GUIA 6. EQUILIBRIO QUIMICO

Competencias especificas

Calcular las variaciones de energia libre en reacciones quimicas.

Entender la funcién de estado, potencial quimico, y aplicarlo al equilibrio quimico.

Aplicar las propiedades termodinamicas de mezcla a un sistema reaccionante de gases ideales.
Definir el equilibrio quimico, a partir de la constante de equilibrio termodinamica, Kp,

Seguir cuantitativamente una reaccion quimica, a partir del avance de reaccion en equilibrio, £¢4

SINOPSIS

En el capitulo anterior se definieron los criterios de espontaneidad en los procesos, con las funciones
de estado, energia libre de Gibbs y energia libre de Helmhotz. En este capitulo se definira la
espontaneidad pero en reacciones quimicas. Se define entonces la energia libre de Gibbs para
reacciones quimicas como un criterio de espontaneidad cuando en un sistema reaccionante, los
estados inicial y final tienen los mismos valores de temperatura y presion, y la energia libre de
Helmhotz, también como criterio de espontaneidad en sistemas donde se lleven a cabo reacciones
quimicas y donde los estados inicial y final tengan los mismos valores de temperatura y volumen.

Para estudiar la espontaneidad de dichos sistemas se introduce el concepto de constante de equilibrio
termodindmica, K,, con la cual podremos predecir la direccionalidad de una reaccion quimica, y asi
mismo calcular las concentraciones en equilibrio quimico en un sistema gaseoso.

VARIACIONES DE ENERGIA LIBRE EN REACCIONS QUIMICAS

La espontaneidad de una reaccién quimica esta determinada esta determinada por la energia libre de
Gibbs de reaccién, AGgrxn. A condiciones estandar se puede calcular la energia libre de reaccion
estandar, AG°» la cual se calcula como cualquier funcion de estado para el estado estandar, en el que
P°=1 bar. Para ello se usan los valores tabulados de AG®s, energia libre de formacion estandar para
para sustancias puras a 1 bar de presion y 298.15 K, listados en el Anexo 3.

Tal como lo expresa la ecuacion 3.2, una funcién de estado se puede calcular como la sumatoria de
las energias libres de formacion estandar de productos, menos la sumatoria de las energias libres de
formacion estandar de los reactantes, teniendo en cuenta los coeficientes estequiométricos de la
reaccion quimica. Por ejemplo, para una reaccion en particular: aA + bB — cC + dD, la variacion de
energia libre de reaccion estandar sera:

AGorxn = 2 Vi Gof (61)

l

Donde v es el coeficiente estequiométrico de las sustancias puras. De la misma manera que se definid
que la entalpia de formacion estandar, AH®;, para los elementos en su estado de referencia es cero,
también lo es para la energia libre de Gibbs de formacion:



AG°f = 0, Para elementos en su estado de referencia, a condiciones estandar.

En cualquier reaccién quimica, a condiciones estandar:

AG,.. = Z v AGs° — Z v AG® 6.2)

Productos Reactivos

Entonces para la reaccion hipotéetica ad + bB — c¢C + dD, la expresion de la variacion de la energia
libre de reaccion sera:

AG®,yy = [c AGL° (C) + d AG° (D)] — [a AG,° (A) + b AG° (B)]

EJEMPLO 6.1 Calculo de la energia libre de Gibbs en una reaccion quimica, a condiciones
estandar.

Calcule AG®°, para la siguiente reaccion quimica a 298.15 K y 1 bar de presion, y prediga si la
reaccion es espontanea a éstas condiciones.

CO (g + %2 02(g) — COz(g)
Solucion.

Como nos piden calcular la variacién de energia libre de reaccion a condiciones estandar, se debe
utilizar la ecuacion 6.2, con los valores de AG°; del Anexo 3.

1
AG®..... = [AGs° (CO,)] - [EAGfo (02) + AG (CO)

Por definicién, la energia libre de formacion del oxigeno molecular es cero, porque este elemento esta
en su estado de referencia a condiciones estandar, luego con los datos del Anexo 3:

AG° —[ 394.4 k]] [ 137.2 k]]— 257.2 k]
rxn " mol “moll "~ mol

La energia libre de Gibbs de formacién es molar, lo que la hace una funcion intensiva. Como el
resultado arroja un valor negativo, segun los criterios dados por el capitulo anterior (ecuacion 5.13),
la reaccion es esponténea en estas condiciones, es decir procede naturalmente como esta descrita,
hacia la formacién de didxido de carbono, a partir de un mol de diéxido de carbono y oxigeno.

Dependencia de la energia libre de reaccidén con variaciones de temperatura.

Segun la ecuacion 5.13: AG = AH — TAS, laenergia libre de Gibbs es dependiente de la temperatura,
pero en reacciones quimicas se estudia esta dependencia mediante la ecuacion de Gibbs-Helmhotz:

. (A (T 1 1
AGf (Ty) =Ty <—7f1—+ BHC ¢ (Ty)x [T_z_ T ) (6.3)

La ecuacion 6.3 se aplica a las variaciones de G y H asociados a reacciones quimicas, en la cudles G,
pasaaser AG y H, pasaaser AH. Se ha supuesto que AH es independiente de la temperatura solamente
en el intervalo de temperatura de interés. Si no es asi, habria e aplicarse la Ley de Kirchhoff (ecuacion



3.11) en la variaciéon de entalpia, e integrar. Para nuestros propoésitos la temperatura Ty, sera la
temperatura de referencia: T:= T°=298.15 K.

EJEMPLO 6.2 Calculo de la energia libre de Gibbs en una reaccion quimica, a diferentes
temperaturas.

Calcule AG®x, para la reaccion del ejemplo 6.1, a 650 K suponiendo que AH®x, es contante en el
intervalo de temperaturas.

Solucidn.

Aplicando la ecuacién 6.3, necesitamos calcular la energia libre de reaccion a 650 K, pero primero
necesitamos los valores de AG°x Y AH®xn, con los valores de las tablas (Anexo 3). En el ejemplo 6.1
teniamos que:

° o 1 o k]
AG°,.., = [AGs° (CO,)] - [EAGf (0,) + AGs (co)] = _257'2ﬂ

Ahora necesitamos calcular la variacion de entalpia:
o o 1 o [e]
AH® 3 = [AHf (COZ)] a [EAHf (02) + AHp (CO)]

o i
AH®, . = [—393.5@] - [—110 5 ] - 83E

Aplicando la ecuacién 6.3, donde T, =650 K:

_2572. 1

650 K) = 650 K | ———mol | (—283 ) -
(650 K) 298.15 K mol) * 650k ~ 298.15K

rxn

G,y (650 K) = —288.1 kJ /mol

Energia libre de Gibbs en una mezcla de reaccion

En capitulos procedentes a este, siempre consideramos los sistemas con composicién fija, ahora
necesitamos expresar la dependencia de la energia libre de Gibbs cuando cambia la composicion, es
decir, en el caso de reacciones quimicas. Imaginemos una mezcla de gases ideales identificados como
A, By C. Si esta mezcla de gases esta reaccionando la energia libre de Gibbs a hora no va a depender
Unicamente de la temperatura y la presion, también va a ser funcién de la composicion:
G = G(T,P,ny4,ng, nc), de tal manera que la funcion de estado energia libre seré funcion de dichas
variables a lo largo de una reaccidn quimica. La diferencial total que describe la funcién de estado
es:

6-(9)  ae(®) w4
n
aT Pmngngnc aP Tngngnc anA T,Pngngc A
aG aG
- - 6.4
+ (6713) dng + (anc) dng (6.4)

T,Pngnc T,Pngng

Donde se expresa la dependencia total de la energia libre de Gibbs, con la temperatura, presion y
composicion de la mezcla gaseosa.



. . . aG . . o
Las Gltimas derivadas parciales (ﬁ) se denominan, el potencial quimico, u;:
A

U = (66) (6.5)

ani T,P,ni;tnj
El potencial quimico es una funcién de estado y tiene unidades de energia sobre mol (kJ/mol) , u;,
es la variacion de la energia libre de Gibbs por mol de sustancia i, afiadida, manteniendo la
composicion de las otras especies constante. De tal forma que la diferencial total de la ecuacién 6.4
se puede expresar como:

oG (6.6)

G
dG = (—) dT + (—) dp + Z dn,
aT Pngnpgnc aP Tngngnc 7 Hi '

Como las reacciones quimicas generalmente ocurren a temperatura y presion constante,
dT = 0y dP = 0, tenemos que la variacion de energia libre en una mezcla de gases ideales depende
Unicamente del potencial quimico:

dG = Y; u; dn; A Temperatura y presion constantes. (6.7)

En una mezcla de gases ideales la expresion de energia libre depende de las presiones parciales de
cada especie en la mezcla. Esto se puede demostrar a través de la ecuacion 5.62:

G(T,P,) = G°(T,P°) + nRT In% Gases ideales, T cte.

Esto con el fin de relacionarlo con el potencial quimico ;, ya que para una sustancia pura, i, 4; = G,
segun la definicién de potencial quimico expresado por la ecuacién 6.7. En otras palabras, se puede
asegurar con toda seguridad que el potencial quimico de una sustancia pura, es su energia libre de
Gibbs molar. De manera que se puede dividir toda la ecuacién 6.52 por el nimero de moles:

G(T,P,) G°(T,P°) nRT P,
2= +— In-2
n n n P

De tal forma, se llega a relacionar con el potencial quimico:

P.
u5'"* (T, Py) = pu°(T, P°) + RT In 2 (6.8)

Por tanto, el potencial quimico en una mezcla de gases ideales depende logaritmicamente de la presién parcial
del gas, cuyo simbolo es P,. Recordemos que P° es la presion estandar de 1 bar. La presion parcial 2 en una
mezcla de gases, se relaciona con la Ley de Dalton (ecuacién 1.5):

P, = x,P (6.9)

La presién parcial de la especie dos, se expresa en términos de fraccién molar de la especie 2 en la mezcla, x,,
y la presion total del recipiente P. Reemplazando la ecuacion 6.9 en la ecuacién 6.8:

x,P
’u;nezcla(T' PZ) — HZO(T' Po) + RT In ;o (610)

P
ueZele(T, p,) = (,uz°(T, P°) + RT In F) + RT Inx, (6.11)



Segln la ecuacion 6.8, la expresion que se encuentra entre paréntesis es el potencial quimico
puro, y;’”m . De manera que la ecuacion 6.11 queda expresada en términos de potencial quimico puro

y fraccion molar, para el calculo del potencial quimico de la especie 2, en una mezcla de gases ideales:
U3 (T, Py) = " (T, P°) + RT Inx, (6.12)

El logaritmo natural de una fraccién molar siempre es negativa: Inx, < 0, de manera que el potencial quimico
del gas en una mezcla, es menor que el potencial quimico del gas puro, segln la ecuacion 6.12:

Uz (T, Py) < py™"° (T, P°) (6.13)

Lo que demuestra que la mezcla de gases a presion constante es un proceso espontaneo.

Propiedades termodinamicas para la mezcla de gases ideales

La variacion de la energia libre de Gibbs de mezcla de gases ideales, AGmezcia S€ €Xpresa en términos
de la fraccién molar de cada componente de la mezcla gaseosa:

AGmezcla = RT Z n; lnxl- = nRT Z Xi lnxi (6.14)
i i

Donde se expresa nuevamente que la mezcla de gases ideales es un proceso espontaneo, ya que el
logaritmo natural de una fraccion siempre es negativo. En la ecuacion 6.14 se debe tener cuidado con
las unidades, pues R, es la constante universal de los gases ideales (8.3145 J/mol-K) y n el nimero
total de moles de gas en la mezcla, de manera que la energia libre de mezcla, AGmezcia tiene unidades
de Joule y como esta expresada se trata de una propiedad extensiva.

Si se trata de una mezcla isotérmica de gases ideales, la variacion de entalpia de mezcla seria cero,
segun la ecuacion 2.36, asi mismo la variacion de energia interna de mezcla de gases ideales:

AHpezc1a = 0, Mezcla isotérmica de gases ideales

(6.15)
AUpezcia = 0

Segun la teoria de gases ideales descrita en la guia uno de éste libro, por definicién las interacciones
moleculares de los gases ideales no se tienen en cuenta, y se asume que esas interacciones equivalen
a cero. Por tanto, en una mezcla de gases ideales, no hay transferencia de calor a presién constante
(AHmezcia), como tampoco hay transferencia de calor a volumen constante (AUmexcia), por la
inexistencia de fuerzas intermoleculares.

Esto conlleva a que la entropia de mezcla, ASmezcia, S€ puede calcular con la ecuacion fundamental de
la termodinamica (ecuacion 5.13):

AGmezcla = AHmezcla - TASmezcla
ASmezcia = _(AGmezcla - AHmezcla)/T = _(AGmezcla - 0)/T

AG
ASmezcla = _%da (6.16)

Asi, las propiedades termodindmicas de gases ideales se expresan como:



o AGpezcia < 0; Proceso espontaneo

o ASpezcia > 0; Proceso favorable, desde que la entropia aumenta.
e AH,.zc1a = 0; Mezcla isotérmica de gases ideales

o AUnezcia = 0; Mezcla isotérmica de gases ideales

EJEMPLO 6.3 Calculo de la energia libre de Gibbs de mezcla de gases ideales.

Calcule AGmezcla Y ASmezcia cuando 10 moles de H; se mezclan con 20 moles de He a 298 Ky 1 atm
de presién.

Solucidn.

Se debe utilizar la ecuacion 6.14 y 6.16 para desarrollar el ejercicio, teniendo en cuenta que a estas
condiciones el hidrégeno y el helio se comportan como gas ideal.

AGrezciq = NRT [ xy, Inxy, + xye nxy,|

]
mol - K

1 2 2
)(298 K) [Eln—+ —1n§] = —47313] =47.3K]

1
AGoezeia = (30 mol) (8.3145 St 3

_ _ AGmezcla (=47313)) _ 158.8 J/IK

ASmezcla - = T - 298 K -

Fijese que las unidades de la energia libre de Gibbs es mejor expresarlas en kJ, por lo grande que es
éste valor, pero las unidades de la variacion de entropia de mezcla generalmente se dan en J/K.

Expresion de equilibrio quimico en una mezcla de gases ideales y constante de equilibrio
termodinamico, Kp.

Para definir el equilibrio quimico, se debe introducir el potencial quimico, g;, en nuestras relaciones
termodindmicas y llegar a la definicidn de la constante termodindmica, Kp.

Consideremos la siguiente reaccion quimica, donde todas las especies estan en estado gaseoso:

al(g) + bBg) @ cCg) +dDy)

Aplicando la ecuacién 6.1 a la reaccién en fase gaseosa, y reemplazando el potencial quimico en vez
de la energia libre de Gibbs molar, tenemos:

AGryn = Xiv; Gr=[c AGF°(C) + d AGy (D)] — [a AGF(A) + b AGy (B)]

En éste punto hay que tener claridad que se va a reemplazar la ecuacion 6.8, en vez de la energia libre
de formacion, ya que u; = G, =AGy, para sustancias puras:

P
AGryy = Z Vi [y2°(T, P°) + RT In P—Z] (6.17)

4

Pc Pp Py Ppg
AGryn = [c,uc° + cRT InF + dup®+dRT In F] - [auA" + aRT MF + bug® + bRT InF



Se separan términos de la ecuacion:
Pc Pp Py Pp
AGpyn = [cuc® + dup® — apy® — bug®] + |cRT Inﬁ + dRT InF — aRT Inﬁ — bRT InF

El término, cuc® + dup® — auys® — bug®, simplemente es la variacion de la energia libre de Gibbs
molar, a condiciones estandar (ecuacion 6.2)

AG®ryy = [cuc® + dup® — aps® — bug”] (6.18)

Luego si se reemplaza la ecuacion 6.18:

P P P P
AGyyn = AG®yim + |CRT Inp—f, + dRT Inp—f, — aRT InP—'i — bRT InP—E; (6.19)

Po\C (Pp\?
() (7). (6.20)
ANIAY
) )
La relacién de las presiones parciales expresada en la ecuacién 6.20 entre reactantes y productos se
denomina cociente de reaccion, Qp:

AGyyn = AG®yyn + RT In

c d
%) () o2
(#) ()

De manera que la ecuacion 6.20 queda definida en términos de cociente de reaccion:

AGT.X'TL = AGo’r'xn + RT [nQP (6.22)

Para la reaccion en fase gaseosa: ad(gy + bB () 2 cC(g) + dD(y), el cociente de reaccion, Qp, se
expresa en términos de presiones parciales iniciales de la mezcla de reaccion, no necesariamente las
presiones en equilibrio. Cuando el sistema alcanza el equilibrio quimico, es decir, cuando la velocidad
a la que se forma productos, se iguala a la velocidad de formacion de reactantes, entonces la energia
libre de reaccion es igual a cero (figura 5.1).

AG,., = 0; Solo cuando se alcanza el equilibrio quimico (6.23)

De manera que en el equilibrio quimico: 0 = AG®,, + RT InQp, Yy €l cociente de reaccién, Qp, se
denomina constante de equilibrio termodinamica estandar, K;,.

0 = AG®5y + RT InKp (6.24)
o AGOTXTI.
InK, = — —Xn (6.25)
nie RT
° _AGorxn
Kp=e  RT (6.26)

La constante de equilibrio termodinamica estandar es adimensional, y se expresa Unicamente cuando
las presiones parciales de la reaccion en fase gaseosa estan en equilibrio quimico. Como se nota en la
ecuacion 6.26, K depende Gnicamente de la temperatura, pues los valores de AG®,.,,, Se encuentran



tabulados en el Anexo 3y R es la constante universal de los gases ideales, que para este caso se utiliza
8.3145 J/mol-K (Anexo 1).

La relacion conceptual que guarda el cociente de reaccion, Qp, y constante de equilibrio
termodinamica estandar, Kp, en una reaccion quimica en fase gaseosa es la siguiente:

e Si Qp < Kp; La reaccién procede hacia la formacion de los productos hasta alcanzar el
equilibrio quimico.

e Si Qp > Kp; La reaccion procede hacia la formacion de los reactantes hasta alcanzar el
equilibrio quimico.

e Si Qp = Kp; Lareaccion esta en equilibrio quimico, y las presiones parciales expresadas en
la ecuacion 6.21, son las presiones parciales en equilibrio quimico.

EJEMPLO 6.4 Célculo de Kp y AG®,..,,, a partir de la composicion en equilibrio.

Se introducen 0.1500 moles de O, (4 en un recipiente al que previamente se le hace vacio, y se

alcanza el equilibrio quimico a 3700 K y 895 torr de presion. A esas condiciones se encuentra que
0.1027 moles de oxigeno atémico gaseoso Og).

Calcule Kp y AG®,.., para la siguiente reaccion 0, (@) 2 204 a3700K.
Solucidn.

Para calcular la constante de equilibrio termodinamica, Kp, primero se debe calcular las presiones
parciales del oxigeno atomico y el oxigeno molecular en equilibrio con la ecuacion 6.9 a partir de la
fraccion molar y la presion total del sistema, y usar estas presiones parciales en la ecuacion 6.21 para
el célculo de la constante. Luego con la ecuacion 6.24 se puede calcular AG®,.,.

Los moles en equilibrio del oxigeno atomico, O, ) seran los moles iniciales, menos los que
reaccionaron para formar oxigeno atémico, ya que los moles en equilibrio del oxigeno atémico, O
son 0.1027, se puede calcular a partir de este valor, los moles que reaccionaron en la descomposicién

del oxigeno molecular por estequiometria:

1 mol 02 )

ng’zm =0.1027 mol O(Q)x = 0.05135 mol 0, (9)

2 mol 0(9)
Los moles que reaccionaron de oxigeno molecular, ng’", para forma oxigeno atomico por
descomposicidn, se le debe restar a los moles iniciales para saber cuantos son los moles en equilibrio:

nglUiiPTio = piniciales _ pran = 0,10500 mol — 0.05135 mol = 0.05365 mol 0, (4

Ahora se calcula la presion parcial de cada componente en la mezcla gaseosa, pero previamente se
calculan las fracciones molares y aplicar la ley de Dalton (ecuacion 6.9)

equilibrio
equilibrio __ n02 0.05365 mol

02 -, equilibrio equilibrio 0.05365 mol + 0.1027 mol
no2 + n,

=0.3431




Libri
xequilibrio _ ngqu” i — 0.1027 mol = 0.06569

0 - pequilibrio . equilibrio = (01027 mol + 0.05365 mol
0 0>

Py, = x0,P = 0.3431 x 895 torr = 307.1 torr

Py = xoP = 0.6569 x 895 torr = 587.9 torr

Teniendo las presiones parciales en equilibrio, se usa la ecuacidn 6.21 para el célculo de la constante
de equilibrio:

(P_O) (587.9 torr)z
° __ \P° — 1t —
KP - PO2 - (307.(1)?;)17) - 1125 4
(?) 1torr
El valor de la constante termodindmica tan grande y positiva, quiere decir que la reaccion se desplaza

hacia la formacion de productos en el equilibrio quimico. A estas condiciones de presién y
temperatura tan altas, se descompone el oxigeno molecular a oxigeno atémico.

Ahora con la ecuacion 6.24 se puede calcular AG®,..,.

J
mol - K

AG®,,, = —RT InK, = — (8.3145 )(3700 K)In(1125.4) = —216.1 kJ /mol

El resultado resalta que la reaccion hacia la descomposicion del oxigeno es espontanea, pues tiene un
valor negativo de energia de Gibbs muy grande.

Constate de equilibrio termodindmica en términos de fraccion molar K,, y concentracion
molar, K,

La constante de equilibrio termodindmica también se puede expresar en términos de fraccion molar,
K,y en términos de molaridad, K°C.

Si la constante de equilibrio Kp, se expresa cuando las presiones parciales estan en equilibrio:
pe c pe d
(%) (%) 62
= eq\ a2 seq\ Db
EL_ fé_
P° P°

Podemos usar la ley de Dalton para reemplazar la presion parcial de cada componente de la mezcla
gaseosa, en términos de la fraccién molar (ecuacion 6.9)

=<)€’£>;<€£> (e ()" ( _ )b: K, (P£> (6.28)
(52 () G0 G )

De manera que la constante de equilibrio termodinamica K, esta en términos de fracciones molares
en equilibrio:

[

) (e

d
c+d—a-b

'UPU
‘UPU

3l
3




CONCDN (6.29)
N ()

Y la relacion entre la constante de equilibrio en términos de presiones Kp y la constante
termodinamica en términos de fraccion molar, K, sale a partir de la ecuacion 6.28.

X

PAn

K, = K, (F) (6.30)

Donde An, es la diferencia entre los moles de gas de productos, menos los moles de gas de los
reactantes. La relacion entre las constantes también se puede expresar despejando K, :

P —-An
Ke = Kp (35) (6.31)

La constante de equilibrio termodinamica en términos de molaridad, K, también se demuestra a partir
de la ecuacion 6.27, teniendo en cuenta que las presiones parciales alli descritas son de gases ideales,

iRT . g
LI C;RT, donde C; es la concentracion

y se utiliza la ecuacién de estado para remplazarla: P; =
molar del gas. Reemplazando en la ecuacién 6.27:

(F) (F) @ ey, (0@, aners
B G e e @y

De manera que la constante de equilibrio termodinamica K, esta en términos de molaridad en
equilibrio:

a

d
ce (cge
@y 6
(") (C5")
Y la relacion entre la constante de equilibrio en términos de presiones Kp y la constante
termodinamica en términos de molaridad, K, sera:

k=i (50)" ©39

Donde An, nuevamente es la diferencia entre los moles de gas de productos, menos los moles de gas
de los reactantes. La relacion entre las constantes también se puede expresar despejando K:

K= ko () 634



Dependencia de la constante termodinamica de equilibrio, Kp con la Temperatura.

La ecuacion 6.22, expresa que la temperatura, T, es funcion exponencial de la constante
termodindmica de equilibrio, K»(T). Pero, ;como comprender esta dependencia de la constante
termodinamica con la temperatura?. Utilizando la ecuacion “primitiva” de Gibbs-Helmhotz:

AG®
dink, @ (F7R2) _ AH (6.35)
dT dr RT?

Se puede integrar la ecuacién 6.35 para calcular la constante termodindmica, Kp(T>,), a partir del valor
de la constante, Kp(T;), es decir, vamos a llamar al estado 1, el estado de referencia a condiciones
estandar: Kp(T;) = K°p(T,), donde T;, es la temperatura de referencia (298.15 K), referencia en la
cual podemos encontrar tabulados los valores de AG° en literatura.

dnKp = - dT

.[KP(TZ) 1 fTZ AHorxn (636)
2

TZ
Kp©°(298.15 K) 98.15 K

Si el intervalo de temperaturas de la integral no es muy grande, se puede aproximar a que AH®,.,,, €S
constante en ese intervalo de temperaturas, a pesar que no es asi. La ley de Kirchhoff (ecuacién 3.11)
relaciona la variacion de la entalpia con la temperatura, donde comprobamos previamente que hay
variaciones significativas si no estudiamos esta dependencia.

Primero hagamos esa suposicion para sacar la variacion de la entalpia de reaccion de la ecuacion 6.36:

AH®.., /1 1
InKp (T,) — InK°p (T° =——(———> (6.37)
nKp (T;) —InK°p (T°) R T, T°
En algunos libros la ecuacion 6.37 se conoce como la ecuacion de van't Hoff, con la cual se puede
calcular la constante termodinadmica de equilibrio a diferentes temperaturas, encontrando Kp(T,). En
esta ecuacion T° = 298.15 K, por tanto la ecuacién queda expresada de la siguiente manera:

InKp (T,) = InK°p (298.15 K) AHO”‘"(I ! ) 6.38

nKp (T2) = Ink® (298 R \T, 29815K (6.38)
Donde el término In K°p (298.15 K), ya lo conocemos a partir de la ecuacion 6.25. Ahora se puede
reemplazar Ink; = —==22, en la ecuacion 6.38:

AG®.., AHC,., ( 1 1 )
Ky (7,) = — 28 _ 11 (6.39)
nKp (T2) RT® R \T, 29815K

Entonces es facil usar esta ecuacion, porque los valores de AG®,.,,, Y AH®,.,,, l0s calculamos a partir
de los datos tabulados a condiciones estandar, como se muestra en el siguiente ejemplo.

EJEMPLO 6.6 Célculo de Kp(T,), a partir de AH® .., Y AG® 1 xn
Calcule Kp a 550 K para la siguiente reaccion quimica:

Nz 04_ (l) (_—) ZNOZ (g)



Suponga que la variacion de la entalpia de reaccion, AH®,., es independiente de la temperatura, en
éste intervalo.

Solucion.

Para esta reaccion quimica debemos buscar los datos tabulados de AH®; y AG®f, (Anexo 3), y de esa
manera calcular los valores de AH®,.,., Y AG®n, Y reemplazarlos en la ecuacion 6.39:

Aplicando la ecuacion 3.2 para el célculo de la entalpia de reaccion a condiciones estandar, AH® ...,
para la reaccion: N,O, ) @ 2NO; (g

AHC) = 28 ¢HO(N O (g)) — A pH(N2 04 1))

Ji ) ( Ji ) J
o — 3 N 3 — 3
AH rxn—2(33.2x10 e 19.5x10 e 85.9x10 —

AG® ey = 28£G°(NO2 (g)) = AfG°(N204 )

AG° =2 (51 3x103 — / ) (97.5x103L) =5. 1x103L
rxn mol mol mol

Teniendo estas dos funciones de estado a condiciones estandar, ahora se aplica la ecuacion 6.39:

(5.1x103m]01) (85.9x103 m]ol)(l 1 )

InKp (T,) = —
nKp (T2) RT® R T, 298.15K

En esta ecuacién R, es la constante universal de los gases ideales, que se puede expresar como R =

—, para cancelar las unidades de energia de kilo Joule de la energia libre de Gibbs y la

entalpla.
5.1x10° - 85.9x10% - 1 1
InKp (550 K) = — ( ; mOl) ( T}wl) (550 K~ 29815 K)
(83145 ——) (29815 K) (8-3145 ol %) '

InKp (550 K) = 13.81
Kp(550 K) = 1381 = 9,944x10°

La constante termodinamica es muy grande, calculemos la constante a la temperatura de referencia,
con la ecuacion 6.26:

(5 1x103 J l)

e (8 3145

o _AG°rxn
KP =e RT

o zK)(29815K> 0.1278

La constante termodinamica es mucho mas pequefia a 298.15 K, que a 550 K: K5(298.15 K) «
Kp(550 K). Esto ocurre cuando la reaccion es endotérmica, como en este ejemplo (AH®,, =

85.9x103 ﬁ). En éstos casos la constante termodindmica aumenta con incrementos de temperatura,

pero si la reaccion es exotérmica tiene el efecto contrario, un calentamiento genera una disminucion
de la constante termodinamica, Kp.



EJEMPLO 6.7 Calculo de Kp(T,), cuando AH®,.,,, es dependiente de la temperatura.
Calcule Kp a 550 K para la siguiente reaccién quimica:
N2 04, (l) (_—) ZNOZ (g)

Suponga que la variacion de la entalpia de reaccion, AH®,.,, es dependiente de la temperatura
mediante la ecuacién 6.36:

dT

Kp(T2) 1 Tz AH®
[ty = L [
RJ). T2

Kp°(T°)
Donde la variacion de la entalpia de reaccion viene dada por la ley de Kirchhoff (ecuacion 3.12):
AHCxn(T2) = AH ey (T°) + AC°p (T — T°)

Donde AC®p, se calcula como cualquier variacion de funcién de estado en una reaccion quimica a
condiciones estandar (ecuacién 3.13):

ACp= Z vCp— Z vCp

Productos Reactivos
Solucion.

Es el mismo ejercicio del ejemplo 6.6, pero con el pardmetro de la dependencia de la entalpia con la
temperatura. Se debe reemplazar la ley de Kirchhoff en la ecuacion 6.36 e integrar:

Kp(T2) 1 (T2 AH®, 1, (T®) + AC°p(T — T°
f danP=__f ran(T°) p( ) ar (6.40)
o(7o R). T2
Kp°(T°)
Kp(T2) 1 (T2 AH®,,., (T°) 1 (2AC% 1 (2 ACH(T°)
danP=——f LdT——f dT+—f — 24T
fKPO(To) R). T2 R). T R). T2
AH (1 1\ AC°. T ACHT°/1 1
InKp (Ty) — InK°p (T° =——(—-—) In— (———)
nKp (T2) = In K (1) R \r, ™)tV R "t \f, T
AH°,, /1 1\ AC». T ACHT°/1 1 (6.41)
InKp (T,) = InK® (T° _—(—_—) In— (—_—)
ke () =K (M) ==\ ") Vg Mt~ g7
AGyy AH°%m (1 1\ ACH. T ACHT /1 1
InKp (T,) = — - (___) — (___) (6.42)
nKp (T2) RT® R \r, )7 R "R O\T, T

Del ejemplo 6.6 se conocia AH®,, ¥ AG®,,y, pPero se debe calcular entonces la variacion de las
capacidades calorificas con los datos tabulados:

o oo . B J J _ J
AC°p = 2C°p (N0, (gy) — C°p(N204 (1y) = 2(37'2mol~1(> (142.7mol - K) =683 ——

Ya se puede reemplazar todas estas funciones de estado en la ecuacion 6.42:

J /
683—I1— 550K (68.3m)(298.151<)( 1 1 )

n —_ —
Jj 298.15K ] 550K  298.15K
(8.3145 e K) (8.3145 e K)

InKp (550 K) = 13.81 —




InKp (550 K) = 13.81 — 5.030 + 3.762 = 12.54
Kp(550 K) = e'%5% = 2,798x10°

La diferencia entre el resultado del ejemplo 6.6 y 6.7 es notorio, la constante termodindmica de
equilibrio haciendo el célculo completo con la ley de Kirchhoff es més pequefia que haciendo el
calculo con la ecuacién 6.39, aunque es una aproximacién valida. Para calculos muy exactos se
recomienda tener en cuenta las capacidades calorificas de las sustancias puras, es decir, integrando la
ecuacion 6.40.

Avance de reaccion, ¢,

En las reacciones quimicas que ocurren en un sistema cerrado, la variacién de energia libre de Gibbs
depende de la composicién de las sustancias, con lo cual se definié el potencial quimico con la
ecuacion 6.5 al inicio de esta guia:
(aG>
nu'l - anl

La variacion de la energia libre de Gibbs con los cambios en la composicién se puede seguir con otra
propiedad termodindmica, que se denomina avance de reaccion, &. Y se puede entender como una
medida del progreso de una reaccién quimica en particular. Si la cantidad de moles iniciales de una
reaccion quimica, n en un tiempo inicial t = 0, se transforman con el tiempo en productos, y asi
mismo se conserva cierta cantidad de moles, n, en un tiempo final, entonces el avance de reaccion
se expresa en términos de estas cantidades de moles:

(ny —ngp) (6.43)
v

T,P,nl-:tn]-

&=

Donde v, es el coeficiente estequiométrico de las especies en una reaccion quimica, tendra valor
negativo cuando se calcula el avance de reaccidn a partir de los reactantes, y positivo cuando se
calcula a partir de los productos.

El avance de reaccion también se puede definir en términos de especies en equilibrio. EI avance de
reaccién en equilibrio, &4, se puede entender como una medida del progreso de una reaccidn que
alcanza el equilibrio en un tiempo determinado. Si la cantidad de moles iniciales de una reaccion
quimica, iy en un tiempo inicial t = 0, se transforman con el tiempo en productos, y asi mismo se
conserva cierta cantidad de moles, n.,, cuando alcanza el equilibrio quimico, entonces el avance de
reaccion en equilibrio, se expresa en términos de estas cantidades de moles:

gea = (ea ~ o) (6.44)
v

Los posibles valores numéricos del avance de reaccién dependen de la estequiometria de la reaccion
guimica, de las condiciones iniciales 0 composicion inicial, pero su valor tendra el mismo valor sin
importar que especie quimica se utilice para realizar el calculo como se muestra en el siguiente
ejemplo. Las unidades del avance de reaccién, &, segln la ecuacion 6.43 y 6.44 es el mol. Por tanto,
el avance de reaccion es una medida indirecta del progreso de la reaccion, pero una medida indirecta
cuantitativa.



EJEMPLO 6.8. Calculo del avance de reaccion, &, en una reaccion quimica particular.
La siguiente reaccién quimica se lleva a cabo con los moles iniciales mostrados a continuacion:
6 Hy (g) + Pa(g) = 4 PH3 (g)
10.0 mol 3.0 mol 3.5 mol

Calcule ¢, si todo el P, () reacciona para formar productos y demuestre que sin importar que especie
se escoja para realizar el célculo, el avance de reaccién es el mismo.

Solucion

Se usa la ecuacion 6.43 para calcular el avance de reaccion, &, que no esta en equilibrio. Primero se
debe calcular los moles finales, n, una vez finalizada la reaccion quimica. Primero se hace el calculo
con Py (4, y después con PHs (4, para comprobar que dé el mismo resultado.

nyp, = 0, yaque en el caso del fésforo que reacciona completamente, los moles finales son cero.

n —n 0 mol — 3.0 mol
= (ep, op,) = = 3.0 mol

€P4 Vp4 -1

El avance de reaccion & para esta reaccion da 3.0 mol, y es positivo. Como lo indica la reaccion
quimica, el avance de reaccion expresa que se van a consumir los 3.0 moles de P, hacia la derecha de
la reaccién quimica (hacia los productos) hasta que se consuma totalmente.

Ahora con fosfina, PH; (), donde sabemos los moles iniciales ng py, = 3.5 mol. Pero los moles
finales de la fosfina se calculan con estequiometria, teniendo en cuenta los coeficientes
estequiométricos.

4 molPH;

— ) =12 P
1molP4) Mot 4

NyxnPH; = (3.0mol P,) (

Entonces los moles finales de fosfina, seran los moles de reaccién mas los moles iniciales:
N¢pH, = NyxnpH, T NopH, = 12 mol + 3.5mol = 15.5 mol

(M¢pu, —MNopu,) 15.5mol — 3.5 mol
EPH;, = =

= 3.0 mol

VpH, 4

Tenga en cuenta que el coeficiente estequiométrico de la fosfina es 4, y es positivo porque esta en los
productos. El resultado del avance de reaccién es el mismo sin importar que especie quimica de la
reaccion, se utilice para realizar su calculo: & = ¢p, = &py, = 3.0 mol. Por tanto, el calculo del
avance de reaccion es una forma consistente de seguir una reaccion quimica.

Avance de reaccion, ¢ y energia libre de Gibbs.

Cuando esta ocurriendo una reaccion quimica, la cantidad de moles de la i-ésima especie varia con el
transcurso del tiempo, pero en termodindmica interesan los cambios infinitesimales, dn;. Estos
cambios infinitesimales en la composicion se pueden relacionar con el grado de avance de reaccion
mediante la ecuacion 6.43:

dn; = v;dé (6.45)



De manera que las variaciones infinitesimales en la composicion, afectan directamente la energia
libre de Gibbs, dG. Reemplazando la ecuacion 6.45 en la ecuacion 6.6:

dG (66) dT + (aG> AP+ i vide (6.46)
(& — V; .
oT Pngmngnc oP Tngngnc 1 Hiti

De otro modo, también se expresa la cuarta ecuacion de Gibbs con la sumatoria, a partir de la ecuacién
5.20:

dG = —SdT + VdP + Z u; vidE (6.47)
i

Recordemos que la mayoria de reacciones quimicas son a presion y temperatura constantes,
dP = 0y dT = 0. Por supuesto, las ecuaciones 6.46 y 6.47 se reducen a:

dG = Z 1 vidE (6.48)

Donde cabe recordar que y; es el potencial quimico, v; es el coeficiente estequiométrico y dé
es la variacion infinitesimal del grado de avance de reaccion. Si se reorganiza la ecuacion
6.48 se puede llegar a obtener otra derivada parcial en términos de avance de reaccion:

C:z_? _ (Z_?) _ Z i v; (6.49)

TP
A partir de esta ecuacion se da otra definicién de equilibrio quimico, pero en términos de avance de
reaccion. La ecuacion 6.23 definia que un sistema en equilibrio quimico cumple: AG,.,., = 0, a
temperatura y presion constantes. Relacionando esta afirmacion con la ecuacion 6.49:

(a—G) = AG,y = 23i 4i Vi = 0; En el equilibrio quimico. (6.50)
08/ rp

Entonces, para cierto grado de avance de reaccion , la energia libre total de un sistema alcanza un
valor minimo, que segun la derivada parcial de la ecuacion 6.50, ese minimo en la funcion G vs &, se
establece el equilibrio quimico. Ya que las derivadas parciales en sus puntos maximos y en sus puntos
minimos son igual a cero. La figura 6.1 muestra el punto minimo de la funcién, donde se define el
aG
a8
generalmente no nos topamos con valores maximos de este tipo de funciones.

equilibrio quimico, es decir donde la derivada parcial ( ) = 0. En andlisis termodindmicos
TP



G.S'istema (k])

§ (mol)

Figura 6.1. Durante el curso de una reaccién quimica y a través del avance de reaccion, la energia libre de Gibbs del
sistema alcanza un valor minimo, donde se encuentra en equilibrio quimico.

Con esta definicion de equilibrio quimico, entonces se puede hablar de la espontaneidad de las
reacciones quimicas en términos de derivadas parciales. De antemano ya se sabe que una reaccion
guimica es espontanea en la direccion como esté escrita la reaccion, si AG®,.,,, < 0. Dado simpleza de
esta definicion, es necesario concluir que:

. (06 . ) . -
o Si (a_z) < 0; La reaccién procede espontaneamente hacia la formacion de productos.
TP

. (G . . ) .
o Si (a_g) > 0; La reaccidon procede espontaneamente hacia la formacion de reactantes.
T,p

e Sj (3—?) = 0; El sistema esta en equilibrio y no hay direccién de cambio espontaneo.
TP

Expresion de la constante de equilibrio, Kp, en términos del grado de avance de reaccion en
equilibrio, &¢1.

La ecuacion 6.27 describe que la constante de equilibrio termodindmica, K p, se expresa en términos
de las presiones parciales en equilibrio en un sistema gaseoso. En esta seccion se describira como
expresar esta constante pero en términos del avance de reaccion en equilibrio &€9.

Un ejemplo sencillo es estudiar la disociacion de un enlace covalente, por ejemplo, la disociacion de
una mol hidrégeno molecular a dos moles de hidrégeno atémico:

H () S 2H(g)
Es indispensable saber hacer célculos en el equilibrio, tema visto en cursos de quimica basica.

Para este ejemplo vamos a disponer de n,, moles iniciales de hidrogeno molecular H, (4, y los
introducimos en un recipiente cerrado a una temperatura lo suficientemente alta para que ocurra la
disociacion del enlace covalente, y alcance el equilibrio quimico, punto en el cual A¢°,,,, = 0.

En este punto se puede deducir una ecuacion para este proceso de disociacion, tabulando los datos y
expresando todo en términos de presiones parciales. Construyamos una tabla, como cuando
estudiabamos equilibrio quimico en un curso de quimica béasica los primeros semestres de ingenieria:



Hygy S 2H(g)

Moles iniciales Mo 0

— feq eq
Moles en equilibrio mo—¢ 2¢
Fraccién molar en equilibrio, (o =9 2 §e1
x;=mol i/moles totales (no+&°9) (no+£°9)
Presion parcial en equilibrio (ng—&€9) 2 £eq
P=xip (no+$e1) (no+$e1)

Luego la constante termodinamica de equilibrio, Kp, para la disociacion del hidrégeno:

[7AY 28¢4 \ p 12
K :(’”) :[(no+feQ)ﬁ] _ 4¢e? P
T (P [no—_feq]ﬂ (no +§°0)(no — §°9) P°
(Po> n0+feq p°
e 2
k. 4¢eq p

(6.51)

La ecuacion relaciona la constante termodinamica de equilibrio, Kp, en términos de grado de avance
de reaccion en equilibrio, ¢4, moles iniciales del reactante, n, y la presion total del sistema, P.

EJEMPLO 6.9. Kp en términos §.

En un recipiente cerrado hay 2.00 moles de N, y 6.00 moles de H,, que alcanzan el equilibrio quimico
a 20.0 bar y 750 K, para la siguiente reaccidn en fase gaseosa, para la produccién industrial de

amoniaco a nivel industrial:

1 3
SN2 () T 5 H2(g) @ NHz g)

a. Calcule Kp a 750 K

b. Obtenga una expresion que relacione la constante termodindmica Kp, con el avance de

reaccion en el equilibrio &¢4

c. Calcule el namero de moles de cada especie presente en el equilibrio (use una solucion

numeérico o un solver en calculadora)

Solucion

a. Con laecuacion 6.42 se calcula la constate termodindmica a 750 K, y después se debe hacer
un célculo en el equilibrio quimica para expresar dicha constante en términos de avance de
reaccion, tal como se procesi6 para llegar a la ecuacion 6.51. Con el uso de las tablas primero

calculamos las variaciones de entalpia y energia libre Gibbs:



o j— o j— k]
AHC .y = ApH(NH3 () = —459

[o} [o} k]
AG®yyn =Drg (NH3(g)) =—165 —

_ AG®n AHorxn<1 1
InKp (T2) = = =g~~~ TZ_T°)
_ s ] s _J
K (750K) = (~165710° L) ) (85.9x10° —) ( 11 )
J J 750K 298.15 K
(8.3145 o K) (298.15 K) (8.3145 e K)

InKp (750K) = —4.4994

Kp(750K) = e=449%% = 1,11x1072

b. Para la deduccién de la constante termodindmica se debe hacer un calculo de equilibrio
quimico, con los datos iniciales:

1 3

SN2+ S e Ny
Moles iniciales 2.00 6.00 0

— geq — 3 &¢€q eq

Moles en equilibrio 2.00=¢ 6.00—3¢ 2
Fraccion molar en equilibrio, 2.00 — %4 6.00 —3¢%4 281
x;=mol i/moles totales 8.00 — 2¢¢4 8.00 — 2¢¢a 8.00 — 2£¢4
Presion parcial en equilibrio 2.00-£€4 6.00—3&¢4 2&¢€d
Pi=x;P 8.00—2¢¢4 8.00—2&¢4 8.00—2¢¢4

Luego la constante termodinamica de equilibrio, Kp, para la sintesis de amoniaco:

<P15133> ( 26¢4 1\ p
pP° 8 — Zfeq)ﬁ
KP = 3 = 1

1 3
PeNZ (P2 2.00 — 2&¢4\ P \2 (/8.00 — 2&¢dy P \2
(p°> <P°> (8—256‘1 )ﬁ (s—zgeq )ﬁ

c. Con un programa de ajuste o un solver se resuelve la ecuacion, si P = 20 bar.

()20

T 3 = 1.11x1072
(o ) (3"

Se despeja de esta relacion el avance de reaccion, £€9 = 0.241 mol, y los moles en equilibrio segun
el célculo son: 1.76 moles de N,, 5.28 moles de H, y 0.48 mol de NH3

d. KP =







