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1. Aspectos basicos del equilibrio quimico.

Como se ha visto en el tema anterior, la segunda ley de la Termodinamica indica que
todos los sistemas aislados tienden a evolucionar hacia un estado de maxima entropia en el cual
se alcanza el equilibrio. Un sistema estd en estado de equilibrio cuando las variables
termodinamicas permanecen constantes. Asi, alcanza el equilibrio térmico cuando su temperatura
es constante y alcanza el equilibrio quimico cuando su composicién permanece fija.

En reacciones reversibles se alcanza un equilibrio dinamico en el que los dos procesos opuestos
tienen lugar a igual velocidad y, aunque no se observe a nivel macroscopico, a nivel molecular
ocurren ambas reacciones y los reactivos siguen formando productos, y estos a su vez reaccionan
para formar reactivos. Por ejemplo, si representamos la velocidad de las reacciones directa e
inversa frente al tiempo para un proceso simple:

Kk,
NO + CO, k:d* NO, + CO

1 Vo

Vi

ts fiempo
Se observa que en el equilibrio ambas velocidades se igualan, pero no se anulan pues los procesos
directo e inverso siguen teniendo lugar. Se puede comprobar la naturaleza dinamica del equilibrio
quimico si se anade una disolucion saturada de Agl radiactivo (el yoduro es I-131) sobre una
mezcla de Agl(s) no radiactivo y su disolucion saturada. Con el tiempo se encuentra que el yodo
radiactivo también se ha distribuido por el sélido, lo que solo se explica que ambos procesos de
precipitacion y disolucion tienen lugar de forma dinamica:
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El equilibrio es un estado bien definido en el que se establece una relacidon constante entre las
concentraciones de reactivos y productos. Si tomamos como ejemplo la descomposicion del
N204:

2NO; gy & Ny 04 (g

Concentraciones iniciales Concentraciones en el Relacion de
(M) equilibrio (M) concentraciones
en el equilibrio

[NO2]o [N204]o [NO:] [N204] [N20,4]
[NO,]?

0.2 0 0.0204 0.0898 215.8

0 0.2 0.0293 0.1854 216.0

0.2 0.2 0.0361 0.2820 216.4

0.4 0.1 0.0361 0.2820 216.4

En el equilibrio ninguna concentracion es cero y, aunque las concentraciones en el equilibrio
sean diferentes dependiendo de las concentraciones iniciales, se cumple una relacion fija entre
ellas conocida como constante de equilibrio. Por lo tanto, hay también una perspectiva
cuantitativa que permite conocer las concentraciones de todos los compuestos cuando se
alcanza el equilibrio. Esta informacion es de gran importancia para entender y controlar los
procesos quimicos, si es necesario modificar las condiciones para obtener el maximo producto
posible, o evitar que la reaccion tenga lugar si esta no es deseable.

2. Condicion general del equilibrio quimico.

Para que un proceso sea espontaneo debe producirse un aumento de la entropia del universo. Para
un cambio del sistema que mantenga constantes T y P constantes, la variacion de entropia del
universo se relaciona con la variacion de energia libre del sistema, G, de forma que el proceso
serd espontaneo si disminuye la energia libre. Asi, la energia libre, una magnitud del sistema que
no depende de los alrededores, puede ser utilizada como criterio de espontaneidad y equilibrio
en procesos a T y P constante:

dG <0

Puesto que la energia libre es una variable extensiva, también es una funcién homogénea de grado
uno respecto a la composicion. Aplicando el teorema de Euler (ver Apéndice I):

6= 2. (5n)
= o X nj = z Mi 1
ani T,P,l’ljii

Donde n; el nimero de moles de la sustanciaiy ; es la energia libre de Gibbs molar parcial de
la especie i, también conocida como potencial quimico y que depende de la composicion de la




Quimica General II El equilibrio quimico

disolucién, de T y P. Para una sustancia pura p = G/n, el potencial quimico es la energia libre
molar. La energia libre actia como un potencial termodinamico y el sistema evoluciona a
estados de menor energia libre. Si suponemos un cambio infinitesimal en una reaccion quimica a
T y P constantes, la variacion de energia libre viene dada por la siguiente ecuacion (Apendice I):

dG = Z 48] dni

Si consideramos el grado de avance (&):

n; — ny

&=

Vi
Donde n{ son los moles iniciales y v; el coeficiente estequiométrico con su signo (positivo para
los productos y negativo para los reactivos). Diferenciando:
dni
d§ = —

Vi

Sustituyendo en la ecuacion de dG:

4G = ) vitdt = AG()dE

(i—g)w = iy = 869

Como vimos en el Tema 2, AG(Z) es una energia libre de reaccion, que indica la variacion de G

donde:

que tendria lugar si se produce un cambio en los moles de las sustancias igual al coeficiente
estequiométrico (A¢ = 1) suponiendo que los ; se mantuviesen constantes en cada grado de
avance. Como esta magnitud es la derivada de G en un punto del avance de la reaccion, es igual
a cero en el equilibrio donde G es minimo:

36Ge) = ()

Volvemos a recalcar que AG no es el incremento de G del sistema que se estd estudiando (ver

=0
T,P

Problema 1), sino el incremento entre un estado inicial en el que solo hay reactivos que se
transforman completamente en productos en el estado final calculado con los valores de los
potenciales quimicos en cada grado de avance, para diferenciar algunos textos utilizan la notacion
A,.G para estas variables de reaccion. Si suponemos una reaccion genérica:

aA(g) +bBg) 2 cCig +dD(g)

Por lo que:

AG(8) = cuc(8) + dup(8) —aua(s) — bug(é)

Antes del equilibrio AG(§) < 0 pues las concentraciones de productos son pequefias y sus
energias libres molares parciales seran pequeias en comparacion con las de los reactivos cuyas
concentraciones son altas. Por ello, la reaccidon tendra lugar para formar productos hasta que
AG(§ = §eq) = 0y seiguale la energia libre de reactivos y productos:

aIJ-A(E;eq) + bUB(Eeq) = CUC(Eeq) + dUD(Eeq)
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3. Equilibrio quimico en sistemas gaseosos ideales.

Para gases ideales, la energia libre molar parcial es funcion de la presion parcial del gas:
0 P
i = i + RTIn po

Donde pes la energia libre de Gibbs molar parcial en el estado estandar y P° la presion estandar
(1 bar) y P; es la presion parcial del componente i en la mezcla. Sustituyendo en la ecuacion de
AG:

Pg

Pc
po po

Pp Pp
po + dRTlnﬁ— aRTlnﬁ—bRTln

AG(E) = cpd + dpp — apg — bug + cRTIn

Reorganizando:
AG(%) = AG° + RTInQ

Donde Q es el cociente de reaccion:

o B ()
(3 6)

En el equilibrio Q=K,:
AG(&eq) = AG° + RTInK, =0
De donde:
AG®° = —RTInK,
Operando:

o c d
1= e _ (Pe) (o)
(Paeq) (Pseq)

Donde las presiones son las del equilibrio. Para gases ideales la constante de equilibrio solo es

(P° =1baro 1 atm)

funcién de la temperatura. Ademas, la constante es adimensional pues se utilizan cocientes de
presiones parciales respecto a la de referencia, aunque esta no aparezca en la expresion por ser su
valor igual a la unidad. Sin embargo, el valor de la constante depende de las unidades del estado
estandar, por lo que pueden indicarse las unidades del estado estandar para evitar ambigiiedades.
Por comodidad, también es comun tabular las constantes como el logaritmo decimal o el
pK=-logK.

Si combinamos las ecuaciones anteriores se obtiene:

AG(E) = RT 1an

p

Asi, el cociente de reaccion varia durante la reaccion hasta que se iguala a la constante de
equilibrio. Si inicialmente Q<Kp entonces AG<0 y la reaccion procedera hacia los productos para
que Q aumente su valor, mientras que si Q>K, entonces AG<0 y la reaccién ira de productos a
reactivos.
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La energia libre de reaccion estandar es el cambio en G al transformar los moles indicados por
los coeficientes estequiométricos de reactivos y productos en sus estados estandar a una T dada.
En el estado estandar las sustancias se comportan como sustancias puras separadas de las demas

8GO = ) v = ) v

donde G es la energia libre molar estandar de la sustancia que coincide con el potencial quimico

a la P estandar, por ello:

para sustancias puras. Como vimos en el Tema 2, la energia libre de reaccion estandar puede
calcularse a partir de las energias libres de formacion estandar de las sustancias que intervienen
en la reaccion.

Problema 1. La siguiente reaccion:
tiene una constante Kp,= 8.83 a 25 °C. Inicialmente solo hay 0.2 moles de reactivo en un

recipiente de 1 litro a 25 °C. Temperatura y volumen se mantienen constante. Estudia como
varia AG(%) en funciéon del grado de avance entre los valores de 0.02 y 0.1.

A partir del grado de avance se tiene:

o
_ _ DNo, 7Dno,
§= nn,o0, = =

Por lo tanto, los balances de reaccion:
nn,o0, = 3 Nno, = n%oz —28
Para obtener la variacién de AG con &, variaremos el grado de avance entre 0.02 y 0.1 y, para cada valor,

calcularemos los moles de N204 formados y los de NO2 que quedan sin reaccionar. Con los moles
calcularemos la presion parcial de cada compuesto:

b RT
Con las presiones se calcula Q: 00—
Pxn,0 -
Q — 2 42 AG(E) :E ] 2N02 9 < N204 )
(Pxos) ¢
Finalmente: %07 %
AG(§) = AG®° + RTInQ
donde O .
AG® = —RTInK,
AG® = —8.314 X 298 x In(8.83) -50
AG°® = 5397]
-100 —
0.02 0.04 0.06 0.08 0.1

En ocasiones interesa tener la constante en funcion de la concentracidn. Para hacer el cambio de
variable utilizaremos la ley de los gases ideales:
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P—nRT—CRT
=yRT=

Sustituyendo en la Ky:

_ (PO (P! (Co)(Cp)e

= B R € )P

x (RT)2n

Donde:
An=c+d—a-—-b
es la variacion del nimero de moles entre los productos y los reactivos. Finalmente:

Ke =K, x (RT)™4"

Problema 2. Si para la reacciéon de obtencion de N2O4 estudiada en el problema 1, K,=8.83 a
25°C, determina el valor de K. y discute las unidades de esta constante.

En esta reaccion:
An=1-2=-1
Porlo que:
K. = 8.83 x (0.082 x 298)! = 215.8
Respecto a las unidades, si consideramos que K, es adimensional, podria pensarse que K. tendria
dimensiones en este caso igual a atm/M, sin embargo, en la transformacioén, para simplificar no se han
indicado expresamente los estados estdndares pues Co=1 M y Po= 1 atm. Sin embargo, si los tenemos en
cuenta:
_ (Pe/POY (/P! (Cc/CO)(Cp/CO)
P (Pa/P)?(Ps/P°)° ~ (Co/C°)?(Cp/COYP

Por lo que K. también es adimensional al estar referida a su estado estandar en concentraciones.

Co An
X (RTE)

Problema 3: Se calientan a 700 K, 20 g de yodo, 0.1 g de hidrégeno y 12 g de
yoduro de hidrogeno, en un matraz de 5 litros. Sabiendo que a esa temperatura
la constante de equilibrio para la disociacion del HI

2HI(g) e Ha(g) + L2 (g
vale Kp=1.53, calcular:
a) El valor de AG en el momento de empezar la reacciéon y en el equilibrio.
b) El valor de AG®
c) El valor de K.

d) Las concentraciones en el equilibrio.

Estequiometria y constante de equilibrio
El valor de la constante de equilibrio esta relacionado con la estequiometria definida. Por

ejemplo, para la reaccion de formacion de amoniaco:

1 3 5 _ l)NH3
5 Nagg) +5 Hag @ NHs ) Ko =i20372
3
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Pero si multiplicamos por dos todos los coeficientes estequiométricos:

/ 2 Pl\2”'13
Nagg+3Haq 2 2NHsg) K =(Kp) = o
2 2

Una constante es el cuadrado de la otra. Por lo tanto, es muy importante conocer la
estequiometria para la que se da el valor de la constante.

De igual forma, si se invierte la reaccion se invierte la constante como es obvio al escribir ambos

equilibrios:
Px,0
ZNOZ (g) (:) N204_ (g) Kp = _P22 2
NO,
) 1 P
P N,O,

Es importante entender que tanto la constante directa como la inversa representan y permiten
cuantificar el mismo equilibrio, pero visto desde la formacion o la disociacion en este caso.

En ocasiones se producen varias reacciones acopladas o sucesivas:

R B Plo,
2NO () + 03 (g) 2 2NO; (g K, = 57 p
NO*O,
R PN,0,
2NO; ) 2 N204 g Ka=pz—
NO,
Si las sumamos podemos obtener otro equilibrio:
Py, 0,
ZNO (& + 02 (® (:) N204 (® K3 S Kle S PI\ZIOPO
2

Por lo tanto, al sumar dos equilibrios se multiplican las constantes. Debe considerarse que el
tercer equilibrio no es un equilibrio independiente, sino la suma de los dos primeros. El sistema
anterior esta caracterizado solo por dos equilibrios independientes.

Reacciones irreversibles

Que pueda escribirse una reaccion o calcularse una constante de equilibrio no quiere decir que
esa reaccion pueda tener lugar ni que ese equilibrio se alcance. Por ejemplo, la mayoria de las
reacciones de combustion son irreversibles y la reaccion inversa no tiene lugar. Por ejemplo,
para el pentano:

C5H12 ) +8 02 ) - 5 COZ ® +6 HZO ®
Incluso muchas de las reacciones de formacidn no tienen lugar en ninguno de los dos sentidos,
por ejemplo, la formacion de pentano:
SC(S) + 6H2 ® 4 C5H12 ) AG? = —8.8 k]/mol
Los valores de las variables termodindmicas nos dan informacion util de la diferencia entre el

estado final (productos) y el estado inicial (reactivos), pero no informan de si hay un camino
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entre ambos estados o si este es reversible. Por otro lado, podria haber otras reacciones laterales
mas favorables. Las energias libres de formacion se tabulan para calcular los valores de
reacciones factibles de interés, para las cuales tendrd sentido calcular una constante de
equilibrio.

La constante termodindamica y el estado estandar

De acuerdo con la IUPAC, el estado estandar es “el estado de un sistema en unas condiciones de
referencia elegidas por convenio. Para una fase gaseosa es el estado hipotético de una sustancia
pura con comportamiento ideal a la presion estandar (P°). Para una fase pura, o una mezcla, o un
disolvente en estado liquido o so6lido es el estado de la sustancia pura en la fase liquida o s6lida a
la presion estandar. En el caso de un soluto en disolucion, es el estado (hipotético) del soluto con
una molalidad estdndar (m°), una presion estandar o una concentracion estdndar (C°) y que
presenta un comportamiento de solucion infinitamente diluida. Para una sustancia pura, el
concepto de estado estandar se aplica a la sustancia en un estado de agregacion bien definido a
una presion estdndar bien definida pero elegida arbitrariamente” (IUPAC Gold Book,
goldbook.iupac.org). En general, se toma para los valores estandar P° =1 bar, m° =1 my C°=1 M.
El comportamiento de solucion infinitamente diluida implica que el soluto solo experimenta las
fuerzas intermoleculares de solvatacion en el disolvente, no hay otro tipo de interacciones con
ninguna otra sustancia, ni siquiera entre el propio soluto.

Tabla 1. Valores de log K,;, (atm) y log K. (M) para algunas reacciones en fase gas.

Reaccion TK log K, log Kc
CO () + 2H; (4) = CH30H (4 483 —2.04 1.16
N2 g + 3Hz (g 2 2NHj3 298 5.78 8.56
N3 (g + 3Hz () = 2NH3 (o 723 —4.35 —0.803
2NO (g) + 03 (g) = 2NO; (g 457 4.18 5.75
2NO; (g) & N304 (g 298 0.946 2.33
2503 (g) + 03 (g) = 2503 () 700 4.65 6.56
N2 (g) 102 (g) = 2NO () 1800 —3.89 -3.89
CO (o) + Hy0 (4 = COz () + Hy () 1000 0.146 0.146
CHy (g) + H20 () = CO (5 + 3H; (o 1000 1.55 —2.28
2NOBFr () = 2NO (4 + Br; (5 298 1.10 —0.292

La constante termodinamica depende de la temperatura y del estado estdndar. Por esa razon, la
aparicion de fuerzas intermoleculares, en los sistemas reales, hace que las constantes obtenidas
utilizando presiones y concentraciones difieran de las termodindmicas. Este efecto es
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especialmente importante en las reacciones en disolucion donde intervienen iones debido a las
fuertes interacciones que se producen entre ellos. Esto da lugar a que la constante de equilibrio
de concentraciones sea funcion de la concentracion de iones incluso aunque no intervengan en la
reaccion. Otra fuente de discrepancia es la formacion de pares i6nicos, o asociacion de dos iones
hidratados, lo que reduce la concentracion de iones. Finalmente, hay que recalcar que al cambiar
de disolvente cambia el estado estdndar pues las fuerzas intermoleculares de solvatacion son
diferentes y por lo tanto cambia la constante de equilibrio en ocasiones de forma importante. Por
ejemplo, la disociacion del acido benzoico se reduce considerablemente al pasar de agua
(pKs=4.2) a metanol (pKs=9.3) y mucho mas en acetonitrilo (pKs=20.1). Para incluir el efecto de
las fuerzas intermoleculares se sustituye la presion por la fugacidad y la concentracion por la
actividad.

Problema 4. Dada la siguiente reaccion:
2NOBr @ = 2NO @ + Brz @
A 298 K, cuando se alcanza el equilibrio las presiones parciales son Pnop:g=1858 mmHg,

Pno=4044 mmHg y Ppr=2022 mmHg. Determinar la constante en unidades de presion,
considerando el sistema estandar definido en 1 mmHg, 1 bar o 1 atm. Determinar K. (mol/L).

¢ — Pro/PY? (P, /P°)
) (Pnogr/P°)?
Si planteamos un estado estdndar P°=1mmHg:
(4044/1)%(2022/1)
= =9579 (P° =1 H
P (1858/1)2 ( mmHg)

Si elegimos un estado estandar P° = 1 atm = 760 mmHg
_ (4044/760)(2022/760)
P (1858/760)2

=12.60 (P° = 1 atm)

Y para el estado estandar P° = 1 bar = 750 mmHg
B (4044/750)2(2022/750)
P (1858/750)2

= 12.77 (P° = 1 bar)

Y Kc (Co=1 mol/L)
An=3-2=+1

_ an atm L C° mol/Ly " _

K. = Kp X (RT) = 12.60 x (008206m X 298KW) = 0.5153
_ an bar L C°mol/Ly " _

K. = Kp X (RT) =12.77 X (008314m X 298KW) = 0.5153

El valor de Kces el mismo se calcule utilizando la Kp en atm o en bar, pero en cada caso debe utilizarse el
valor de R adecuado.

Problema 5. Dada la siguiente reaccion:
Nz (g) + 3Hz (g) = 2NH; (5
En un recipiente de 5 litros se introducen 4.54 moles de nitrégeno y 1.21 moles de hidrogeno

a 150 °C. Cuando se alcanza el equilibrio el porcentaje molar de NH3 es de 15.3%. Determinar
el valor de K.
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En esta reaccioén:

ny, =454 —x
ny, = 1.21 — 3x
nNH3 = 2x
El porcentaje molar de amoniaco:
n 2x
i x 100 = ————— x 100 = 15.3
nN2 + nHZ + nNH3 575 - 2x
200x = 88.0 — 30.6 _ 880 = 0.382
X = .U — .0Xx X = m = U.
Y los moles:
4.158 x 0.082 x 423
ny, = 4.54 —0.382 = 4.158 Py, = z = 28.84 atm
ny, = 1.21 -3 x 0.382 = 0.064 Py, = 0.444 atm
nyy, = 2 X 0.382 =0.764 Pyn, = 5.30 atm
Finalmente, la constante:
P2 5.30?
K, = — - =11.13

PTPy,P, 2884 x 04443

Problema 6: Indica, justificando la respuesta, si las siguientes afirmaciones son
verdaderas o falsas:

a) El equilibrio de una reaccion se alcanza cuando AG® = O.

b) Si se emplea mayor cantidad de reactivo, la constante de equilibrio sera
mayor y la reaccion ira mas rapida.

c) El cociente de reaccion puede ser mayor que la constante de equilibrio.

d) El equilibrio se alcanza cuando la cantidad de reactivos es igual a la de
productos.

e) La constante de equilibrio termodinamica Kp no tiene nunca unidades.

f) Si para una reaccion Kp° = 1, entonces AG° = 0. Por tanto,
independientemente de las cantidades iniciales que mezclemos, siempre
estaremos en equilibrio.

g) Siel numero de moles gaseosos aumenta al pasar de reactivos a productos,
Kp es mayor que Kc.

h) El valor numérico del cociente de reacciéon va cambiando conforme la
reaccion se va produciendo hasta igualar el valor de AGe.

4. Equilibrios heterogéneos.

En los equilibrios homogéneos, todas las sustancias estan en la misma fase, por ejemplo, en
fase gas o en disolucion. En los equilibrios heterogéneos intervienen sustancias que estan en
fases distintas:

NH4C1 (s) =2 NH3 (& + HCI €3] Kp = PNH3PHC1
Como para una sustancia condensada pura el estado estandar es ella misma, en la reaccion se

encuentra en su estado estandar y por eso no aparecen en las constantes (podriamos decir que y
C/C°=1,). Por ejemplo, en este caso:

10
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Pnu Pyc
AG(E) = GKIH3 © + RT lnp—o3 + GI(-)ICl(g) + RT IHF - %H4Cl )
PyH,  Paal
AG° = —RTIn (W X F)

La situacion de equilibrio no se ve afectada por la cantidad de solido o liquido, siempre que
estas sustancias estén presentes, pues de lo contrario no hay equilibrio. Pero el valor de la
constante de equilibrio si que depende de la sustancia y de su energia libre molar estandar. La
cantidad de solido puede afectar a la velocidad a la que se alcanza el equilibrio al haber més
superficie para reaccionar, pero no afecta al equilibrio. Otros ejemplos son:

CaCO3 5y @ Ca0 (5 + COy (g Kp = Peo,
PcoPu,
C(s)‘l‘HZO(g) <:) CO(g) +H2 3) Kp :P—
H,0
- + — . [NHI][OH_]

En el tltimo ejemplo se muestra una reaccidon homogénea en fase acuosa. El disolvente tampoco
aparece pues su estado estandar es el disolvente puro y se cuantifica por su presion de vapor
que P/P°=1 solo en el caso de disoluciones muy concentradas y reactivos voluminosos donde
la presion de vapor del disolvente sea significativamente menor a la del disolvente puro, la
constante se veria afectada.
En disolucion acuosa también tienen lugar equilibrios heterogéneos de precipitacion:
AgClis) 2 Aglaq) + Clag) K, = [Ag™][CI7]

Finalmente, en las reacciones en disolucion en las que intervienen gases pueden escribirse
constantes combinadas:
[Zn?*] X Py,

[H*]?

Puesto que los gases saturan la disolucion y pasan a la fase gaseosa donde la presion de vapor

+ 2+ —
Zn(s) + ZH(aq) 2 7Zn (aq) + HZ 3 KC =

es proporcional a la concentracion de gas en la disolucion como veremos en el Tema 5.

Problema 7: En un recipiente cerrado de volumen constante que contiene I»(s) en exceso y
una presion inicial de HoS de 1 atm, tiene lugar la reaccion:

H,S & + I, (s) 2 2HI e +S (s)

Calcular el valor de K; y Ko, si en el equilibrio, a 75 °C, la presion parcial de HI es 0.004 atm.

Py = 2x = 0.004 atm - x = 0.002
Py,s =1—x=1-0.002 = 0.998 atm
P3 0.0042
Kp=o"= =16x107°

P Py,s 0998
K. = 1.6 x 107° x (0.082 x 348)~?"V =56 x 1077

5. Calculos en el equilibrio

11
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Los calculos en el equilibrio consisten en obtener las concentraciones, moles o presiones en el

equilibrio dadas unas condiciones iniciales. Cuando hay un solo equilibrio el problema se

resuelve de forma mas sencilla mediante los balances de grado de avance de la reaccion (ver

Tema 0 apartado 7). El procedimiento general es el siguiente:

Obtener los moles, concentraciones o presiones iniciales.

Plantear balances de grado de avance de la reaccion, que relacionan las condiciones de
equilibrio con las iniciales mediante el grado de avance.

Sustituir estos balances en la constante de equilibrio lo que da lugar a una ecuacién con
una sola incognita (el grado de avance).

Resolver. Si la estequiometria es simple se obtiene una ecuacioén de primer o segundo
grado cuya resolucion nos dard el grado de avance alcanzado en el equilibrio. Con
estequiometria compleja sera necesario recurrir a métodos numéricos para resolver la
ecuacion.

Simplificaciones: Con reacciones muy poco cuantitativas con constantes de equilibrio
pequefias el grado de avance puede ser muy pequefio en comparacion con las
concentraciones iniciales y se puede despreciar. Por otra parte, con reacciones muy
cuantitativas puede aplicarse la simplificacion del reactivo limitante suponiendo que
la reaccion se ha desplazado completamente hacia los productos.

Una vez obtenido el grado de avance en el equilibrio se sustituye su valor en los balances
de grado de avance para obtener los valores de las concentraciones en el equilibrio.
Verificar que el resultado es coherente.

Veamos algunos ejemplos:

Problema 8: El alcohol etilico y el acido acético reaccionan segun:

CH;COOH + C,H;OH = CH;C00C,H; + H,0

Se mezcla un mol de alcohol y un mol de acido acético y se alcanza el equilibrio cuando se

han formado 2/3 moles de éster y 2/3 moles de agua. Calcular:

a) La constante de equilibrio.

b) Los moles de cada compuesto en el equilibrio cuando al equilibrio anterior se anade 1 mol

de acido y 1 mol de alcohol.

a) No nos dan el volumen, pero como hay igual moles de sustancias en los reactivos y en los productos,

si planteamos la constante de equilibrio:

— [CH3COOC2H5] [HZO] — néster/v X nagua/V — Ngster X 1'1:;1gua
¢ [CH3COOH] [CZHSOH] néxcido/V X nalcohol/V Ngcido X Nalcohol

Balances de reaccion:

2
_ .0 — 0 o —
Nicido = Nacido — X Nggter = Ngger T X = X = §
o o 2
Nalconhol = Malcohol — X Nagua = Nagua + X =X = §
luego:
1 2 1
Nycido = 1_§=§ Najcohol = 1_§=§

Sustituyendo en la constante:
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B 2/3x%x2/3 _
€7 1/3x1/3
b) Si partimos del equilibrio obtenido:
Nicido = 4’/3 - X Ngster = 2/3 +x
Naicohol = 4/3 — % Nagua = 2/3+x
Por lo tanto:
_2/3+x0)2/3+x)
©T (4/3-x)(4/3-x)
Resolviendo:
2/3+x _ 2
43— x =3
4 2 2
Dicido =373 53
4 2 2
Nalcohol = § - § = §
2 2 4
Ngster §+§ = §
2 2 4
faga =3 7373

Puede comprobarse que se obtendria el mismo resultado suponiendo un estado inicial compuesto por
2 moles de acido y 2 moles de alcohol sin productos, es decir partir del punto inicial del apartado a)

afladiendo los moles adicionales.

Problema 9: A 700 K se tiene que K, = K¢ = 1.53 para la reacci6on
2Hl) = Hy g + 12

Se calientan hasta 700 K 25.4 g de yodo y 0.25 g de hidrégeno en un matraz de 5 litros.
¢Cuales son las concentraciones en el equilibrio expresadas en mol/L?.

Las concentraciones iniciales seran:

0.25 0.125

Ny, = W = 0.125 moles CHZ = T = 0.025M
25.4 0.100

Ny, = m = 0.100 moles CHZ = T = 0.020 M

Balances de reaccidn:
[HI] = —2x
[Hy] =0.025 + x
[I,] = 0.020 + x
Vemos que x debe ser negativo para que las concentraciones sean positivas. Sustituyendo en la constante
de equilibrio:
_ [Hp][Iz]  (0.025 + x)(0.020 + x)
T OH2 (=2x)? -
(0.025 + x)(0.020 + x) = 1.53 X 4 X x?
x% +0.045 x + 0.0005 = 6.12 X x?
5.12 X x? — 0.045 x — 0.0005 = 0

1.53

0.045 +,/0.0452 — 4 X 5.12 X (—0.0005)  0.045 + 0.1107
= = = —0.00642
2% 5.12 10.24

Sustituyendo en los balances de reaccion:

X
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[HI] = —2x = 2 X 0.00642 = 0.01284 M
[H,] = 0.025 + x = 0.025 — 0.00642 = 0.01858 M
[I,] = 0.020 + x = 0.020 — 0.00642 = 0.01358 M

Problema 10: Se mezclan 25 mL de una disoluciéon de nitrato de litio 0.5 M y 20 mL de
fluoruro sédico 0.5 M. Indicar los moles de LiF que precipitaran (pKs = 2.42).
Reaccion de precipitacion:
1
Ly + Faq @ LiF 4 K=g
Las concentraciones iniciales se obtienen aplicando la dilucion:
Chi XV, =C XV

0.5 X 25 = Cy; X (25 + 20)

0.5 x 25
Cui = 5120 - 0.278 M
y para el cloruro
0.5 x 20

El cociente de reaccién (también llamado producto iénico cuando solo aparecen los iones que forman
un compuesto, en general en reacciones de precipitacion):

Q=Cy, XCr=0278x%x0222=62%10"%2>K; =10"%*2=3.8x 1073
por lo tanto, precipitara el LiF. Para resolver el equilibrio planteamos los balances de reaccién seran:
[Li*] = Cpg —x=0.278 — x
[FF]l=Ck—x=0.222—-x
|LiF ] = x
Donde [LiF(s)] indica los moles de precipitado dispersos por litro.

Aunque lareaccion que tiene lugar es la precipitacion, puede utilizarse la constante de solubilidad (que
es mas sencilla y es la que aparece en las tablas) pues ambas definen el mismo equilibrio dado que uno
es el inverso del otro:

Ks = [Li*][F7] = (0.278 — x)(0.222 — x) = 3.8 x 1073
Que da lugar a la ecuacién de segundo orden:
x%—0.5x + 0.0579 =0
Resolviendo:
x = 0.182
[LiF(S)] = x = 0.182 moles/L

moles 1L
X 45 mL X ——— = 0.00819 moles

= CxV=0182
NLiF 1000 mL

Veamos un ejemplo de reaccién muy poco cuantitativa:

Problema 11: En un recipiente de volumen constante se introduce una concentracién 0.2
M de Nz y 0.5 M de Oz a 1800 °C. Determinar las concentraciones cuando se alcance el
equilibrio considerando que a esa temperatura:

N2 ) + 029 2 2NO () log K. = —3.89
Los balances de reaccion:

[N,] = 0.2 — x

14



Quimica General II El equilibrio quimico

[0,] =05—x
[NO] = 2x
Sustituyendo en la constante:
[NOJ? (2x)?
¢ T IN,I[0,] ~ (02—x)(05—x)

Podria resolverse sin simplificar, pero como la constante es pequefia supondremos que x es

despreciable en relacion a las concentraciones iniciales que permanecerian constantes:
[N;]=02—-x=02M
[0,]=05—-—x=05M
e @
(0.2—-x)(05—x)  0.2x0.5
Y las concentraciones finales:
[N;] =0.2—-x=0.2—-0.00179 = 0.1982 M
[0,] =0.5—x=0.5—-0.00179 = 0.4982 M
[NO] = 2x =2 x 0.00179 = 0.00358 M

=10738° - x=0.00179M

K¢

Veamos un ejemplo de reaccion cuantitativa:

Problema 12: En un recipiente de volumen constante se introduce una concentraciéon 1.2
M de Hzg y 0.5 M de Ny a 25 °C. Determinar las concentraciones cuando se alcance el
equilibrio suponiendo que la reaccion de formacion del amoniaco es cuantitativa a esa
temperatura (log K.=8.56).

La reaccidn que tiene lugar es:
N2 +3Hz (g 2 2NH;z¢

Los balances de reaccion:

[N,]=05—x
[Hy] = 1.2 —3x
[NH;] = 2x

Suponiendo que la reaccion es cuantitativa, el reactivo limitante sera el que antes se acabe y por lo
tanto el que alcance un menor grado de avance con la concentracién inicial:

0.5
[N,]=05—-x=0 XN, = =0.5
1.2
[H2]=12—3x=0 xH2=T=O,4 b x:04

El reactivo limitante es el hidrogeno y el grado de avance al que se alcanza la cuantitatividad x=0.4,
sustitiyendo en los balances:

[N,]=05—-x=05-04=01M
[H;]=12-3x=12-3x%x04=0
[NH;] =2x =2x%x04=08M
Para obtener la concentraciéon del reactivo limitante supondremos la reacciéon inversa con las
concentraciones anteriores como iniciales y aplicando la suposiciéon de que el avance serd muy
pequeiio, lo que equivale a sustituir en la constante de equilibrio:
[NH;]? 0.82
T INJHP ~ 0A[H, PP

=10%5¢ 5 [H,] =0.00260 M
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6. Variacion de la constante de equilibrio con la temperatura.

Consideraremos la relacion entre la constante de equilibrio y la variacion de energia libre
estandar:
AG® = —RTInK = AH® — TAS®
De donde despejando:
AH®(T) AS°(T)
RT * R
Donde tenemos una ecuacion isoterma donde tanto la constante, la variacion de entalpia y la de

InK(T) = —

entropia estan evaluados a la temperatura T. Si consideramos que tanto la entalpia como la
entropia de reaccion no varian en el intervalo de temperatura de trabajo también se utiliza para
estudiar los factores entalpico y entrépico de la reaccion como se ve en la figura siguiente en la
disociacion del amonio.

-19 = 151
NH," o & NHj o + H' o)
Ny g + 3Hy g @ 2NHj g
220 - 10 -
s
M 221 e
I= S oA
=22 -
-5
-23 =
-10
HT T T T L B B
0.003 0.0032 0.0034 0.0036 0.0038 0.001 0.0015 0.002 0.0025 0.003 0.0035
1/T (K) 1/T (K)

Figura 2. Variacion de InK, con 1/T. La linea azul en es la prediccion de acuerdo con la
ecuacion desarrollada en el apéndice II. La linea roja es el ajuste lineal.

En el caso del equilibrio de acidez del amonio en medio acuoso, el intervalo de temperatura es
pequefio, 0 — 50 °C y por ello el comportamiento es lineal (la linea roja es el ajuste del InK
frente a 1/T y de la pendiente y la ordenada en el origen se obtiene AH°=52.21 kJ/mol y
AS°=2.05 J mol~! K-! valores muy cercanos a los tabulados de 52.16 y 2.1 respectivamente).
En el caso de la formacion del amoniaco, se observa una ligera curvatura debido a el amplio
intervalo de temperaturas estudiado que va de 25 a 500 °C. En este caso la linea azul muestra
la prediccion de InK usando un modelo mas completo (ver problema 20). Por otro lado, se
observa como la pendiente es positiva para reacciones exotérmicas (AH® < 0 para la formacion
del amoniaco) y negativa para reacciones endotérmicas (AH® > 0 para la desprotonacion del
amonio).

Si consideramos la constante de equilibrio a dos temperaturas obtenemos la ecuacion de van’t
Hoff:

1

e

B T, T
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Donde se considera que la entalpia de la reaccion no varia con la temperatura. Para un desarrollo
mas detallado ver el Apéndice II.

Problema 13: Calcular la constante de equilibrio para la sintesis de NH3z a 100°C, sabiendo
que a 25 °C, K, = 6.03 x 10° y AH° = -92,2 kJ/mol:

Se calculan las temperaturas absolutas:
T1=273.15+25=298.15K
T2=273.15+100=373.15K

Se aplica directamente la ecuacion de van’t Hoff:

In(K(100 °C)) = In(6.03 x 10%) —

(—92200)( 1 1 )
8314 \373.15 298.15

In(K(100°C)) = 13.31 — 7.48 = 5.83

Problema 14: Sabiendo que para la formacién del amoniaco a 25 °C, AH° = -92,2 kJ/mol.
Calcular la temperatura a la que la constante se reduce a la mitad

A partir de la ecuacién de van't Hoff:

l K(T) -1 (1)_ (=92200) (1 1 )

"k@seo)) =~ "\2)T " 783124 \T 29815
11 —In(2) x 8.314
T 298.15 92200

= 0.00329 T =303.81K =30.7°C

7. Respuesta del equilibrio a un cambio de condiciones. Principio de Le Chatelier.

Hemos visto que cambios en la temperatura modifican la constante de equilibrio lo que provoca
un desplazamiento de este. Otros factores como la composicion, la presion o el volumen pueden
desplazar el equilibrio sin modificar la constante. Controlar estos cambios con el fin de formar
una mayor cantidad de productos o, al contrario, evitar que la reaccion tenga lugar, es
importante en muchos campos de la quimica. Un ejemplo es el proceso Haber de formacion del
amoniaco, donde se tiene que buscar una combinacién optima de composicion, temperatura,
presion y condiciones cinéticas para lograr la produccion de amoniaco de forma suficientemente
rapida y eficiente.

De forma cualitativa, es posible conocerse la direccion del desplazamiento del equilibrio, al
modificar un factor experimental, aplicando el principio de Le Chatelier que puede enunciarse
de la siguiente forma:

“Si se produce una perturbacion sobre un sistema en equilibrio que cambie cualquiera de las
variables que determina el estado de equilibrio, el sistema evolucionara hacia una nueva
posicion de equilibrio en la direccion que cancele parcialmente dicha perturbacion”.
Apliquemos este principio a varias perturbaciones suponiendo el resto de los factores
constantes. Supongamos un equilibrio genérico simple:

[P, PP
Rk, [R]*

R 2 pP K(T) =

Y la energia libre de reaccion:
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Q
AG(E) = RTIn—=—
(®) = RTIng s
Vemos que la energia libre sera positiva o negativa dependiendo del valor de Q y de la variacién
de T que afecta a K, por lo tanto, el equilibrio se alterara si cambiamos la composicion de

productos o reactivos y si cambia la temperatura. El equilibrio no se alterara si:

e Se adiciona un reactivo o producto solido.

e La adicién de un gas inerte a temperatura y volumen constantes pues las concentraciones y
presiones parciales de las sustancias en equilibrio no se alteran.

e El cambio en la velocidad de la reaccion por adicidon de un catalizador. El aumento de la velocidad
hace que el equilibrio se alcance antes, pero no se modifica.

Efecto del cambio de temperatura

Como se vio en el apartado 3.5, la temperatura modifica el valor de la constante de equilibrio.
Si consideramos la ecuacion de van’t Hoff, en su forma diferencial (apéndice II):
AH®

RTZ dT

danp=

como RT? es positivo siempre, el signo de dInK es igual al del producto AH® dT, por lo que:

e Si AH°> 0 (reaccion endotérmica) y T aumenta (AH® dT>0) la constante aumenta desplazandose
el equilibrio de Reactivos a Productos. Si T disminuye (AH® dT <0) la constante disminuye y se
desplazara de Productos a Reactivos.

e AH°<0 (reaccidon exotérmica) y T aumenta (AH® dT<O0) la constante disminuye y el equilibrio se
desplaza de Productos a Reactivos. Si T disminuye (AH° dT>0) la constante aumenta
desplazandose de Reactivos a Productos.

e AH°=0, la constante no depende de la temperatura pues AH® dT=0.

Efecto del cambio de composicion de la mezcla de reaccion en el equilibrio

El cambio de composicion modifica Q y el equilibrio se desplazara hasta que Q coincida con la
constante de equilibrio. El cambio de composicion puede realizarse afiadiendo o quitando moles
de reactivo o productos o cambiando el volumen del sistema.

Cambio de concentracion de reactivos o productos

Un cambio de composicion altera el equilibrio y para saber la direccion en la que se movera el
sistema debe calcularse Q, de forma que:
e Si se afaden reactivos o se eliminan productos, Q <K AG <0 reaccioén espontinea de
reactivos a productos se desplazara hacia la derecha: R — P
e Si se afaden productos o se eliminan reactivos Q > K AG >0 reaccion espontidnea de
productos a reactivos se desplazara hacia la izquierda: P — R

e SiQ=K AG=0 reaccion en equilibrio.

Cambio de volumen

En sistemas gaseosos el cambio de volumen modifica las concentraciones en igual proporcion,
dando lugar a un cambio en Q que dependera de los coeficientes estequiométricos. Para el
equilibrio simple:
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K=

[P]gq _ n_gvr_p Q _ H _ n_gvr_p Q _ K<E)p—r
[RIgg ng [R]"  ng v
e Sip>ry V aumenta respecto al volumen de equilibrio, Q<K y el desplazamiento sera de Reactivos
a Productos
e Sip<ry V aumenta Q>K y el desplazamiento sera de Productos a Reactivos.
Por lo tanto, al aumentar el volumen las concentraciones disminuyen y el sistema se desplaza
hacia donde més moles haya para aumentar la concentracioén global.

e Sip>ry V disminuye Q>K y el desplazamiento sera de Productos a Reactivos.

e Sip<ry V disminuye Q<K y el desplazamiento sera de Reactivos a Productos.
En este caso, al disminuir el volumen las concentraciones aumentan y el sistema se desplaza
hacia donde menos moles haya para disminuir la concentracion global.
En sistemas en fase gas un aumento de volumen implica una disminucidon de presion y una
disminucién de volumen un aumento de presion, por lo que, el mismo efecto puede producirse
variando la presion total. En sistemas en disolucion solo podemos aumentar el volumen
anadiendo disolvente (diluyendo la disolucion).

Problema 15: Estudia cémo se desplaza el siguiente equilibrio:

+ — + o _ k]
NH{(g) 2 NHzag +Hlag — AH® =5221—

Si se producen los siguientes cambios:
a) Se aumenta la temperatura a 40 °C desde los 25 °C iniciales.
b) Se aumenta la concentracion de H* anadiendo acido clorhidrico.
c) Se disminuye la concentraciéon de NH3z formando un complejo con Ag*

d) Se dobla el volumen de disoluciéon anadiendo agua.

a) Al aumentar T la constante aumenta por ser una reaccién endotérmica y el equilibrio se desplaza
hacia los productos.

b) Al afiadir un producto el equilibrio se desplaza a los reactivos
¢) Al quitar un producto el equilibrio se desplaza hacia los productos.

d) Al doblar el volumen, se reducen todas las concentraciones por igual a la mitad:

— 2-1
Q= K(E>p ' =K h — E
\ 2Veq 2
Luego Q<K se desplazara hacia los productos aumentando la disociacidn.

Problema 16: El hierro (III) forma un complejo rojo con el tiocianato
3 - 5 2
Fe (;q)'f‘SCN (aq) < FeSCN (;q)

Indica como se desplaza el equilibrio si se anade F- que también forma un complejo con Fes3*
pero incoloro.

Al afiadir fluoruro parte del hierro (III) formara el complejo incoloro y la reaccion se desplazara hacia
la izquierda reduciendo la concentracion de complejo con tiocianato. Si la cantidad de fluoruro es
suficiente puede impedirse la formacién del complejo con tiocianato, esto se conoce como
enmascaramiento.
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Problema 17: El amoniaco se forma de acuerdo con la siguiente reaccion
N 3H 2 2NH ° 9
2 t 329 = 2NHz (g AR = =922 ——
Indica como se desplaza el equilibrio si: a) Se aumenta la temperatura b) Se aumenta la
presion total (se disminuye el volumen) c) Se anade mas nitrégeno.
a) Lareaccién es exotérmica por lo que al aumentar T la constante disminuye y la reaccién se desplaza
hacia los reactivos.

b) Al aumentar la presion se reduce el volumen y se aumentan las presiones parciales por igual. El
equilibrio se desplazara hacia los productos (hay menos moles) para reducir la presion total.

¢) Al afiadir un reactivo se desplazara hacia los productos formando mas amoniaco.

Problema 18: Puede obtenerse hidrogeno a partir de carbon de acuerdo con la siguiente
reaccion

C ) T H,0 (g) =2 COo @ T H, ) AH® = 1313 %
Indica como se desplaza el equilibrio si:
a) Se aumenta la temperatura a presion constante.
b) Se disminuye el volumen de reactor
c) Se anade mas monoxido de carbono
d) Se anade grafito

e) Se anade un adsorbente de agua

Problema 19: El hidrogenosulfuro de amonio es inestable y se descompone a
temperatura ambiente:

NH4HS(s) 2 NHs(g )+ HaS(g) Kp=0.108 a 25 °C
Se conocen los siguientes datos a 25 °C:

Sustancia AH¢® (kJ-mol-1) S° (J'mol-1-K-1)

NH; (g -46.11 192.5

HoS g -20.63 205.8

NH4HS -157.4 é?

a) Calcular la energia libre de Gibbs estandar de reaccion a 25 °C.

b) Calcular la entropia absoluta del NH4HS ¢ a 25 °C

¢) Calcular la Kp de la reaccié a 80 °C suponiendo que la entalpia y la entropia estandar
de la reaccion no varian en ese intervalo de temperatura.

d) Se introducen 0,20 moles de NH4+HS (5 en un recipiente de 1 litro en el que se ha
hecho el vacio y a 80 °C. Calcular la presion total del gas cuando se alcance el
equilibrio.

e) Una vez alcanzado el equilibrio indicar en qué direccion se modificaria si: (i) se anade
mas NH4HS(s). (ii) Se reduce el volumen a la mitad. (iii) Se ahade un catalizador.
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Apéndice I: Teorema de Euler
Las variables extensivas son homogéneas de grado uno pues si se multiplica el tamafio del sistema por un
valor, manteniendo todas las demas variables constantes, la funciéon aumentara en el mismo valor (por
ejemplo, si tenemos una botella de un litro con n moles, 2 botellas tendran 2n moles y la suma de las
variables extensivas de ambas botellas seran el doble). Como G es una variable extensiva también es una
funcion homogénea de grado uno respecto a la composicion. Por ello, si tenemos un parametro arbitrario
A, se cumple que:
Gy (T,P,Anq,An,, ...) = AX G(T,P,nq,ny, ...)

Derivando respecto a lambda aplicando la regla de la cadena:

dG,  dG, d(Any) dG, d(Any)

@ dony dx Tdomy an T GLPnLm,.)

Como:

dG, d(G) dG d(An)

d@n)  d(n) dn a
Finalmente:

G(T,P,nl,nz,...)=d—Gn1 +d—Gn2+---= Z(G—G) Xni=Zu. n;
dn, dn, Jn; TPnjw !
Donde:
_ (E)G)
. on; TP,y

es el potencial quimico o energia libre molar parcial que coincide con la energia libre molar para sustancias
puras. Como G es una funcion de P, T, n;, n,,.., su diferencial total considerando T y P constantes

G
dG:Z(%) ani=2uidni
i

T,P,I’Ijii

sera:

Sin embargo, si realizamos la diferencial del sumatorio de los productos p; n;:

dG=Zuidni+Zni dIJ.l

Comparando ambos resultados se llega a la ecuacion de Gibbs-Duhem:

z n;dy; =0 (aTyP constantes)

Apéndice I1. Ecuacion de van’t Hoff

En primer lugar, obtendremos la derivada de la variacion de la energia libre de reaccion respecto a la
temperatura a P constante:
AG® = AH® — TAS°
Derivando:
dAG®  dAH° dAS®

— o __
dT  dT AS TdT
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Y como vimos al estudiar la variacion de entalpia de reaccion con la temperatura en el Tema 1.7 y de
entropia de reaccion en el Tema 2.6:
dAG®
dT

Ahora, a partir de la relacion entre energia libre estdndar de reaccion y la constante de equilibrio:

AG® = —RTInK,

= AC —ASO—Tﬂ——ASO
= AC, =

Derivando respecto a T:

dAG® dInK,
T - —RInK, — RT T
Sustituyendo la derivada y multiplicando por T:
—TAS® = —RTInK, — RTZm
P dT
Como
—RTInK, = AG® = AH® — TAS®
Sustituyendo:

dIn Kp
dT

—TAS® = AH® — TAS® — RT?

dinKp)  AH°
dT ), RT?
Que es la forma diferencial de la ecuacion de van’t Hoff. Integrado tendremos:
Kz K (T2)> 1 (T2 AH°
dInK, = In| == =—J dT
le P <Kp(T1) R T4 T?

Si se supone que la entalpia de reaccion es constante y no varia con la temperatura obtenemos:
n(Kp(T2)> __A° (l_l)
Kp(T1) R AT, T,

Que es la ecuacion que utilizaremos en esta asignatura.

Por lo que finalmente:

Si suponemos que la entalpia de reaccion varia con la temperatura, tal como vimos en el Tema 1.7, para
una ACp constante con T:
K, (T 1 (T2 AH°(T;) — AC,T; + AC,T
11’1< p( 2))_ f ( 1) 2p 1 P dT
Ty T

Kp(Ty)) R

Integrando:

1 <Kp(T2)> AHO(T;) — AC, T, ( 1 1 ) LG, (Tz)
= — _ —In|—
K, (Ty) R T, T,/ R \T,

Ecuacion que puede utilizarse para intervalos de temperatura algo mayores. Para un andlisis mas exacto,
habria que considerara la variacion de las capacidades calorificas molares con la temperatura.

Problema 20: Estudiar la variacion de la constante de equilibrio de la sintesis de amoniaco
con la temperatura sabiendo que a 25 °C, K, = 6.03 X 105

N2 (g) +3Hz (g) = 2NH; ()
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Quimica General II El equilibrio quimico

Datos: a 25° C

Compuesto AH(kJ/mol) C, (J mol' K1)
NH;(g) —46.11 35.64
Ha(g) 0 28.84
Na(s) 0 29.12

In(6.03 x 10%) = 13.31
AHSss = 2 X (—46.11) = 92.22
ACp o5 = 2 X 35.64 — 29.12 — 3 X 28.84 = —44.36

Representaremos la funcién:

—92220 + 44.36 x 298 (1 1 ) 44.36 ( T )

8314 T~ 298) 8314 ™\298

In (Kp(T)) = 1331 - T~ 595

1
In (Kp(T)) = 11.83 + 9501 (T) — 5336 x In(T)

Esta funcioén es la linea azul de la figura 2.




