REV. CHIL. EDUC. CIENT; 6, [1), 2007

REVISTA CHILENA DE EDUCACION CIENTIFICA ™

ALGUNAS DEFICIENCIAS EN EL TRATAMIENTO
DEL EQUILIBRIO QUIMICO EN LOS LIBROS DE
TEXTO PREUNIVERSITARIOS ESPANOLES DE

QUIMICA

Joan Josep Solaz-Portolés*

Resumen

En este articulo se presentan seis puntos del tema del
equilibrio quimico que suelen aparecer con deficiencias
en los libros de texto preuniversitarios de Quimica.
Hemos pretendido poner en evidencia dichas deficiencias
mediante los oportunos razonamientos basados en la
Termodinamica y en estudios anteriores.
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Abstract.

In this paper we offer six points of the subject of
chemical equilibrium that usually they appear in
Spanish preuniversity textbooks with deficiencies.
We have tried to put in evidence these deficiencies
by means of opportune reasonings based on the
Thermodynamics and previous studies.

Key words: Chemical Equilibrium, Thermodynamics,
Textbooks, Learning Chemistry, Textbook

Introducciéon

Teniendo en cuenta el importante papel que desempeiia
el libro de texto en la instruccion en ciencias, no nos
debe extrafiar que sean muchos los investigadores
que lo hayan convertido en objeto de estudio con
la finalidad de saber cémo son introducidos los
conceptos, leyes y teorias en el aula (Martin del
P0z0,2003 ; Sanjosé et al., 1993). Por otra parte,
diversas investigaciones han puesto en evidencia la
gran cantidad de errores conceptuales que cometen
los estudiantes preuniversitarios y universitarios tras
el estudio de las unidades didacticas del equilibrio
quimico (Banerjee, 1991; Kousathana, Tsaparlis, 2002;
Pereira, 1990; Quilez, Sanjosé, 1995; Quilez, 1998).
Ademas, teniendo en cuenta el precedente del trabajo
de Pedrosa y Dias (2000), que relaciona concepciones

alternativas de los estudiantes en el tema de equilibrio
quimico con errores encontrados en los libros de texto,
se justifica que nuestro interés en el presente estudio
se centre en sacar a la luz las deficiencias mds notables
en dicho tema que aparecen en los textos educativos
preuniversitarios.

En este articulo vamos a poner el acento en seis puntos
del equilibrio quimico que son los que frecuentemente
aparecen en los textos educativos con mas deficiencias
(los libros de texto que han sido analizados se hallan
en el Anexol). Dichos puntos son: los conceptos
de reversibilidad e irreversibilidad aplicados a las
reacciones quimicas, la confusion entre las magnitudes
AG y A G, la utilizacion del signo de A G° como criterio
de espontaneidad, la aplicacion del principio de Le
Chatelier para predecir el desplazamiento del equilibrio
quimico, las unidades de la constante de equilibrio
y el prondstico de la variacién de la solubilidad con
la temperatura. Nuestra pretension es destacar las
deficiencias y, a su vez, mostrar mediante los oportunos
razonamientos coémo pueden ser superadas.

Reacciones quimicas: ; reversibles e irreversi-
bles?.

Desde una perspectiva microscdpica o cinética toda
reaccién quimica en un sistema cerrado se desarrolla
en general tanto en el sentido directo, de reactivos a
productos, como en el inverso, de productos a reactivos.
Tras poner en contacto los reactivos y hasta alcanzar el
equilibrio, la velocidad de reaccion en sentido directo
supera a la de sentido inverso. En el equilibrio, se
igualan las velocidades de reaccion del sentido directo
e inverso, de manera que las cantidades de las distintas
substancias participantes en el equilibrio no varian
con el tiempo. Naturalmente, se puede alcanzar ese
mismo estado de equilibrio si se parte inicialmente
s6lo de los productos. Las reacciones quimicas que se
llevan a cabo de este modo se deben llamar invertibles
{Brenon-Audat, Busquet, Mesnil, 1993; Amaud, 1993),
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aunque los libros de texto las llaman impropiamente
reversibles, término que puede dar lugar a la confusion
entre reaccion y proceso reversible. Recordemos que
un proceso reversible se da en aquellos sistemas que
estan siempre infinitamente préximos al equilibrio
y, un cambio infinitesimal en las condiciones, puede
hacerlos volver a su estado inicial. Cualquier proceso
rcal es irreversible pues los procesos reversibles son,
dadas sus caracteristicas, procesos ideales.

En sistemas abiertos también se producen reacciones que
s6lo proceden en el sentido de reactivos a productos. A
dichas reacciones, tendriamos que pasar a denominarlas
reacciones no invertibles y no reacciones irreversibles
como se hace habitualmente en los libros de texto.

Desde una perspectiva macroscopica o Termodinamica
todas las reacciones quimicas que no han alcanzado el
equilibrio son procesos termodinamicos irreversibles
(Brénon-Audat, Busquet, Mesnil, 1993; Glansdorff,
Prigogine, 1971).

Energia libre de Gibbs de reaccién: ;AG 0 A G ?.

Suele confundirse en los libros de texto la variacién de
la energia libre de Gibbs de lareaccion, AG, y la energia
libre de Gibbs de reaccion, A G (Solaz-Portolés, Quilez,
2001). La primera, AG, es una magnitud extensiva
definida como la diferencia finita entre las energias
libres de Gibbs final e inicial de la reaccion (ver Figura
1), es decir, Ia energia libre de Gibbs en el equilibrio
(donde hay una mezcla de reactivos y productos) menos
la energia libre de Gibbs de los reactivos mezclados
(MacDonald, 1990; Spencer 1974)

AG=G, -Gy (1)

G (kJ)
Gupmduclos
Gomnvos / Gipeo ductos
Gmu:u‘vos
G & (mol)
& =0 mol Ee &=1mol

Figura 1. Variacién de la energia libre de Gibbs con
el grado de avance de la reaccion para una hipotética
reaccién invertible aA(g) + bB(g) _~ rR(g) + sS(g)
efectuada a T y P constantes y partiendo de cantidades
de substancia estequiométricas.

En relacién con la Figura 1, hemos de indicar que en

el instante inicial sélo existen reactivos y por ello el

grado de avance de la reacci6n es cero, £=0.G° .y
0 . reactiy

G productos representan, fespectlvamenFe, la energia libre

de Gibbs de los reactivos puros y sin mezclar en sus

estados estandar a temperatura T, y de los productos

puros y sin mezclar en sus estados estandar a la misma
temperat}lra T. qu su parte, Gmc}ims representa la
energia libre de Gibbs de los reactivos mezclados a
temperatura T y presion P,y Gp{ oductos lo mismo pero
para los productos mezclados. A medida que progresa la
reaccion el grado de avance de la reaccidn, &, aumenta,
hasta llegar al equilibrio, donde toma el valor €y G
se hace minimo, Geq.

La segunda magnitud, A G, viene dada por la derivada
parcial de una variable extensiva, G, respecto de otra
que también lo s, el grado de avance de la reaccion &,
y por ello es una variable intensiva. Su valor coincide
con el de la pendiente de la curva G = G(§) en todo
punto de ésta y, por tanto, es una magnitud instantanea.
Es decir, en el equilibrio tendremos

8,G6=|%

=0 (2)
aE-’ T.P

A la izquierda del minimo de G la pendiente de la
tangente a la curva en cualquier punto es negativa

aG6-|%

8& T.P

indicando la espontaneidad de la reaccion en el sentido
directo, a saber, de reactivos a productos. La pendiente
de latangente a la curva a medida que avanza la reaccion
se hace cada vez menos pronunciada, hasta que toma
valor cero en el equilibrio. En ese momento, cesa la
reaccion neta que se estaba produciendo y dejan de
observarse cambios en las propiedades macroscopicas
del sistema.

<03

También se observa en esta Figura 1 que se, puede
alcanzar la misma posicion de equilibrio cuando se lleva
a cabo la reaccion inversa, de productos a reactivos, si
bien en este caso inicialmente £=1 mol. A la derecha
del minimo de G la pendiente de la tangente a la curva
en cualquier punto es positiva

aG6=(%

>0 4)
aé T.P

Por otra parte, no podemos dejar de indicar que ZV pi
, €l sumatorio de los productos de los nimeros
estequiométricos y los potenciales quimicos de las
especies quimicas i que intervienen en la reaccién
quimica, representa la velocidad de cambio del potencial
energia libre de Gibbs con el grado de avance de la
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reaccion, manteniendo constantes Ty P. Esto es:

oG
AG=lZZ| =2V ©®
& Jrp Z

En consecuencia, AG se puede interpretar como la
diferencia entre los potenciales quimicos de reactivos
y productos “en la composicion de la mezcla de
reaccion”.

A G’ ; nos da la espontaneidad de las reacciones
quimicas?.

Se define la energia libre de Gibbs estandar de reaccion,
AG®, como

AG" = v,/ (T) 6

donde v,es el nimero estequiométrico del componente
iy n? el potencial quimico de dicho componente puro
a temperatura T y a presion estandar (1bar). La energia
libre de Gibbs estandar de reaccion representa el
cambio de la energia libre de Gibbs cuando cantidades
estequiométricas de reactivos puros y separados (no
mezclados) en sus estados estidndar a temperatura T
se convierten en productos puros y separados en sus
estados estandar a la misma temperatura T (Alberty,
Daniels, 1989; Brillas et al., 1992). AG® es funcién
unicamente de la temperatura.

Para aproximarnos al significado fisico de A G°,
volvamos a la grafica G = G(£) de la Figura 1 .En esta
figura A G° viene dado por la pendiente de la linea recta

0 0
representada que une G reactivos Y productos* Esto es
0 0
G -G, .
0 productos reactivos
A G® = Q)
1-0

En consecuencia, puede observarse que A G° = AG®
=G’ ucios ~ Orenciives ENl0 ha provocado confusiones
al generalizar erréneamente esta igualdad a AG y AG
(Brillas et al., 1992). Como ya ha quedado patente en
la discusion efectuada en el paragrafo anterior estas dos

magnitudes no son equivalentes.

REVISTA CHILENA DE EDUCACION CIENTIFICA T

Destacaremos la utilidad de A G° para medir la posicion
de un equilibrio. Recordemos que

A,G°

Ko=e¢ * (®

Asi, puede verse que si A G® es un nimero negativo
y grande, entonces K° ( constante de equilibrio
termodindmica) es grande y, por el contrario cuando
A G°es positivo y grande, K° es pequefia. Como es obvio
el caso intermedio se da si A G°=0, para el cual K°=1.
En consecuencia, si se da la circunstancia de que todas
las especies quimicas que participan en la reaccidn se
encuentran en el estado estandar y a una temperatura T,
A G° nos dird en qué grado se favorece la formacién de
productos. Cuanto més grande y negativa sea A G° tanto
mayor sera K° y la formacién de productos.

Por supuesto, el signo de AG® no puede servir para
prever la evolucion de una reaccion quimica, a saber,
el signo de A G° no puede ser utilizado como criterio
de espontaneidad de una reaccion quimica . Este
papel lo desempeiia el signo de A G o también puede
llevarlo a cabo AG, aunque unicamente es posible
evaluar la primera magnitud a partir de las magnitudes
termodinamicas tabuladas (Solaz-Portolés, Quilez,
2001). Precisamente en la Figura 1 se recoge un
ejemplo hipotético donde la reaccién puede evolucionar
de reactivos a productos (A G < 0) hasta llegar a un
estado de equilibrio (AG = 0 y AG < 0), a pesar de
que para dicha reacciéon A G°> 0. Sin embargo, en
muchos libros de texto continda utilizdndose el signo
de AG° en la prediccion de la espontaneidad de las
reacciones quimicas. Veamos para aclararlo mejor un
caso practico.

= 15



REV. CHIL. EDUC. CIENT; 6, [1], 2007

Ejemplo 1.Un reactor en el que la temperatura y presion son mantenidas constantes a 400 K y 1 bar,
respectivamente, contiene la siguiente mezcla de gases: 1mol de HI (g), 0,1 mol de I, (g) y 0,01 mol de H,(g).
Sabiendo que para la reaccion a 400 K 2 HI (g) _~ H, (g) +1,(g), AH® = 11300 J/mol y A S° = -19,3 J/ mol
K, ¢sera espontinea la descomposicion del yoduro de hidrégeno a dicha temperatura?.

La energia libre de Gibbs estandar de reaccion la evaluamos, a 400 K y 1 bar, mediante la ecuacién

AG*=AH’-T-AS"

substituyendo los valores dados en el enunciado se tiene

A,G° =11300-400(-19,3) = 19000 / mol

a(H,,8)-a(l, 8)
Por otra parte, el cociente de reaccion vendra dado por Q0 = {;(H )}22 -
4

donde
a(HI,g)=%i,—’=y,,,P—PO=L%-%z0,9
Por tanto, se obtiene Q° = 001-0,09 =11-10"

0,9’

Finalmente, utilizando la ecuacién
A, G=A,G’+RTInQ°
calcularemos la energfa libre de Gibbs de la reaccion

A,G =19000+8,314-400-1n1,1-107 = -3660J / mol

Este resultado nos indica que el yoduro de hidrégeno se descompondra espontaneamente hasta alcanzar el
equilibrio, a pesar de que A G° >0

16 =—
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El principio de Le Chatelier: ;regla infalible para
predecir el desplazamiento del equilibrio?.

En la inmensa mayoria de libros de texto aparece
formulado el principio de Le Chatelier como regla
infalible en la prediccion de la respuesta del sistema
en equilibrio quimico cuando éste ha sido perturbado.
Destacaremos en este punto el bajo porcentaje de textos
que, cuando se analiza el efecto de 1a modificacién de
una variable ( presion, temperatura o concentracion),
sefiala explicitamente que el resto de las variables se
han mantenido constantes, esto es, controla las variables
del sistema. Dicho principio se utiliza como guia y
comprobacion en los analisis cuantitativos llevados a
cabo a partir del cociente de reaccion (Q) y la constante
de equilibrio (K, o Kp). Ademas, se enuncia de una
manera muy semejante a las ultimas formulaciones del
principio realizadas por el autor: La modification d’une
quelconque des conditions, pouvant influer sur 1'état
d’équilibre chimique d’un systéme de corps, provoque
une réaction dans un sens tel qu’elle tende a amener
une variation de sens contraire de la condition extérieur
modifiée (Le Chatelier, 1908 ).

Estan bien documentadas las graves deficiencias de que
adolece esta formulacion del principio de Le Chatelier
(Solaz-Portolés, 1993; Quilez, Solaz-Portolés, 1994
y 1996; Solaz-Portolés, Quilez, 1995 y 1998), y la
amplia gama errores conceptuales a los que conduce
su aplicacion, tal y como aparece en muchos libros de
texto (Quilez, Sanjosé, 1995; Quilez, Solaz-Portolés,
1995; Pedrosa, Diaz, 2000). Los casos mas usuales que
se presentan en la bibliografia en los que se muestran las
deficiencias o limitaciones del principio de Le Chatelier
son los siguientes:

a) Modificacion de la concentracién de reactivos o
productos a Py T constantes. Asi, por ejemplo, en la
sintesis del amoniaco, N, + 3H, = 2NH,, la adicién
de nitrégeno sélo provoca un desplazamiento hacia
la derecha del equilibrio en el caso de que la fraccion
molar de dicho gas sea menor de 0,5 (mas adelante se
explica el porqué).

b) Efecto de la modificacion de mas de una de las
variables intensivas que definen el sistema en equilibrio.
Supongamos un sistema de gases perfectos en equilibrio
quimico en un recipiente de volumen constante en el
que Av < 0 y, ademas, que la reaccion es exotérmica
(AH’ < 0). Si calentamos el recipiente, ¢hacia dénde
se desplaza el equilibrio?. ;Hacia la derecha porque
aumenta la presion o hacia la izquierda porque aumenta
la temperatura?.

¢) Variacion de la solubilidad de una substancia en agua
en funcion de la temperatura. Hay diversos compuestos,
como el hidroxido de sodio o el acetato de sodio, que

e —
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se disuelven exotérmicamente y, sin embargo, su
solubilidad aumenta con la temperatura.

En un articulo reciente (Solaz-Portolés, 2007) se
presenta un tratamiento alternativo que pretende
soslayar el principio y los problemas que generan sus
diversas formulaciones cualitativas. El planteamiento
propuesto estd basado en la Leyes de la Termodinamica
(se toman como base conceptual los potenciales
termodinamicos, la afinidad quimica y el grado de
avance de una reaccion) y se ofrecen dos analisis
diferentes que facilitan de manera inequivoca la
evolucion de los sistemas en equilibrio quimico que
han sido perturbados. Para su aplicacion en el aula
el profesor Juan Quilez (Quilez, 2002) ha elaborado
diversas propuestas curriculares atendiendo al nivel
académico que parten de dicho planteamiento. En
relacion con esto, diremos que se puede seguir
utilizando dicho principio reoretizandolo (Bunge,
1985), es decir, insertandolo en un cuerpo de teoria
- La Termodinamica-. De esta forma, el principio deja
de ser una hipotesis empirica aislada para convertirse
en un teorema derivado de las Leyes fundamentales
de la Termodinamica, con las consiguientes ventajas
didacticas (Quilez, Solaz-Portolés, 1996).

En el tratamiento alternativo (Solaz-Portolés, 2007)
se parte de que la condicion de evolucion espontanea
para una reaccién quimica a P y T constantes puede
expresarse como

AGAE<D (9)

Teniendo presente que para una reaccién quimica de
gases ideales podemos escribir

0
A.G=RTInQ® —RTInK® = RTln% (10)

que proporciona la energia libre de Gibbs de reaccion
en funcién del cociente de reaccion y de la constante
de equilibrio termodinamica. Sefialaremos que tanto Q°
como K’ son adimensionales y sus valores dependen
de la eleccion de la presion estindar P’ (recordemos
que la IUPAC recomienda P’ = 1 bar). Por otra parte,
hemos de llamar la atencion sobre el hecho que Q°
depende genéricamente de P y de las cantidades de
substancia de reactivos y productos, en tanto que K°
es funcién Gnicamente de la temperatura. Esto ultimo
es estrictamente cierto para gases ideales cuyo estado
estandar es presion 1 bar. En fases condensadas K’
depende, aunque en pequefia medida, de P (Fernandez-
Prini, 1982; Quilez, Solaz-Portolés, 1994). Asi pues,
la variacién de la energia libre de Gibbs de reaccién
del sistema perturbado a temperatura constante vendra
dada por
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0
d(A.G)=d RTln% - RTdInQ° (1)

ecuacion que nos indica que podemos evaluar el signo
de d(A G) y, en consecuencia, el sentido de la evolucidén
del sistema, que viene dado por g€, a partir del signo
dedinQ’.

El sentido en el que va a evolucionar una reaccion
quimica tras la adicion (o eliminacion) de un componente
activo de dicho equilibrio (R, por ejemplo) a Py T
constantes puede determinarse a partir del signo de la
siguiente derivada parcial

olnQ°

12
ony, (12)

T,P,n;#ng

Apliquemos todo este razonamiento tedrico a un caso
practico.

Ejemplo 2. En la sintesis del amoniaco segin el
proceso Haber-Bosch
N, (g) + 3H, (g) = 2NH, (g)

podria pensarse que la adicion en exceso a T y
P constantes del gas de sintesis mas barato, el
nitrégeno, provoca un aumento del grado de
conversion del hidrégeno y la produccion de mas
amoniaco. Sin embargo, la adicién de nitrégeno a
la mezcla en equilibrio s6lo provocara la formacion
de més amoniaco si su fraccion molar es menor que
1/ 2. Veamos el porqué.

Aplicando el razonamiento propuesto tomando como
punto de partida el cociente de reaccion

Qozi. 1 (P]AV

3 Av 0
Ry, Hy, no\P

se llega derivando ( y con Av =-2) a que

omnQ° _ 1=,

on n
Ne JTP iy, gy, N2

donde se observa que la produccién de mas
amoniaco mediante la adicion de gas nitrégeno sélo
tiene lugar cuando la fraccién molar del nitrégeno
en el equilibrio es menor que 1/ 2, ya que en este
caso

-1+2-y, <0

Es decir, la derivada es negativa con lo que d In Q°
<0,dAG)<0ydE>0.

. Tienen unidades las constantes de equilibrio?

Sinos centramos, por ejemplo, en el equilibrio quimico
en disoluciones diluidas ideales y siguiendo un analisis

.andlogo al que se puede efectuar para una mezcla de

gases en equilibrio quimico (Solaz-Portolés, 2002), es
decir, tomando como punto de partida la relacion entre
la energia libre de reaccion y el potencial quimico de
las substancias activas, se puede llegar a

v; - Vi 0
A,G=RT1nH(%] -Rnnl'[(cc"_;"] =RTln%(l3)

siendo ¢, la concentracién de los solutos y c° la
concentracion estandar, cuyo valor es de 1 mol L' .
Dicha ecuacion proporciona la energia libre de Gibbs
de reaccién en funcion del cociente de reaccién, Q°,
que viene dado por

c, )"
Q°=H(C—OJ (14)

y de la constante de equilibrio termodindmica, K° que
en primera aproximacion solo varia con la temperatura
(como ya hemos indicado anteriormente, en fases
condensadas K depende, aunque en pequefia medida,
de la presion) y que en esta ocasion se expresa como

Vi

c

K =TI =] as

i

Se observa que tanto Q°como K°son adimensionales y
sus valores dependen de la eleccion de la concentracion
estandar c° .

Aligual que en los equilibrios del comportamiento ideal
de un gas también se puede introducir una constante de
equilibrio relativa a las concentraciones

K. =[]z, 09

la cual, como la constante de equilibrio termodinamica,
sélo depende de la temperatura, aunque se diferencia
de ella por ser una magnitud dimensional. Sus unidades
son de concentracion elevada a la diferencia entre los
numeros estequiométricos de los productos y de los
reactivos. Asi, con c®=1 mol L' el valor numérico de
K_ en (mol L')*" es igual al de K°. Un ejemplo practico
ayudara a entenderlo mejor.

18 =
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Ejemplo 3.Para el equilibrio de disociacion del 4cido
formico en agua

HCOOH (aq) + H,0 (I) = HCOO" (aq) + H,0"
(aq)

-se tiene a 298 K que

[HCOO',aqL . p-l30‘,az]17
0 c’ c’

K =

=1,6 10“ (¢’ =1 mol L)
|HCOOH, aqlq :
CD
en la cual dado que la actividad del H,O (1) es la
unidad, no aparece dicha substancia. Obsérvese que

no tiene unidades por ser adimensional.

LaK , que comiinmente suele escribirse en este caso
como K, y suele denominarse constante de acidez
del par acido/base, tiene la siguiente formulacién y
valor a 298 K

K =K = lrc00".aq), #1,0" aq], ~ 1,6 10* mol
L [HCOOH, aq],

En los libros de texto no se suele especificar claramente
qué constante de equilibrio se estd manejando. Casi
siempre se utiliza la K o la K, aunque casi nunca se
dan unidades para dichas constantes.

.Se puede predecir la variacién de la solubilidad de
una substancia con la temperatura?

Algunos textos se apoyan en el principio de Le Chatelier
cuando discuten la dependencia de la solubilidad
de una substancia con la temperatura. Indican que
la solubilidad aumenta con la temperatura si la
disolucion es endotérmica AH>0, siendo AH la entalpia
de disolucién correspondiente a la transformacion
efectuada a temperatura y presion constantes: {nB
moles del sélido B + nA moles del disolvente At —
{ Disolucién de nB moles de B en nA moles de A t. Por
el contrario, la solubilidad disminuye con el incremento
de la temperatura si la disolucién es exotérmica AH<0.
Naturalmente estos razonamientos sélo se pueden hacer
con AH de la disolucién saturada, ya que es donde
realmente el sistema estd en equilibrio quimico (este
extremo no es suficientemente especificado en los
libros de texto).

A pesar de que la mayoria de los casos se cumple lo
dicho anteriormente, se citan en la bibliografia varios
compuestos en los que se incumple (Bodner, 1980;
Mazo, Barnhard, 1972; Treptow, 1984). Asi, por
ejemplo, tanto el hidréxido sédico como el acetato
sédico se disuelven exotérmicamente y, sin embargo,
su solubilidad aumenta con la temperatura.
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A partir de que el potencial quimico del soluto B debe
ser idéntico en ambas fases de la disolucion saturada y
mediante el correspondiente andlisis termodinamico,
se concluye que la variacion de la solubilidad de una
substancia con la temperatura depende exclusivamente
del signo del denominado calor diferencial de disolucién
de B en la disolucién saturada: 377 car) (Solaz-Portolés,
2002). Asi pues, en la prediccion de la variacion de
la solubilidad con la temperatura no importa el signo
del calor de disolucion (AH) sino el signo de Az, (sar)
. Esto explica por qué tanto el hidréxido sédico como
el acetato sodico se disuelven mas a temperaturas mas

elevadas: aq, (sqr) para ambas substancias es positiva
(ver Figura 2).

El calor diferencial de disolucion de B en A, a presion,
temperatura y composicion determinadas, se define
como

OAH

AH . =
? ong

(17
PT.n,
y tiene por valor la pendiente de la tangente a la curva
de la Figura 2 para una composicion dada.

En esta figura se ha destacado justamente el valor de
dicha pendiente en el punto de saturacidn, ya que ésta
es justamente a7 (q)- Para acabar recordaremos que el
calor de disolucion AH se determina experimentalmente
con un calorimetro, a presién y temperatura constantes,
tras la disolucién de una cantidad n de la substancia
soluto en una cantidad de disolvente n,

AH (kJ)

AH (sat)=1ga

saturacion
ag/n, (fja)

Figura 2. Hipotética representacion grafica del calor
de disolucion en funcién de la cantidad de substancia
disuelta de B, a presion y temperatura constantes.

Discusién.

Hemos intentado poner en evidencia algunas de las
insuficiencias en el equilibrio quimico de los textos
educativos preuniversitarios espafioles. Como es
natural, no estan todas, tan sélo aquéllas que hemos
acertado a descubrir y que pensamos que son mas
relevantes. En todos los aspectos que hemos analizado
hemos procurado fundamentar nuestros razonamientos
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sobre bases termodindmicas o sobre trabajos anteriores
que ya habian tratado la cuestion.

No podemos dejar de indicar que algunos de los déficits
encontrados en los textos pedagdgicos pueden suponer
para el alumnado esquemas conceptuales erréneos,
que pueden arrastrarse durante mucho tiempo. Por ello
pensamos que el profesorado siempre deberia hacer
una lectura critica de los libros de texto e informar, a
través de los medios adecuados, de todas las deficiencias
encontradas.
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