hemos visto ademas que cuando se alcanza el equilibrio AG = 0, con lo cual

AGO

_AVGO = RT | (equil.) | (equil) _
nJ = njJ T

(39)

en donde hemos notado por ] al valor que toma J en el equilibrio. La expresién anterior se
conoce como isoterma de reaccién. Pues bien, se denomina constante de equilibrio definida
mediante las presiones parciales, y se nota por K, al valor de J lequil). y asl, teniendo en cuenta

las ecuaciones (37) y (39) podemos escribir

r+p ~=n
y AGO
Ko = [ 1Plicquy = K, = ——= (40)
i=1

en donde hemos notado por p;, equit) @ las presiones parciales de las sustancias que intervienen

12
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en la reaccidn, cuando se alcanza el equilibrio quimico. A la expresién anterior se la conoce

como ley de accion de masas referida a las presiones parciales.

La isoterma de reaccién dada por la ecuacion (39) es de interés porque permite determinar
st una reaccion particular puede transcurrir o no bajo unas condiciones prefijadas. Asi, si

—_~—

despejamos AG? de la ecuacién (40) y lo sustituimos en (38), agrupando términos se llega a

J

EézRﬂwg

(41)
pero como hemos visto, para que la reaccidn evolucione debe verificarse que AG < 0, con lo

cual In (J/K,) < 0y por lo tanto (J/K,) < 1.

Para averiguar en qué sentido se desplaza una reaccién que ha alcanzado el equilibrio,
cuando se varia la presion o la temperatura, vamos a analizar la dependencia de la cons-
tante de equilibrio con dichas variables. Comenzaremos por averiguar su dependencia con la

temperatura. De la ecuacién (40) resulta

olnk,\ 1 @(A@”) )
or |/, R aT
p
y teniendo en cuenta la ecuacion de Gibbs-Helmholtz, podemos escribir
aln K, AHO
(a—T) - ORI )

—_—~—

expresidn que se conoce como isébara de van’t Hoff y en ella AH? representa la calor de

reaccion estandar (o entalpla de reaccién estandar o de referencia).

La integracion de la ecuacidn anterior permite determinar el calor de reaccidn a una tempe-

ratura, conocido su valor a otra temperatura. En los casos en los que AHY se pueda considerar

practicamente constante en el intervalo de temperaturas en el que se trabaje, entonces

K, AHO (11
| Lo = - — = 44
”(@J R(B ﬂ) (44)

13



Tema 4. Sistemas reactivos M. Pintos

Vamos a transformar la ecuacion (43) a otra forma frecuentemente empleada. Para ello

@anP B aanp a(/r) B 1 @anp 45
( 5T ),f(am/r))p( 0T )p‘_ﬁ (am/r))p )

con lo que al sustituir en la ecuacién (43) nos conduce a

aln K AHO
( n p) _ (46)

o(1/T) R

es decir, la pendiente de la curva obtenida representando In K, frente a 1/T permite obtener el
calor de reaccidn estandar a la temperatura correspondiente al punto elegido. En general, In
K sélo puede medirse dentro de un pequeno intervalo de temperaturas, en cuyo caso la curva

es, de ordinario, una recta.

Finalmente, para analizar la dependencia de la constante de reaccidn con la presidn, pro-

cedemos de forma andloga al caso anterior. As(, a partir de la ecuacién (40) obtenemos

ACO
(@IHKP) _ 1 oNG _ 0 (47)
T

dp RT ap

en dénde al derivar, hemos tenido en cuenta que AG? depende exclusivamente de la tempera-

tura, ec.(35).

En el caso que nos ocupa, reacciones homogéneas en fase gaseosa ideal, es conveniente
expresar la constante de equilibrio en funciédn de las fracciones molares o en funcién de la
concentracién molar. Para ello, teniendo en cuenta que p; = x; p al sustituirlo en la ecuacién

(40), conduce a

r+p r+p
_ Vi __ aAv Vi
Ko = | Ttip)™ = p™ [ ] x (48)
i=1 i=1
en donde para la ultima igualdad hemos tenido en cuenta que
F+/)
[Tp = p= = p (49)
i=1
St denominamos
r+p
Vi
K= 1]~ (50)
i=1

14
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resulta finalmente

Av
K, = p=" K, (57)
La ecuacién (50) se conoce también como ley de accion de masas referida a las fracciones

molares. En el caso de que Av = 0, entonces K, = K.

Vamos a analizar ahora la dependencia de K, con la temperatura y la presiéon. Para ello,
tomamos logaritmos neperianos en la igualdad anterior (51) y derivamos luego con respecto a

la temperatura y con respecto a la presidn

InK, =Avinp + [nK,

aln K, dln K, AHO
SALEA I L (52)
o1 |, oT RT2
((9[/7/(,3) :£+ (0[/7/<X) _0 N (c’)anX) :_g 53)
ap |y p ap | ap | p

Algunas veces, en el caso de las mezclas gaseosas, se utiliza como medida de la composicidn
la concentracién molar por unidad de volumen, ¢ = ny/V, por esta razén vamos a expresar K,

en funcidn de dicha concentracién molar. Como sabemos que

n;

/J[V = 17[/'?7— = Pi = —RT = C[/‘?T

V
al llevar esta igualdad a la ecuacion (40) resulta
r+p r+p
Ko = [ [(@RT)" = (RT)™ [ ] (54)
i=1 i=1

en ddénde para la ultima igualdad hemos procedido de forma andloga al caso anterior
r+p

[ | RTY = (RT)™ (55)
i=1

e introduciendo ahora la constante de equilibrio referida a la concentracién molar por unidad

de volumen, que notamos por K. y que expresamos mediante la igualdad

r+p

Ke=1[1]e (56)
i=1
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llegamos a la expresién de la ley de accién de masas referida a la concentracion molar
K, = (RT)*" K (57)
D c

Para finalizar con el estudio de las reacciones homogéneas en fase gaseosa ideal, analiza-
mos la dependencia de K. con la temperatura y la presién. Si tomamos logaritmos neperianos
en la igualdad anterior y derivamos luego con respecto a la temperatura o a la presién, se

obiene

InK, = AvIn(RT) + (nK.

alnK, AHO  Av

(T) TRIZTT >0
(@ZHKP) _ (cﬂan) _0 59)

ap |+ ap |+

para la ultima igualdad hemos tenido en cuenta el resultado expresado por (47).
2) Reacciones heterogéneas

En el desarrollo de estas reacciones nos vamos a limitar al estudio de reacciones hetero-
géneas en las que algunas de las sustancias implicadas estan en fase gaseosa, con comporta-
miento ideal, y el resto son sustancias puras en fase condensada, sélidos o liquidos. En estos
casos, como vamos a justificar a continuacion, la expresion de la constante de equilibrio es

algo diferente que el caso de reacciones homogéneas gaseosas ideales.

Mientras que para los gases la expresidn del potencial termodindmico toma la forma dada
en la ecuacién (33), para una fase condensada pura, debido a la débil dependencia con la

presién del potencial quimico' podemos expresar
0
pilp, T) = pi (1,7)

por lo tanto el potencial de reaccidn, teniendo en cuenta (24), toma la forma

gases

r+p r+p
NG = Z (u? + /?Tlnpl-) Vi = Z ) v+ RT Z vi ln p; (60)
i=1 i=1 =1

" La justificacién detallada implica el empleo del concepto del coeficiente de actividad que, debido a la ajustada relacién
entre la extension del temario y los créditos de esta materia, no se ha estudiado
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Asl pues, la expresidon anterior pone de manifiesto que mientras en el caso del potencial
de reaccion estandar el sumatorio estd extendido a todas las sustancias que intervienen en la
reaccion (sea cual sea su estado de agregacidn), en el caso de la constante de equilibrio el

sumatorio estd extendido solamente a las sustancias que intervienen en la reaccion en fase

gaseosa
o r+p
NG = v (67)
i=1
gases
/</-7 = |_| pz‘/,[(equil.) (62)
i=1

4.5 Principio de Le Chatelier

Vamos a analizar a continuacion en qué sentido evolucionara una reaccidn quimica que se
encuentra en equilibrio estable cuando se modifica alguna accidn exterior sobre el sistema, de
tal forma que provoque en éste una separacion del equilibrio. En particular, vamos a analizar
como influye una variacion en la presidn que se ejerce sobre el sistema reactivo o una variacién

de la temperatura del sistema.

Ya hemos visto que, al alcanzarse el equilibrio estable en un sistema reactivo, el potencial

de Gibbs presenta un minimo respecto al grado de avance, ecuaciones (30) y (31)

— 2G AG
N (A R |
p. T 05 p.T 05 o T

y ademas, teniendo en cuenta las expresiones (23) y (24), sabemos que

G(r, p, & = (06

) =AG=HT
aé)pr (T.p. 9)

1) Variacion de la presion, mientras que la temperatura se mantiene constante

Para llevar a cabo este desarrollo, partimos de la relacidn

0AG 0& ap

I —— I - — —_1
Jq N(@/ﬂ)rfc ING | .
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. , d< , , . .
y si en ella despejamos ? ~, teniendo en cuenta las relaciones anteriores se obtiene
T,AG
0 AV
(—5) = -0 (63)
Ip ) 7.6 dNG
dq

p. T

Teniendo en cuenta el criterio de equilibrio estable, el denominador de esta expresion es
. . dg NV .
positivo, por lo cual el signo de (—) debe ser opuesto al de AV y, en consecuencia,
P/1rc
una vez que se ha alcanzado el equilibrio estable, un incremento de la presidn, (Ap > 0), man-
teniendo la temperatura constante, hace que el equilibrio se desplace (A< > 0) en el sentido

en el que la reaccion transcurre disminuyendo el volumen del sistema, (AV < 0).
2) Variacidn de la temperatura, mientras que la presidon se mantiene constante

Partimos ahora de la relacién

—

dAG (E) ar _
ds | \0T ],z \anG]|
y despejamos
dAG
o - ar b o
o) o~ Torc| (64)
p, NG oNG
ag p. T

Teniendo en cuenta que la ecuacién de Gibbs-Helmholtz puede escribirse en la forma

L faGmy . _{dG
oo (20) e ()

y por lo tanto
—~— = Y@
AH = ANG—T | —
ar
p

pero como hemos visto que en el equilibrio AG = 0, a partir de la expresién anterior podemos

escribir . .
IAG) AH

aT T

P
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expresion que llevada a la ecuaciéon (61) nos conduce en el equilibrio a la relacién

0 AH
38) 0 1
R N
a< o7
: , : o _ d<&
Con un razonamiento andlogo al del caso anterior, nos indica que el signo de | ==
oT 0, G

debe ser el mismo que el de AH. Por lo tanto, una vez alcanzado el equilibrio estable, un au-
mento de la temperatura, (AT > 0), manteniendo constante la presion, hace que el equilibrio

se desplace (A< > 0) en el sentido en que se absorbe calor (/A\ﬁ > 0).

Estos dos hechos se conocen como principio de Le Chdtelier (o principio de Le Chatelier-
Braun, pues fue este Ultimo el que lo justificd), quién de forma emplirica enuncié que si se ejerce
una accion externa sobre un sistema en equilibrio, el sistema tiende a reaccionar de modo que

contrarreste o minimice la accion externa.
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