Química 2º Bachillerato

Equilibrio Químico

COCIENTE DE REACCIÓN

1 .- A alta temperatura, la Kc para la descomposición del fluoruro de hidrógeno:

2 HF (g)    (    H2 (g)  +  F2 (g)          Kc = 1,0·10-13
Al cabo de cierto tiempo se encuentran las siguientes concentraciones

[HF] = 0,5 M  ;  [H2] = 10-3 M  ;  [F2] = 4·10-3 M

Indica si el sistema se encuentra en equilibrio, en caso contrario, ¿qué debe ocurrir para que se alcance dicho equilibrio?

Solución
El cociente de reacción será
Q =
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este cociente es mucho mayor que la constante de equilibrio, en consecuencia el sistema no se encuentra en equilibrio.
Como Q > Kc, la reacción debe desplazarse hacia la izquierda, es decir, hacia la formación de HF hasta que Q alcance el valor de Kc.
CONSTANTE DE EQUILIBRIO Y RENDIMIENTO

1 .- En el proceso de formación del amoniaco realizado a 500 ºC en un recipiente de 10 L se ha encontrado en el equilibrio la presencia de 6 moles de N2, 4 moles de H2 y 1,12 moles de NH3. ¿Cómo será el rendimiento de esa reacción a 500 ºC?

Solución
N2  +  3 H2   (   2 NH3
Calculamos la constante de equilibrio, para lo cual las concentraciones en el equilibrio son:

[N2] =
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La constante será

Kc =
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El valor de la constante no es muy alto lo que implica que el rendimiento no es bueno.

2 LA(S-02).- La constante de equilibrio para la reacción:

H2 (g) + CO2 (g) ( H2O (g) + CO (g) es Kc = 1,6 a 986 ºC.

Un recipiente de un litro contiene inicialmente una mezcla de 0,2 moles de H2; 0,3 moles de CO2; 0,4 moles de agua y 0,4 moles de CO a 986 ºC.

a) Justificar por qué esta mezcla no está en equilibrio.

b) Si los gases reaccionan hasta alcanzar el estado de equilibrio a 986 ºC, calcular las concentraciones finales.

c) Calcular la presión inicial y la presión final de la mezcla gaseosa.

Dato: R = 0,082 atm · L· mol-1· K-1.
Sol.: b) [CO] = [H2O] = 0,36 M; [H2] = 0,24 M; [CO2] = 0,34 M; c) p = 134,2 atm en ambos casos

Solución:

a) Para determinar si la mezcla se encuentra en equilibrio, se calcula el valor del cociente de reacción (Q) para el experimento realizado, y se compara con la Kc teórica dada como dato. Como el volumen total es 1 litro, coinciden moles y concentraciones, pudiendo escribir:
Q =
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Q. > Kc teórica; luego la mezcla no está en equilibrio, y para alcanzarlo evolucionará hacia la izquierda.

b) El esquema de la evolución hasta el equilibrio es

	H2 (g)
	+
	CO2 (g)
	(
	H2O (g)
	+
	CO (g)

	0,2
	
	0,3
	
	0,4
	
	0,4
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La constante es

Kc = 1,6 =
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resolviendo la ecuación obtenemos el valor positivo x = 0,0394, por tanto
[CO] = [H2O] = 0,4 – 0,0394 = 0,36 M

[H2] = 0,2 + 0,0394 = 0,24 M

[CO2] = 0,3 + 0,0394 = 0,34 M

c) La presión en cualquiera de los casos será

nT = 0,2 + 0,3 + 0,4 + 0,4 = 0,24 + 0,34 + 0,36 + 0,36 = 1,3 mol

p = 
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3 L(J-09).- El pentacloruro de fósforo se descompone con la temperatura dando tricloruro de fósforo y cloro. Se introducen 20,85 g de pentacloruro de fósforo en un recipiente cerrado de 1 L y se calienta a 250 ºC hasta alcanzar el equilibrio. A esa temperatura están en estado gaseoso y la constante de equilibrio Kc vale 0,044.
a) Formule y ajuste la reacción química que tiene lugar.

b) Obtenga la concentración en mol·L(1 de cada una de las especies de la mezcla gaseosa a esa temperatura.

c) ¿Cuál será la presión en el interior del recipiente?

d) Obtenga la presión parcial del Cl2.

Datos: Masas atómicas: P = 31,0; Cl = 35,5; R = 0,082 atm·L·mol-1·K-1.
Sol.: b) [Cl2] = [PCl3] = 0,048 mol/L; [PCl5] = 0,052 mol/L.; c) p = 6,35 atm; d) p(Cl2) = 2,06 atm
Solución
a) La reacción ajustada es

PCl5   (   PCl3  +  Cl2
b) n(PCl5) = 
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Kc = 0,044 = 
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   (   x = 0,048
[Cl2] = [PCl3] = 0,048 mol/L; [PCl5] = 0,052 mol/L.
c) Los moles totales son
nT = 0,1 ( x + x + x = 0,1 + x = 0,148 mol

la presión es
p = 
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d) La presión parcial del Cl2 será:

p(Cl2) = X(Cl2)·p = 
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·6,35 = 2,06 atm

4 .- Una mezcla de 2 moles de N2 y 6 moles de H2 se calienta hasta 700 ºC en un reactor de 100 L, estableciéndose el equilibrio  N2(g)  +  3 H2(g)   (   2 NH3(g). En estas condiciones se forman 48,28 g de amoniaco en el reactor. Calcule:

a) La cantidad en gramos de N2 y de H2 en el equilibrio.

b) La constante de equilibrio Kc.

c) La presión total en el reactor cuando se ha alcanzado el equilibrio.

Datos: Masas atómicas: N = 14; H = 1; R = 0,082 atm·L·mol(1·K(1
Sol.: a) 16,24 g de N2; 3,48 g de H2; b) Kc = 6599; c) p = 4,12 atm
Solución

En el equilibrio:

	N2(g)
	+
	3 H2(g)
	(
	2 NH3(g)

	2
	
	6
	
	0

	2 ( x
	
	6 ( 3x
	
	2x


a) Los moles de amoniaco formados, 2x, son

n(NH3) = 
[image: image17.wmf]17
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= 2,84 = 2x   (   x = 1,42 mol

n(N2) = 2 ( 1,42 = 0,58 mol   (   m(N2) = 0,58·28 = 16,24 g de N2
n(H2) = 6 ( 3·1,42 = 1,74 mol   (   m(H2) = 1,74·2 = 3,48 g de H2
b) La constante de equilibrio se calcula directamente

Kc = 
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c) Los moles totales son

nT = (2 ( x) + (6 ( 3x) + 2x = 8 ( 2x = 5,16 mol
Por tanto
p = 
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5 .- A 532 K se introducen 0,1 moles de PCl5 en un recipiente X de 1,2 L y 0,1 moles en otro recipiente Y. Se establece el equilibrio PCl5 ( PCl3 + Cl2, y la cantidad de PCl5 se reduce un 50% en el recipiente X y un 90% en el recipiente Y. Todas las especies se encuentran en fase gaseosa. Calcule:

a) La presión en el equilibrio en el recipiente X.

b) La constante de equilibrio Kc.

c) El volumen del recipiente Y.

d) La presión en el equilibrio en el recipiente Y.

Datos. R = 0,082 atm·L·mol−1·K−1.

Sol.: a) pX = 5,45 atm; b) Kc = 0,042; c) V’ = 19,3 L; d) pY = 0,43 atm

Solución
El proceso en cualquiera de los dos recipientes sería

	PCl5
	(
	PCl3
	+
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	x


a) En el recipiente X la cantidad de PCl5 se reduce un 50 %, por tanto

0,1 ( x = 0,1·0,50 = 0,05   (   x = 0,05 mol
El número total de moles en el equilibrio es

nT = 0,1 ( x + x + x = 0,1 + x   (   nT = 0,1 + 0,05 = 0,15 mol

Por tanto la presión será

pX·V = n·R·T   (   pX =
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b) La constante en cualquiera de los recipientes
Kc =
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c) En el recipiente Y ocurre lo mismo

	PCl5
	(
	PCl3
	+
	Cl2

	0,1
	
	0
	
	0

	0,1 ( x’
	
	x’
	
	x’


ahora la cantidad de PCl5 se reduce un 90 %, por tanto, queda un 10 %

0,1 ( x’ = 0,1·0,1   (   x’ = 0,09 mol
La constante, que es la misma será

Kc =
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V’ = 
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 = 19,3 L para el recipiente Y

d) El número total de moles en el recipiente Y será

nT = 0,1 ( x’ + x’ + x’ = 0,1 + x’   (   nT = 0,19 mol
La presión es

pY·V’ = n·R·T   (   pY =
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6 LE(J-12).- Se introducen 0,5 moles de pentacloruro de antimonio en un recipiente de 2 litros. Se calienta a 200 ºC y una vez alcanzado el equilibrio, hay presentes 0,436 moles del compuesto. Todas las sustancias son gaseosas a esa temperatura.

a) Escriba la reacción de descomposición del pentacloruro de antimonio en cloro molecular y en tricloruro de antimonio.

b) Calcule Kc para la reacción anterior.

c) Calcule la presión total de la mezcla en el equilibrio.

Dato. R = 0,082 atm·L·K−1·mol−1.

Solución

a) La reacción ajustada de descomposición es

SbCl5(g)   (   SbCl3(g)  +  Cl2(g)

b) En el equilibrio

	SbCl5(g)
	(
	SbCl3(g)
	+
	Cl2(g)

	0,5
	
	0
	
	0

	0,5 ( x
	
	x
	
	x


Alcanzado el equilibrio quedan 0,436 mol de pentacloruro de antimonio, por tanto

0,5 ( x = 0,436     (     x = 0,064 mol

Las concentraciones en el equilibrio serán

[SbCl5] = 
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[SbCl3] = [Cl2] = 
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La constante de equilibrio para esa temperatura es

Kc = 
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c) Los moles totales en el equilibrio son

n = 0,436 + 2×0,064 = 0,564 mol

La presión que ejercen a T = 473 K es

p V = n R T     (     p = 
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7 LE(S-12).- Considere la reacción exotérmica A + B   (   C + D. Razone por qué las siguientes afirmaciones son falsas para este equilibrio:

a) Si la constante de equilibrio tiene un valor muy elevado es porque la reacción directa es muy rápida.

b) Si aumenta la temperatura, la constante cinética de la reacción directa disminuye.

c) El orden total de la reacción es igual a 3.

d) Si se añade un catalizador, la constante de equilibrio aumenta.

Solución
a) La constante de equilibrio solo depende de la temperatura, por tanto, no depende de la velocidad de la reacción.

b) La constante cinética siempre aumenta con la temperatura, según indica Arrhenius

k = A·
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c) Si la reacción es elemental el orden total sería, 2. Si no fuese elemental el orden no se puede deducir de la estequiometría.

d) Los catalizadores afectan a la velocidad de la reacción pero no a la constante de equilibrio.

8 LE(S-13).- Se introduce fosgeno (COCl2) en un recipiente vacío de 1 L a una presión de 0,92 atm y temperatura de 500 K, produciéndose su descomposición según la ecuación:

COCl2 (g)   (   CO (g)  +  Cl2 (g)

Sabiendo que en estas condiciones el valor de Kc es 4,63×10(3; calcule:

a) La concentración inicial de fosgeno.

b) Las concentraciones de todas las especies en el equilibrio.

c) La presión parcial de cada uno de los componentes en el equilibrio.

Dato. R = 0,082 atm·L·K−1·mol−1.

Solución

a) Inicialmente tenemos 1 L de fosgeno a 500 K y con una presión de 0,92 atm, por tanto

p V = n R T     (     
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b) En el equilibrio

	COCl2(g)
	(
	CO(g)
	+
	Cl2(g)
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La constante es

Kc = 
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Ecuación de segundo grado cuya solución positiva es

x = 8×10(3 mol/L
Las concentraciones en el equilibrio de cada una de las especies son

[COCl2] = 0,022 ( 8×10(3 = 0,014 mol/L
[CO] = [Cl2] = 8×10(3 mol/l

c) Para calcular las presiones parciales
p(COCl2) = [COCl2] R T = 0,014×0,082×500 = 0,574 atm
p(CO) = p(Cl2) = [CO] R T = 8×10(3×0,082×500 = 0,328 atm
OTRAS FORMAS DE EXPRESAR LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO

1 .- Determina la Kp para el equilibrio siguiente:

2 SO2 (g)  +  O2 (g)    (    2 SO3 (g)

Solución
Kp =
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2 .- Escribe la Kp para el equilibrio siguiente: C(s)  +  O2(g)  (  CO2(g)

Solución
El carbono, en estado sólido, no entra en la constante de equilibrio Kp
Kp =
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3 L(J-98).- Una mezcla gaseosa constituida inicialmente por 3,5 moles de hidrógeno y 2,5 moles de yodo, se calienta a 400 ºC con lo que al alcanzar el equilibrio se obtienen 4,5 moles de HI, siendo el volumen del recipiente de reacción de 10 litros. Calcule:

a) El valor de las constantes de equilibrio Kc y Kp.

b) La concentración de los compuestos si el volumen se reduce a la mitad manteniendo constante la temperatura de 400 ºC.

Sol.: (a) Kc = 64,8 = Kp; (b) [H2] = 0,25; [I2] = 0,05; [HI] = 0,9

Solución:

a) Las concentraciones iniciales de yodo e hidrógeno son:

[H2]0 =
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El equilibrio de formación del yoduro de hidrógeno es: H2  +  I2   (   2 HI
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como [HI]eq =
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Kc = 
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Kp = Kc·(R·T)(n = Kc·(R·T)0 = Kc = 64,8

b) Si la temperatura permanece constante, el valor de las constantes de equilibrio no varía. Al reducirse el volumen a la mitad, las concentraciones iniciales son:
[H2] =
[image: image54.wmf]5
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el equilibrio se estudia de manera análoga al apartado anterior:
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	2 HI

	0,7
	
	0,5
	
	0

	0,7 ( x’
	
	0,5 ( x’
	
	2x’


64,8 = 
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Las concentraciones en el equilibrio son:

[H2] = 0,7 – 0,45 = 0,25 M
[I2] = 0,5 – 0,45 = 0,05 M
[HI] = 0,9 M

4 LA(J-02).- En un matraz vacío se introducen igual número de moles de H2 y N2 que reaccionan según la ecuación:

N2 (g) + 3 H2 (g) ( 2 NH3 (g)

Justifique si, una vez alcanzado el equilibrio, las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Hay doble número de moles de amoniaco de los que había inicialmente de N2.

b) La presión parcial de nitrógeno será mayor que la presión parcial de hidrógeno.

c) La presión total será igual a la presión de amoniaco elevado al cuadrado.

Sol.: a) F; b) V; c) F.
Solución:

a) Se denomina "n" a los moles iniciales de reactivos, y "x" a los moles que reaccionan. Por la estequiometría de la reacción:

N2 (g) + 3 H2 (g) (  2 NH3 (g)

	n
	n
	0

	n - x
	n -3x
	2x


Luego es una afirmación falsa. Hay doble número de moles de amoniaco de los que reaccionan de nitrógeno.
b) Se define: p parcial de un gas como: p = X·pT. Siendo X la fracción molar del componente, es decir, sus moles entre los moles totales, que en este caso son:

nT = n ( x + n ( 3x + 2x = 2n ( 2x = 2·(n ( x)
X(N2) = 
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Como los moles de H2 son menos que los de N2, la fracción molar del primero será menor que la del segundo, y también lo será su presión parcial. Es verdadero.

c) Falso, la presión total del sistema es la suma de las presiones parciales de todos los componentes gaseosos de la mezcla.

5 LA(S-02).- A la temperatura de 993 K y para el equilibrio siguiente, Kp vale 0,29 atm.

2 SO3 (g) ( 2 SO2 (g) + O2 (g)

En un recipiente de 5 L. se introduce una masa de trióxido de azufre (SO3) y se calienta hasta esa temperatura (993 K). Si la razón entre el número de moles de SO3 y de O2 es 0,90, calcule la presión total y Kc.

Dato: R = 0,082 atm · L / (mol · K)

Sol.: Kc = 3,56·10-3; pT = 0,23 atm

Solución: 
Se halla la Kc del equilibrio gracias al valor conocido de Kp, según la expresión:
Kc = Kp(R·T)-(n
Donde (n = moles de productos gaseosos - moles de reactivos gaseosos = 3 ( 2 = 1
De modo que se tiene:

Kc = 0,29·(0,082·993)(1   (   Kc = 3,56·10-3
Para el equilibrio dado, la expresión de Kc será:
Kc =
[image: image60.wmf][
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Cada una de las concentraciones, es el cociente entre los moles de esa especie, y el volumen total del recipiente: Además se sabe, que en el momento del equilibrio, los moles totales serán:
Moles totales = n(SO2) + n(O2) + n(SO3)
Un dato del enunciado es: 
[image: image61.wmf])
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De la estequiometría de la reacción, se deduce que en el equilibrio: n(SO2) = 2·n(O2)
Luego, se pueden expresar todos los moles en función de los de O2, y sustituir en la Kc, de valor ya conocido.
3,56·10(3 =
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n(O2) = 3,60·10(3 mol
n(SO2) = 2·3,60·10(3 = 7,2·10(3 mol

n(SO3) = 0,9·3,60·10(3 = 3,24·10(3 mol
Luego los moles totales en la mezcla serán:
Moles totales = 7,2·10(3 + 3,60·10(3 + 3,24·10(3 = 0,014 mol
La presión total que ejerce:

pT =
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6 LA(S-02).- Sea el equilibrio CO + 3 H2 ( CH4 + H2O (Todos los componentes gaseosos)

Cuando se mezclan un mol de monóxido de carbono y tres moles de hidrógeno en un recipiente de 10 L a 927 ºC, se forman en el equilibrio 0,397 moles de agua. Calcule:

a) La fracción molar de cada especie en el equilibrio.

b) El valor de la constante Kp a 927 ºC.

Sol.: a) X CO = 0,188; X H2 = 0,564; X CH4 = X H2O = 0,124; b) Kp = 4,57·10(4
Solución: 
a) En el equilibrio

	CO
	+
	3 H2
	(
	CH4
	+
	H2O

	1
	
	3
	
	0
	
	0

	1 ( x
	
	3 ( 3x
	
	x
	
	x = 0,397


Los moles en el equilibrio de cada sustancia es:

n(CO) = 1 ( 0,397 = 0,603 mol

n(H2) = 3 ( 3·0,397 = 1,809 mol

n(CH4) = 0,397 mol

n(H2O) = 0,397 mol

Los moles totales son

nT = 0,603 + 1,809 + 0,397 + 0,397 = 3,206 mol
Las fracciones molares serán;

X(CO) = 
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X(CH4) =
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b) Conocidas las fracciones molares en el equilibrio se pueden hallar las presiones parciales

La presión total que ejerce:

pT =
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p(CO) = X(CO)·pT = 0,188·31,55 = 5,93 atm

p(H2) = X(H2)·pT = 0,564·31,55 = 17,80 atm
p(CH4) = X(CH4)·pT = 0,124·31,55 = 3,91 atm

p(H2O) = X(H2O)·pT = 0,124·31,55 = 3,91 atm
La constante será

Kp = 
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7 LA(S-02).- El dióxido de azufre se mezcla con el oxígeno en una proporción 2:1, alcanzándose en presencia de un catalizador el equilibrio:

2 SO2 (g) + O2 (g) ( 2 SO3 (g) Calcule:

a) El valor de la constante de equilibrio Kp si en el mismo ha reaccionado el 40 % de SO2 a la presión de 5 atm.

b) Si la temperatura se mantiene constante, indique a qué presión el porcentaje de SO2 que ha reaccionado es el 50%.

Sol.: a) Kp = 0,39; b) p total = 12,82 atm

Solución:

a) Se escribe el equilibrio, señalando los moles iniciales como ”n”, y en el equilibrio, refiriéndose al tanto por uno de disociación dado, ( = 0,4.

	2 SO2
	+
	O2
	(
	2SO3

	2
	
	1
	
	0

	2 ( 2(
	
	1 ( (
	
	2(

	2n(1(()
	
	n(1(()
	
	2n(


Los moles totales de las tres especies en el equilibrio serán:
nT = 2n(1 – 0,4) + n(1 – 0,4) + 2n·0,4 = 2,6·n

Las expresiones de presiones parciales son:
p(SO2) = 
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La expresión de la Kp para el equilibrio dado es:
Kp =
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b) Se escribe el mismo equilibrio, variando solamente los moles en el momento de alcanzarse éste, pues ahora el grado de disociación es 0,5.
nT = 2n(1 – 0,5) + n(1 – 0,5) + 2n·0,5 = 2,5·n

Las expresiones de presiones parciales son:
p(SO2) = 
[image: image82.wmf]T
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La expresión de la Kp para el equilibrio dado es:
0,39 =
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8 LA(S-03).- El gas NOBr se descompone según:

NOBr (g)   (   NO (g) + 1/2 Br2 (g)

a) A 350 K, la constante de equilibrio, Kp, es 0,15 (presiones en atmósferas). Se colocan en un recipiente cantidades tales de los gases anteriores NOBr, NO, y Br2, que sus presiones parciales son, respectivamente, 0,5; 0,4 y 0,2 atm. ¿Habrá transformación química? En caso afirmativo, ¿se formará o se consumirá bromo?

b) Calcula Kc a esa temperatura. ¿En qué unidades se mide?

Sol.: b) Kc = 0,028 (mol/L)1/2.

Solución: 
a) Calculamos el cociente de reacción

Q =
[image: image89.wmf]5

,

0

4

,

0

2

,

0

2

1

×

= 0,36

Como: Q > Kp se concluye que para alcanzar el equilibrio, la reacción debe desplazarse hacia la izquierda, con el consecuente consumo de bromo.
b) Las constantes de equilibrio para concentraciones y para presiones están relacionadas

Kc = Kp·(R·T)((n   (   Kc = 0,15·(0,082·350)(1/2 = 0,028

Kc es la constante de equilibrio en función de las concentraciones, luego se expresará en (mol/L)1/2.

9 L(J-04).- El yoduro de hidrógeno se descompone a 400 ºC de acuerdo con la ecuación

2 HI (g)   (   H2(g)  +  I2(g)          Kc = 0,0156

Una muestra de 0,6 moles de HI se introduce en un matraz de 1 L y parte del HI se descompone hasta que el sistema alcanza el equilibrio.

a) ¿Cuál es la concentración de cada especie en el equilibrio?

b) Calcule Kp.

c) Calcule la presión total en el equilibrio.

Datos: R = 0,082 atm·L·mol-1·K-1.
Sol.: [HI] = 0,48; [H2] = [I2] = 0,06; (b) Kp = 0,0156; (c) p = 33,11 atm

Solución
a) Cuando se introducen 0,6 moles de IH (g) en un recipiente de 1 litro a la temperatura de 400 ºC empieza a disociarse en H2 (g) y I2 (g), hasta que se establece el equilibrio a esa temperatura: 

	2 HI
	(
	H2
	+
	I2

	0,6
	
	0
	
	0

	0,6 ( x
	
	x/2
	
	x/2


Para calcular x utilizamos la expresión de Kc.
Kc = 0,0156 = 
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Resolviendo nos queda una ecuación de segundo grado en x, cuya solución es x = 0,12 moles.
Por tanto las concentraciones de las especies en el equilibrio son:
[HI] = 0,48 mol/L
[H2] = [I2] = 0,06 mol/L
b)Se trata de un equilibrio químico homogéneo en fase gaseosa en el que no hay variación en el número de moles ∆n = 0. Como
Kp = Kc(RT)(n    (    Kp = Kc = 0,0156
c) Para calcular la presión total en el equilibrio, utilizaremos la ecuación de los gases perfectos y el número de moles de todas las sustancias en el equilibrio
nT = 0,48 + 0,06 + 0,06 = 0,6 mol
pT =
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10 LE(J-10).- En un reactor se introducen 5 moles de tetraóxido de dinitrógeno gaseoso, que tiene en el recipiente una densidad de 2,3 g·L(1. Este compuesto se descompone según la reacción N2O4 (g)   (   2 NO2 (g), y en el equilibrio a 325 K la presión es 1 atm. Determine en estas condiciones:

a) El volumen del reactor.

b) El número de moles de cada componente en el equilibrio.

c) El valor de la constante de equilibrio Kp
d) El valor de la constante de equilibrio Kc
Datos. R = 0,082 atm·L·mol(1·K(1; masas atómicas: N = 14; O = 16

Sol.: a) V = 200 L; b) n(N2O4) = 2,5 mol; n(NO2) = 5 mol; c) Kp = 1,36; d) Kc = 0,05
Solución
a) El volumen lo podemos conocer a partir del valor de la densidad del N2O4.

La masa molar del N2O4 es M(N2O4) = 92 g/mol. Por tanto los 5 moles de N2O4 expresados en gramos son:

m(g) = n·M(N2O4) = 5·92 = 460 g
En consecuencia, el volumen del reactor será
d = 
[image: image93.wmf]V
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b) El equilibrio planteado es

	N2O4 (g)
	(
	2 NO2 (g)

	5
	
	0

	5 (x
	
	2x


El número total de moles en el equilibrio será: nT = 5 ( x + 2x = 5 + x
en las condiciones indicadas

p·V = nT·R·T   (   1·200 = (5 + x)·0,082·325   (   5 + x = 7,5   (   x = 2,5 mol

n(N2O4) = 5 ( x = 2,5 mol          ;          n(NO2) = 2x = 5 mol

c) El valor de la constante Kp es

Kp = 
[image: image96.wmf]4
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Las presiones parciales de ambos gases se calculan directamente con la ecuación de los gases ideales

p(NO2)·V = n(NO2)·R·T   (   p(NO2) =
[image: image97.wmf](
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p(N2O4)·V = n(N2O4)·R·T   (   p(N2O4) =
[image: image99.wmf](
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sustituyendo en la ecuación de la Kp se obtiene

Kp = 
[image: image101.wmf]33
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d) El valor de la constante Kc se puede calcular directamente como

Kc =
[image: image102.wmf][
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También se podría calcular, conocida la Kp, utilizar la relación entre estas dos constantes en esta reacción donde (n = (1
Kc = Kp·(R·T)((n   (   Kc = 1,36·(0,082·325)(1
Kc = 0,05

11 LE(S-10).- A 330 K y 1 atm, 368 g de una mezcla al 50% en masa de NO2 y N2O4 se encuentran en equilibrio. Calcule:

a) La fracción molar de cada componente en dicha mezcla.

b) La constante de equilibrio Kp para la reacción   2 NO2   (   N2O4
c) La presión necesaria para que la cantidad de NO2 en el equilibrio se reduzca a la mitad.

d) El volumen que ocupa la mezcla del apartado c) en el equilibrio.

Datos. R = 0,082 atm·L·mol(1·K(1; masas atómicas: N = 14; O = 16

Sol.: a) X(NO2) = 0,67; X(N2O4) = 0,33; b) Kp = 0,735; c) pT = 5,1 atm; d) V = 26,5 L

Solución
La mezcla de 368 g al 50 % en masa indica que existen 184 g de NO2 y otros 184 g de N2O4, por tanto los moles de cada una serán:

n(NO2) =
[image: image104.wmf])
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a) El número total de moles de la mezcla es, nT = n(NO2) + n(N2O4) = 4 + 2 = 6 mol. Por tanto las fracciones molares serán:

X(NO2) =
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b) La Kp de la reacción, en función de las presiones parciales, es

Kp =
[image: image110.wmf])
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Las presiones parciales serán:

p(NO2) = X(NO2)·pT   (   p(NO2) = 0,67·1 = 0,67 atm

p(N2O4) = X(N2O4)·pT   (   p(N2O4) = 0,33·1 = 0,33 atm

sustituyendo en la constante obtenemos

Kp =
[image: image111.wmf]2
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c) Si en la mezcla solo hay la mitad de NO2, 92 g, de N2O4 habrá 184 + 92 = 276 g. Por tanto los moles de cada uno serán:

n(NO2) =
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El número total de moles de la mezcla es, nT = n(NO2) + n(N2O4) = 2 + 3 = 5 mol. Por tanto las fracciones molares serán ahora:

X(NO2) =
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La Kp de la reacción, en función de las presiones parciales, es

Kp =
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por tanto

0,735 =
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d) El volumen lo obtenemos de la ecuación de los gases ideales

pT·V = nT·R·T   (   V =
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12 LE(S-10).- En un recipiente de 14 L de volumen se introducen 3,2 moles de nitrógeno y 3 moles de hidrógeno. Cuando se alcanza el equilibrio a 200 ºC se obtienen 1,6 moles de amoniaco.

a) Formule y ajuste la reacción.

b) Calcule el número de moles de H2 y de N2 en el equilibrio.

c) Calcule los valores de las presiones parciales en el equilibrio de H2, N2 y NH3.

d) Calcule Kc y Kp a 200 ºC.

Dato. R = 0,082 atm·L·mol(1·K(1
Sol.: b) n(H2) = 0,6 mol; n(N2) = 2,4 mol; c) p(N2) = 6,65 atm; p(H2) = 1,66 atm; p(NH3) = 4,43 atm; d) Kc = 967,9; Kp = 0,64.

Solución
a) La ecuación ajustada para la obtención del amoniaco es

N2  +  3 H2   (   2 NH3
b) El proceso de equilibrio sería

	
	N2
	+
	3 H2
	(
	2 NH3

	Inicial
	3,2
	
	3
	
	0

	Equilibrio
	3,2 ( x
	
	3 ( 3x
	
	2x


En el equilibrio sabemos que los moles formados de amoniaco son 1,6 mol, por tanto

2x = 1,6   (   x = 0,8 mol

Por tanto

n(H2) = 3 ( 3x = 3 ( 3·0,8   (   n(H2) = 0,6 mol

n(N2) = 3,2 ( x = 3,2 ( 0,8   (   n(N2) = 2,4 mol

c) Las presiones parciales son:

p(N2)·V = n(N2)·R·T   (   p(N2) =
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p(H2) =
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p(NH3) =
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d) La constante de equilibrio Kc será

Kc =
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Kc = 967,9
La constante Kp se puede calcular a partir de la Kc como: Kp = Kc (R·T)(n, donde (n es la variación del número de moles gaseosos, en este caso (n = 2 ( (1 + 3) = (2

Kp = 967,9 (0,082·473)(2   (   Kp = 0,64
Como se conocen las presiones parciales también se podría calcular directamente

Kp =
[image: image134.wmf])
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13 LE(J-11).- En un recipiente de 5 L se introducen 3,2 g de COCl2 a 300 K. Cuando se alcanza el equilibrio COCl2   (   CO  +  Cl2, la presión final es de 180 mmHg. Calcule:

a) Las presiones parciales de COCl2, CO y Cl2 en el equilibrio.

b) Las constantes de equilibrio Kp y Kc.

Datos: R = 0,082 atm L mol(1 K(1; Masas atómicas: C = 12; O = 16; Cl = 35,5.
Sol.: a) p(COCl2) = p(CO) = p(Cl2) = 0,079 atm; b) Kp = 0,079; Kc = 3,2·10(3
Solución
Los moles de COCl2 que hay en 3,2 g de este compuesto son

n = 
[image: image136.wmf])
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El proceso en el que se alcanza el equilibrio se puede sintetizar de la siguiente forma

	COCl2
	(
	CO
	+
	Cl2

	0,032
	
	0
	
	0

	0,032 ( x
	
	x
	
	x


a) Los moles totales en el equilibrio son

nT = 0,032 ( x + x + x = 0,032 + x
Por otro lado, podemos saber el número de moles totales de la mezcla conocida la presión final en el equilibrio: pT = 180 mmHg = 
[image: image138.wmf]760
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pT·V = nT·R·T   (   nT =
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En consecuencia

0,048 = 0,032 + x   (   x = 0,016 mol
Por tanto, en el equilibrio

n(CO) = n(Cl2) = 0,016 mol     ;     n(COCl2) = 0,032 ( 0,016 = 0,016 mol
Las presiones parciales serán

p(COCl2) =
[image: image141.wmf]T
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p(CO) = p(Cl2) =
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b) La constante Kp se calcula directamente a partir de las presiones parciales

Kp =
[image: image145.wmf])
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La constante Kc, también se puede calcular directamente a partir de las concentraciones

Kc =
[image: image147.wmf][
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También se puede calcular utilizando la relación entre ambas constantes

Kc = Kp (RT)(1   (   Kc = 0,079 (0,082·300)(1 = 3,2·10(3
14 LE(S-12).- En un recipiente cerrado de 1 L de capacidad se introducen 73,6 gramos de tetraóxido de dinitrógeno. Se mantienen a 22 ºC hasta alcanzar el equilibrio N2O4(g)   (   2 NO2(g), siendo Kc = 4,66×10(3.

a) Calcule las concentraciones de ambos gases en el equilibrio.

b) Calcule el valor de Kp.
c) Cuando la temperatura aumenta al doble, aumenta Kc. Justifique el signo de (H para esta reacción.
Datos. R = 0,082 atm L mol(1 K(1. Masas atómicas: N = 14; O = 16.
Solución
Los moles que se introducen de tetraóxido son

n0 = 
[image: image151.wmf])
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En este caso como el volumen es de 1 L las concentraciones y los moles coinciden

El equilibrio planteado es
	N2O4 (g)
	(
	2 NO2 (g)

	0,8
	
	0

	0,8 (x
	
	2x


a) La constante de equilibrio es

Kc =
[image: image153.wmf][
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= 4,66×10−3     (     x = 0,03 mol/L
[NO2] = 0,06 M     ;     [N2O4] = 0,77 M

b) La relación entre las constantes de equilibrio Kc y Kp es

Kp = Kc (R T)(n
Por tanto

Kp = 4,66×10−3 (0,082×295)1 = 0,11

c) Al aumentar la temperatura el equilibrio se desplaza hacia la derecha (aumenta la constante) por tanto la reacción debe ser endotérmica, (H > 0.
15 .- En un recipiente de 15 litros se introducen 3 mol de compuesto A y 2 mol del compuesto B. Cuando se calienta el recipiente a 400 K se establece el siguiente equilibrio: 2 A (g) + B (g) ( 3 C (g).

Sabiendo que cuando se alcanza el equilibrio las presiones parciales de B y C son iguales, calcule:

a) Las concentraciones de A, B y C en el equilibrio.

b) La presión total en el equilibrio.

c) El valor de las constantes de equilibrio Kc y Kp a 400 K.

Datos. R = 0,082 atm L mol(1 K(1.

Solución
a) El proceso es el siguiente

	
	2 A
	+
	B
	(
	3 C

	Inicial
	3
	
	2
	
	0

	Equilibrio
	3 ( 2 x
	
	2 ( x
	
	3 x


En el equilibrio
pB = pC     (     nB = nC     (     2 ( x = 3 x     (     x = 0,5 mol
[A] = 
[image: image155.wmf]15
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b) El número total de moles en el equilibrio es
nT = 2 + (1,5×2) = 5 mol     (     pT = 
[image: image158.wmf]V
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c) La constante en función de las concentraciones es
Kc = 
[image: image160.wmf][
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En función de las presiones parciales, teniendo en cuenta que (n = 0

Kp = Kc (RT)(n     (     Kp = Kc = 0,57
16 LE(J-13).- El valor de la constante de equilibrio Kc para la reacción H2(g)  +  F2(g)   (   2 HF(g), es 6,6×10–4 a 25 ºC. Si en un recipiente de 10 L se introduce 1 mol de H2 y 1 mol de F2, y se mantiene a 25 ºC hasta alcanzar el equilibrio, calcule:

a) Los moles de H2 que quedan sin reaccionar una vez que se ha alcanzado el equilibrio.

b) La presión parcial de cada uno de los compuestos en el equilibrio.

c) El valor de Kp a 25 ºC.

Dato. R = 0,082 atm·L·mol−1·K−1.

Solución
a) En el equilibrio

	
	H2(g)
	+
	F2(g)
	(
	2 HF(g)

	Inicial
	1
	
	1
	
	0

	Equilibrio
	1 ( x
	
	1 ( x
	
	2x


La constante será:
Kc = 
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De aquí obtenemos el valor de x, resolviendo la ecuación de segundo grado planteada
x = 0,013 mol
Por tanto en el equilibrio quedan 1 ( x = 0,987 mol de H2
b) Las presiones parciales de los gases son:
p(H2) = p(F2) = 
[image: image164.wmf]V
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c) El valor de Kp es

Kp = 
[image: image168.wmf]2
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17 .- Considere la reacción en equilibrio A (g) + 3B (g) ( 2C (g). Cuando se introduce 1 mol de A y 3 mol de B en un recipiente de 5 L y se alcanza el equilibrio a 350 K, se observa que se han formado 1,6 mol de C. 

a) Calcule la constante de equilibro Kp de la reacción a 350 K.

b) Sabiendo que a 200 K la constante de equilibrio tiene un valor Kp = 17, determine el signo de la variación de entalpía de la reacción.

c) Deduzca qué signo tendrá (S para esta reacción.

d) Explique si la reacción será o no espontánea a cualquier temperatura.

Dato. R = 0,082 atm·L·mol−1·K−1.

Solución
a) La expresión de la constante es

Kp = 
[image: image169.wmf]3
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Para calcular la constante hay que calcular previamente las presiones parciales. Por tanto, en primer lugar calculamos los moles en el equilibrio.

En el equilibrio

	
	A(g)
	+
	3 B(g)
	(
	2 C(g)

	Inicial
	1
	
	3
	
	0

	Equilibrio
	1 ( x
	
	3 ( 3x
	
	2x


Como ce C se obtienen 1,6 mol

2x = 1,6     (     x = 0,8 mol
Por tanto:

nA = 1 ( 0,8 = 0,2 mol
nB = 3 ( 3×0,8 = 0,6 mol

nC = 1,6 mol

Las presiones parciales serán
pA = 
[image: image170.wmf]V

T

R

n

A

 = 
[image: image171.wmf]5

350

082

,

0

2

,

0

´

´

 = 1,15 atm
pB = 
[image: image172.wmf]V

T

R

n

B

 = 
[image: image173.wmf]5

350

082

,

0

6

,

0

´

´

 = 3,44 atm

pC = 
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Por tanto el valor de la constante es

Kp = 
[image: image176.wmf]3
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b) A 200 K, Kp = 17, por tanto, disminuye al aumentar la temperatura a 350 K. En consecuencia la cantidad de producto disminuye al aumentar la temperatura, es decir el equilibrio se desplaza hacia la izquierda al aumentar la temperatura, lo que corresponde a una reacción exotérmica, (H < 0.
c) El la reacción aumenta el orden, hay menos moles de gases en los productos que entre los reactivos, por tanto la entropía disminuye, (S < 0.

d) El proceso no es espontáneo a cualquier temperatura. Como (G = (H ( T (S, y en este caso (H < 0 y (S < 0, la energía libre será negativa y el proceso espontáneo solo a temperaturas bajas, para las cuales el producto, T (S salga menor en valor absoluto que el valor absoluto de (H.
18 LE(J-15).- En un recipiente cerrado de 10 L, que se encuentra a 305 K, se introducen 0,5 mol de N2O4 (g). Este gas se descompone parcialmente según la reacción N2O4 (g)   (   2 NO2 (g), cuya constante de equilibrio Kp es 0,25 a dicha temperatura.

a) Calcule el valor de la constante de equilibrio Kc.

b) Determine las fracciones molares de los componentes de la mezcla en el equilibrio.

c) Calcule la presión total en el recipiente cuando se ha alcanzado el equilibrio.

Dato. R = 0,082 atm·L·K−1·mol−1.

Solución
a) Las constantes de equilibrio están relacionadas en la forma:

Kc = Kp (RT)−(n     (     Kc = Kp (RT)−1 = 0,25 (0,082×305)−1 = 0,01
b) El equilibrio planteado es
	N2O4 (g)
	(
	2 NO2 (g)

	0,5
	
	0

	0,5 (x
	
	2x


La constante de equilibrio es

Kc =
[image: image177.wmf][
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n(NO2) = 0,2 mol     ;     n(N2O4) = 0,4 mol
Los moles totales en el equilibrio serán nT = 0,2 + 0,4 = 0,6 mol
Las fracciones molares serán:
X(NO2) = 
[image: image180.wmf]T
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c) La presión total será:

p = 
[image: image184.wmf]V
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19 LE(S-16).- El yoduro de hidrógeno se descompone de acuerdo con la ecuación: 2 HI(g) ( H2(g) + I2(g), siendo Kc = 0,0156 a 400 ºC. Se introducen 0,6 mol de HI en un matraz de 1 L de volumen y se calientan hasta 400 ºC, dejando que el sistema alcance el equilibrio. Calcule:

a) La concentración de cada especie en el equilibrio.

b) El valor de Kp.

c) La presión total en el equilibrio.

Dato. R = 0,082 atm·L·mol−1·K−1.

Solución
Solución
a) Cuando se introducen 0,6 moles de IH (g) en un recipiente de 1 litro a la temperatura de 400 ºC empieza a disociarse en H2 (g) y I2 (g), hasta que se establece el equilibrio a esa temperatura: 

	2 HI
	(
	H2
	+
	I2

	0,6
	
	0
	
	0

	0,6 ( x
	
	x/2
	
	x/2


Para calcular x utilizamos la expresión de Kc.

Kc = 0,0156 = 
[image: image186.wmf](
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Resolviendo nos queda una ecuación de segundo grado en x, cuya solución es x = 0,12 moles.
Por tanto las concentraciones de las especies en el equilibrio son:

[HI] = 0,48 mol/L
[H2] = [I2] = 0,06 mol/L
b)Se trata de un equilibrio químico homogéneo en fase gaseosa en el que no hay variación en el número de moles ∆n = 0. Como
Kp = Kc(RT)(n    (    Kp = Kc = 0,0156
c) Para calcular la presión total en el equilibrio, utilizaremos la ecuación de los gases perfectos y el número de moles de todas las sustancias en el equilibrio
nT = 0,48 + 0,06 + 0,06 = 0,6 mol

pT =
[image: image187.wmf]V

T

R

n

T

×

×

   (   pT =
[image: image188.wmf]1

)

273

400

(

082

,

0

6

,

0

+

×

×

= 33,11 atm

GRADO DE DISOCIACIÓN

1 .- Escribir las constante Kc, Kp y las presiones parciales, en función del grado de disociación (, de la reacción

N2O4 (g)   (   2 NO2 (g)

Solución
El esquema del equilibrio con la participación del grado de disociación se realiza partiendo de la unidad y al final se multiplica por la concentración

	N2O4 (g)
	(
	2 NO2 (g)

	1
	
	0

	1 ( (
	
	2·(

	c(1 ( ()
	
	2·c·(


Kc =
[image: image189.wmf][
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La Kp, como la variación del número de moles es (n = 1, será
Kp = Kc·(RT)(n =
[image: image192.wmf]a
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2 L(J-00).- El N2O4 gas se descompone parcialmente a 45 ºC para dar NO2 gas. En un recipiente vacío, de un litro de capacidad, a 45 ºC se introducen 0,1 moles de N2O4 alcanzándose en el equilibrio una presión de 3,18 atm. Calcule: (a) Las constantes de equilibrio en función de las presiones y de las concentraciones. (b) El grado de disociación del N2O4.

Datos: R = 0,082 (atm·L)/(mol·K)

Sol.: (a) Kc = 0,02; Kp = 0,52; (b) ( = 0,2

Solución:
b) En el equilibrio

	N2O4
	(
	2 NO2

	1
	
	0

	1 ( (
	
	2(

	0,1(1 ( ()
	
	0,2(


Podemos conocer el número total de moles en el equilibrio a partir de la presión total:

p·V = n·R·T   (   nT = 
[image: image193.wmf]T
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En el equilibrio hemos visto, ya que el volumen es 1 L, que:
nT = 0,12 = 0,1·(1(() + 0,2( = 0,1 + 0,1(   (   ( = 0,2
a) Una vez conocido el grado de disociación podemos conocer las concentraciones de cada especie en el equilibrio, y con ellas la constante de equilibrio en función de las concentraciones

Kc = 
[image: image195.wmf][
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El cálculo de Kp lo hacemos a partir de la expresión que relaciona ésta con Kc:
Kp = Kc·(RT)(n = 2·10(2·(0,082·318)1 = 0,52 atm

3 LA(J-02).- En un recipiente cerrado de 0,5 litros, en el que se ha hecho el vacío, se introducen 2,3 gramos de tetraóxido de dinitrógeno, y a la temperatura de 35 ºC se alcanza el equilibrio:

N2O4 (g) ( 2 NO2 (g)

El valor de Kc para este equilibrio a 35 ºC es 0,01. Calcular:

a) El valor de Kp para este equilibrio a 35 ºC.

b) El grado de disociación del tetraóxido de dinitrógeno.

c) La presión total en el equilibrio.

Datos: Masas atómicas: N = 14; O =16. R= 0,082 atm · L/ mol · K.

Sol.: a) Kp = 0,252 ; b) ( = 0,2; c) pt = 1,52 atm

Solución:
a) El cálculo de Kp lo hacemos a partir de la expresión que relaciona ésta con Kc:
Kp = Kc·(RT)(n = 0,01·(0,082·308)1 = 0,252 atm

b) Los moles introducidos de tetraóxido son

n = 
[image: image197.wmf])
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En el equilibrio

	N2O4
	(
	2 NO2

	1
	
	0

	1 ( (
	
	2(

	0,025(1 ( ()
	
	0,05(


Kc = 0,01 = 
[image: image198.wmf][
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resolviendo la ecuación obtenemos: ( = 0,2

c) Los moles totales en el equilibrio son:

nT = 0,025(1 ( 0,2) + 0,05·0,2 = 0,03

pT =
[image: image201.wmf]V
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4 LA(S-02).- En un recipiente cerrado de 0,2 litros, en el que se ha hecho el vacío, se introducen 1,28 gramos de yoduro de hidrógeno. Se eleva la temperatura a 400 ºC y se alcanza el equilibrio:

HI (g) ( 1/2 I2 (g) + 1/2 H2 (g)

El valor de Kc para este equilibrio a 400 ºC es 0,13. Calcular:

a) El valor de Kp para este equilibrio a 400 ºC.

b) El grado de disociación del yoduro de hidrógeno.

c) Los gramos de yodo en el equilibrio.

Datos: Masas atómicas H =1; I =127. R= 0,082 atm · L / mol · K.

Sol.: a) Kp = 0,13 ; b) ( = 0,21; c) m = 0,267 g de I2 en equilibrio
Solución:
a) La Kp la podemos hallar a partir de la relación entre las constantes

Kp = Kc·(R·T)(n
Como (n = 0

Kp = Kc = 0,13
b) En el equilibrio

	HI (g)
	(
	½ H2 (g)
	+
	+ ½ I2 (g)
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	1 ( (
	
	½ (
	
	½ (

	n(1 ( ()
	
	½ n·(
	
	½ n·(


donde n son los moles iniciales de yoduro de hidrógeno
n =
[image: image203.wmf])
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La constante, como en este caso no depende del volumen se puede escribir como
Kc = 0,13 = 
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resolviendo la ecuación obtenemos: ( = 0,21
c) Los gramos de yodo en el equilibrio son:

m = 5·10(3·0,21·M(I2) = 0,267 g
5 L(J-03).- El equilibrio PCl5 (g)   (   PCl3 (g)  +  Cl2 (g) se alcanza calentando 3 g de pentacloruro de fósforo hasta 300 ºC en un recipiente de medio litro, siendo la presión final de 2 atm. Calcule: (a) El grado de disociación del pentacloruro de fósforo. (b) El valor de Kp a dicha temperatura.

Datos: R = 0,082 atm·L·mol-1·K-1 ; Cl = 35,5 ; P = 31,0.

Sol.: a) ( = 0,48; (b) Kp = 0,61
Solución:

a) Se determinan los moles del pentacloruro iniciales:

n = 
[image: image206.wmf])
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En el equilibrio

	PCl5 (g)
	(
	PCl3 (g)
	+
	Cl2 (g)
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Para poder calcular el valor de (, se hallan los moles totales en el equilibrio con la ecuación de los gases Ideales:

p·V = nT·R·T     (     p = c·R·T

c = 
[image: image209.wmf]T
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= 0,043  mol/L
Luego
0,043 = 0,029(1 ( () + 0,029( + 0,029(
De donde:

( = 0,483
b) Para determinar la Kp, se determina Kc (en función de las concentraciones), y luego se recurre a la relación entre ambas constantes de equilibrio:
Kc =
[image: image211.wmf][
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[PCl3] = [Cl2] = 0,014 M

[PCl5] = 0,015 M

Kc =
[image: image212.wmf](
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Kp = Kc(R·T)(n = 0,013(0,082·573)2(1 = 0,61

6 .- A 400 ºC y 1 atmósfera de presión el amoniaco se encuentra disociado en un 40 %, en nitrógeno e hidrógeno gaseosos, según la reacción 

NH3 (g)     (     
[image: image213.wmf]2

1

N2 (g)  +  
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3

 H2 (g)

Calcule:
a) La presión parcial de cada uno de los gases en el equilibrio.

b) El volumen de la mezcla si se parte de 170 g de amoniaco.
c) El valor de la constante Kp.

d) El valor de la constante Kc.

Datos: R = 0,082 atm·L·mol-1·K-1 ; N = 14; H = 1

Sol.: a) pNH3 = pN2 = 0,43 atm; pH2 = 0,14 atm; b) V = 772,6 L; c) Kp = 0,08; d) Kc = 1,45·10(3.

Solución:
a) En el equilibrio

	NH3 (g)
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	3/2 H2 (g)
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donde n son los moles iniciales de amoniaco.

Los moles totales en el equilibrio son
nT = n(1 ( () + 
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Las fracciones molares en el equilibrio serán:
X(NH3) = 
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Las presiones parciales serán:

p(NH3) = X(NH3)·p = 0,43 atm

p(N2) = X(N2)·p = 0,14 atm
p(H2) = X(H2) = 0,43 atm
b) Los moles iniciales de amoniaco son

n =
[image: image223.wmf])
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Los moles totales

nT = 10(1 + 0,4) = 14

V = 
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c) Conocidas las presiones parciales la Kp se puede calcular directamente

Kp = 
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d) La constante Kc es
Kc = Kp(RT)((n = 0,24(0,082·673)(1 = 4,35×10(3
7 L(S-09).- En el proceso Haber-Bosch se sintetiza amoniaco haciendo pasar corrientes de nitrógeno e hidrógeno en proporciones 1:3 (estequiométricas) sobre un catalizador. Cuando dicho proceso se realiza a 500 ºC y 400 atm se consume el 43 % de los reactivos, siendo el valor de la constante de equilibrio Kp = 1,55·10(5. Determine en las condiciones anteriores:

a) El volumen de hidrógeno necesario para la obtención de 1 tonelada de amoniaco puro.

b) La fracción molar de amoniaco obtenido.

c) La presión total necesaria para que se consuma el 60 % de los reactivos.

Datos: R = 0,082 atm·L·K(1·mol(1; Masas atómicas: N = 14 ; H = 1
Sol.: a) V = 34034,2 L; b) 
[image: image227.wmf]3

NH
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= 0,27; c) p = 1035 atm

Solución

a) La ecuación ajustada en la proporción indicada es
N2  +  3 H2   (   2 NH3
Si llamamos n0 al número de moles iniciales de nitrógeno, en el equilibrio tendremos

	N2
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	3 H2
	(
	2 NH3
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Los moles que hay en 1 t = 106 g, de amoniaco, de masa molar 17 g/mol, son

n = 
[image: image228.wmf])
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estos moles deben coincidir con los del equilibrio

58823,5 = 2n0(   (   n0 =
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por tanto los moles totales serán
n0(1 – () + 3n0(1(() + 2n0( = 2n0 (2 – () = 2× 68399,4 (2 – 0,43) = 214774,12 mol
que en las condiciones dadas de T = 500 + 273 = 773 K y p = 400 atm ocuparán un volumen

p·V = n·R·T   (   V = 
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Qué será el volumen del recipiente y en consecuencia el de hidrógeno.
b) Los moles totales en el equilibrio son
nT = n0(1(() + 3n0(1(() + 2n0( = 2n0(2 ( ()

por tanto la fracción molar del amoniaco es


[image: image233.wmf]3

NH

C

=
[image: image234.wmf])

2

(

2

2

0

0

a

a

-

n

n

=
[image: image235.wmf]a

a

-

2

= 
[image: image236.wmf]57

,

1

43

,

0

= 0,27

c) Suponiendo la misma temperatura, la constante de equilibrio no cambia de forma que

Kp = 
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por tanto basta calcular las fracciones molares para conocer la presión total
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sustituimos en la presión

p = 
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8 B(J-13).- A 200 ºC y presión de 1 atmósfera, el pentacloruro de fósforo se disocia en un 48,5 % en tricloruro de fósforo y cloro gas. Calcule el grado de disociación a la misma temperatura, pero a una presión de 10 atmósferas.

Solución
En el equilibrio

	PCl5 (g)
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	PCl3 (g)
	+
	Cl2 (g)
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Los moles totales serán:

nT = n(1 ( () + 2n( = n(1 + ()
Las presiones parciales de los gases presentes serán

p(PCl3) = p(Cl2) = 
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Por tanto la constante Kp será a esa temperatura
Kp = 
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Este valor permanece constante mientras la temperatura no cambie de forma que en el nuevo equilibrio

0,307 = 
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Resolvemos la ecuación y obtenemos

(’ = 0,171     (     17,1 %
Lógicamente al aumentar la presión el equilibrio se debe desplazar hacia la izquierda porque es allí donde menor número de moles existen, por tanto al aumentar la presión el pentacloruro se disociará menos al alcanzar el equilibrio.
FACTORES DE LOS QUE DEPENDE EL EQUILIBRIO

1 .- En la reacción de formación del amoniaco. ¿Cómo influirá un aumento de temperatura en el rendimiento de la misma? : N2 (g)  +  3 H2 (g)   (   2 NH3 (g)     ;     (H = (46 kJ/mol

Solución
La reacción es exotérmica luego un aumento de temperatura producirá un desplazamiento hacia la izquierda del equilibrio con el fin de oponerse al aumento de la temperatura.
2 L(S-00).- En el equilibrio

A2 (g)    (    2 A (g)        (H = 86 kJ

Conteste razonadamente las cuestiones siguientes: (a) ¿Es estable la molécula de A2? (b) ¿Cómo hay que variar la temperatura para favorecer un desplazamiento del equilibrio hacia la derecha? (c) ¿Cómo influiría un aumento de presión en el valor de Kp? (d) ¿Cómo afectaría un aumento de presión en la disociación de A2?

Solución:

a) La reacción de disociación de la molécula A2, es endotérmica, es decir se ha de producir una absorción de calor desde el exterior para que se rompa el enlace A(A de esta sustancia. Por tanto, la molécula A2 es estable.

b) Según el principio de Le Chatelier “si en un sistema en equilibrio se modifican los factores externos, el sistema evoluciona en el sentido que tienda a oponerse a la modificación introducida”. Como la reacción directa es endotérmica, si se desea que el equilibrio se desplace hacia la derecha (disociación) habremos de aumentar la temperatura, de esta forma el equilibrio evoluciona hacia el miembro donde se absorba calor.

c) La constante de equilibrio únicamente varía con la temperatura, el aumento de presión no afecta al valor de Kp.

d) Aplicando también aquí el principio de Le Chatelier: al aumentar la presión, el equilibrio se desplazará hacia el miembro de menor número de moles gaseosos, en este caso se desplazará hacia la izquierda, disminuyendo el grado de disociación.

3 L(S-01).- Considere el equilibrio

2 NOBr (g)    (    2 NO (g)  +  Br2 (g)

Razone como variará el número de moles de Br2 en el recipiente si (a) se añade NOBr. (b) se aumenta el volumen del recipiente. (c) se añade NO. (d) se pone un catalizador.

Solución:

El Principio de Le´Chatelier, dice que si sobre un sistema en equilibrio se introduce una modificación externa, el equilibrio evoluciona en el sentido en que se oponga a tal modificación:
a) Si se añade NOBr, en este caso el reactivo, el equilibrio tiende a consumir este NOBr, luego evolucionará en el sentido de los productos, esto es, hacia la derecha.

b) Un aumento en el volumen del recipiente, implica una disminución en la presión total del sistema. En un sistema gaseoso, debe mantenerse: p·V = cte, luego una disminución de presión, conlleva un aumento de volumen, es decir, el equilibrio se desplaza en el sentido en que haya más moles, que sería hacia la derecha.
c) Si se añade NO, el sistema tenderá a consumirlo, para lo cual evolucionará hacia el reactivo, es decir, hacia la izquierda.

d) La adición de un catalizador no altera los equilibrios, solamente modifica las velocidades de reacción.

4 L(J-02).- Para la reacción Sb2O5 (g)    (    Sb2O3 (g)  +  O2 (g), se cumple que (H > 0. Explique qué le sucede al equilibrio si: (a) Disminuye la presión a temperatura constante. (b) Se añade Sb2O3 a volumen y temperatura constantes. Explique qué le sucede a la constante de equilibrio si: (c) Se añade un catalizador a presión y temperatura constantes. (d) Aumenta la temperatura.

Solución:

Según el Principio de Le´Chatelier, si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, éste evolucionará en el sentido que se oponga a dicho cambio, para así mantener su constante de equilibrio invariable.
a) Como la relación p·V se debe mantener constante en un sistema gaseoso, si se disminuye la presión, el equilibrio se desplazará en el sentido en que aumente el volumen, es decir, hacia el miembro donde aumenten los moles de gas, en este caso hacia la derecha.

b) Si se incrementa la concentración de uno de los productos, el equilibrio tiende a gastarlo, desplazándose hacia la izquierda, generando más reactivo.

c) La presencia de un catalizador sólo modifica la velocidad de la reacción, luego la constante de equilibrio no se verá afectada.

d) Un incremento de temperatura, hace que el equilibrio evolucione en el sentido en que se absorbe calor, esto es, en el que es endotérmica, hacia la derecha. En este caso la constante Kp si variará ya que es función de T.
Según la ecuación isócora de Van´t Hoff se tiene que:
ln
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Si T2 > T1 se cumple que Kp2 > Kp1. Luego Kp aumenta con la temperatura.

5 LA(J-02).- Dado el equilibrio:

NH3 (g) ( 1/2 N2 (g) + 3/2 H2 (g) (H = 92,4 kJ.

Justificar si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) Al aumentar la temperatura se favorece la formación de NH3.

b) Un aumento de la presión favorece la formación de H2.

c) Esta reacción será espontánea a cualquier temperatura.

d) Si disminuimos la cantidad de N2, el equilibrio se desplaza hacia la derecha.

Sol.: a) F; b) F; c) F; d) V

Solución:
Por el Principio de Le Chatelier, se sabe que si se introduce alguna modificación sobre un sistema en equilibrio, éste tiende a desplazarse en el sentido en que se oponga a tal cambio.
a) La reacción, de izquierda a derecha tienen entalpía positiva, luego es endotérmica. Si se aumenta la temperatura, se desplazará en el sentido en que absorba calor, es decir, en el que sea endotérmica, justo hacia la derecha, generándose más nitrógeno e hidrógeno. Por lo que es falsa.

b) Un aumento en la presión total del sistema, implica un desplazamiento de éste en el sentido en el que el número de moles de especies gaseosas sea menor, para que: p·V = cte. Luego se desplazará hacia la izquierda, luego la afirmación dada es falsa.

c) La expresión de la energía libre es:

(Gº = (Hº - T·(Sº

Si el valor de (Gº obtenido es menor que cero, la reacción es espontánea en el sentido en que está escrita.
Se tiene: (Hº > 0; (Sº > 0, pues la entropía mide el desorden del sistema, y se pasa de un mol de gas, a dos.

Para que (Gº < 0, debe verificarse que el valor absoluto de T·(Sº sea mayor que (Hº : (Hº < T·(Sº; Luego no es cierto que para toda T, la reacción resulte espontánea.

d) Si se reduce la concentración del nitrógeno gas (producto de la reacción), el equilibrio tenderá a desplazarse hacia donde se genere más nitrógeno, esto es, hacia la derecha. Es verdadero.

6 LA(J-02).- En la reacción exotérmica 2 A (g) ( 2 B (g) + C (g), indica tres formas de hacer aumentar la concentración de C en el equilibrio.

Solución: 
Por el Principio de Le Chatelier, se sabe que si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, éste evolucionará en el sentido en que se oponga a tal cambio:
- Si se va eliminando el C formado, el equilibrio tiende a producir más C.

- Si se aumenta la concentración de cualquiera de los reactivos, A o B, también se aumenta la producción de C.

- Si se disminuye la temperatura de la mezcla, se tenderá a desplazar el equilibrio hacia donde se desprenda calor, es decir, hacia le derecha, generándose más C.

7 LA(J-02).- La constante de equilibrio Kc para la reacción:

SO2 (g) + NO2 (g) ( SO3 (g) + NO (g)

es igual a 3 a una temperatura determinada.

a) Justificar por qué no está en equilibrio, a la misma temperatura, una mezcla formada por 0,4 moles de SO2, 0,4 moles de NO2, 0,8 moles de SO3 y 0,8 moles de NO (en un recipiente de un litro)

b) Determinar la cantidad que habrá de cada especie en el momento de alcanzar el equilibrio.

c) Justificar hacia donde se desplazará el equilibrio si se incrementa el volumen del recipiente a 2 L.

Sol.: b) ) [SO3] = [NO] = 0,76 mol/L; [SO2] = [NO2] = 0,44 mol/L
Solución:
La expresión de la Kc para este equilibrio es la siguiente:
Kc =
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Su valor a la temperatura dada es Kc = 3.

a) Se sustituyen las concentraciones de las 4 especies en una expresión del tipo anterior para hallar el coeficiente de concentración (Q). Al ser el volumen total la unidad, coinciden moles y concentraciones: 
Q =
[image: image265.wmf][

]

[

]

[

]

[

]

2

2

3

NO

SO

NO

SO

×

×

=
[image: image266.wmf]4

,

0

4

,

0

8

,

0

8

,

0

×

×

 = 4

Como el valor obtenido es distinto de 3, no se tiene la mezcla en equilibrio, y para que éste sea alcanzado, habrán de aumentar las concentraciones de los reactivos, desplazándose hacia la izquierda.
b) En el equilibrio

	SO2 (g)
	+
	NO2 (g)
	(
	SO3 (g)
	+
	NO (g)

	0,4
	
	0,4
	
	0,8
	
	0,8

	0,4 + x
	
	0,4 + x
	
	0,8 ( x
	
	0,8 ( x


La constante será

Kc = 3 =
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[SO3] = [NO] = 0,76 mol/L; [SO2] = [NO2] = 0,44 mol/L

c) La variación de volumen o de presión en un equilibrio se relaciona con el número de moles de especies gaseosas en un miembro y en otro de la ecuación, como en este caso, en ambos miembros se tienen dos moles de gas, un aumento de volumen del recipiente no desplazaría el equilibrio.

8 LA(J-02).- La reacción para la obtención industrial de amoníaco está basada en la reacción:

N2 (g) + 3 H2 (g) ( 2 NH3 (g)          (Hº = -92 kJ

Razonar qué efecto producirá sobre el equilibrio:

a) Una disminución del volumen del reactor a temperatura constante.

b) Un aumento de temperatura a presión constante.

c) La adición de un catalizador.

Solución: 
Por el principio de Le Chatelier, si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, dicho sistema tenderá a evolucionar en el sentido que se oponga a tal cambio:
a) Una disminución de volumen está provocada por un aumento de presión, lo cual provoca que el equilibrio se desplace en el sentido en que se reduzca el número de moles de gases, en este caso, hacia la derecha, aumentando la producción de amoníaco.
b) Si se eleva la temperatura, el equilibrio evoluciona en el sentido en que se absorba calor, esto es, en que sea endotérmica. En este caso, hacia la izquierda, pues tal y como está escrito el equilibrio, la entalpía es negativa.
c) La presencia de un catalizador solamente modifica la velocidad de una reacción, no desplaza el equilibrio.

9 LA(J-02).- En un matraz de un litro, se depositan en estado gaseoso y a una temperatura dada, hidrógeno, bromo y bromuro de hidrógeno. Siendo el equilibrio:

H2 (g) + Br2 (g) ( 2 HBr (g)          (H = -68 kJ

Indique cómo afectaría al equilibrio y a su constante:

a) un aumento de temperatura.

b) un aumento de presión parcial de HBr.

c) un aumento del volumen del recipiente.

Solución: 
Por el Principio de Le Chatelier, se sabe que si se introduce alguna modificación sobre un sistema en equilibrio, éste tiende a desplazarse en el sentido en que se oponga a tal cambio.
a) La reacción, de izquierda a derecha tiene entalpía negativa, luego es exotérmica. Si se aumenta la temperatura, se desplazará en el sentido en que el sistema absorba calor, es decir, en el que sea endotérmica, justo hacia la izquierda, generándose más reactivos. La Kc, sólo depende de la temperatura, y en este caso, disminuiría.
b) Un aumento en la presión parcial de un componente, implica un aumento en su número de moles (o en su concentración), puesto que la expresión de la presión parcial está relacionada con la fracción molar: pi = pT·Xi. Luego si aumenta la presión parcial de HBr, aumentará su concentración, y el equilibrio evolucionará en el sentido en que ésta se reduzca, es decir hacia la izquierda. La Kc no variará en este caso.
c) Un aumento de volumen, provocado por una disminución de la presión total del sistema, desplazaría al equilibrio en el sentido en que se redujera el número de moles de gas. En este caso es el mismo en ambos miembros, luego no se altera el equilibrio. Tampoco varía la Kc.

10 LA(J-02).- En un recipiente con un volumen constante, se establece el equilibrio siguiente:

SO2 (g) + 1/2 O2 (g) ( SO3 (g)      (H = - 491 kJ / mol

Explique, razonadamente, tres formas de aumentar la cantidad de SO3 (g).

Solución:

Por el principio de Le Chatelier, si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, dicho sistema tenderá a evolucionar en le sentido que se oponga a tal cambio:
Un aumento de presión, lo cual provoca que el equilibrio se desplace en el sentido en que se reduzca el número de moles de gases, en este caso, hacia la derecha, aumentando la producción de trióxido de azufre.
Si se disminuye la temperatura, el equilibrio evoluciona en el sentido en que se ceda calor, esto es, en que sea exotérmica, en este caso, hacia la derecha. Pues tal y como está escrito el equilibrio, la entalpía es negativa, es decir, es exotérmica.
Si se va retirando el SO3 formado, el equilibrio tenderá a evolucionar en el sentido en que se genere más cantidad de este producto, es decir hacia la derecha.

11 LA(S-02).- Un matraz de 2 L a 373 K contiene una mezcla en equilibrio formada por 0,20 moles de N2O4 y 0,29 moles de NO2.

a) Calcular las constantes de equilibrio Kc y Kp de la reacción: N2O4 ( 2 NO2 a

esta temperatura.

b) Si se añaden 0,11 moles de NO2 al recipiente, calcular las concentraciones de las dos especies al alcanzarse de nuevo el equilibrio.

Datos: R = 0,082 atm · L · K-1 · mol-1 = 8,31 J · K-1 · mol-1.
Sol.: a) Kc = 0,210 mol/L; Kp = 6,42 atm; b) [NO2] = 0,16 mol/L; [N2O4] = 0,12 mol/L

Solución:

a) La constante Kc se puede calcular directamente

Kc =
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La constante Kp se calcula a partir de laKc.

Kp = Kc·(R·T)(n = 0,21·(0,082·373)2 -1 = 6,42
b) Se modifican los moles de N2O4, luego variará su concentración inicial y, para reestablecer el equilibrio, se tenderá a formar NO2, reaccionando "x" moles del N2O4:

	N2O4
	(
	2 NO2

	0,20
	
	0,29 + 0,11

	0,20 + x
	
	0,40 - 2x


Dividiendo por 2 para pasar a concentraciones, y sustituyendo en Kc (que no varía, al mantenerse constante la temperatura), se llega a:
Kc = 0,21 =
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Por lo que se tiene finalmente el nuevo estado de equilibrio:
[NO2] = 
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12 LA(S-02).- A 425 ºC la Kc para el equilibrio: I2 (g) + H2 (g) ( 2 HI (g) vale 54,8.

a) ¿Cómo afecta al equilibrio una disminución de la presión del sistema y una disminución de volumen?

b) Calcular las concentraciones en el equilibrio si al reactor de 20 litros de capacidad se la introducen 15 moles de iodo, 2 moles de hidrógeno y 25 moles de ioduro de hidrógeno.

Sol.: b) [I2 ] = 0,697 M; [H2 ] = 0,048 M; [HI] = 1,354 M

Solución:

a) Por el principio de Le Chatelier, si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, dicho sistema tenderá a evolucionar en el sentido que se oponga a tal cambio:
Una disminución de presión, hará que el equilibrio se desplace en el sentido en que aumente el número de moles de gas, para que se mantenga constante el producto: p·V. En este caso en ambos miembros hay 2 moles de gas, luego variaciones de presión no modifican el equilibrio. Tampoco lo alteran variaciones de volumen pues están relacionadas con cambios de presión, y ya se ha visto que si los moles de gas son iguales en ambos miembros no hay desplazamiento.

b) En el equilibrio

	I2 (g)
	+
	H2 (g)
	(
	2 HI (g)

	15
	
	2
	
	25

	15 ( x
	
	2 ( x
	
	25 + 2x


Kc = 54,8 = 
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13 LA(J-03).- Tenemos el siguiente equilibrio:

H2O (g) + CO (g)   (   CO2 (g) + H2 (g)

Y sabemos que el valor de Kc a 900 ºC vale 0,003, mientras que a 1200 ºC el valor de Kc es 0,2. Responder de forma razonada a las siguientes cuestiones:

a) ¿Cuál es la temperatura más adecuada para favorecer la producción de CO2?.

b) ¿Cómo afectaría a la reacción un aumento de la presión?

c) Si se elimina H2 a medida que se va formando, ¿hacia dónde se desplaza el equilibrio?

d) Dado que al aumentar la temperatura la reacción se desplaza hacia la formación de CO2, ¿la reacción será exotérmica o endotérmica?

Solución: 
El Principio de Le´Chatelier, dice que si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, el sistema tenderá a desplazarse en el sentido que se oponga a tal alteración:
a) La expresión de la Kc para un equilibrio es el cociente entre concentraciones de productos y de reactivos; por ello, en el caso planteado, para favorecer la producción de CO2, el equilibrio debe desplazarse a la derecha, es decir, aumentar la concentración de los productos (numerador del cociente que representa a Kc), luego aumentar Kc. En este caso se verá favorecido para el valor más alto de Kc, que corresponde a los 1200 ºC.

b) Un aumento de la presión hará que el equilibrio se desplace en el sentido en que sea menor el número de moles de gases, para que se mantenga: p·V = cte. En este caso, hay los mismos moles gaseosos a la izquierda y a la derecha, luego no se altera el equilibrio.

c) Si se reduce la concentración de este producto, el sistema tenderá a aumentarla, es decir, se desplazará hacia la derecha.

d) Si se aumenta la temperatura, el sistema tenderá a absorber calor, esto es, a desplazarse en el sentido en que la reacción sea endotérmica; en este caso en sentido en que está escrita, es decir, hacia la derecha. La reacción, tal y como está escrita, es endotérmica.

14 LA(J-03).- Para un determinado equilibrio químico en fase gaseosa se sabe que un aumento en la temperatura provoca el desplazamiento de la reacción hacia la izquierda mientras que un aumento de la presión provoca el desplazamiento de la reacción hacia la derecha. Indica justificadamente de cual de estos tres equilibrios se trata: a) A + B   (   C + D, exotérmica; b) A + B   (   C, endotérmica; c) 2 A   (   B, exotérmica.

Solución: 
El Principio de Le´Chatelier, dice que si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, el sistema tenderá a desplazarse en el sentido que se oponga a tal alteración:
Si se aumenta la temperatura, el sistema tenderá a absorber calor, esto es, a desplazarse en el sentido en que la reacción sea endotérmica; luego será endotérmica en el sentido contrario al que está escrita. 
Un aumento de la presión hará que el equilibrio se desplace en el sentido en que sea menor el número de moles de gases, para que se mantenga: p·V = cte. En este caso, habrá menos moles gaseosos a la derecha, pues hacia allí se va el equilibrio.
Por tanto, se llega a la conclusión de que el equilibrio del que se está hablando es el c):

2 A   (   B, exotérmica.

15 LA(J-03).- Para la reacción: N2 (g) + 3 H2 (g)   (   2 NH3 (g) ; Kp = 4,3·10(3 a 300 ºC.

a) ¿Cuál es el valor de Kp para la reacción inversa?

b) ¿Qué pasaría a las presiones en el equilibrio de N2 , H2 y NH3 si añadimos un catalizador?

c) ¿Qué pasaría a la Kp , si aumentamos el volumen?

Sol.: a) Kp = 232,56
Solución:
a) Para la reacción inversa

K’p = K(1p = 
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b) Un catalizador sólo modifica el valor de las velocidades de reacción, sin afectar al equilibrio; luego no pasaría nada.
c) Un aumento de volumen (por disminución de presión) desplazaría el equilibrio en el sentido en que fuese mayor el número de moles de gases; en este caso, hacia la izquierda, por lo que al haber más reactivos, el valor de Kp se reduciría.

16 LA(J-03).- El amoniaco se obtiene mediante la síntesis de Haber. Explica como influye en la obtención de amoniaco:

a) Un aumento de la presión.

b) Un aumento de la temperatura.

c) La adicción de agua en la que se disuelve el amoniaco, pero no las otras especies.

d) La presencia de un catalizador.

Solución: 
El Principio de Le´Chatelier, dice que si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, el sistema tenderá a desplazarse en el sentido que se oponga a tal alteración:

a) Un aumento de la presión hará que el equilibrio se desplace en el sentido en que sea menor el número de moles de gases, para que se mantenga: p·V = cte. En este caso, hay menos moles gaseosos a la derecha, luego hacia allí se irá el equilibrio; produciéndose más amoníaco.
b) Si se aumenta la temperatura, el sistema tenderá a absorber calor, esto es, a desplazarse en el sentido en que la reacción sea endotérmica; en este caso en sentido contrario a como está escrita, es decir, hacia la izquierda; disminuyendo la producción de amoníaco.
c) Si se reduce la concentración de amoníaco, el equilibrio tenderá a generar más de dicho compuesto, luego se desplazará hacia la derecha.
d) La presencia de un catalizador sólo afecta a la velocidad de reacción, no al sentido del equilibrio.

17 LA(S-03).- Dados los equilibrios:

3 F2 (g) + Cl2 (g)   (   2 ClF3 (g)

Cl2 (g) + H2 (g)   (   2 HCl (g)

2 NOCl (g)   (   2 NO (g) + Cl2 (g)

a) Indique cuál de ellos no se afectará por un cambio de volumen, a temperatura constante.

b) ¿Cómo afectará a cada equilibrio un incremento en el número de moles de cloro?

c) ¿Cómo influirá en los equilibrios un aumento de presión?

Justifique las respuestas.

Solución: 
El Principio de Le´Chatelier, dice que si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, el sistema tenderá a desplazarse en el sentido que se oponga a tal alteración:

a) Una variación del volumen sólo afecta a un equilibrio en el que haya diferente número de moles gaseosos de reactivos que de productos, para que P·V = cte. De modo que de los equilibrios dados, no modificará el segundo (2 moles de reactivos y 2 moles de productos), y sí los otros dos.

b) El incremento en los moles de alguna especie, desplazará el equilibrio en el sentido en que se consuma dicha especie. Luego los equilibrios 1 y 2 se desplazarán hacia la derecha (puesto que el cloro en ellos es un reactivo), mientras que en el 3º lo hará hacia la izquierda (al ser el cloro uno de los productos)

c) Un aumento de la presión hará que el equilibrio se desplace en el sentido en que sea menor el número de moles de gases, para que se mantenga: P·V = cte.

En el equilibrio 1, hay menos moles gaseosos a la izquierda, luego hacia allí se irá el equilibrio.

En el 2º no se verá afectado por un aumento de P, al ser igual el nº de moles de reactivos y productos.

En el 3º, tenderá a irse hacia la izquierda, donde sólo hay 2 moles de gases, frente a los 3 de la derecha.

18 LA(S-03).- Dado el siguiente equilibrio:

2 NOCl (g) . 2 NO (g) + Cl2 (g)          (H < 0

Justificar de forma razonada hacia donde se desplazará el equilibrio:

a) Al aumentar la presión.

b) Al disminuir la temperatura.

c) Al introducir una catalizador.

d) Al introducir más cantidad de NO.

Solución: 
El Principio de Le´Chatelier, dice que si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, el sistema tenderá a desplazarse en el sentido que se oponga a tal alteración:

a) Un aumento de la presión hará que el equilibrio se desplace en el sentido en que sea menor el número de moles de gases, para que se mantenga: p·V = cte. En este caso, hay menos moles gaseosos a la izquierda, luego hacia allí se irá el equilibrio.

b) Si se disminuye la temperatura, el sistema tenderá a ceder calor, esto es, a desplazarse en el sentido en que la reacción sea exotérmica; en este caso en sentido en que está escrita, es decir, hacia la derecha.

c) La presencia de un catalizador sólo afecta a la velocidad de la reacción, no al sentido del equilibrio.

d) Si aumenta la concentración de este producto, el sistema tenderá a disminuirla, es decir, se desplazará hacia la izquierda.

19 LA(S-03).- El trióxido de azufre se obtiene por oxidación del dióxido, según la reacción reversible y exotérmica siguiente:

2 SO2 (g) + O2 (g)   (   2 SO3 (g)

a) Explicar como se modifica este equilibrio al aumentar la temperatura.

b) Explicar como varían las velocidades de las reacciones directa e inversa al aumentar la temperatura.

c) Definir catalizador, explicar su misión y como actúa, y nombrar algún ejemplo.

Solución: 
Si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna alteración, éste se desplazará en el sentido en que se oponga a tal cambio.

a) Si se aumenta la T, se desplazará en el sentido en que absorba calor, es decir, en que sea endotérmica, que es hacia la izquierda.

b) Si se aumenta la T, también lo hará la energía cinética de las distintas especies, aumentando la velocidad de las reacciones, tanto directa como inversa.

c) Los catalizadores son sustancias que se añaden en pequeña cantidad, y sin participar en la reacción química, modifican su velocidad. En las reacciones de hidrogenación de alquenos y alquinos, por ejemplo, se emplea como catalizador el platino.

20 LA(S-03).- Teniendo en cuenta que la oxidación de la glucosa es un proceso exotérmico, 

C6H12O6 (s) + 6 O2 (g)   (   6 CO2 (g) + 6 H2O (g), (H < 0

Indicar el desplazamiento del equilibrio si llevamos a cabo las siguientes modificaciones:

a) Aumento de la concentración de CO2.

b) Disminución a la mitad de la concentración de glucosa.

c) Aumento de la presión.

d) Aumento de la temperatura.

Solución: 
El Principio de Le´Chatelier, dice que si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, el sistema tenderá a desplazarse en el sentido que se oponga a tal alteración:
a) Si aumenta la concentración de este producto, el sistema tenderá a disminuirla, es decir, se desplazará hacia la izquierda.

b) Si se reduce la concentración de un reactivo, el equilibrio tenderá a generar más de dicho reactivo, luego se desplazará hacia la izquierda.
c) Un aumento de la presión hará que el equilibrio se desplace en el sentido en que sea menor el número de moles de gases, para que se mantenga: p·V = cte. En este caso, hay menos moles gaseosos a la izquierda, luego hacia allí se irá el equilibrio.
d) Si se aumenta la temperatura, el sistema tenderá a absorber calor, esto es, a desplazarse en el sentido en que la reacción sea endotérmica; en este caso en sentido contrario a como está escrita, es decir, hacia la izquierda.

21 LA(S-03).- Dado el sistema en equilibrio N2 (g) + 3 H2 (g) ( 2 NH3 (g), (Hº = -92,6 KJ, predecir razonadamente el sentido del desplazamiento del sistema al:

a) Retirar NH3 de la mezcla a temperatura y volumen constantes.

b) Aumentar la presión del sistema disminuyendo el volumen del recipiente.

c) Calentar la mezcla a volumen constante.

d) Añadir cierta cantidad de helio a temperatura y volumen constantes.

e) Poner la mezcla en contacto con catalizadores a temperatura y volumen constantes.

Solución: 
El Principio de Le´Chatelier, dice que si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, el sistema tenderá a desplazarse en el sentido que se oponga a tal alteración:

a) Si se reduce la concentración de amoníaco, el equilibrio tenderá a generar más de dicho compuesto, luego se desplazará hacia la derecha.
b) Un aumento de la presión hará que el equilibrio se desplace en el sentido en que sea menor el número de moles de gases, para que se mantenga: p·V = cte. En este caso, hay menos moles gaseosos a la derecha, luego hacia allí se irá el equilibrio; produciéndose más amoníaco.
c) Si se aumenta la temperatura, el sistema tenderá a absorber calor, esto es, a desplazarse en el sentido en que la reacción sea endotérmica; en este caso en sentido contrario a como está escrita, es decir, hacia la izquierda; disminuyendo la producción de amoníaco.
d) Si se adiciona un gas noble, manteniendo T y V constantes, no hay alteración del equilibrio, ya que el helio no tiende a reaccionar.
e) La presencia de un catalizador sólo afecta a la velocidad de reacción, no al sentido del equilibrio.

22 LA(J-04).- Se introducen 0,85 moles de H2 y 0,85 moles de CO2 en un recipiente de 5 litros y se calienta la mezcla a 1.600 ºC. Al establecerse el equilibrio: 
H2(g) + CO2(g)   (   CO (g) + H2O (g),

se encuentra que la mezcla de gases contiene 0,55 moles de CO. 
a) Determine las presiones parciales de cada gas en el equilibrio. 
b) Si a los gases en el equilibrio se añaden 0,4 moles de CO, ¿cuáles serán las concentraciones de los gases cuando se alcance de nuevo el equilibrio a la misma temperatura? 
R = 0,082 atm.L/mol.K 

Sol.: a) p(H2) = p(CO2) = 9,2 atm; p(CO) = p(H2O) = 16,9 atm; b) [H2] = [CO2] = 0,072 M; [CO] = 0,178 M ; [H2O] = 0,098 M

Solución: 
a) Se trata de un equilibrio químico homogéneo en fase gaseosa, donde no hay variación del número de moles (Δn = 0).
En el equilibrio
	H2 (g)
	+
	CO2 (g)
	(
	CO (g)
	+
	H2O (g)

	0,85
	
	0,85
	
	0
	
	0

	0,85 ( x
	
	0,85 ( x
	
	x = 0,55
	
	x


Las presiones parciales se calculan aplicando la ecuación de los gases perfectos a cada una de las sustancias que se encuentran presentes en el equilibrio: 

p(H2) = p(CO2) =
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p(CO) = p(H2O) =
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b) Al añadir 0,4 moles de CO (producto) el equilibrio, por el principio de Le Chatelier, se desplaza hacia los reactivos. Cuando se alcanza de nuevo el equilibrio, las concentraciones de reactivos y productos han variado pero la constante de equilibrio sigue siendo la misma.
Kc = 
[image: image283.wmf]2

2

3

,

0

55

,

0

= 3,36
En el nuevo equilibrio
	H2 (g)
	+
	CO2 (g)
	(
	CO (g)
	+
	H2O (g)

	0,3
	
	0,3
	
	0,55 + 0,4
	
	0,55

	0,3 + x
	
	0,3 + x
	
	0,95 ( x
	
	0,55 ( x


Kc = 3,36 =
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23 L(S-04).- En un reactor de 1 L, a temperatura constante, se establece el equilibrio NO2 + SO2  (  NO + SO3, siendo las concentraciones molares en el equilibrio: [NO2] = 0,2; [SO2] = 0,6; [NO] = 4,0 y [SO3] = 1,2. (a) Calcular el valor de la Kc a esa temperatura. (b) Si se añaden 0,4 moles de NO2 ¿Cuál será la nueva concentración de los reactivos y productos cuando se establezca de nuevo el equilibrio?

Sol.: a) Kc = 40; b) [NO2] = [SO2] = 0,39 mol/L; [NO] = 4,21 mol/L; [SO3] = 1,41 mol/L

Solución

a) Para el equilibrio NO2 + SO2  (  NO + SO3,  la constante Kc vale:

Kc = 
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b) Una vez que se establece el equilibrio se añaden 0,4 moles de NO2, el sistema evoluciona y las nuevas concentraciones en el equilibrio serán:

	
	NO2
	SO2
	NO 
	SO3

	Moles iniciales 
	O,2 + 0,4 
	0,6 
	4 
	1,2 

	Moles equilibrio 
	0,6 – x 
	0,6 ( x 
	4 + x 
	1,2 + x 


Utilizando la constante de equilibrio: 

Kc = 
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Resolviendo se obtiene una ecuación de segundo grado en x que tiene dos soluciones x1 = 1,15 y x2  = 0,21, como no pueden reaccionar más moles de los que hay inicialmente, la solución es x = 0,21.
Por tanto, las concentraciones en el nuevo equilibrio que se obtiene al añadir 0,4 moles de NO2 son:

	
	NO2
	SO2 
	NO 
	SO3

	Moles equilibrio 
	0,39 
	0,39 
	4,21 
	1,41 


24 LA(S-04).- En el siguiente equilibrio: A (g)   (   B (g) + C (g), ∆H es negativo. Considerando los gases ideales, razone hacia dónde se desplazará el equilibrio y qué le sucederá a la constante de equilibrio en los siguientes casos: 
a) Si aumenta el volumen del recipiente a temperatura constante. 
b) Si disminuye la temperatura. 

Solución: 
a) La constante de equilibrio varía con la temperatura y es independiente de las concentraciones. En este caso, en el que la temperatura es constante, la constante de equilibrio no ve afectada.
Veamos ahora hacia donde se desplaza el equilibrio cuando aumentamos el volumen del recipiente. Aumentar el volumen del recipiente supone una disminución de la presión y el equilibrio se desplaza de acuerdo con la ley de Le Châtelier en el sentido de contrarrestar dicha disminución. Luego el equilibrio se desplaza hacia la derecha hacia donde hay un mayor número de moles.
b) Si disminuye la temperatura, de acuerdo con el principio de Le Châtelier, el sistema tratará de subirla para contrarrestar así la perturbación externa. En nuestro caso, cómo la reacción es exotérmica, el equilibrio se desplazará hacia la derecha, hacia la formación de productos porque así aumenta la temperatura del sistema.
Por otra parte, al cambiar la temperatura se obtiene una nueva situación de equilibrio y por tanto un nuevo valor de Kc, en este caso como el proceso que se ve favorecido es la formación de productos, el valor de Kc aumenta. 
25 L(J-05). El dióxido de nitrógeno es un gas que se presenta en la forma monómera a 100 ºC. Cuando se disminuye la temperatura del reactor hasta 0 ºC se dimeriza para dar tetróxido de dinitrógeno gaseoso.

a) Formule el equilibrio químico correspondiente a la reacción de dimerización.

b) ¿Es exotérmica o endotérmica la reacción de dimerización?

c) Explique el efecto que produce sobre el equilibrio una disminución del volumen del reactor a temperatura constante.

d) Explique cómo se verá afectado el equilibrio si disminuye la presión total, a temperatura constante.
Solución:
a) La reacción de dimerización es

2 NO2 (g)   (   N2O4 (g)
b) El que a 100 ºC exista la forma monómera (NO2) y a 0ºC exista la forma dímera (N2O4) nos indica que el equilibrio, al disminuir la temperatura, se desplaza hacia productos. Al disminuir la temperatura, según el principio de Le Chatelier, un equilibrio tiende a aumentar la temperatura. Si este equilibrio fuera endotérmico (es decir, que consume calor): para conseguir aumentar la temperatura, se desplazaría hacia reactivos, pero ésto no es lo que ocurre en la realidad según el enunciado, por tanto descartamos la opción de que sea endotérmico. La reacción, es pues, exotérmica.
c) El disminuir el volumen del reactor, a temperatura constante, hace que la presión total del sistema aumente. El equilibrio, según el principio de Le Chatelier, tenderá a disminuir la presión total, desplazándose en el sentido que haga disminuir la cantidad total de gases. En este caso concreto, se desplazará hacia productos (donde hay menos moles gaseosas: 1 mol frente a 2 moles en reactivos).
d) Si la presión total disminuye, el equilibrio, según el principio de Le Chatelier, tenderá a aumentar la presión total, desplazándose en el sentido que haga aumentar la cantidad total de gases. En este caso concreto, se desplazará hacia reactivos (donde hay más moles gaseosas: 2 moles frente a 1 mol en productos). 
26 .- Un componente A se descompone según la reacción 2 A   (   B  +  C   que es exotérmica, espontánea a temperatura ambiente y tiene una energía de activación alta.

a) Indique, en un diagrama entálpico, entalpía de reacción y energía de activación.

b) Justifique que si la reacción de descomposición es rápida o lenta a temperatura ambiente.

c) Justifique qué proceso es más rápido, el directo o el inverso.

d) Justifique si un aumento de temperatura favorece la descomposición desde el punto de vista del equilibrio y de la cinética.

Solución
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b) La reacción de descomposición será lenta a temperatura ambiente ya que la energía de activación es alta.
c) La energía de activación del proceso inverso es mayor que la del directo por tratarse de una reacción exotérmica, por tanto el proceso inverso es aún más lento.
d) Por Le Chatelier, un aumento de temperatura en un proceso exotérmico desplaza el equilibrio hacia el reactivo A, se favorece el proceso inverso y la descomposición se desfavorece. Pero por la ecuación de Arrhenius un aumento de temperatura aumenta la velocidad de descomposición y favorece la cinética.
27 L(J-09).- Para la reacción: a A (g)   (   B (g)  +  C (g), el coeficiente estequiométrico a podría tener los valores 1, 2 o 3. Indique de manera razonada el valor de a, los signos de las magnitudes termodinámicas (H0, (S0 y (G0, y el intervalo de temperatura en el que la reacción sería espontánea, para cada uno de los siguientes casos particulares:

i) Caso A: La concentración de A en el equilibrio disminuye si aumenta la temperatura o la presión.

ii) Caso B: La concentración de A en el equilibrio aumenta si aumenta la temperatura o la presión.

Solución
i) Al aumentar la presión se desplaza el equilibrio hacia los productos   (   a > 2, por lo que a = 3.
Al aumentar la temperatura el equilibrio se desplaza hacia los productos   (   (H0 > 0, Endotérmica.
Si a = 3, disminuye el número de moles gaseosos y aumenta el orden   (   (S0 < 0. (G0 = (H0 ( T·(S0, si (H0 > 0 y (S0 < 0   (   siempre (G0 > 0   (   Reacción no espontánea a cualquier temperatura.
ii) Al aumentar la presión se desplaza el equilibrio hacia los reactivos   (   a < 2, por lo que a = 1.
Al aumentar la temperatura se desplaza el equilibrio hacia los reactivos   (   (H0 < 0, Exotérmica.
Si a = 1, aumenta el número de moles y por tanto el desorden, (S0 > 0. (G0 = (H0 ( T·(S0, si (H0 < 0 y (S0 > 0   (   siempre (G0 < 0   (   Reacción espontánea a cualquier temperatura.

28 L(J-09).- Justifique si son verdaderas o falsas cada una de las afirmaciones siguientes:

a) La presencia de un catalizador afecta a la energía de activación de una reacción química, pero no a la constante de equilibrio.

b) En unas reacción con (H < 0, la energía de activación del proceso directo (Ea) es siempre menor que la del proceso inverso (E’a).

c) Una vez alcanzado el equilibrio en la reacción del apartado anterior, un aumento de temperatura desplaza el equilibrio hacia los reactivos.

d) Alcanzado el equilibrio, las constantes cinéticas de los procesos directo e inverso son siempre iguales.

Solución
a) Verdadera. El catalizador hace disminuir la energía de activación aumentando las constantes cinéticas directa e inversa (según Arrhenius, k = A·
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) y la constante K de equilibrio no varía.

b) Verdadera. Se tiene que cumplir que Ea = E’a ( ((H(, por lo que Ea < E’a. También valdría una argumentación sobre un diagrama energía-coordenada de reacción.

c) Verdadera. Un aumento de temperatura desplaza el equilibrio en el sentido en que se absorbe calor, hacia la izquierda.

d) Falsa. Se alcanzaría un equilibrio dinámico donde las velocidades de los procesos directos e inversos son iguales, pero no las constantes cinéticas.

29 L(S-09).- En las siguientes comparaciones entre magnitudes termodinámicas y cinéticas indique qué parte de la afirmación es falsa y qué parte es cierta:

a) En una reacción exotérmica tanto la entalpía de reacción como la energía de activación son negativas.

b) Las constantes de velocidad y de equilibrio son adimensionales.

c) Un aumento de temperatura siempre aumenta los valores de las constantes de velocidad y de equilibrio.

d) La presencia de catalizadores aumenta tanto la velocidad de reacción como la constante de equilibrio.

Solución

a) En las reacciones exotérmicas la entalpía de la reacción es siempre negativa, sin embargo la energía de activación para cualquier reacción y en cualquier sentido es siempre positiva. Por tanto es cierto en lo que se refiere a la entalpía y falso lo referido a la energía de activación.

b) No es cierto, en este caso, ninguna de las dos afirmaciones, ni las constantes de velocidad ni las de equilibrio tienen por qué ser adimensionales. Las constantes de velocidad en ningún caso son adimensionales.

Es cierto que se dan casos como por ejemplo, en los equilibrios homogéneos, cuando los coeficientes estequiométricos son todos iguales a uno y existen el mismo número de reactivos que de productos, las constantes de equilibrio son adimensionales, pero no se puede generalizar tal afirmación.

c) La ecuación de Arrhenius establece la dependencia de la constante de velocidad con la temperatura

k = A·
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donde A es el factor de frecuencia, constante relacionada con el número de choques entre las partículas reaccionantes.

Un aumento de temperatura disminuye el valor absoluto del exponente, en consecuencia, al ser el exponente negativo la exponencial aumenta y con ello la constante de velocidad.

El principio de Le Châtelier permite argumentar que un aumento en la temperatura en reacciones exotérmicas disminuye la constante de equilibrio. En efecto, una vez alcanzado el equilibrio en una reacción exotérmica a una determinada temperatura, si se aumenta ésta, el equilibrio se desplazará hacia la izquierda aumentando las concentraciones de los reactivos y por tanto disminuyendo la constante de equilibrio. En las reacciones endotérmicas, utilizando el mismo tipo de argumento, se puede ver que, en efecto, un aumento de temperatura supone un aumento de la constante de equilibrio.

d) Los catalizadores afectan a la energía de activación de una reacción, por tanto afectan efectivamente a la velocidad de ésta, sin embargo la energía de activación no tiene nada que ver con la constante equilibrio de la reacción, en consecuencia los catalizadores no afectan a las constantes de equilibrio.

30 LE(J-10).- El dióxido de nitrógeno es un gas de color rojizo que reacciona consigo mismo (se dimeriza) para dar lugar al tetraóxido de dinitrógeno, que es un gas incoloro. Se ha comprobado que una mezcla a 0 ºC es prácticamente incolora mientras que a 100 ºC tiene color rojizo. Teniendo esto en cuenta.

a) Escriba la reacción que tiene lugar.

b) Justifique si la reacción es exotérmica o endotérmica.

c) ¿Qué cambio de color se apreciará a 100 ºC si se aumenta la presión del sistema?

d) Justifique si se modificará el color de la mezcla si, una vez alcanzado el equilibrio, se añade un catalizador.

Solución
a) La reacción es

	2 NO2 (g)
	(
	N2O4 (g)

	rojizo
	
	incoloro


b) Tal y como dice el enunciado a 0 ºC la mezcla es incolora, es decir, el equilibrio está desplazado hacia la derecha. Al aumentar la temperatura, a 100 ºC, la mezcla es rojiza, el equilibrio se desplaza hacia la izquierda. En consecuencia la reacción será exotérmica pues un aumento de temperatura desplaza el equilibrio hacia la izquierda, es decir hacia el NO2 de color rojizo.

c) A 100 ºC, la mezcla es rojiza, un aumento de presión desplazará el equilibrio hacia la derecha, donde hay menor número de moles. En consecuencia la mezcla se decolora.
d) El catalizador no altera el equilibrio, por tanto, a una temperatura determinada el color de la mezcla permanecerá igual.

31 [image: image409.bmp]LE(J-10).- El diagrama energético adjunto corresponde a una reacción química A   (   B  +  C, para la cual (S = 60 J·K(1 y el valor absoluto de la variación de entalpía es 
[image: image294.wmf]H
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= 45 kJ.

a) Justifique si la reacción es espontánea a 25 ºC.

b) Indique si un aumento de temperatura aumentará más la velocidad de la reacción directa A   (   B  +  C, o de la reacción inversa B  +  C   (   A.

Solución
a) La reacción es espontánea si (G < 0

(G0 = (H0 ( T·(S0
Según se muestra en el diagrama la reacción es exotérmica, por tanto, (H0 = (45 kJ, la entropía hay que expresarla también de kJ, (S0 = 60·10(3 kJ·K(1 y la temperatura T = 273 + 25 = 298 K
(G0 = (45 ( 298·60·10(3 = (62,88 kJ
(G0 < 0   (   Reacción espontánea
b) La reacción es exotérmica en el sentido directo, A  (  B + C, en consecuencia haciendo uso del principio de Le Chatelier, un aumento de la temperatura hará desplazarse el equilibrio en el sentido en que se absorba calor, es decir hacia el reactivo A.

32 LE(J-10).- Considerando el equilibrio existente entre el oxígeno molecular y el ozono, de acuerdo a la reacción  3 O2 (g)   (   2 O3 (g), cuya entalpía de reacción (Hr = 284 kJ, justifique:

a) El efecto que tendría sobre el equilibrio un aumento de la presión del sistema.

b) El efecto que tendría sobre la cantidad de ozono en el equilibrio una disminución de la temperatura.

c) El efecto que tendría sobre el equilibrio la adición de un catalizador.

d) El efecto que tendría sobre la constante de equilibrio Kp añadir más ozono al sistema.

Solución
La reacción es endotérmica en el sentido en que está escrita

3 O2 (g)   (   2 O3 (g)          (Hr = 284 kJ
Utilizando el principio de Le Chatelier 

a) Un aumento de la presión desplazaría el equilibrio hacia el ozono, donde hay menor número de moles intentando disminuir la presión.

b) Como la reacción es endotérmica si se disminuye la temperatura el equilibrio se desplazará hacia el O2, intentando aumentar la temperatura.

c) Los catalizadores no afectan al equilibrio, solo variará la velocidad de la reacción.

d) La constante de equilibrio solo depende de la temperatura, de forma que, a la misma temperatura añadir mas ozono al sistema no afecta a la constante.
33 LE(S-10).- La síntesis del amoniaco según la reacción en fase gaseosa, N2  +  3 H2   (   2 NH3, es un buen ejemplo para diferenciar factores cinéticos y termodinámicos.

a) Escriba la expresión para calcular la entalpía de esta reacción en función de las entalpías de formación y justifique que dicha reacción es exotérmica.

b) Justifique, desde el punto de vista termodinámico, que dicha reacción está favorecida a bajas temperaturas.

c) Justifique, que desde el punto de vista cinético, que dicha reacción está favorecida a altas temperaturas.

d) Escriba la expresión para Kp en función de la presión total.

Dato. (H
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(NH3) < 0

Solución
La entalpía de la reacción es: N2  +  3 H2   (   2 NH3 es

(H
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= 2·(H
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(NH3) ( [·(H
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(N2) + ·3·(H
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(H2)]
como las entalpías estándar de formación del nitrógeno e hidrógeno en estado natural son cero queda

(H
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por tanto si (H
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 será también negativa y en consecuencia la reacción es exotérmica.

b) Si la reacción es exotérmica al bajar la temperatura el equilibrio se rompe de forma que el sistema se desplazará hacia la derecha generando más amoniaco oponiéndose de esta forma, según el principio de Le Chatelier, a la causa que altera el equilibrio.

c) La constante de velocidad, en una reacción química está relacionada con la temperatura como indica la ecuación de Arrhenius 

kd = A
[image: image304.wmf]T

R

E

a

e

×

-


Un aumento de la temperatura implica un aumento de la constante de velocidad de la reacción de síntesis del amoniaco, es decir, un aumento de temperatura aumenta la velocidad de producción de amoniaco.

d) La constante de equilibrio escrita en función de las presiones parciales sería

Kp =
[image: image305.wmf])

(

)

(

)

(

2

3

2

3

2

H

p

N

p

NH

p

×


Las presiones parciales se pueden expresar en función de la presión total  y las fracciones molares de cada una de las especies como

p(NH3) = X(NH3)·pT     ;     p(N2) = X(N2)·pT     ;     p(H2) = X(H2)·pT
sustituyendo

Kp =
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Kp = KX·pT(2
34 LE(S-11).- Cuando se ponen 0,7 moles de N2O4 en un reactor de 10 L a 359 K se establece el equilibrio N2O4(g)   (   2 NO2(g) y la presión es de 3,3 atm. Calcule:

a) La concentración molar de todas las especies en el equilibrio.

b) El valor de Kc.

c) Si el sistema se comprime hasta reducir el volumen a 8 L ¿cuál sería la presión total en el equilibrio?

Datos. R = 0,082 atm·L·mol−1·K−1.

Solución
a) El equilibrio será

	N2O4(g)
	(
	2 NO2(g)

	0,7
	
	0

	0,7 ( x
	
	2x


En el equilibrio los moles totales serán

n = 0,7 ( x + 2x = 0,7 + x

Como conocemos la presión en el equilibrio

pV = nRT   (   n = 
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Por tanto

0,7 + x = 1,12   (   x = 0,42 mol
En consecuencia, las concentraciones serán

[N2O4] = 
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= 0,028 mol/L   ;   [NO2] = 
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b) La constante de equilibrio se obtiene de su propia definición

Kc = 
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c) Si ahora aumentamos la presión para dejar el volumen en 8 L, el equilibrio se desplaza hacia la izquierda, donde el número de moles es menor, sin modificar la constante.

	N2O4(g)
	(
	2 NO2(g)

	0,28
	
	0,84

	0,28 + x
	
	0,84 ( 2x


En el nuevo equilibrio

Kc = 
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Resolvemos la ecuación de segundo grado y obtenemos

x1 = 1,3317 mol   ;   x2 = 0,027 mol
La solución que tiene sentido es la segunda ya que la otra no es coherente con el equilibrio, no se pueden ir mas moles de las que había. Por tanto, la solución será, x2 = 0,027 mol.
Los moles en el equilibrio son:

n(NO2) = 0,84 ( 2×0,027 = 0,786 mol   ;   n(N2O4) = 0,28 + 0,027 = 0,307 mol

Los moles totales son

n = 0,786 + 0,307 = 1,093 mol

La presión será

pV = nRT   (   p = 
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35 .- Para la reacción en fase gaseosa A + B ( C los valores de entalpía de reacción y energía de activación de la reacción directa son: (H = −150 kJ·mol-1 y Ea = 85 kJ·mol-1.

a) Justifique el efecto de un aumento de temperatura en la constante de equilibrio y en la composición en equilibrio.

b) Justifique el efecto de un aumento de temperatura en la constante de velocidad y en la velocidad de la reacción directa.

c) Justifique el efecto de un aumento de volumen en la constante de equilibrio y en la composición en equilibrio.

d) Determine, para la reacción inversa C ( A + B, los valores de (H y Ea y justifique si la constante de velocidad de la reacción inversa será mayor o menor que la directa.

Solución
a) La reacción es exotérmica, por tanto al aumentar la temperatura el equilibrio se rompe en el sentido en que se disminuya el desprendimiento de energía, es decir, se desplazará hacia la izquierda aumentando las concentraciones de A y B.
b) La constante de velocidad, en una reacción química está relacionada con la temperatura como indica la ecuación de Arrhenius 

k = A
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Un aumento de la temperatura implica un aumento de la constante de velocidad de la reacción. En este mismo caso la velocidad de la reacción directa aumentará al aumentar la constante.
c) Un aumento de volumen supone una reducción de la presión. Se romperá el equilibrio desplazándose en el sentido de aumentar la presión es decir hacia la izquierda en donde hay mas moles gaseosas, aumentando las concentraciones de los reactivos.
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d) La reacción es ahora endotérmica por tanto la entalpía será igual pero positiva
(H = 150 kJ·mol-1
La energía de activación de la reacción inversa será la suma de la energía de activación en el proceso exotérmico y la entalpía

Ea = 85 + 150 = 235 kJ·mol-1
Al aumentar la energía de activación la constante de velocidad de la reacción inversa disminuirá según

k = A
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36 LE(S-14).- Explique cuáles de las siguientes reacciones, sin ajustar, modifican su composición en el equilibrio por un cambio en la presión total. Indique como variarían las cantidades de los productos o los reactivos si se tratase de un aumento de presión.

a)   Ni(s)  +  CO(g)   (   Ni(CO)4(g)

b)   CH4(g)  +  H2O(g)   (   CO(g)  +  H2(g)

c)   SO2(g)  +  O2(g)   (   SO3(g)

d)   O3(g)   (   O2(g)

Solución
Las modificaciones se dan en las reacciones que tengan distinto número de moles gaseosos, una vez ajustadas:

a)   Ni(s)  +  4 CO(g)   (   Ni(CO)4(g)
(n = 1 – 4 = –3     (     Si se produce modificación
Si se produce un aumento de presión el sistema evoluciona hacia donde hay menos moles, es decir, hacia los productos.

b)   CH4(g)  +  H2O(g)   (   CO(g)  +  3 H2(g)

(n = 4 – 2 = 2     (     Si se produce modificación
En este caso un aumento de presión desplazaría el equilibrio hacia los reactivos que es donde hay menor número de moles.

c)   SO2(g)  +  ½ O2(g)   (   SO3(g)

(n = 1 – 3/2 = –1/2     (     Si se produce modificación
Si se produce un aumento de presión el sistema evoluciona hacia donde hay menos moles, es decir, hacia los productos.

d)   2 O3(g)   (   3 O2(g)

(n = 3 – 2 = 1     (     Si se produce modificación
En este caso un aumento de presión desplazaría el equilibrio hacia los reactivos que es donde hay menor número de moles.

37 LE(S-14).- En el siguiente sistema en equilibrio:   CO(g)  +  Cl2   (   COCl2(g), las concentraciones de CO, Cl2 y COCl2 son 0,5 M, 0,5 M y 1,25 M, respectivamente.
a) Calcule el valor de Kc.

b) Justifique hacia dónde se desplazará el equilibrio si se aumenta el volumen.

c) Calcule las concentraciones en el equilibrio de todos los componentes si se reduce el volumen a la mitad.

Solución
a) En el equilibrio, conocidas las concentraciones la constante sería
Kc = 
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b) El (n = 1 – 2 = –1, el equilibrio se ve afectado por un cambio de volumen. Si este aumenta, disminuirá la presión y en consecuencia el equilibrio se desplaza hacia donde existe mayor número de moles, es decir, hacia la izquierda.

c) Si se reduce el volumen a la mitad las concentraciones se duplican y el equilibrio se desplaza hacia la derecha.
	CO (g)
	+
	Cl2 (g)
	(
	COCl2 (g)

	2×0,5 = 1
	
	2×0,5 = 1
	
	2×1,25 = 2,50

	1 – x
	
	1 – x
	
	2,50 + x


Como la constante no varia
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Resolvemos y obtenemos para la x el valor de , x = 2,3×10–2 mol/L. Las nuevas concentraciones serán:

[CO] = [Cl2] = 1 – 2,3×10–2 = 0,98 mol/L; [COCl2] = 2,50 + 2,3×10–2 = 2,52 mol/L
38 .- Para la reacción de descomposición térmica del etano:  C2H6 (g)   (  C2H4 (g)  +  H2 (g), La constante de equilibrio Kc, a 900 K, tiene un valor de 7,0×10–4. Se introduce etano en un reactor y una vez alcanzado el equilibrio la presión en el interior del mismo es 2,0 atm.

a) Calcule el grado de disociación y las presiones parciales de cada uno de los componentes en el equilibrio.

b) Explique razonadamente como afectará al grado de disociación un aumento de la presión y demuestre si su predicción es acertada realizando los cálculos oportunos cuando la presión duplica su valor.

Datos. R = 0,082 atm·L·mol−1·K−1.

Solución
a) En el equilibrio se cumple que
	C2H6 (g)
	(
	C2H4 (g)
	+
	H2 (g)

	1
	
	0
	
	0

	1 – (
	
	(
	
	(

	c0(1 – ()
	
	c0(
	
	c0(


La concentración total en el equilibrio será la suma
cT = c0(1 – () + 2 c0( = c0(1 + ()
Como conocemos la presión total

p = cT R T     (     cT = 
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De la constante obtenemos
Kc = 
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Resolvemos multiplicando y dividiendo esta última ecuación por 1 + (
Kc = 
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Despejamos ( y obtenemos:
( = 0,16

Las presiones parciales son

p(C2H4) = p(H2) = 
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p(C3H6) = 
[image: image333.wmf](

)

p

a

a

+

-

1

1

 = 1,45 atm

b) Al aumentar la presión, el grado de disociación disminuirá, el equilibrio se desplaza en el sentido en el que disminuye el número de moles de sustancias gaseosas, es decir, hacia el reactivo por lo que el etano se descompone en menor proporción.
Si se duplica la presión, p = 4 atm
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39 LE(S-15).- Indique si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones, justificando su respuesta:

a) Una reacción espontánea nunca puede ser endotérmica.

b) Cuando aumenta la temperatura en un equilibrio exotérmico, la constante de velocidad de la reacción directa disminuye.

c) En una reacción entre gases del tipo A + 2B ( 2C, los valores de Kc y Kp son iguales.

d) En una reacción entre gases del tipo A + 2B ( 2C + D, un aumento en la presión del recipiente a temperatura constante no modifica la cantidad de reactivos y productos presentes en el equilibrio.

Solución
a) Falso. Una reacción es espontánea si su energía libre es menor que cero.

(G = (H − T(S

Aunque la entalpía sea positiva (endotérmica), si la temperatura es suficientemente alta y (S > 0, puede ser espontánea siempre que, T(S > (H.

b) Falsa. En un equilibrio cuando aumenta la temperatura las constantes de velocidad directa e inversa, en general, aumentan según indica la ecuación de Arrhenius.
k = A
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Si el equilibrio es exotérmico, la energía de activación de la reacción inversa es mayor que la energía de activación de la reacción directa, en consecuencia la constante inversa aumenta en mayor medida que la de la ecuación directa.
c) Falso. La relación entre las constantes es: Kc = Kp·(R·T)((n, donde (n es el incremento de moles gaseosas, en este caso, (n = 2 – 3 = −1.
d) Verdadero. En este caso (n = 3 – 3 = 0     (     Kc = Kp
40 LE(S-15).- La reacción entre gases 2 A + B ( 3 C tiene (H = –120 kJ·mol–1, y para la reacción inversa E’a  = 180 kJ mol–1.

a) Utilizando un diagrama energético de la reacción, calcule Ea para la reacción directa.

b) Justifique si un aumento de temperatura tendrá mayor efecto sobre la constante de velocidad de la reacción directa o de la inversa.

c) Justifique qué efecto tendrá un aumento de temperatura sobre las cantidades de reactivos y productos en el equilibrio.

d) Si para esta reacción (S < 0, explique si la reacción del enunciado es espontánea a temperaturas altas o bajas.


Solución
a) La energía de activación directa según el diagrama sería:
Ea = E’a − (H = 180 – 120 = 60 kJ/mol
b) En un equilibrio cuando aumenta la temperatura las constantes de velocidad directa e inversa, en general, aumentan según indica la ecuación de Arrhenius.
k = A
[image: image337.wmf]T

R

E

a

e

×

-


Si el equilibrio es exotérmico, la energía de activación de la reacción inversa es mayor que la energía de activación de la reacción directa, en consecuencia la constante inversa aumenta en mayor medida que la de la ecuación directa.

c) En un equilibrio exotérmico, al aumentar la temperatura el equilibrio se rompe y para recomponerlo se desplaza en el sentido endotérmico, es decir, hacia los reactivos cuyas cantidades aumentan.

d) Para que la reacción sea espontánea (G < 0.
(G = (H − T(S

Como (H < 0 y (S < 0, la reacción será espontánea siempre que el valor absoluto de (H sea mayor que T(S, por tanto puede ser espontánea a temperaturas bajas.
41 .- En un reactor de 1 L se establece el siguiente equilibrio entre especies gaseosas:

NO2 + SO2 ( NO + SO3. Si se mezclan 1 mol de NO2 y 3 mol de SO2, al llegar al equilibrio se forman 0,4 mol de SO3 y la presión es de 10 atm.

a) Calcule la cantidad (en moles) de cada gas y sus presiones parciales en el equilibrio.

b) Determine los valores de Kp y Kc para esta reacción.

c) Justifique cómo se modifica el valor de Kp si la presión total aumenta. ¿Y el equilibrio?

Solución
a) El equilibrio es

	NO2(g)
	+
	SO2(g)
	(
	NO (g)
	+
	SO3(g)

	1
	
	3
	
	0
	
	0

	1 − x
	
	3 − x
	
	x
	
	x


Como se obtienen 0,4 mol de SO3, x = 0,4 mol
n(NO2) = 1 – 0,4 = 0,6 mol; n(SO2) = 3 – 0,4 = 2,6 mol; n(NO) = n(SO3) = 0,4 mol
El número total de moles es de nT = 0,6 + 2,6 + 2×0,4 = 4 mol
Las presiones parciales serán
p(NO2) = X(NO2)·pT = 
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p(NO) = p(SO3) = X(NO)·pT = 
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b) La constant Kp se calcula directamente

Kp =
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La Kc se calcula a partir de la relación
Kc = Kp·(R·T)−(n
como (n = 0
Kc = Kp·= 0,102
c) Kp no se modifica con la presión. Es una constante de equilibrio que únicamente depende de la temperatura. En esta reacción, al ser igual el número de moles gaseosos en los reactivos y productos, un aumento de presión (si se hace a temperatura constante) tampoco modifica la posición de equilibrio.
42 L(J-16).- En un reactor de 5 L se introducen 0,2 mol de HI y se calientan hasta 720 K, estableciéndose el equilibrio: 2 HI(g) ( H2(g) + I2(g), con Kc = 0,02. La reacción directa es exotérmica.

a) Calcule las concentraciones de todos los gases en el equilibrio.

b) Calcule las presiones parciales de todos los gases en el equilibrio y el valor de Kp a 720 K.

c) ¿Cómo se modificaría el equilibrio al disminuir la temperatura? ¿Y si se duplicara el volumen del reactor?

Dato. R = 0,082 atm∙L∙mol−1∙K−1.
Solución
a) El equilibrio es

	2 HI
	(
	H2
	+
	I2

	0,2
	
	0
	
	0

	0,2 ( 2x
	
	x
	
	x


Como la constante es conocida

Kc = 0,02 = 
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Por tanto:
[H2] = [I2] = 
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b) Las presiones parciales son:
p(H2) = p(I2) = 4,4×10−3×0,082×720 = 0,26 atm   ;   p(HI) = 0,031×0,082×720 = 1,84 atm
Como (n = 0, en este caso Kp = Kc = 0,02
c) Si la reacción directa es exotérmica, al descender la temperatura el equilibrio se rompe y la reacción se desplaza hacia la formación de productos para restablecerlo.
Dado que (n = 0, la modificación del volumen no modifica la composición del equilibrio.

43 LE(S-16).- Considere el  equilibrio:  X(g) + 2  Y(g) (  Z(g)   con  ∆H  <  0.  Si la presión disminuye, la temperatura aumenta y se añade un catalizador, justifique si los siguientes cambios son verdaderos o falsos.

a) La velocidad de la reacción aumenta.

b) La constante de equilibrio aumenta.

c) La energía de activación disminuye.

d) La concentración de Z en el equilibrio disminuye.

Solución
a) VERDADERO. La velocidad de reacción aumenta con la temperatura y con la presencia de un catalizador si éste es positivo.

b) FALSO. La constante de equilibrio depende de la temperatura. En un equilibrio cuando aumenta la temperatura las constantes de velocidad directa e inversa, en general, aumentan según indica la ecuación de Arrhenius.

k = A
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Si el equilibrio es exotérmico, la energía de activación de la reacción inversa es mayor que la energía de activación de la reacción directa, en consecuencia la constante inversa aumenta en mayor medida que la de la ecuación directa y la constante de equilibrio, Kc =
[image: image348.wmf]i
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c) VERDADERA. La energía de activación no depende de la temperatura ni de la presión, pero disminuye con la presencia de un catalizador positivo.
d) VERDADERA. El aumento de temperatura y disminución favorecen el desplazamiento del equilibrio hacia los reactivos, disminuyendo la concentración de Z en el equilibrio. El catalizador no modifica el equilibrio.
EQUILIBRIOS HETEROGÉNEOS

1 .- Dada la siguiente reacción de equilibrio:

C (s)  +  CO2 (g)   (   2 CO (g)     ;     (H = 119,8 kJ

Señala si es correcto afirmar que: (a) La adición de CO desplaza el equilibrio hacia la izquierda. (b) La adición de C desplaza el equilibrio hacia la derecha. (c) La elevación de temperatura no influye en el equilibrio.
Solución
a) Si es correcto al aumentar la cantidad de CO el equilibrio se desplaza hacia la izquierda en contra de esta acción.

b) No es correcto, el carbono, en estado sólido, no entra en el equilibrio por lo tanto la adición de este no altera el equilibrio.

c) No es correcto, la reacción es endotérmica, en consecuencia al aumentar la temperatura el equilibrio se desplazará hacia la derecha oponiéndose a esta acción.
2 L(J-01).- Para los siguientes equilibrios:

2 N2O5 (g)    (     4 NO2 (g)  +  O2 (g)

3 H2 (g)  +  N2 (g)   (   2 NH3 (g)          

H2CO3 (ac)    (    H+ (ac)  +  HCO3( (ac)

CaCO3 (s)    (    CaO (s)  +  CO2 (g)

(a) Escriba las expresiones de Kc y Kp. (b) Razone qué sucederá en los equilibrios 1º y 2º si se aumenta la presión a temperatura constante.

Solución:

a) La Kc es la constante de equilibrio expresada en función de las concentraciones, luego sólo pueden aparecer en ella los reactivos y productos gaseosos o en disolución.
En la expresión de Kp, referida a las presiones parciales de los componentes de una mezcla, únicamente se incluyen las especies en estado gaseoso. Por tanto:

1º) Las tres especies implicadas en el equilibrio son gases, luego aparecen en las 2 constantes.

Kc = 
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2º) Las tres especies implicadas en el equilibrio son gases, también aparecen en las 2

constantes.

Kc = 
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3º) No existe Kp, porque todas las especies implicadas en el equilibrio son disoluciones.

Kc = 
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4º) La única especie no sólida, y que al ser un gas, aparece en ambas constantes es el CO2.
Kc = [CO2]     ;     Kp = p(CO2)

b) Según el principio de Le Chatelier, si sobre un equilibrio se introduce alguna modificación, éste evoluciona en el sentido que se oponga a dicho cambio.
Como a temperatura constante, se ha de cumplir: p·V = cte, si se aumenta la presión, el equilibrio se desplazará hacia el miembro de menor volumen, es decir, donde haya menor número de moles. En los casos propuestos sería:
1º equilibrio: hacia los reactivos (izquierda).

2º equilibrio: hacia los productos (derecha).

3 LA(J-02).- Si queremos impedir la hidrólisis que sufre el acetato de sodio en disolución acuosa. ¿Cuál de los siguientes métodos será más eficaz?

a) Añadir ácido acético a la disolución.

b) Añadir NaCl a la disolución.

c) Añadir HCl a la disolución.

d) Ninguno, no es posible impedirla.

Razone todas las respuestas.

Solución:
El acetato de sodio en agua se encuentra totalmente disociado en sus iones:
NaAc (s) ( Ac( (ac) + Na+ (ac)

El ión acetato, al proceder de un ácido débil se hidroliza con el agua, desprendiéndose grupos oxidrilo OH( :

Ac( (ac) + H2O (l) (  HAc (ac) + OH( (ac) (hidrólisis básica)

Cómo evitar esta reacción:

a) Si se añade HAc, por el efecto del ión común, el equilibrio se desplazará hacia la formación de ión acetato, con lo que la concentración de éste que no sufre hidrólisis sería próxima a la original.

b) Si se adiciona HCl, ácido fuerte, totalmente disociado:

Estos protones liberados reaccionarán con los grupos OH( de la hidrólisis del acetato, lo cual, desplazará el equilibrio de hidrólisis hacia la formación de más HAc., favoreciendo la hidrólisis del acetato.
c) Si se añade cloruro de sodio, como los dos iones procedentes de su disociación, vienen de ácido y base fuertes, no se hidrolizan, luego no existen en disolución iones OH( ni H3O+ que puedan interferir en el equilibrio de hidrólisis. Tampoco hay ningún ión común, luego la hidrólisis del acetato no se vería afectada.
d) Se excluye por que el caso a) es válido.

Se concluye, pues, que el caso a), es decir, la adición de ácido acético a la disolución, sí impide, o al menos disminuye la hidrólisis del acetato de sodio, luego sería el método más eficaz, haciendo que todas las demás proposiciones sean falsas.

4 LA(J-02).- A 1 L de disolución de nitrato de plata de concentración 1,0 · 10-4 mol · dm-3 se le añade gota a gota, una disolución 0,001 M de cloruro de sodio. Cuando se han adicionado 1,8 cm3 de esta disolución, aparece un precipitado.

a) Escribir la reacción que tiene lugar y especificar el compuesto que precipita.

b) Calcular la constante del producto de solubilidad del precipitado que se ha formado

c) Explicar qué se observará si se añade amoníaco a la disolución que contiene el precipitado.

Sol.: b) Ks = 1,8 · 10-10.
Solución:

a) La reacción de precipitación será:
AgNO3 + NaCl ( AgCl ( + NaNO3
b) El volumen total tras la mezcla será: Vtotal = 1 + 0,0018 = 1,0018 L
La expresión del producto de solubilidad del cloruro de plata es: Ks = [Ag+]·[Cl(]
A partir de la concentración de cada sal soluble, se determinan las concentraciones reales de ambos iones que forman la sal insoluble:
[Ag+] =
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= 1,80·10(6 mol/L
Aplicando estos valores, correspondientes a la disolución saturada, a la expresión de Ks se tiene:
Ks = 9,98·10(5·1,80·10(6 = 1,8·10-10
c) Si se adiciona amoníaco, se formará un ión complejo estable entre el catión central plata y los ligandos NH3 , por lo que el precipitado se redisolverá:
AgCl  +  2 NH3   (   Ag (NH3)2+  +  Cl-
Ión diaminplata (I)

5 LA(S-02).- El análisis químico de una determinada muestra de agua da que cada litro contiene, entre otras especies: 384 mg de calcio y 76,8 mg de sulfato.

a) Hallar la concentración molar de calcio y de sulfato en el agua analizada.

b) Justificar por que no se observa precipitado de sulfato de calcio.

c) Si a 1 L del agua anterior se le añaden 200 cm3 de disolución 0,02 M de sulfato de sodio, se observa precipitado Justificarlo.

Datos: masas atómicas: H = 1; C = 12; O = 16; Na = 23; Ca = 40; Kps (sulfato de calcio) = 3 · 10-5.
Sol.: a) [Ca2+] = 0,0096 M; [SO42-] = 0,0008 M
Solución:

a) Con las masas de los dos iones y sus masas atómicas, se determinan sus concentraciones molares:

x =
[image: image356.wmf])
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[Ca2+] = 0,0096 M     ;     [SO42-] = 0,0008 M

b) El producto de estas concentraciones se compara con el dato de Kps:
[Ca2+]·[SO42-] = 0,0096·0,0008 = 7,68·10(6 < Kps

En este caso, la sal se disuelve por completo, y no aparece precipitado en el fondo.

c) Se modifica ahora el volumen final, y la masa de iones sulfato, luego las nuevas concentraciones serán: V final = 1,2 L

Se añaden 0,02·0,2 = 0,004 moles de SO42(.
[Ca2+] = 
[image: image358.wmf]2
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De nuevo se multiplican las concentraciones:

[Ca2+]·[SO42-] = 0,008·0,004 = 3,2·10(5 > Kps

Ahora sí hay precipitado del sulfato de calcio.

6 LA(S-02).- Para la reacción:

CO2 (g) + C (s) ( 2 CO (g)

Kp = 10, a la temperatura de 815 ºC. Calcule, en el equilibrio:

a) Las presiones parciales de CO2 y CO a esa temperatura, cuando la presión total en el reactor es de 2 atm.

b) El número de moles de CO2 y de CO, si el volumen del reactor es de 3 litros.

Dato: R = 0,082 (atm· L) / (K· mol)

Sol.: a) p CO = 1,7 atm; p CO2 = 0,3 atm; b) 0,057 moles de CO; 0,010 moles de CO2.

Solución: 

a) La expresión de Kp para el equilibrio dado es la siguiente:
Kp =
[image: image360.wmf]2
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Donde p(CO) y p(CO2) son las presiones parciales de las dos especies gaseosas presentes. Además se sabe que la presión total es la suma de las parciales:
p(CO) + p(CO2) = 2 atm

Luego, combinando ambas expresiones:
10 = 
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CO

p

p

-

10

2

   (   p(CO) = 1,7 atm     ;     p(CO2) = 2 - 1,7 = 0,3 atm

b) Se escriben las expresiones de las presiones parciales de los gases, en función de la p total y de sus fracciones molares:
p(CO) = 2·X(CO) = 2·
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Los moles totales, se calculan con la ecuación de los gases perfectos (p = 2 atm, V = 3 L)
p·V = nT·R T   (   nT =
[image: image364.wmf]1088
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 = 0,067 moles

Con los datos de presiones parciales del apartado anterior, y el valor de moles totales, se hallan los moles de las dos especies:
n(CO) = 0,85·0,067 = 0,057 mol de CO

n(CO2) = 0,15·0,067 = 0,010 mol de CO2
7 LA(S-02).- Sea el sistema en equilibrio.

C (s) + 1/2 O2 (g) ( CO (g)          (H = - 155 kJ

Indicar razonadamente cómo modifica el equilibrio:

a) Aumentar la temperatura.

b) Disminuir la presión.

c) Disminuir la cantidad de carbono.

d) Añadir un catalizador.

Solución:

Si en un equilibrio se introduce alguna modificación externa (temperatura, presión o concentraciones), el equilibrio evolucionará en el sentido en que se oponga al cambio provocado.
a) Un aumento de temperatura, hace que el sistema tienda a absorber energía, desplazándose en el sentido en que la reacción sea endotérmica, que es precisamente de derecha a izquierda.
b) Una disminución de presión, hace que el equilibrio se desplace en el sentido en que haya mayor número de moles de especies gaseosas, para que se mantenga p·V = cte; luego se desplazará hacia la derecha.
c) Si se adiciona más C, el equilibrio no se altera pues es una especie sólida. d) La adición de un catalizador no altera el equilibrio, sólo modificaría su velocidad.

8 LA(S-02).- Se dispone de un sistema en equilibrio a 25 ºC, que contiene C (s), CO (g) y CO2 (g):

C (s) + CO2 (g) ( 2 CO (g)          (H = + 172,4 kJ / mol

Justificar si la cantidad de CO (g) se mantienen constante, aumenta o disminuye cuando:

a) Aumenta la temperatura.

b) Disminuye la presión.

c) Se introduce C (s) en el recipiente.

Solución:
Por el principio de Le Chatelier, si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, dicho sistema tenderá a evolucionar en el sentido que se oponga a tal cambio:
a) Si se eleva la temperatura, el equilibrio evoluciona en el sentido en que se absorba calor, esto es, en el que sea endotérmica, en este caso, hacia la derecha. Luego para el equilibrio dado, se aumentaría la producción de CO.
b) Una disminución de presión, lo cual provoca que el equilibrio se desplace en el sentido en que aumente el número de moles gaseosos, en este caso, hacia la derecha, aumentando la producción de CO.
c) El aumento de la concentración del carbono sólido (reactivo), hará que el equilibrio se desplace en el sentido en que se consuma este carbono, es decir, hacia la derecha, generándose más CO.

9 LA(J-03).- A temperatura ambiente una disolución saturada de cloruro de plomo (II) contiene 1,004 g de la sal en 250 mL de disolución.

a) Calcule el producto de solubilidad del cloruro de plomo (II).

b) Determine si se producirá precipitación al mezclar 10 cm3 de disolución de cloruro de sodio 0,1 M con 30 cm3 de disolución de nitrato de plomo (II) 0,01 M.

Datos: Masas atómicas: Cl = 35,5; Pb = 207,2

Sol.: a) Ks = 1,2·10(5;

Solución: 
a) La sal se encuentra disuelta según

	PbCl2 (s)
	(
	Pb2+ (aq)
	+
	2 Cl( (aq)

	
	
	0
	
	0

	
	
	s
	
	2·s


La expresión del producto de solubilidad es:
Ks = [Pb2+]·[Cl(]2
Se determinan las concentraciones de los dos iones en disolución:
s = 
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= 0,0144 M

Dada la estequiometría de la sal: PbCl2, habrá el doble de iones cloruro: [Cl(] = 0,0288 M

Luego:

Ks = 0,0144·0,0288 = 1,2·10(5
b) Las concentraciones serán:

n(Cl() = 0,1·0,01 = 0,001 mol   (    [Cl(] = 
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n(Pb2+) = 0,01·0,03 = 3·10(4 mol   (   [Pb2+] =
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= 7,5·10(3 M
Se halla el producto entre las concentraciones de los dos iones dadas, y se compara con el valor de Ks:
[Pb2+]·[Cl(]2  = 0,0075·0,0252 = 4,69·10(6
Como es un valor menor que Ks, no habrá precipitado.

10 LA(J-03).- Sea el equilibrio:

C (s) + CO2 (g)   (. 2CO (g)          (Hº = 119,8 KJ .

Contesta razonadamente cómo modifica el equilibrio:

a) Disminuir la cantidad de carbono.

b) Aumentar la cantidad de dióxido de carbono.

c) Disminuir la temperatura.

d) Aumentar la presión.

Solución:
El Principio de Le´Chatelier, dice que si sobre un sistema en equilibrio se introduce alguna modificación, el sistema tenderá a desplazarse en el sentido que se oponga a tal alteración:

a) Si disminuye la concentración de este reactivo, el sistema tenderá a aumentarla, es decir, se desplazará hacia la izquierda.
b) Si se aumenta la concentración de un reactivo, el equilibrio tenderá a consumir dicho reactivo, luego se desplazará hacia la derecha.
c) Si se disminuye la temperatura, el sistema tenderá a ceder calor, esto es, a desplazarse en el sentido en que la reacción sea exotérmica; en este caso en sentido contrario a como está escrita, es decir, hacia la izquierda.
d) Un aumento de la presión hará que el equilibrio se desplace en el sentido en que sea menor el número de moles de gases, para que se mantenga: p·V = cte. En este caso, hay menos moles gaseosos a la izquierda, luego hacia allí se irá el equilibrio.

11 .- El cloruro de plata (I) es una sal muy insoluble en agua.

a) Formule el equilibrio heterogéneo de disociación.

b) Escriba la expresión de la constante de equilibrio de solubilidad (Ks) y su relación con la solubilidad molar (s).

c) Dado que la solubilidad aumenta con la temperatura, justifique si el proceso de disolución es endotérmico o exotérmico.

d) Razone si el cloruro de plata (I) se disuelve más o menos cuando en el agua hay cloruro de sodio en disolución.

Solución:
a) En disolución

AgCl (s)   (   Ag+(aq)  +  Cl((aq)
b)La constante de solubilidad es:

Ks = [Ag+]·[Cl(]; Ks = s2.

c) Si la solubilidad aumenta es porque el equilibrio se desplaza hacia la derecha. Si ocurre al aumentar la temperatura es porque se trata de un proceso endotérmico.

d) El cloruro de sodio está disociado en iones Na+ y Cl(. El efecto de ión común Cl( en disolución desplaza el equilibrio hacia AgCl(s) y disminuye la solubilidad.

12 L(S-06).- El amoniaco reacciona a 298 K con oxígeno molecular y se oxida a monóxido de nitrógeno y agua, siendo su entalpía de reacción negativa. (a) Formule la ecuación química correspondiente con coeficientes estequiométricos enteros. (b) Escriba la expresión de la constante de equilibrio Kc. (c) Razone cómo se modificará el equilibrio al aumentar la presión total a 298 K si son todos los compuestos gaseosos a excepción del H2O que se encuentra en estado líquido. (d) Explique razonadamente cómo se podría aumentar el valor de la constante de equilibrio.

Solución: 

a) La reacción ajustada con coeficientes enteros es

4 NH3(g) + 5 O2(g)   (   4 NO(g) + 6 H2O(l)
b) El agua, en estado líquido no entra en la constante

Kc = 
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c) Al aumentar la presión total, el equilibrio, según el principio de Le Chatelier tenderá a contrarrestar este efecto, es decir, tenderá a desplazarse hacia el sentido que haga disminuir la presión total, concretamente, hacia donde existan menos moles gaseosas. En este caso hay menos moles gaseosas en los productos (4 moles de gases) que en los reactivos (9 moles de gases). Por lo tanto el equilibrio se desplazará hacia los productos.
d) El valor de la constante de equilibrio únicamente se puede modificar si cambia la temperatura. Concretamente para que el valor de la constante aumente, la temperatura debe aumentar. 

13 .- Dada la reacción endotérmica para la obtención de hidrógeno CH4 (g)   (   C (s)  + 2 H2 (g)

a) Escriba la expresión de la constante de equilibrio Kp.

b) Justifique cómo afecta un aumento de presión al valor de Kp.

c) Justifique cómo afecta una disminución de volumen a la cantidad de H2 obtenida.

d) Justifique cómo afecta un aumento de temperatura a la cantidad de H2 obtenida.

Solución.: 

a) El C no entra al ser sólido.
b) La constante solo depende de la temperatura.
c) Al disminuir el volumen se produce menos hidrógeno, el equilibrio se desplaza hacia donde hay menor número de moles gaseosos, en este caso los reactivos.
d) En las reacciones endotérmicas la constante aumenta con la temperatura, obteniéndose mas productos.

14 .- Dado el equilibrio C(s)  +  H2O(g)   (   CO(g)  +  H2(g), justifique si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) La expresión de la constante de equilibrio Kp es: Kp = p(CO)·p(H2)/[p(C)·p(H2O)]

b) Al añadir mas carbono, el equilibrio se desplaza hacia la derecha.

c) En esta reacción, el agua actúa como oxidante.

d) El equilibrio se desplaza hacia la izquierda cuando aumenta la presión total del sistema.

Solución

a) Falsa. Kp = 
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; la presión de C, al ser un sólido no se incluye en la expresión de Kp.

b) Falsa. El carbono es un sólido, por lo que aumentar su cantidad no modifica el equilibrio.

c) Verdadera. El hidrógeno tiene estado de oxidación +1 en H2O y 0 en H2; se reduce, luego actúa como oxidante.

d) Verdadera. Aumentar la presión total del sistema equivale a disminuir el volumen total de la mezcla y el equilibrio se desplaza hacia donde se producen menos moléculas gaseosas (hacia la izquierda)

15 LE(S-10).- La siguiente descomposición:   2 NaHCO3 (s)   (   Na2CO3 (s)  +  H2O (g)  +  CO2 (g), es un proceso endotérmico.

a) Escriba la expresión para la constante de equilibrio Kp de la reacción indicada.

b) Razone cómo afecta al equilibrio un aumento de la temperatura.

c) Razone cómo afecta a la cantidad de CO2 desprendido un aumento de la cantidad de NaHCO3
d) Justifique cómo afecta al equilibrio la eliminación del CO2 del medio.

Solución
a) El sistema es heterogéneo.

2 NaHCO3 (s)   (   Na2CO3 (s)  +  H2O (g)  +  CO2 (g)

Solo entran a formar parte de la expresión de la constante las especies en estado gaseoso.

Kp = p(H2O)·p(CO2)

b) El proceso, tal y como está escrito, es endotérmico. En consecuencia y utilizando el principio de Le Chatelier un aumento de temperatura producirá un desplazamiento del equilibrio hacia la derecha, en sentido de los productos.

c) Un aumento en la cantidad de NaHCO3 , por ser sólido, no afecta a la cantidad de CO2 desprendido.

A la vista de la expresión de la constante de equilibrio en función de las presiones parciales,

Kp = p(H2O)·p(CO2)

si tenemos un recipiente cerrado que contiene bicarbonato sódico sólido en equilibrio con dióxido de carbono y vapor de agua, éste no se ve alterado por la cantidad de bicarbonato sódico presente, pues las  concentraciones de dióxido de carbono y agua serán constantes.

La concentración de dióxido de carbono únicamente podría alterarse, al margen de variar la temperatura, colocando un agente desecante en el interior del recipiente, que al eliminar el vapor de agua, desplazaría el equilibrio hacia la derecha según el principio de Le Chatelier, incrementando de esta manera la presión parcial del dióxido de carbono, y por tanto su concentración.

d) Si se elimina el CO2 el equilibrio se desplazará hacia la derecha en el sentido de los productos de la reacción. La eliminación del dióxido de carbono formado, según el principio de Le Chatelier provoca un desplazamiento del equilibrio hacia la derecha, hasta reestablecer un nuevo equilibrio.

16 LE(S-11).- El hidróxido de magnesio es poco soluble en agua (Ks = 1,8(10(11)

a) Formule el equilibrio de disolución del hidróxido de magnesio y escriba la expresión para Ks.

b) Calcule la solubilidad en mol·L(1.

c) ¿Cómo afectaría a la solubilidad la adición de ácido clorhídrico?

d) ¿Cómo afectaría a la solubilidad la adición de cloruro de magnesio?

Solución
a) El equilibrio de disolución es
	Mg(OH)2(s)
	(
	Mg2+
	+
	2 (OH)(

	
	
	s
	
	2s


La constante sería
Ks = [Mg2+] [(OH)(]2
b) Sustituyendo
Ks = s (2s)2 = 4s3   (   s = 
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c) El ácido clorhídrico es un ácido fuerte de forma que se disocia totalmente

HCl   (   H+  +  Cl(
Al añadirlo a la disolución se forma

2 H+  +  2 (OH)(   (   2 H2O

Por tanto retira los iones OH(, con lo que el equilibrio de precipitación según indica la ley de Le Chatelier se desplazará hacia la derecha, aumentando la solubilidad del precipitado.
d) Se produce un efecto de ion común. El cloruro de magnesio se disocia en agua

MgCl2   (   Mg2+  +  2 Cl(
La concentración de Mg2+ aumenta, en consecuencia la concentración del OH( debe disminuir para que el valor de Ks permanezca constante a la misma temperatura, en consecuencia el equilibrio se desplaza hacia la izquierda reduciendo la solubilidad del precipitado.
17 LE(S-12).- Para las sales cloruro de plata y yoduro de plata, cuyas constantes de producto de solubilidad, a 25 ºC, son 1,6×10(10 y 8×10(17, respectivamente:

a) Formule los equilibrios heterogéneos de disociación y escriba las expresiones para las constantes del producto de solubilidad de cada una de las sales indicadas, en función de sus solubilidades.

b) Calcule la solubilidad de cada una de estas sales en g L(1.

c) ¿Qué efecto produce la adición de cloruro de sodio sobre una disolución saturada de cloruro de plata?

d) ¿Cómo varía la solubilidad de la mayoría de las sales al aumentar la temperatura? Justifique la respuesta.

Datos. Masas atómicas: Cl = 35,5; Ag = 108,0; I = 127,0

Solución
a) El cloruro de plata (AgCl) se encuentra disuelto según

	AgCl (s)
	(
	Ag+ (aq)
	+
	Cl( (aq)

	
	
	0
	
	0

	
	
	s
	
	s


La expresión del producto de solubilidad es:

Ks = [Ag+]·[Cl(] = s2
a) El yoduro de plata (AgI) se encuentra disuelta según

	AgI (s)
	(
	Ag+ (aq)
	+
	I( (aq)

	
	
	0
	
	0

	
	
	s
	
	s


La expresión del producto de solubilidad es:

Ks = [Ag+]·[I(] = s2
b) Para el AgCl, M(AgCl) = 143,5:

1,6×10−10 = s2     (     s = 1,26×10−5 M     (     s = 143,5×1,26×10−5 = 1,8×10−3 g/L

Para el AgI, M(AgI) = 235:

8×10−17 = s2     (     s = 8,9×10−9 M     (     s = 235×8,9×10−9 = 2,1×10−6 g/L

c) La adición de cloruro de sodio paría lugar a un efecto de ión común (Cl−) de forma que disminuiría la solubilidad del cloruro de plata produciéndose una mayor cantidad de precipitado de esta sal.

d) En general un aumento de temperatura provoca un aumento de la solubilidad. La disolución es un proceso, en general endotérmico, en consecuencia un aumento de la temperatura desplazaría el equilibrio hacia la derecha aumentando la constante y la cantidad de sal disuelta.

18 .- Cuando se trata agua líquida con exceso de azufre sólido en un recipiente cerrado, a 25 ºC, se obtienen los gases sulfuro de hidrógeno y dióxido de azufre.

a) Formule el equilibrio que se establece entre reactivos y productos.

b) Escriba las expresiones de Kc y Kp.

c) Indique cómo afecta al equilibrio un aumento de presión.

d) Indique el signo de la variación de entropía del proceso.

Solución
a) El equilibrio heterogéneo es

3 S(s)  +  2 H2O(l)   (   2 H2S(g)  +  SO2(g)
b) En la constante solo entran las especies en estado gaseoso.

Kc = [H2S]2 [SO2]     ;     Kp = p(H2S)2 p(SO2)
c) Si aumentamos la presión el equilibrio se desplazará hacia el lado donde el número de moles en estado gaseoso sea menor, es decir hacia los reactivos en este caso.
d) En el proceso aumenta el desorden, se pasa de especies en estado sólido y líquido que tienen cierto orden a especies en estado gaseoso con mayor desorden es decir la entropía crece

(S > 0
19 LE(J-13).- La siguiente reacción, no ajustada: CH3OH(l)  +  O2(g)   (   H2O(l)  +  CO2(g) es exotérmica a 25 ºC.

a) Escriba la expresión para la constante de equilibrio Kp de la reacción indicada.

b) Razone cómo afecta al equilibrio un aumento de la temperatura.

c) Razone cómo afecta a la cantidad de CO2 desprendido un aumento de la cantidad de CH3OH(l).

d) Justifique cómo se modifica el equilibrio si se elimina CO2 del reactor.

Solución
a) En la expresión de la constante Kp solo intervienen las especies en estado gaseoso.

Kp = 
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b) Si la reacción es exotérmica un aumento de la temperatura provocará un desplazamiento del equilibrio hacia la izquierda según el principio de Chatelier, es decir hacia el sentido donde la reacción es endotérmica.

c) La cantidad de CH3OH no afecta al equilibrio, no entra en la constante.

d) Si se elimina CO2 el equilibrio se desplaza hacia la derecha oponiéndose a este proceso.
20 LE(S-13).- Se tiene una reacción en equilibrio del tipo:

a A (g)  +  b B(g)   (   c C (l)  +  d D(s)

a) Escriba la expresión de Kp.

b) Justifique cómo se modificaría el equilibrio cuando se duplica el volumen del recipiente.

c) Justifique cómo se modificaría el equilibrio si se aumenta la presión parcial de la sustancia A.

d) Justifique qué le ocurre al valor de Kp si aumenta la temperatura del sistema.

Solución
a) Solo entran a formar parte de la constante las especies en estado gaseoso.

Kp = 
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b) Al duplicar el volumen la presión total disminuye, en consecuencia las presiones parciales de A y B. El equilibrio se desplaza hacia la izquierda para contrarrestarlo.

c) Si se aumenta la presión parcial de A la de B debe disminuir por tanto el equilibrio se desplaza hacia la derecha.

d) Si aumenta la temperatura el valor de la constante aumenta.
21 .- El yoduro de bismuto (III) es una sal muy poco soluble en agua.

a) Escriba el equilibrio de solubilidad del yoduro de bismuto sólido en agua.

b) Escriba la expresión para la solubilidad del compuesto BiI3 en función de su producto de solubilidad.

c) Sabiendo que la sal presenta una solubilidad de 0,7761 mg en 100 mL de agua a 20 ºC, calcule la constante del producto de solubilidad a esa temperatura.

Datos. Masas atómicas: Bi = 209,0; I = 126,9 

Solución
a) El equilibrio es
	BiI3(s)
	(
	Bi3+(ac)
	+
	3 I((ac)

	
	
	0
	
	0

	
	
	s
	
	3 s


b) El producto de solubilidad será
Kps = [Bi3+] [I(]3 = s (3 s)3 = 27 s4
s = 
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c) Hay que pasar la solubilidad a moles por litro: M(BiI3) = 209,0 + 3(126,9 = 589,7
n = 
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g

g

/

7

,

589

10

7761

,

0

3

-

´

 = 1,32(10(6 mol

s = 
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Kps = 27 s4     (     Kps = 27 (1,32(10(5)4 = 8,2(10(19
22 LE(J-14).- El hidróxido de cadmio(II) es una sustancia cuyo producto de solubilidad es 7,2×10−15 a 25 ºC, y aumenta al aumentar la temperatura. Justifique si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) El proceso de solubilización de esta sustancia es exotérmico.

b) La solubilidad a 25 ºC tiene un valor de 1,24×10−5 g·L-1.

c) Esta sustancia se disuelve más fácilmente si se reduce el pH del medio.

Datos. Masas atómicas: H = 1; O = 16; Cd = 112.

Solución
a) FALSA. Si la constante de equilibrio aumenta con la temperatura. El proceso debe ser endotérmico, al aumentar la temperatura, en los procesos endotérmicos, el equilibrio se desplaza hacia los productos con el fin de contrarrestar el aumento de temperatura, aumentando el valor de la constante.

b) FALSA. El equilibrio es
	Cd(OH)2(s)
	(
	Cd2+(ac)
	+
	2 OH((ac)

	
	
	0
	
	0

	
	
	s
	
	2 s


El producto de solubilidad será

Kps = s (2 s)2 = 4 s3
s = 
[image: image378.wmf]3
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c) VERDADERA. Si se reduce el pH aumentamos [H+]; al reaccionar los H+ con los OH– del hidróxido, el equilibrio se desplaza hacia los productos, luego la solubilidad aumenta.
23 LE(J-14).- Considere el siguiente equilibrio: SbCl3 (ac) + H2O (l) ( SbOCl (s) + HCl (ac). Sabiendo que es endotérmico en el sentido en que está escrita la reacción, y teniendo en cuenta que no está ajustada:

a) Razone cómo afecta a la cantidad de SbOCl un aumento en la cantidad de HCl.

b) Razone cómo afecta a la cantidad de SbOCl un aumento en la cantidad de SbCl3.

c) Escriba la expresión de Kc para esta reacción.

d) Razone cómo afecta un aumento de temperatura al valor de Kc.

Solución
a) El equilibrio se desplaza hacia la izquierda, con lo que la cantidad de SbOCl precipitado disminuye.

b) El equilibrio se desplaza hacia la derecha, apareciendo mas precipitado de SbOCl.

c) El equilibrio es
	SbCl3(ac)
	+
	H2O(ℓ)
	(
	SbOCl(s)
	+
	2 HCl (ac)


La constante de equilibrio es
Kc = 
[image: image379.wmf][
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d) Kc aumenta al aumentar la temperatura al ser una reacción endotérmica.
24 .- A temperaturas elevadas se produce la reacción: C(s) + CO2(g)   (   2 CO(g)

a) Si partimos de 1 mol de carbono y un mol de dióxido de carbono en un recipiente cerrado de 1 litro a 1000 K ¿Cuánto valdrán las presiones parciales en el equilibrio?

b) Razone ¿cómo afectará al equilibrio un pequeño aumento en la cantidad de carbono y una disminución de presión.

Datos: Kp = 1,72 atm

Solución
a) El equilibrio es
	C(s)
	+
	CO2(g)
	(
	2 CO(g)

	1
	
	1
	
	0

	1 – x
	
	1 – x
	
	2 x


Como el recipiente es de 1 L los moles coinciden con las concentraciones

Kc = 
[image: image380.wmf](
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Calculamos la Kc
(n = 2 – 1 = 1     (     Kc = Kp (RT)–(n = 1,72 (0,082×1000)–1 = 0,021
Por tanto
0,021 = 
[image: image381.wmf](
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     (    x = 0,07 mol

Los moles en el equilibrio serán:
n(CO) = 2 x = 0,14 mol     ;     n(CO2) = 1 – x = 0,93 mol
Las presiones parciales serán:

p(CO) = 
[image: image382.wmf]V
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p(CO2) = 
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 = 0,93×0,082×1000 = 76,26 atm

b) Por ser pequeño el aumento de carbono no se modifica el volumen significativamente. Al estar el carbono en estado sólido no interviene en la constante de equilibrio y , por tanto, un pequeño aumento no afectará al equilibrio.
25 .- Se introduce una cierta cantidad de cloruro de amonio sólido en un reactor de 300 mL. Cuando se calienta a 500 K, se alcanza el equilibrio   NH4Cl (s)   (   HCl (g)  +  NH3 (g) y la presión total en el interior del recipiente es 16,4 atm. Determine:

a) Los valores de Kc y Kp de esta reacción a 500 K.

b) La variación de la entalpía de la reacción del enunciado.

c) Justifique si la reacción será espontánea a temperaturas altas o bajas.

Datos: Entalpías de formación estándar (kJ mol–1): NH4Cl (s) = –314,6; HCl (g) = –92,3; NH3 (g) = – 45,9. R = 0,082 atm L mol–1 K–1.

Solución
a) Los moles totales en el equilibrio son:

nT = 
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	NH4Cl(s)
	(
	HCl(g)
	+
	NH3 (g)

	n0
	
	0
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	n0 – x
	
	x
	
	x


Como nT = 0,12   →   2x = 0,12   →   x = 0,06 mol
Kc = [HCl] [NH3] = 
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Kp = Kc (RT)(n = 0,04 (0,082×500)2 = 67,2
b) La entalpía de la reacción a partir de las entalpías de formación es

(Hr = (Hf(HCl) + (Hf(NH3) – (Hf(NH4Cl) = –92,3 + (–45,9) – (–314,6) = 176,4 kJ/mol

c) Como la entalpía es positiva y la entropía también
(G = (H – T(S
La reacción será espontánea solo a altas temperaturas.

26 LE(J-15).- Considere los siguientes compuestos y sus valores de Ks (a 25 ºC) indicados en la tabla:

a) Formule cada uno de sus equilibrios de solubilidad.

b) Escriba en orden creciente, de forma justificada, la solubilidad molar de estos compuestos.

Solución
a) Para el sulfato de bario (BaSO4)
	BaSO4(s)
	(
	Ba2+(aq)
	+
	SO42− (aq)

	
	
	s
	
	s


Ks = s s = s2     (     s = 
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Para el sulfuro de cadmio (CdS)

	CdS(s)
	(
	Cd2+(aq)
	+
	S2−(aq)

	
	
	s
	
	s


Ks = s s = s2     (     s = 
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Para el hidróxido de hierro(II) (Fe(OH)2)

	Fe(OH)2(s)
	(
	Fe2+(aq)
	+
	2 OH((aq)

	
	
	s
	
	2 s


Ks = s (2 s)2 = 4 s3     (     s = 
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Para el carbonato de calcio (CaCO3)

	CaCO3(s)
	(
	Ca2+(aq)
	+
	CO32− (aq)

	
	
	s
	
	s


Ks = s s = s2     (     s = 
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b) En orden creciente
CdS < Fe(OH)2 < BaSO4 < CaCO3
27 .- A 25 ºC y 1 atmosfera, se prepara, una disolución saturada de hidróxido de cadmio. En esas condiciones

a) Calcule el pH de la disolución.

b) Calcule la solubilidad del hidróxido de cadmio en g/L.

c) Indique cómo disolver un precipitado de hidróxido de cadmio.

d) Justifique cuál de los dos hidróxidos precipitará primero al añadir gota a gota una disolución de hidróxido de sodio a dos tubos de ensayo, uno con iones cadmio y el otro con iones magnesio de la misma concentración.

Datos: Ks(hidróxido de cadmio) = 1,2×10−14; Ks(hidróxido de magnesio) = 1,1×10−11; M(H) = 1,008, M(O) = 15,999; M(Cd) = 112,411.

Solución
a) Para el hidróxido de cadmio (Cd(OH)2)

	Cd(OH)2(s)
	(
	Cd2+(aq)
	+
	2 OH((aq)

	
	
	s
	
	2 s


Ks = s (2 s)2 = 4 s3     (     s = 
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[OH−] = 2s = 2,88×10−5 M     (     pOH = −log (2,88×10−5) = 4,54

pH = 14 – 4,54 = 9,46

b) Basta multiplicar por la masa molar del hidróxido de cadmio

s = 1,44×10−5 
[image: image398.wmf]L

mol

 146,411 
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c) Un precipitado de Cd(OH)2 puede disolverse disminuyendo el pH por adición de un ácido. Al aumentar la concentración de H+ disminuye la concentración de OH−, lo que desplaza el equilibrio hacia la derecha.

d) Si se añade NaOH aumentará la concentración de OH− y el equilibrio se desplazará hacia la izquierda precipitando primero el hidróxido menos soluble, el de menor Kp, que es el que necesita menor concentración de OH− para precipitar, por tanto precipitará primero el Cd(OH)2.
28 .- En un recipiente A se introduce 1 mol de Ca(OH)2 sólido y en otro recipiente B, 1 mol de Ba(OH)2 sólido, y se añade la misma cantidad de agua a cada uno de los recipientes.

a) Formule los equilibrios heterogéneos de disociación de estas sales y escriba las expresiones para sus constantes del producto de solubilidad en función de las solubilidades correspondientes.

b) Justifique, sin hacer cálculos, en qué disolución la concentración molar del catión es mayor.

c) Justifique cómo se modifica la concentración de Ca2+ en disolución si al recipiente A se le añade hidróxido de sodio sólido.

d) Justifique si se favorece la solubilidad del Ba(OH)2 si al recipiente B se le añade ácido clorhídrico.

Datos. Productos de solubilidad: Ca(OH)2 = 10–5; Ba(OH)2 = 10–2.

Solución
a) En el equilibrio

	Ca(OH)2(s)
	(
	Ca2+(aq)
	+
	2 OH((aq)

	
	
	s
	
	2 s


Ks = [Ca2+] [OH−]2 = s (2 s)2 = 4 s3
	Ba(OH)2(s)
	(
	Ba2+(aq)
	+
	2 OH((aq)

	
	
	s’
	
	2 s’


K’s = [Ba2+] [OH−]2 = s’ (2 s’)2 = 4 s’3
b) Según indican los datos: K’s > Ks   (   s’ > s, ya que las expresiones del producto de solubilidad son idénticas, por tener las sales la misma estequiometría. Por tanto, 
[Ba2+] > [Ca2+]
c) La sosa se disuelve: NaOH   →   Na+  +  OH−.

Por tanto se aumenta la concentración de hidróxido. Se produce un efecto de ion común, el equilibrio del hidróxido de calcio se desplaza hacia la izquierda con lo que [Ca2+] disminuye.

d) El ácido clorhídrico aumenta la concentración de H+, que reaccionan con los iones OH−. Por lo tanto el segundo equilibrio se desplaza hacia la derecha y la solubilidad del Ba(OH)2, s’, aumenta.

29 LE(S-16).- La solubilidad del hidróxido de cobre(II) en agua es 9,75×10−6 g·L−1.

a) Escriba el equilibrio de solubilidad del hidróxido de cobre(II) en agua.

b) Calcule su solubilidad molar.

c) Calcule el producto de solubilidad del hidróxido de cobre(II).

d) Justifique cómo varía la solubilidad del hidróxido de cobre(II) si se añade una disolución de hidróxido de sodio.

Datos. Masas atómicas: H = 1,0; O = 16,0; Cu = 63,5.

Solución
a) En el equilibrio

	Cu(OH)2(s)
	(
	Cu2+(aq)
	+
	2 OH((aq)

	
	
	s
	
	2 s


Ks = [Cu2+] [OH−]2 = s (2 s)2 = 4 s3
b) La solubilidad molar se obtiene expresando el dato en mol/L
s = 
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c) El producto de solubilidad será

Ks = 4 (10−7)3 = 4×10−21 mol3/L3
d) Al añadir NaOH, se produce el efecto de ión común, favoreciendo la formación de Cu(OH)2 sólido y en consecuencia disminuye la solubilidad de esta sal.
RELACIÓN ENTRE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO Y LA ENERGÍA LIBRE

1 .- Calcular la constante de equilibrio Kp correspondiente a la reacción:

SO2 (g)  +  
[image: image402.wmf]2
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 O2 (g)   (   SO3 (g)         a p = 1 atm y T = 25 ºC

Datos: (
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Sol.: Kp = 1,77·1012
Solución
La variación de energía libre de la reacción es
(G0 = (
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Kp = 1,77·1012
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_1324577571.unknown

_1339448553.unknown

_1339449693.unknown

_1339494815.unknown

_1339448832.unknown

_1324577993.unknown

_1338137442.unknown

_1339448527.unknown

_1324580309.unknown

_1324577719.unknown

_1316117373.unknown

_1316117628.unknown

_1316118160.unknown

_1324577087.unknown

_1316118256.unknown

_1316118362.unknown

_1316118197.unknown

_1316118073.unknown

_1316118124.unknown

_1316118017.unknown

_1316117517.unknown

_1316117603.unknown

_1316117464.unknown

_1316117007.unknown

_1316117136.unknown

_1316117229.unknown

_1316116864.unknown

_1316116889.unknown

_1316116954.unknown

_1316116227.unknown

_1264258138.unknown

_1306600887.unknown

_1306601080.unknown

_1316112939.unknown

_1316116026.unknown

_1306683140.unknown

_1315996291.unknown

_1306601013.unknown

_1306600254.unknown

_1306600326.unknown

_1272300087.unknown

_1306599889.unknown

_1264258717.unknown

_1191340971.unknown

_1223668598.unknown

_1223671480.unknown

_1223672133.unknown

_1223672220.unknown

_1223672234.unknown

_1223672110.unknown

_1223671410.unknown

_1191682202.unknown

_1220888217.unknown

_1223668512.unknown

_1191682580.unknown

_1191682092.unknown

_1191138835.unknown

_1191140012.unknown

_1191140374.unknown

_1191340918.unknown

_1191140442.unknown

_1191140360.unknown

_1191139856.unknown

_1191091220.unknown

_1191138610.unknown

_1162750627.unknown

_1191090679.unknown

_1162750584.unknown

