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CINÉTICA Y EQUILIBRIO QUÍMICO

TEMARIO :
Cinética Química: Velocidad de reacción. Factores que influyen sobre la velocidad de reacción. Orden y molecularidad de una reacción química.

Equilibrio químico : Concepto de equilibrio químico. Constante de equilibrio:

Kc y Kp. Relación entre ambas. Principio de Le-Chatelier. Cálculo de K a partir de concentraciones y viceversa.

CINÉTICA QUÍMICA

Velocidad de reacción :Toda reacción química requiere cierto tiempo para su realización: algunas son muy rápidas (en general aquellas que se verifican entre iones en solución sin cambios en sus estados de oxidación:  neutralización, precipitación , etc.), otras son muy lentas, como la transformación de H2 y O2 en H2O a temperatura ambiente.

La velocidad de una reacción química queda determinada por la cantidad de sustancia transformada en la unidad de tiempo. Si se trata de sustancias en solución, la velocidad está dada por la variación de concentración en función del tiempo. Si llamamos C a la variación de concentración en un cierto tiempo t, puede expresarse en forma general:  
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Factores que influyen sobre la velocidad de reacción. Experimentalmente se demuestra que los factores que ejercen influencia sobre la velocidad de una reacción son :

1)Naturaleza de las sustancias reaccionantes. En toda reacción química se rompen y forman enlaces, y la velocidad con que estos hechos se producen depende de la naturaleza de los enlaces involucrados. Por ejemplo: las dos reacciones siguientes de formación de óxido a partir del metal, suceden a velocidades muy diferentes :


                        

2)Temperatura. La elevación de la temperatura siempre provoca un aumento en la velocidad de una reacción. Una aproximación bastante aceptable indica que por cada 100 de aumento en la temperatura, la velocidad de una reacción se duplica.

De acuerdo con la Teoría de las colisiones, una transformación química se verifica siempre que se produzcan choques entre las partículas reaccionantes, pero no todos los choques culminan en una transformación, sino que para que ello ocurra las partículas involucradas deben poseer un cierto valor de energía que permita romper sus enlaces para la formación de los nuevos. Esta energía mínima que deben poseer las partículas para que el choque sea efectivo, se denomina ENERGÍA DE ACTIVACIÓN.

Un aumento en la temperatura ejerce un efecto doble sobre la velocidad de una  reacción: provoca un aumento en la energía cinética de las partículas, con lo que aumenta considerablemente el número de choques, y además aumenta la proporción de partículas cuya energía está por encima de la energía de activación. De aquí que la temperatura constituya un factor preponderante en la cinética química. Por ejemplo:



3)Catalizadores. Los catalizadores son sustancias que intervienen modificando la velocidad  de una reacción química, permaneciendo inalterados al cabo de la misma. Por ejemplo: la descomposición del peróxido de hidrógeno se verifica lentamente, pero en presencia de ciertas sustancias como : MnO2 , PbO2 , FeCl3 , se produce muy rápido:


De acuerdo a la teoría de las colisiones presentada en la sección anterior, los catalizadores ofrecen un camino de reacción distinto en el cual la energía de activación sea más baja que en el caso de ausencia de catalizador. 

Existen sustancias que , al contrario de los catalizadores, retardan las reaciones químicas. Estas sustancias reciben el nombre de inhibidores, catalizadores negativos o venenos. Como ejemplos podemos citar : la incorporación de fosfatos para impedir la descomposición del agua oxigenada ; el uso de inhibidores de la rancidez de grasas y aceites ( llamados   “antioxidantes”) ; algunos venenos fisiológicos , como  los rodenticidas (para eliminar  roedores), que actúan sobre las enzimas (verdaderos catalizadores orgánicos) presentes  en el organismo animal , impidiendo sus importantes funciones en las reacciones bioquímicas esenciales.

4) Concentración. Cuando las sustancias reaccionantes se encuentran en solución, la velocidad con que reaccionan depende de la concentración, mientras que si el sistema es heterogéneo (es decir, entre sustancias que constituyen fases diferentes) la velocidad depende del área de contacto entre las fases. Esto último se pone de manifiesto en la oxidación del hierro por parte del oxígeno atmosférico; si la superficie de contacto es pequeña (el caso de un trozo de hierro) la reacción es lenta, mientras que si el hierro se encuentra en forma de polvo fino, la reacción transcurre rápidamente como consecuencia de la gran superficie de contacto entre la fase sólida y la gaseosa.

Podemos decir , en términos generales, que la velocidad de una reacción aumenta con el aumento de las concentraciones de los reactivos, aunque el efecto, desde el punto de vista cuantitativo, no puede establecerse a priori sino que debe determinarse experimentalmente para cada caso particular. La ecuación  balanceada de una reacción no brinda información completa de la influencia de las concentraciones sobre la velocidad. La LEY DE VELOCIDAD para una reacción  particular es una expresión matemática que expresa la proporcionalidad de la velocidad con la concentración de los reactivos. Por ejemplo, para la reacción general :


la velocidad es proporcional a la concentración de  A  y  de  B, elevadas a ciertas potencias, las que deben ser determinadas experimentalmente:


donde los exponentes x  e   y  pueden tomar valores enteros o fraccionarios e inclusive el valor cero. La constante k se denomina CONSTANTE ESPECÍFICA   y su valor depende de la temperatura  y de la naturaleza de la reacción.
La complejidad que presenta la influencia de la concentración sobre la cinética, es consecuencia del hecho de que las reacciones pueden desarrollarse por etapas, y generalmente existe una etapa que transcurre de manera más lenta que la o las restantes. Por lo, tanto dicha etapa es la que determina la velocidad de la reacción total, independientemente de la velocidad de las otras etapas. La etapa más lenta se denomina ETAPA LIMITANTE. Supongamos que la reacción:


se desarrolla en dos etapas :


Si la primera etapa es la más lenta , la velocidad de la reacción total está determinada por la velocidad de dicha etapa, en cuyo caso la ley de velocidad quedaría expresada:


La vía de desarrollo de cada reacción en particular, es decir, que se produzca en una o en varias etapas y la velocidad de cada una, constituye lo que se conoce como MECANISMO DE REACCIÓN.

Generalmente su conocimiento exige laboriosos y complejos métodos experimentales.

En aquellas reacciones que se produzcan en una sola etapa, la expresión de la ley de velocidad poseerá exponentes iguales a los coeficientes que afectan a cada reactivo en la ecuación balanceada. Por ejemplo , si en la siguiente reacción:


la reacción total constituye la propia etapa controlante, su ley de velocidad será :

de todas maneras, la ley de velocidad de cada reacción particular debe ser determinada experimentalmente, no pudiendo adelantarse teóricamente.
 Orden y molecularidad de una reacción química. Desde el punto de vista cuantitatitivo de las velocidades de reacción, los procesos se clasifican por el ORDEN de la reacción, es decir, por el número de átomos o moléculas cuyas concentraciones determinan la velocidad de la reacción.

  Los exponentes de las concentraciones de los reactivos en la ecuación de velocidad, indica el orden de la reacción con respecto a cada uno de los reactivos. El orden total de la reacción resulta ser igual a la suma de todos los exponentes. Por ejemplo en la reacción:


Por lo que la reacción es de primer orden con respecto al  H2 o al I2  ; pero de segundo orden si consideramos los exponentes de las concentraciones molares de ambos reactivos.

En la reacción :

                           

de acuerdo  a los resultados de su determinación experimental. En este caso, la reacción es de primer orden con respecto a  la [H2] ; de segundo orden , con relación a la [NO] y de tercer orden si sumamos los exponentes de las concentraciones molares de ambos reactivos.

Por otra parte, una reacción de orden cero indica que las variaciones en la concentración del reactivo no influye sobre la velocidad de la reacción (el exponente de la concentración molar del reactivo es cero), es decir, el valor de la velocidad se mantiene constante.

Otra manera de clasificar las reacciones químicas es hacerlo de acuerdo con su MOLECULARIDAD ; es decir, el número de átomos o moléculas que intervienen en cada etapa de la reacción. Si solo interviene una  molécula se dice que la reacción es monomolecular ; si intervienen  dos moléculas será una reacción bimolecular.

Es poco frecuente que en la reacciones químicas, se de la posibilidad de choque simultáneos de más de tres moléculas, por eso los procesos que involucran la participación de más de tres partículas, transcurren siempre por etapas sucesivas, a través de distintos estados intermedios.

Aunque pueden , en algunas reacciones, ser iguales el orden y la molecularidad, en la mayoría de los casos no son iguales estas magnitudes y esto sucede, casi invariablemente, cuando una de las sustancias reaccionantes se halla en exceso.

EQUILIBRIO QUÍMICO

Reacciones reversibles e irreversibles. Cuando se verifica una reacción, las sustancias reaccionantes (reactivos) se consumen y se forman otras sustancias nuevas (productos). Si llamamos  A y B a los reactivos , y  C y D a  los productos, puede expresarse la siguiente ecuación:

A medida que la reacción progresa, va disminuyendo la cantidad (concentración en el caso de soluciones) de los reactivos, y cesa cuando uno (al menos) de los reactivos se agota. En este caso, los productos formados no muestran tendencia a reaccionar para generar nuevamente los reactivos. Estas reacciones se denominan IRREVERSIBLES y se las representa  con la flecha en un solo sentido.

Frecuentemente, los productos de la reacción se recombinan originando las sustancias originales. Estas reacciones se denominan REVERSIBLES y se  representan con una doble flecha:


En las reacciones reversibles, llamamos V1 a la  velocidad con que se desarrolla la velocidad en el sentido directo (hacia la derecha) y V2 a la velocidad de la reacción inversa (hacia la izquierda).

De acuerdo con lo visto en velocidad de reacción y suponiendo que la reacción ocurra en una única etapa tendremos:


donde las concentraciones están expresadas en moles /l.

Si  comenzamos  la reacción solo con los reactivos, V1 tendrá cierto valor mientras V2 valdrá cero ( ya que todavía no hay productos).A medida que la reacción progrese, disminuirán las concentraciones de los reactivos y, por ende, también lo hará V1.Paralelamente, aumentarán las concentraciones de los productos y comenzará a crecer V2. Esto se demuestra en la siguiente figura :


En la figura se observa que a partir de cierto instante las velocidades de las reacciones directa 

e inversa se igualan y ya no varían. La justificación de este fenómeno es que las concentraciones de reactivos y productos ya no se modifican : se forman a la misma velocidad con la que desaparecen. Esta situación particular donde ambas velocidades se han igualado se denomina situación de equilibrio, la cual está caracterizada por no observarse variaciones en las concentraciones de las especies presentes. Debe comprenderse que este es un equilibrio dinámico ya que las reacciones directa e inversa siguen ocurriendo.

 En la situación de equilibrio podemos escribir :


Y en consecuencia :


(el subíndice   e  indica concentraciones  de equilibrio. En adelante no lo usaremos, aunque deberá recordarse que las concentraciones corresponden a la situación de equilibrio).Si reordenamos la expresión anterior:


donde vemos que el miembro de la derecha deberá ser igual a un cociente de constantes que solo dependen (como hemos aclarado anteriormente) de la temperatura. Ese cociente de constantes es también una constante , Ke, denominada  constante de equilibrio  y que solo dependerá entonces de la temperatura.

En general ., la constante de equilibrio de una reacción será igual al cociente de las concentraciones de equilibrio de los productos sobre las concentraciones de equilibrio de los reactivos, elevadas cada una a los coeficientes estequiométricos respectivos. Ejemplo:

 Dada la reacción :      N2       +     3 H2       (         2 NH3   ,  la constante de equilibrio será:


Una especie gaseosa tendrá una concentración molar que podrá calcularse conociendo el número de moles y el volumen en el cual están contenidos. Si se varía el volumen o si varía el número de moles ( por ejemplo, al formarse o al combinarse en una reacción química) ,la concentración  molar de la especie cambiará. Algo semejante ocurre con una especie disuelta en solución: si se forma o se consume durante una reacción o si se cambia el volumen de solución, su concentración molar variará.

Cuando tenemos un sólido o un líquido puro, la situación es diferente tal cual discutiremos a continuación. Si tenemos un sólido, éste ocupará sólo su propio volumen (que se corresponderá con la masa y la densidad del mismo).Si cambiamos el volumen del recipiente, el sólido seguirá ocupando el mismo volumen que originalmente ; si agregamos o extraemos parte de la masa del mismo (por ejemplo, a través de una reacción ) en forma proporcional variará el volumen, de modo que la reacción entre moles y volumen se mantiene constante (resultado lógico si consideramos que la densidad de un sólido tiene un único valor si la temperatura es constante).En definitiva, no existe manera de cambiar la “concentración” de un sólido. Debido a ello no tiene sentido incluir su concentración dentro de la expresión de la constante ya que en ningún caso cambiará su valor. Una situación semejante se da para los líquidos puros.

En conclusión, en las expresiones de las constantes de equilibrio no se incluyen explícitamente ni sólidos ni líquidos puros.

Veremos algunos ejemplos:

1) Dada la reacción:          C(S)    +      2 H2 (g)      (        CH4 (g)
 

la constante de equilibrio es :   

2) Dada la reacción :     4 Fe(S)     +    3 O2 (g)        (    2  Fe2O3 (S)

la constante de equilibrio es:

Considerando la siguiente reacción reversible, que se produce en una única etapa:

a  A     +     b  B      (     c   C      +    d  D

puede plantearse para cualquier instante el cociente de reacción que se indica con la letra Q: 


por definición , Q, es el cociente entre el producto de las concentraciones molares de las sustancias  que están al derecha y el producto de las concentraciones molares de las sustancias que se encuentran a la izquierda de la doble flecha, elevadas cada una a los coeficientes estequiométricos respectivos.
Q puede calcularse en cualquier instante en que se produce la reacción. Comparando su valor con el de K se puede predecir si  el instante analizado es exactamente el que corresponde al estado de equilibrio ; ya que en dicho instante Q  será igual a K. Resulta claro que, para el resto de los instantes el valor de Q difiere del de K :

--- si Q es menor que K ; la reacción evolucionará hacia la derecha, formando más productos, para alcanzar el equilibrio.

--- si Q es mayor que K ; la reacción evolucionará hacia la izquierda, formando mas reactivos, para alcanzar el equilibrio.

Principio de Le-Chatelier. Este principio explica como evoluciona un sistema en equilibrio cuando sufre alguna perturbación externa y dice:

 “Si se modifican las condiciones (concentración, presión, o temperatura) de un sistema que está en equilibrio, el sistema reaccionará en el sentido que anule esa perturbación”.

Para ello desplazará el equilibrio hacia un nuevo punto. Este principio permite predecir la formación en mayor o menor medida de una sustancia en un sistema en equilibrio, según las condiciones de la reacción.

1) Concentración : Si  a un sistema en equilibrio se le aumenta la concentración de alguno de

los reactivos, el sistema se opondrá a esta perturbación tratando de consumir , en parte, la sustancia agregada para disminuir dicha concentración; es decir originará mayor cantidad de productos.

Por lo tanto, todas las concentraciones se modifican hasta que Q iguale a K ( puesto que la temperatura no ha variado).En otras palabras, el sistema “desplazó su equilibrio” evolucionando hacia la derecha.

Análogamente, si se aumenta la concentración de un producto en un sistema en equilibrio; el sistema tratará de consumirlo., para ello originará más reactivo hasta alcanzar el nuevo estado de equilibrio, evolucionando hacia la izquierda. 

El mismo razonamiento pude aplicarse en caso  de disminuir la concentración de alguno de los reactivos (o productos).

Este análisis no es válido cuando uno de los reactivos ( o productos) es un sólido o un líquido puro; dado que, como se ha dicho, estos ocupan su propio volumen : no se puede aumentar o disminuir  su concentración.

2) Presión : Un cambio en la presión externa afecta en mayor medida a sustancias en estado

gaseoso.

Si se aumenta la presión externa de un sistema que está en equilibrio, éste se opone a tal perturbación tratando de disminuirla; para ello producirá el menor número de moles posibles de sustancias gaseosas  (teniendo en cuenta que P.V = n.R.T , donde V ; R ; T  son constantes; si n disminuye también lo hace P).

Por lo tanto todas las concentraciones  se modificarán hasta que Q iguale a K ( puesto que la temperatura no ha variado).Dicho de otra manera, el sistema “desplazará el equilibrio” en el sentido de producir menor número de moles gaseosos.

El mismo análisis puede aplicarse en caso de disminuir la presión.

 Es importante destacar que un aumento en la presión externa de un sistema equivale a una disminución del volumen del mismo y viceversa.

3) Catalizadores : Si se agrega un catalizador a un sistema en equilibrio, NO se produce
desplazamiento del mismo ni variación en el valor de  K. Sólo se modifica el tiempo en el que el sistema llega a ese estado.

4) Temperatura : Para analizar la influencia de la variación de la temperatura en un sistema

en equilibrio debemos tener en cuenta que existen reacciones :

· Exotérmicas: aquellas que al producirse liberan calor.

· Endotérmicas: aquellas que al producirse consumen calor.
Para reacciones exotérmicas : el calor liberado puede considerarse como otro producto de la reacción. Si se aumenta la temperatura del sistema en equilibrio, éste tratará de disminuirla absorbiendo calor. Para ello reaccionará hacia la izquierda. En otras palabras, el sistema  “desplazará el equilibrio” en el sentido que consuma calor.

Experimentalmente se comprobó que el valor de K disminuye  cuando se aumenta la temperatura en una reacción exotérmica.  Una disminución en la temperatura del sistema en equilibrio, produce un desplazamiento del mismo hacia la derecha y el valor de K aumenta.

Para reacciones endotérmicas: el calor consumido puede considerarse como otro reactivo. Un aumento en la temperatura del sistema en equilibrio producirá un desplazamiento del mismo hacia la derecha y el valor de K aumenta. Una disminución de temperatura producirá desplazamiento del equilibrio hacia la izquierda y el valor de K 

disminuye.
Ejemplo: En un reactor de 5 litros se colocan inicialmente 20 moles de A2  y  30 moles de B2. En el equilibrio se forman 5  moles de AB3.

a) Calcular la constante de equilibrio para la siguiente reacción :

A2 (g)       +    3 B2(g)            (       2 AB3  (g)

b) Indicar qué ocurrirá con el equilibrio y con la constante en los siguientes casos:

b1) cuando se agrega A2
b2) cuando se extrae B2
b3) cuando se extrae AB3 del sistema

b4) al disminuir la presión del sistema

b5) al aumentar la termperatura del sistema ( la reacción es exotérmica)

Resolución :

a) La expresión matemática que permitirá calcular el valor de la constante de equilibrio es:


b) Para calcular las concentraciones en el equilibrio, debemos tener en cuenta la estequiometría de la reacción:

[A2] en el equilibrio: 


N0  de moles  A2 en  eq. =  N0 de moles A2 iniciales – N0 de moles A2 consumidos

    “            “                   =             20 moles               _        2,5 moles = 17,5 moles

por lo tanto :             5 l --------------17,5 moles A2
                                 1 l ------------- X = 3,5 moles A2 

[A2] en el equilibrio = 3,5 M

[B2] en el equilibrio:

2 moles de AB3  ------------ 3 moles de B2

5 moles de AB3  ------------ X =  7,5 moles de B2 consumidos

N0 de moles B2 en eq. =  N0 de moles B2 iniciales – N0 moles B2 consumidos

  ‘”                “             =          30 moles                 -       7,5 moles = 22,5 moles

por lo tanto :                   5 l ---------- 22,5 moles B2
                                       1 l --------- X = 4,5 moles B2
[B2] en el equilibrio = 4,5 M

[AB3] en el equilibrio:     5 l -------- 5 moles de AB3
                                         1 l -------- X= 1mol de AB3
[AB3] en el equilibrio = 1M

Reemplazando las concentraciones obtenidas en la expresión de Ke :


b)Análisis del desplazamiento del equilibrio y del valor de K:

        b1) Aumenta la concentración de A2 en el sistema, para oponerse a ese cambio externo desplaza el equilibrio hacia la derecha, formando más AB3.

             K permanece constante

        b2) Disminuye la concentración de B2 en el sistema , por lo tanto el equilibrio se desplaza hacia la izquierda, formando más A2  y B2.

             K permanece constante.

        b3) Disminuye la concentración de AB3 en el sistema, para contrarrestar esta perturbación desplaza el equilibrio hacia la derecha, formando más AB3.

              K permanece constante.

        b4) Ante la disminución de presión , el sistema producirá la mayor cantidad posible de moles gaseosos : 4 moles  (  2 moles. Para ello, el equilibrio se desplaza hacia la izquierda, formando más A2 y  B2.

         b5) Cuando aumenta la temperatura, dado que la reacción es endotérmica : 

                                   Q  +  A2  + 3 B2    (    2  AB3 

      El sistema desplaza el equilibrio hacia la derecha.

              El valor de K aumenta.

PROBLEMAS DE APLICACION

1- ¿Cómo explica el hecho de que el orden de una reacción respecto a alguno/s de los reactivos pueda no ser coincidente con su molecularidad?

2- Si las concentraciones son medidas en moles/litro y el tiempo en segundos, ¿cuáles serán las unidades de la constante de velocidad para:



a- una reacción de primer orden



b- una reacción de segundo orden



c- una reacción de tercer orden

RESPUESTA : a) 1/seg       b) L / mol. seg.    c) L2 / mol2 seg.

3- Dada las siguientes reacciónes :
CH3Cl
+   OH-     ------( CH3OH + Cl-





CH3Cl
+   H2O   ------( CH3OH   + HCl

se determinó experimentalmente que al duplicar la concentración de CH3Cl se duplica la velocidad, y lo mismo ocurre al duplicar la concentración de oxhidrilo. Indicar el orden de reacción respecto de cada reactivo y el orden total de reacción. Sin embargo, para la reacción :  CH3Cl  +  H2O, al duplicar la concentración de agua, la velocidad no se ve alterada, y al duplicar la concentración de CH3Cl se duplica la velocidad de reacción. Indicar los órdenes parciales y el total para este caso.

RESPUESTA :
v = k [CH3Cl]1. [OH-]1 

orden total =2

v =  k.[CH3Cl]1


orden total =1

4- Para la reacción:


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

se encuentra que duplicando la concentración de ambos reactivos, la velocidad aumenta 8 veces, pero duplicando la concentración de cloro se duplica la velocidad de la reacción.

¿Cuál será el orden de reacción con respecto al NO y con respecto al Cl2?

RESPUESTA :  v = k [NO]2. [Cl2]1
5- Para la reacción en equilibrio:
2 NO2(g) ( 2 NO(g) + O2(g)

a- Escribir la expresión de la constante de equilibrio

b- ¿En qué dirección de desplazará el equilibrio si se extrae NO del sistema?

c- Indique cómo varía la concentración de O2 si se aumenta la de NO2
d- Indique cómo varía la concentración de NO si se aumenta la presión del sistema


 RESPUESTA :  a)


      b) derecha     c) aumenta       d) aumenta

6- La siguiente reacción:

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

se realizó en un recipiente de 1 litro. En el equilibrio se encontraron 0,2 moles de N2; 0,7 moles de H2 y 0,15 moles de NH3. Calcular la constante de equilibrio.

RESPUESTA : K= 0,32

7- Para la reacción en equilibrio:
2 CO(g) + O2(g) ( 2 O2(g)

a) Escribir la expresión de la constante de equilibrio

b) Indicar qué sucederá con el equilibrio y con la constante cuando:

b1) Se agrega un catalizador



b2) Se agrega O2
b3) Se enfría el sistema. Reacción exotérmica

b4) Aumenta la presión

b5) Se calienta el sistema



b6) Se extrae CO

RESPUESTA:  a) K = [CO2]2 / [CO]2 [O2]    b1)no se altera; no se altera, b2) se desplaza hacia la derecha, no se altera, b3) se desplaza hacia la derecha, aumenta , b4) se desplaza hacia la derecha, no se altera, b5) se desplaza hacia la izquierda, disminuye, b6) se desplaza hacia la izquierda, no se altera.

8- Dada la siguiente reacción:

2 H2(g) + O2(g) ( 2 H2O(g)

Calcular la constante de equilibrio si inicialmente se mezclan 2 moles de H2 con 1 mol de O2, y al alcanzar el equilibrio se obtienen 0,98 moles de H2O en un recipiente de 1 litro.

RESPUESTA : K=1,81

9- Para la reacción:


4 HCl(g) + O2(g) (  2 H2O(g) + 2 Cl2(g)

a) calcular la constante de equilibrio si se encontraron 2,92 gramos de HCl; 3,2g de O2; 0,72g de H2O y 2,13g de Cl2 en el equilibrio en un recipiente de 8 litros.

b) Indique qué ocurre con el equilibrio y con la constante de equilibrio si:

b1) Aumenta la presión


b2) Se agrega HCl

b3) Se extrae O2


b4) Se enfría el sistema. Reacción exotérmica.

RESPUESTA : a) K=2,81   b) b1) se desplaza hacia la derecha, no se altera, b2) se desplaza hacia la derecha, no se altera, b3) se desplaza hacia la izquierda, no se altera, b4) se desplaza hacia la derecha, aumenta. 

10- Para la reacción :


2 NO2(g) ( N2O4(g)

el valor de la constante de equilibrio a cierta temperatura es 0,12.

a) Comprobar si el sistema está en equilibrio al encontrarse 7,5g de NO2 y 3,2g de N2O4 en un recipiente de 15 litros.

b) Indicar en qué condiciones se formará más N2O4:

b1) A altas o bajas temperaturas? Reacción exotérmica

b2) A altas o bajas presiones?

c) ¿Qué sucederá con el equilibrio cuando:

c1) Se agrega un catalizador
c2) Se disminuye el volumen

RESPUESTA :  a) Q=19,47 (K( Q), el sistema no está en equilibrio. b1) a bajas temperaturas b2) a altas presiones  c1) no se modifica, c2) se desplaza hacia la derecha.

11- En un recipiente de 10 litros que contiene inicialmente 4g de N2 y 0,15 moles de O2 se produce la siguiente reacción :


N2(g) + 2 O2(g) ( 2 NO2(g)

a) Calcular el valor de K si al alcanzar el equilibrio se encuentran 0,06 moles de O2
b) Indicar cómo deben variar la presión y la temperatura para que se produzca más NO2. La reacción

es exotérmica.

RESPUESTA :  a) K=229,6
b) la presión debe aumentar y la temperatura debe disminuir

12- Para la reacción:


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

se mezclan 1 mol de CO y 3 moles de H2O en un recipiente de 1litro. Si el valor de la constante de equilibrio a 1000ºC es 0,63; calcular la concentración de H2 y CO2 en el equilibrio.

:RESPUESTA :  [CO2]=0,68M     [H2]=0,68M

13- Para la reacción de formación de un éster a partir de un ácido y un alcohol:

ácido(ac.) + alcohol(ac.) ( éster(ac.) + agua(l)

el valor de la constante de equilibrio a cierta temperatura es 4.

a) Calcular los moles de éster que se forman cuando reacciona 1 mol de alcohol con 1 mol de ácido, en un recipiente de 1 litro.

c) Calcular las concentraciones de todas las especies en el equilibrio.

RESPUESTA :   a) 0,61 moles de éster

b) [ácido]= 0,39M    [alcohol]= 0,39 M   [éster]= 0 ,61M

14- Se colocan 4 g de C y 0,25 moles de H2 en un recipiente de 3 litros. Al alcanzar el equilibrio se encuentran 0,12 moles de CH4
La reacción que se produce es la siguiente:
C(s) + 2 H2(g) ( CH4(g)

a) Calcular la constante de equilibrio

b) Indique qué ocurrirá con las concentraciones de todas las especies, con el equilibrio y con la constante cuando:

b1) Se agrega H2




b2) Se extrae CH4
b3) Se agrega C





b4) Aumenta el volumen del sistema

b5) Se enfría el sistema. Reacción exotérmica.

RESPUESTA :  a)  K= 3600           b) b1) [C] no se modifica, [H2] aumenta, [CH4] aumenta, se desplaza hacia la derecha, no se altera, b2) [C] no se modifica, [H2] disminuye, [CH4] disminuye, se desplaza hacia la derecha, no se altera, b3) [C], [H2]  y [CH4] no se modifican, no se desplaza, no se altera, b4) [C] no se modifica, [H2] disminuye, [CH4] disminuye, se desplaza hacia la izquierda, no se altera, b5) [C] no se modifica, [H2] disminuye, [CH4] aumenta, se desplaza hacia la derecha, aumenta.


15- Para la siguiente reacción:

4 Al(s) + 3 O2(g) ( 2 Al2O3(s)

la constante de equilibrio a cierta temperatura vale 16,8.  Calcular los moles de O2 presentes en el equilibrio si el recipiente donde se produce la reacción tiene un volumen de 15 litros.

RESPUESTA  : 5,86 moles de O2

PROBLEMAS ADICIONALES

1- Dado el siguiente sistema:

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

(H= - 45 kcal.

Indicar cómo influyen en el equilibrio y en la constante:

a) Un aumento de temperatura


b) Una disminución de presión

c) Agregado de un catalizador


d) Agregado de SO2
e) Extracción de O2



f) Agregado de SO3

RESPUESTA :

a) Eq. se desplaza hacia la izquierda, K disminuye, b) Eq. se desplaza hacia la  derecha, K no varía, c) no varían, d) Eq. se desplaza hacia la izquierda, K no varía, e) Eq. se desplaza hacia la derecha,  K no varía, f)  Eq. se desplaza hacia la derecha,  K no varía.

2- Se mezclaron 0,66 moles de O2 y 0,2 moles de CO en un recipiente de 5 litros. Si en el equilibrio se encontraron 0,57 moles de O2, calcular la constante de equilibrio para la siguiente reacción:

2 CO(g) + O2(g) ( 2 CO2 (g)

RESPUESTA : K= 710.

3- Para la siguiente reacción:

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

se mezclan 1,24 moles de H2 y 5,08 moles de N2 en un recipiente de 10 litros a 400ºC. Cuando se alcanzó el equilibrio se formaron 0,159 moles de NH3. Calcular la constante de equilibrio.

RESPUESTA : K= 0,51

4- Para la siguiente reacción:

N2(g) + O2(g) ( 2 NO(g)

se mezclan  en un recipiente de 20 litros, 3 moles de N2 y 3 moles de O2. En el equilibrio se formaron 0,2 moles de NO, a 250ºC.

a) Calcular la constante de equilibrio

b) Indicar qué ocurre con el equilibrio y con la constante si:

b1) Se extrae N2



b2) Se agrega O2
b3) Se agrega NO



b4) Disminuye la temp. Reacción endotémica

b5) Aumenta la temperatura


b6) Aumenta la presión

RESPUESTA  :   a)  K= 0,00476                   b) b1) se desplaza hacia la izquierda, no se altera, b2) se desplaza hacia la derecha, no se altera, b3) se desplaza hacia la izquierda, no se altera, b4) se desplaza hacia la izquierda, disminuye, b5) se desplaza hacia la derecha, aumenta, b6) no se modifica, no se altera.

5- La constante de equilibrio para la disociación del PCl5 es 0,0079 a 200ºC  :    

PCl5(g) ( PCl3(g) + Cl2(g)

Si en un recipiente de 1 litro hay inicialmente 1 mol de PCl5.

a) Calcular las concentraciones de todas las especies presentes en el equilibrio

b) Calcular la constante de equilibrio de la reacción inversa

c) Indique qué ocurrirá con el equilibrio y con la constante si

c1) Aumenta la presión




c2) Se extrae Cl2
c3) Se agrega PCl3





c4) Se extrae PCl5
c5) Aumenta la temp. Reacción endotérmica




RESPUESTA  : a) [Cl2]= 0,085M   [PCl3]= 0,085M    [PCl5]= 0,915M                b) K = 126,6

c) c1) se  desplaza hacia la izquierda, no se altera, c2) se desplaza hacia la derecha, no se altera, c3) se desplaza hacia la izquierda, no se altera , c4) se desplaza hacia la izquierda, no se altera, c5) se desplaza hacia la derecha, K aumenta

6- En un recipiente de 1 litro se mezclan 0,06 moles de H2 y 0,04 moles de I2 a una temperatura de 400ºC. En el equilibrio se forman 0,036 moles de HI. Calcular la constante de equilibrio de la reacción:

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

RESPUESTA : K = 1,40

7- La reacción:



N2O(g) + H2(g) ( N2(g) + H2O(g)

 tiene una constante de 0,2 a 80ºC. Calcular las concentraciones de todas las especies presentes en el equilibrio, si inicialmente se colocan 2 moles de N2O y 2 moles de H2 en un recipiente de 1 litro.

RESPUESTA : [N2]= 0,62M;   [H2O]= 0,62M;   [N2O]= 1,38M;   [H2]= 1,38M

8- Dada la reacción:                            
PCl3(g) + Cl2(g) ( PCl5(g)

Calcular la concentración de PCl5 en el equilibrio si inicialmente la concentración de PCl3 era 0,1M y en el equilibrio se encontró una concentración de Cl2 1,5M. La constante de equilibrio tiene un valor de 2,2.

RESPUESTA :  [PCl5] =  0,097M

9- Dada la siguiente reacción:

4 P(s) + 3 O2(g) ( 2 P2O3(g)

(H < 0

a) Calcular la constante de equilibrio si en un recipiente de 10 litros se encuentran en el equilibrio 2,5 gramos de P2O3(g); 0,08 moles de O2(g) y 1g de P(s).

b) Indique qué sucederá con el equilibrio y con la constante si:

b1) Se extrae O2


b2) Se extrae P

b3) Aumenta la presión


b4) Se enfría el sistema

RESPUESTA : a) K=10,1         b) b1) se desplaza hacia la izquierda, no se altera, b2) no se modifica, no se altera, b3) se desplaza hacia la derecha, no se altera, b4) se desplaza hacia la derecha, aumenta

10) La constante de equilibrio para la reacción:

S(s) + O2(g) (   SO2(g)
vale 2.5. Calcular las concentraciones de los gases en el equilibrio si se parte de:

a) 10g de S(s) y 3g de O2(g) en un recipiente de 2 litros.

b) 0,2 moles de O2(g) y 1,15 moles de SO2(g) en un recipiente de 2 litros.

c) 3g de S(s), 0,4 moles de O2(g) y 0,7g de SO2(g) en un recipiente de 4 litros.

Respuesta:

a) [O2(g)]=0,936 M

[SO2(g)]=0,0334 M

b) [O2(g)]=0,191 M

[SO2(g)]=0,482 M

c) [O2(g)]=0,0013 M

[SO2(g)]=0,0041 M

EQUILIBRIO QUÍMICO – PARTE EXPERIMENTAL
1) Desplazamiento del equilibrio por variación de la(s) concentración(es):
1 a) Estudio de la reacción  reversible entre NH4SCN  y  FeCl3.


Fe+3 + 6 SCN- ( Fe(SCN)6-3
 Técnica:

- En un vaso de precipitado verter 200 ml de agua destilada, agregar 1 ml de solución 0,3M de NH4SCN y 1 ml de solución 0,1M de FeCl3. Observar e interpretar.

- Disponer la solución obtenida en cuatro vasos colocando 50 ml en cada uno:

    Vaso 1: testigo.

    Vaso 2:  agregar 3 gotas de solución 0,3M de NH4SCN.

    Vaso 3 : agregar 3 gotas de solución 0,1M de FeCl3.

    Vaso 4 : agregar  0,5 g de NH4Cl sólido.

Observar e interpretar en cada caso.

1 b) Estudio  del equilibrio :     2  CrO4=2     +    2  H+     (   Cr2O7=2     +    H2O

                                                 ( amarillo)                        (anaranjado)

Técnica:

- Disponer separadamente 5 ml de solución de K2CrO4  0,1M  y  5  ml de solución de K2Cr2O7 0,1M  en dos tubos de ensayo. Observar el color de cada solución.

- En un tubo de ensayo conteniendo 2 ml de solución de K2CrO4 agregar gota a gota

solución de NaOH 0,1M hasta observar cambios.

- En un tubo de ensayo conteniendo 2 ml de solución de K2CrO4 agregar gota a gota solución 0,1M de HCl hasta observar cambio de color.

2) Condiciones en que el equilibrio se desplaza casi totalmente en un sentido:
2 a) por un gran exceso de uno de los reactivos

 Técnica:

· Distribuir los 50 ml de la solución en equilibrio del ensayo vaso 1(ensayo 1a) ) en 5 tubos de ensayo colocando 10 ml de en cada uno :

Tubo 1 : testigo.

Tubo 2 : agregar  0,5  ml de solución  de NH4SCN.

Tubo 3 : agregar  1 ml de solución de NH4SCN.

Tubo 4 : agregar  2 ml de solución de NH4SCN.

Tubo 5 : agregar 2,5 ml de solución de NH4SCN.

Observar el color e interpretar.

2 b) Por eliminación de uno de los productos del sistema.

i) Técnica: En un tubo de ensayo colocar una viruta de Zn y agregar 5 ml de solución 5N de HCl. La reacción se completa cuando se observa la desaparición del reactivo en defecto (Zn), cesando el desprendimiento gaseoso:

                              2 HCl    +    Zn          (              ZnCl2     +     H2 (g) (
ii) Técnica: En un tubo de ensayo verter 1 ml de solución de AgNO3  0,05M y agregar 5 ml de solución de HCl  5N.Filtrar el precipitado formado y agregar a la solución una gota  más de AgNO3. Observar si aparece precipitado. Interpretar.
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