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1) El potencial quimico

Supongamos un sistema formado por una mezcla de dos
sustancias 1 y 2. La energia libre se puede expresar como:

G =pyny + pohy
n; es el numero de moles de cada componente

A . se le denomina potencial quimico del componente i en el
sistema, es una magnitud intensiva que indica el

desplazamiento espontaneo de la materia (de y; altos a
bajos)
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Para una sustancia pura
G =pun

El potencial quimico es entonces una energia libre molar
u=G/n

En general, el potencial quimico de una mezcla se define como
una energia libre molar parcial

! [@Gj
| ani P.Tn,
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El potencial qguimico de una sustancia se puede expresar como:

W = uio +RTIna,
“io es el potencial quimico en condiciones estandar

a; es la ‘actividad’ de la sustancia. Para sistemas ideales es
la concentracion relativa a las condiciones estandar

P_
* Gases ideales wo=p + RTIn(P—(')j PO=1 bar~1atm

C.
* Disoluciones ideales L, =L + RTIn(C—éj Co=1 M
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u=pu® + RT In(P/P°)

é‘
L €S menor cuando @n

Dismmuye |a (a) Initial condition
presion: j>

La expansion es un
proceso siempre o
espontaneo

(b) After expansion into vacuum
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u = u® + RT In(P/P°)

En una mezcla de gases ideales (Dalton: P;=P+X;)
H; - uio + RT'"(Pl/Po) = l,l.io + RT'"(PTX|/P°) -

= u,° + RTIn(P+/P°) + RTInX. = )

= pi(puro a P;) + RTInX, &W**
(8) Tnitial condition

Como X; (fraccion molar) < 1. T e

W en la mezcla es menor
gue en el gas puro

=H=
-y
]

ui = pi°+ RTInX;< p;°
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2) Condicion general de equilibrio quimico

A Py T constantes, la condicion de equilibrio se puede
expresar como:
dG=0

A P, T constantes la variacion de energia libre se debe al
cambio en el numero de moles. Para una mezcla de dos
sustancias

dG = pydny + podn,
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Supongamos una reacciéon guimica:

Hb + 40, < Hb(O,),

La hemoglobina es una proteina que forma parte de los glébulos rojos sanguineos

Contiene 4 unidades o globinas (2 de tipo alfa y 2 de tipo beta)
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Cada unidad de hemoglobina contiene 4 grupos hemo

CHa,

HOOC COOH

Cada atomo de hierro puede unirse a una molécula de oxigeno

Reaccién paso a paso:
Hb + O, < HbO,
HbO; + O < Hb(O5),
Hb(O; )3 + O3 <= Hb(O3 )3
Hb(O;3 )3 + O <= Hb(O; ),

Oxihemoglobina, color rojo vivo
Reaccion total: / J J

Hb —I—il 02 — Hbl:Og:]_L
Hemoglobina reducida, color rojo oscuro
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Hb + 40, <> Hb(O,),

Si la reaccidon avanza y reaccionan dn moles de Hb,
reaccionaran 4dn moles de O, y se formaran dn moles de
Hb(O,),. El cambio de energia libre sera

dG=-pypdNy,-4ModN oo+ Myb02)4dNHp02)4

En una reaccion general
aA+bB & cC+dD

dG=-a-pdn-b -p,dn+c .-p.dn+d - pydn
dG = ZHi(Vidn)



Tema 3. Equilibrio Quimico

dG = Z w,(v,dn)

Definimos la energia libre de reaccion como el cambio de
energia libre con el avance de la reaccion

AGy, = (;—f =2Vt
Sustituyendo el potencial quimico por su expresion:
AG, —Zvu, _ZVMIO-I-RTZV Ina,
AG, Zvu, Zvu, +RTZIna
AG, Zv W = Zvu, +RTInHa




Tema 3. Equilibrio Quimico

AGg =Y vy, = vl +RTIn] | &

En una reaccion general
aA+bB & cC+dD

C ~d
aCa‘D
a~b
aA a‘B

AG, =cpg +du —ap, —bug +RTIn

1) cug +dup —ap, —bug = AGy

Es la diferencia de potenciales quimicos estandar (energias
libres molares estandar) de productos y reactivos: variacion
de energia libre asociada a la conversion de cantidades
estequiometricas de reactivos en productos en condiciones
estandar: es la energia libre de reaccion estandar
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a.a
_ = CYD
2 Q= ata’
AYB
Es el cociente de reaccion: nos da la relacion entre

actividades (presiones, concentraciones) de productos y
reactivos elevadas a sus coeficientes estequiometricos

Ej: Escribe el cociente de reaccion para la siguiente reaccion:

250,(9) + O,(g) <> 2S04(9)

N
™ oo, Fla,)

[P503 ]
0
Utilizando la escala de presiones y teniendo en cuenta Q- P - (PSOS)Z

que el valor estandar es la unidad (en bar o atm) (Psoz T(POZJ Pso, F Ps,
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3) La constante de equilibrio

Condicion de equilibrio  |AG; =0
d

a. . .a
AG, = AG? +RTIn—=892%4 _ 0

a b
aA,ean,eq

AG? +RTInK,, =0

0
AGR

Keq —e RT

Las reacciones guimicas evolucionan hasta gue se alcanza la
condicion de equilibrio, las concentraciones o presiones de
productos y reactivos son tales que el cociente de reaccion vale
precisamente K,
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Un ejemplo: a A(g) + bB(g) > cC(g) + dD(g)

o\V: po=1 Il
Kp=II(P; ../P°)" —

v > O para productos
Lv < O pararectivos

|<P=PC,eq¢PD,eqd/ PA,

P e’ | Kp=exp (-AGL°/RT)

@Si AGR°® >>> 0 - Kp <<< 1 5Se forma muy poco producto

@Si AGR°® <<< 0 - K, >>> 1 —» Quedara muy poco reactivo

energy. (s

Free

Extent of reaction Extent of reaction
Reactants Products Reactants
(std states) (std states) (std states)

(b)

AG

Products
(std states)
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Tipos de Equilibrios

‘: } AG® O FAG; O HaG”
- - -
=11 =17] on
| S -
u 2 o
o o o
L) v L
i% 4\ - H
| : J
Equilibrium
Extent of reaction Extent of reaction Extent of reaction
Reactants Products Reactants Products Reactants Products
(std states) (std states) (std states) (std states) (std states) (std states)

(a) (b) (c)



Tema 3. Equilibrio Quimico

Energia libre de Reaccion Estandar AG°: Cambio de
energia libre cuando los reactivos en estado estandar se
convierten en productos en estado estandar

Se puede obtener de dos formas:

1) A partir de la entalpia y entropia de reaccion
AGR°® = AHZ° -TAS.?
2) A partir de las energias libre de formacion
AGRr°® = 2 v AG%(prod) - £ v,AG%(reactivos)

Conocida la energia libre de reaccion estandar, podemaos calcular
la K, y a partir de ella la composicion en el equilibrio
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Calcular la constante de equilibrio a 25°C para la reaccion:
N,(9) + 3H,(9) <> 2 NH;(9)
sabiendo que AGK°=-32.90 kJ/mol

AGR ~32900

Keg=€ R = o 831208 =33 =-58.10°

Se tiene una mezcla inicial con presiones parciales de
nitrogeno, hidrogeno y amoniaco igual a 1, 2 y 3 atm
respectivamente ¢ Hacia donde evoluciona la reaccion?

32
Q= iy
Evoluciona hacia la formacion de mas productos hasta que se
alcance el equilibrio

=1.125 <K,
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Supongamos una reaccion del tipo:

A(9) < B(9)
Si inicialmente se tiene una presion de A puro de 1 atm a 25°C
calcular la presion de Ay B cuando se alcance el equilibrio si
a)AGR°= 0 kd/mol; b) AGR°= -5 kd/mol AGR°= +5 kJ/mol

A) _AG%
Keq =e RT :eo :1
A(g) <> B(9)
. 1 0
Inicial
final 1-x X 4
Paeq=1-0.5=0.5 atm
X o <
Keq =1= B  X=0.5 Pg .,=0.5 atm
(1 X) B.eq
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Supongamos una reaccion del tipo:
A(g) <> B(9)

Si inicialmente se tiene una presion de A puro de 1 atm a 25°C
calcular la presion de Ay B cuando se alcance el equilibrio si

a)AGR°= 0 kJ/mol; b) AGR°=

-5 kd/mol AGR°= +5 kJ/mol

B) _AG%
Keq —e RT: eZ.OZ _ 75
A(9) <> B(Q)
o 1 0
inicial ~
final 1-x X
oy = 7.5 = X ' Xx=0.88 <
! (1-x)

P

peq—1-0.88=0.12 atm

Ps .,=0.88 atm

B.,eq
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Supongamos una reaccion del tipo:

A(9) <> B(9)
Si inicialmente se tiene una presion de A puro de 1 atm a 25°C
calcular la presion de Ay B cuando se alcance el equilibrio si
a)AGR°= 0 kd/mol; b) AGR°= -5 kd/mol AGR°= 5 kJ/mol

c) _AGP
Keg =€ Z2e?%-0.13
A(g) <> B(Q)

Inicial 1 0

- 1-x X g

final Paeq=1-0.12=0.88 atm

X . _
Keg =0.13 = x=0.12 ~ P._ =0.12 atm
(1-x) Bea™
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3) La constante de equilibrio. Expresiones

La constante de equilibrio recoge una relacion entre las
cantidades de productos y reactivos. Esta relacion puede
expresarse en formas diversas, ya gque la cantidad de
productos y/o reactivo puede expresarse de diferentes

formas
En una reaccion general: aA +bB <& cC +dD

., . PCPd
Presion P = nRT_ CRT Ko = Sach
V PP
., ni c yd
Fraccién molar X = —=— K, =2cXo
2N XX
j
i n, [c[Ipf
Concentracion C=— K¢ = 1=
v “ [AF[Bl
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Expresiones de la constante de equilibrio

En funcion de las fracciones molares, X
P; =P X,

Kp = TTPYi= TT PLYiXGYH = TT PV TIXY =
= PtV TT XYVi= PraVK,

En funcion de las concentraciones molares, c;:
P. =¢,RT

Ko = TIRT)Vi ¢¥i = (RT)AY TT¢,Yi = (RT)AVK,
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[2.50,(9) + 0,(g) 5 2 SO4(g) |

2
[PSO::}
, 2
T S[ZO?;]O - = gy
2 2
SOF0)  (p . Pyl py
RT RT

K. = Kp(RT) Kp = K(RT)™
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4) Factores que afectan el equilibrio

Supongamos una reaccion en equilibrio
~ [Prod],,
- [Reac],

Reactivos (ac) «» Productos (ac) K

eq

¢, Qué ocurre si afladimos productos de forma que la concentracion aumente en x?

[Prod],, +x

Q= >Keg La reaccion se desplazara hacia la formacion de

[Reac]eq MAas reactivos

¢, Qué ocurre si afladimos reactivos de forma que la concentracion aumente en x?

[Prod],, 5 - 5
<Kg La reaccion se desplazara hacia la formacion de

Reac],, +x mas productos
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Variacion de la constante de equilibrio con la temperatura

AG° = AH° -TAS® AG°=-RTInK,,
K o -AG® -AH°+ TAS®
@ RT = RT RT
-AH° AS°
In Ky = +
RT R

Suponiendo que 4AH°y AS° no cambien mucho con la temperatura ...
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Variacion de la constante de equilibrio con la temperatura

8.0 —

-AH®  AS®
In Ky = +
RT R
2 -AH®
E Pend. = ——
R

AH® >0 K., disminuye con 1/T
AH® <0 K., aumenta con 1/T

AH® >0 K., aumentacon T

8.0 00 fon 10 70 150 o AH° <0 Keq disminuye con T
/T, K1



Tema 3. Equilibrio Quimico

Variacion de la constante de equilibrio con la temperatura

-AH”® AS®
In Keg1 = +
RT, R
-AH”® AS®
In Kego = +
RT, R

eq2 —AH°+ AS°| —AH°+AS° _-AH°l 1 1
Keaz RT, R RT, R|] R I|T, T
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4) Factores que afectan el equilibrio

Principio de Le Chatelier: si en un sistema en equilibrio
se modifica algun factor, el sistema evoluciona en el
sentido que tienda a oponerse a dicha modificacion

(Reaccion exotérmica,

Reactivos (g) <> 2Productos (g) + Q genera calor)

* S| anadimos Producto

* S| anadimos Reactivo

* S| calentamos 3 ]
| La evolucion seria la

opuesta en una

* Sj enfriamos reaccion endotérmica

Ltdv
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4) Factores que afectan el equilibrio

Principio de Le Chatelier: si en un sistema en equilibrio
se modifica algun factor, el sistema evoluciona en el
sentido que tienda a oponerse a dicha modificacion

(Reaccidn exotérmica,

Reactivos (g) <> 2Productos (g) + Q genera calor)

Si aumenta la presion <:
o disminuye el volumen

*Si disminuye la presion :>
0 aumenta el volumen
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5) Equilibrios en sistemas heterogéneos
En un equilibrio pueden aparecer especies en diferentes fases
Por ejemplo:

Hb (ac) + 40,(g) <> Hb(O,), (ac)

Sabiendo que en el pulmén (presion de oxigeno de 0.14 atm) la proporcion de
hemoglobina oxigenada es del 98%, calcula la constante del equilibrio anterior

.

) [Hb(02)4] P02 =0.14
= [Hb]F’C‘)L2 ) [H b(02)4] - 0.98 = [Hb(02)4] _ 49
- [Hb(O,), ]+ [Hb] [Hb]
K. — [Hb(O,),] __ 9 13905

I Hops,  (0.14)f
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5) Equilibrios en sistemas heterogéneos

Para los solidos o liquidos el estado estandar es la sustancia pura. Asi, para un
liquido puro o un solido puro su actividad siempre es la unidad y no aparece en
la expresion de la constante de equilibrio.

NH;(ac) + H,0 <> NH,*(ac) + OH" (ac)

K . aNHX a'OHf

€q

Anp,

1

Si la disolucion es diluida podemos suponer que las actividades son iguales a
las concentraciones

_[INHiJoH ]
“ [NH,]
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5) Equilibrios en sistemas heterogeneos

CaCO,(s) S CaO(s) + CO,(g)

C(s) + H,0(9) = CO(Q) + Ha(9) |k _=[co,]

K. =

[COIH,] _ PcoP

[H,0]

C )

CO" H»o (RT)]_

PHZO

KC = PCOz(RT)
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6) Equilibrios acido base

Acido: Sustancia capaz de ceder protones (H*)
Constante de acidez
AH + H,0 <> A + H,0* « :H30+][A‘:
| * = ]
Base: Sustancia capaz de aceptar protones (H*)

Constante de basicidad
_ [ JoH]
AR Y

La concentracion de protones en disolucion acuosa suele expresarse en forma de pH

B + H,O <> BH* + OH"

pH = _Iog[HSC)*] (si [H;0%]=10* M entonces pH=4)
POH = —Iog[OH‘J



Tema 3. Equilibrio Quimico

En disoluciones acuosas el pH y pOH (cantidad de iones hidronio e hidroxilos)
estan relacionados por el equilibrio de autohidrélisis del agua

N _
2 H,0 < OH- + H,0* K, =|H0" JoH|
A 25°C K,,1.0-10-14, por lo que tomando logaritmos en la expresion anterior:

—logK,, = —Iog[H30+]—|09[OH_]

14 = pH+pOH
pH <7 H,O*] > 10"y [OH] < 10/ disolucion acida
pH >7 H,0*] <107y [OH-] > 10/ disolucidon basica
pPH=7 H,O*]=[OH]=10"1 disolucion neutra
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El vinagre es una disolucion aproximadamente 0.5 M de acido acético, cuya
constante de acidez es 5.6-10° a 25°C. Calcula el pH.

H O:
<O H., 7
C—C
/ 0\
OH H :0—H

CH;COOH(ac) + H,0O(ac) «<» CH;COO(ac) + H;0*(ac)

Inicial 05
equilibrio 0.5-x X X
52
5.6-107° = x = 0.0053 M
0.5-x

pH = -log (0.0053) = 2.3




