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El concepto de equilibrio quimico. Historia y controversia

Rafael Andrés Aleman Berenguer

Resumen: El estudio de las caracteristicas y alteraciones de los estados de equilibrio quimico, constituye una de las principales metas tedricas
de la ciencia quimica. El origen y desarrollo historico de esta linea de investigacion muestran la influencia que sobre conceptos quimicos hoy
bien asentados tuvieron ideas de disciplinas cientificas aledafias, como la mecanica o la termodinamica. En el curso de su formalizacion, uno
de sus mas célebres enunciados, el Principio de Le Chatelier, se revel6 finalmente parcial e inexacto.
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Abstract: Studying the features and modifications of chemical-equilibrium states is one of the main theoretical purposes of Chemistry. The
origins and historical development of this research trend show the influence that ideas from close scientific areas, as thermodynamics and
mechanics, had on chemical concepts that are presently very well-established. During the formalization process, one of its most famous sta-

tements, Le Chatelier’s Principle, happened to be partial and inexact.
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Introduccion

El desarrollo historico de la idea de equilibrio quimico se
sitia con toda naturalidad en una tradicion cientifica que en
algunos aspectos se remonta incluso a la antigua Grecia. Esta
escuela de pensamiento, empeiada en explorar el mundo mate-
rial mediante categorias racionales, se hallaba presidida por tres
nociones centrales: “equilibrio”, “simetria” y “dindmica”. Como
toda corriente intelectual profunda y fructifera, ésta tampoco
surgid repentinamente, sino configurandose por decantacion de
la obra de autores cuya estela traspasé los milenios e influencid
a multitud de generaciones muy posteriores a las suyas.

El primer término de la triada previamente mencionada
—“equilibrio”- demostro ser crucial en los razonamien-
tos que condujeron al matematico siracusano Arquimedes
(c. 287 a.C.—c. 212 a.C.) hasta la ley de la palanca, posible-
mente la primera ley mecanica enunciada en la historia en la
que jugaba un papel fundamental la condicion de equilibrio.

Arquimedes establece que una palanca en equilibrio horizon-
tal permanece asi mientras no se desplacen los pesos de sus posi-
ciones respectivas.!? En la seccién correspondiente de su tratado
De aequeponderantibus sobre el equilibrio de las figuras planas,
el sabio de Siracusa expone —en lenguaje moderno— que en una
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balanza dos magnitudes conmensurables, £, y f,, permanecen en
equilibrio cuando resultan ser inversamente proporcionales a las
distancias respectivas a las cuales se hallan suspendidas, d, y d,;
es decir, f,d, = f,d,.

La importancia que para el tema que nos ocupa tiene el
tratamiento arquimediano de palancas y balanzas, reside en
los rasgos generales del procedimiento. El sistema mayor,
la balanza, se divide imaginariamente en dos subsistemas,
ambos brazos de la balanza, entre los cuales se impone un
requisito de simetria (la igualdad de pesos y distancias, por
ejemplo) a fin de garantizar el estado de equilibrio.

Todavia sin la nocion de fuerza, la costumbre helénica
de reducir los problemas mecanicos a situaciones estaticas,
cambi6 definitivamente con la revoluciéon newtoniana. La
tercera ley de Newton, a su vez, introdujo una nueva simetria
dinamica estipulando la igualdad de las fuerzas de accion y
reaccion entre dos cuerpos interaccionantes.? Si el objeto 1
ejercia sobre el objeto 2 una fuerza F',, entonces el 2 ejercia
sobre 1 una fuerza F,, tal que F|, = —F,,. Asi pues, parecia
existir una suerte de exacta compensacion entre las mutuas
acciones mecanicas de los cuerpos.

Es mas, la propia ciencia newtoniana ofrecia una definicion
del estado de equilibrio en términos de anulacion conjunta de
las fuerzas participantes, X.F; = 0. El equilibrio estatico queda-
ba asimilado con un caso dindmico particular, pero también se
abria la puerta a la idea de un equilibrio dinamico. Las peque-
nas oscilaciones de un péndulo, y el desplazamiento por planos
horizontales o inclinados, ofrecian ejemplos de sistemas en
los que las coordenadas de posicion cambiaban con el tiempo
mientras se conservaba la configuracion de fuerzas presentes.

Cerrando el circulo, el siglo XVIII acudia con el principio
de los trabajos virtuales del francés D’ Alembert (1717-1783),
mediante el cual los problemas dinamicos podian reconvertir-
se en situaciones estédticas.* Escribiendo las ecuaciones como
un balance nulo de fuerzas, Z,F;, — ma = 0 (con F, = fuerza
i-ésima aplicada, m = masa y a = aceleracion), se afiadian en
ellas las restricciones, o “ligaduras”, que especificaban las
circunstancias concretas de cada situacion. Nuevamente una
prescripcion de equilibrio abria el camino hacia un tratamien-
to general de las cuestiones mecanicas.
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La quimica en sus origenes

La revolucion cientifica de los siglos XVI y XVII prendi6
en la mecanica, la Optica y la astronomia. Este impulso tardd
algo mas de un siglo en transmitirse a otras areas de la inves-
tigacion: calor, electricidad, actstica o quimica.

La depuracion de los ultimos restos del alquimismo pro-
greso gracias a la obra pionera del francés Antoine Laurent
De Lavoisier (1743-1794), quien ademas de proponer un
sistema logico de nomenclatura para los elementos quimicos,
demostro experimentalmente la conservacion de la materia
en las reacciones quimicas.’ El hecho de que la cantidad total
de materia se conservase, aun cuando se consumian reacti-
vos y se formaban productos, inspir6 la sospecha de que las
reacciones quimicas procedian mediante la reordenacion de
algln tipo de estructura interna en las sustancias reaccio-
nantes.% Con ello se reavivo el interés por la teoria atdmica
de la materia, una doctrina que desde los tiempos del griego
Demaocrito habia sufrido diversos altibajos en el pensamiento
occidental sin desaparecer jamas del todo.”

La combinacion del atomismo con el mecanicismo newto-
niano condujo a la llamada filosofia corpuscular, cuya
aplicacion a la quimica tuvo su mas insigne abanderado en
el britanico Robert Boyle (1627-1691). Su pretension de
explicar todos los procesos quimicos sobre la base de fuerzas
microscOpicas —atractivas o repulsivas— entre los presuntos
corpusculos materiales, se encaminaba en una direccion esen-
cialmente correcta, si bien resultd demasiado exigente para
las capacidades matematicas y experimentales de la época.®?

La verosimilitud de la hipdtesis corpuscular recibié un
inesperado y poderoso respaldo, gracias a la obra del inglés
Michael Faraday (1791-1867), desde las incipientes investi-
gaciones sobre los fenomenos eléctricos. Entre sus muchas
contribuciones al conocimiento de la electricidad y el magne-
tismo, Faraday establecio en 1834 las leyes de la electrolisis
a partir de una serie de estudios experimentales sobre el
fendmeno de la descomposicion de sustancias quimicas por la
accion de una corriente eléctrica. También a Faraday corres-
ponde el descubrimiento de la ley de induccion electromagné-
tica,'? un hallazgo compartido con Joseph Henry (1797-1878)
y Heinrich Lenz (1804-1865). La induccion electromagnética
consiste en que cualquier variacion de flujo magnético a tra-
vés de un circuito cerrado genera una corriente inducida que
solo persiste mientras se produce dicho cambio de flujo.

La capital importancia de este fendmeno para la historia
que nos ocupa se debe a que la corriente inducida genera a
su vez un campo magnético que se opone a la variacion del
flujo magnético externo. Algebraicamente, € = —d¢/dt, donde
€ representa el voltaje de la corriente inducida y ¢ el flujo
magnético cuya variacion temporal la produce. A diferencia
del principio newtoniano de accidon y reaccion, la ley de
Faraday-Henry-Lenz hace intervenir explicitamente el tiem-
po. El sistema afectado por una accion exterior (la variacion
del flujo magnético externo) evoluciona en el tiempo (gene-
rando una corriente inducida) para compensar la alteracion de
sus condiciones impuesta por la perturbacion externa.

Se diria asi que hay una suerte de inercia interna que
opera en el caso del flujo magnético en el sentido de resistir
cualquier modificacion a fin de conservar las condiciones
—estacionarias— previamente existentes. Estos rasgos defi-
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nitorios (accién externa — reaccion interna — evolucion del
sistema para conservar la situacion previa) adquirirdan una
relevancia decisiva cuando, en otro contexto cientifico, sean
aplicados al equilibrio quimico.

Camino del equilibrio

No cabria entender los antecedentes histdricos de la quimi-
ca del equilibrio, sin dedicar una breve atencion a la génesis de
uno de los mas fructiferos conceptos cientificos, la energia, y
en concreto la energia potencial.

Inicialmente, el britanico Thomas Young (1773-1829) uti-
liz6 la denominacion de “energia” para la vis viva de Leibniz,
pero el nombre hizo fortuna y no tardé en extender su campo
de aplicacion.!"!® El escocés William Rankine (1820-1872),
introdujo la expresion “energia potencial”, y William Thomson
—Lord Kelvin— la de “energia cinética”, cuando la distincion
entre fuerza y energia atin permanecia confusa.'*!> Fue tam-
bién Kelvin quien acuii6 la familiar expresion “conservacion
de la energia” en 1882, en referencia a los estudios previos de
Hermann von Helmholtz (1821-1894) con respecto a la conser-
vacion de esta magnitud.'6-18

Los modelos mecanicos, muy usuales en la electrodindmi-
ca, recurrian a la imagen de un éter elastico, en cuyas defor-
maciones se buscaba la explicacion de las acciones eléctricas
y magnéticas. La llamada “tensiéon” por Helmholtz recibi6 el
nombre de “energia potencial” en manos de Rankine. Con un
lenguaje de claras reminiscencias aristotélicas esta expresion
pretendia referir una energia almacenada por el sistema, que
en condiciones adecuadas se manifestaria mediante alglin tipo
de cambio material. La idea en si, con otros perfiles, era ya
afieja cuando Helmholtz y Rankine le dieron su forma defini-
tiva. No es de extrafiar, pues, que el propio Laplace dedicara
un capitulo entero de su Sistema del Mundo a especular con la
posible influencia mutua (cohesion, capilaridad, elasticidad,
etc.) entre los supuestos constituyentes microscopicos de la
materia, a través de lo que posteriormente se llamarian poten-
ciales de interaccion.!?2°

La naciente ciencia quimica no podia permanecer ajena
a estos progresos. Y asi fue como el estadounidense Gibbs
introdujo el concepto de potencial en la termodinamica
quimica, simbolizado por z, como el incremento de energia
dividido entre la cantidad de materia afiadida a un sistema
bajo ciertas condiciones.?!"?? En estrecha analogia con el caso
electromagnético o gravitatorio, el potencial quimico buscaba
cuantificar de algun modo la tendencia al acaecimiento de una
transformacion quimica en determinadas circunstancias bien
especificadas.”? Si bien Gibbs solo empled en sus escritos
las palabras “potencial” y “potencial intrinseco”, el nombre
actual de “potencial quimico” parece haber sido acufiado
en 1899 por el quimico-fisico de la universidad de Cornell,
Wilder Dwight Bancroft.?*

El francés Berthollet (Figura 1), por su parte, se ocupo de
subrayar que la accion efectiva de las sustancias quimicas
dependia —ademas de la presion, de la temperatura o de su
estado de agregacion— también de las masas participantes.
En concreto, arguyd que tal accion podia estimarse multipli-
cando la masa presente, O, de una sustancia por su afinidad
quimica, 4. Dicho producto fue denominado “masa quimica”
por Berthollet.?>
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Figura 1. Claude Louis Berthollet (1748-1822).

Entre los muchos cientificos de los que se hizo acompa-
far durante su campafia de 1789 en Egipto, Napoleon tuvo
el buen juicio de incluir a Berthollet, cuyas facultades de
observacion darian con una de las ideas claves de la quimica.
Junto a un lago salado, el gran cientifico francés advirtio la
presencia de cristales de carbonato sddico, resultado de la
reaccion de desplazamiento entre el cloruro sodico y el car-
bonato calcico. Berthollet conocia perfectamente la reaccion
inversa, Na,CO, + CaCl, — CaCO, + 2 NaCl, llevada a cabo
con frecuencia en el laboratorio. Por ello coligié que existian
reacciones verificables en ambos sentidos —apreciacion revo-
lucionaria para su época—y que en ese caso concreto la gran
cantidad de sal presente revertia el sentido de la reaccion.
La concentracion relativa de las especies quimicas, asi pues,
influia en el sentido y rapidez de una reaccion.

Definir la velocidad de reaccion quimica, como el ritmo al
cual los reactivos se descomponian para formar los productos,
ya se le habia ocurrido a Wilhelmy en 1850. Con sus trabajos
comprobd que en una cierta reaccion quimica la cantidad de
azucar transformada en cada unidad de tiempo era proporcio-
nal a la cantidad total de azicar presente.?’

Ademas de las consideraciones energéticas, que a la
postre se revelarian decisivas, todos estos descubrimientos
afluyeron al cauce que acabaria desembocando en el concepto
de equilibrio quimico.

La ley de accion de masas

Gracias a Jean-Baptiste Dumas (1800-1884) era conocido
que algunas transformaciones quimicas podian quedar incom-
pletas a causa de la compensacion entre reacciones inversas
una de otra.2® Antes incluso de la obra sefiera de Berthollet,
ya se hablaba difusamente de la nocion de “afinidad quimica”
como la tendencia de unas especies quimicas a reaccionar
con otras, caracterizada por coeficientes dependientes de
la temperatura y de la naturaleza quimica de las sustancias
participantes. Pero no se conocia con certeza la vinculacion
especifica de las afinidades y de las masas con el curso real
de una reaccion quimica.
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Quienes lograron hallarla fueron dos cufiados, Guldberg y
Waage (Figura 2), que enseflaban Quimica en la Universidad
noruega de Christiania, actualmente Oslo. Escritos inicial-
mente en noruego, sus trabajos pasaron desapercibidos
durante bastantes afios, incluso después de haberse publicado
su traduccion francesa en 1867. Solo cuando fue vertida
al aleman en 1879, la obra de Guldberg y Waage alcanzd
el reconocimiento que merecia entre la comunidad interna-
cional de los quimicos.

En una serie de tres articulos publicados en 1864 relacio-
naban la afinidad, o tendencia a la reaccion, de una sustancia
no solo con su naturaleza quimica sino también —siguiendo
a Berthollet— con la cantidad presente de la misma.3%-32 Para
ello, Guldberg y Waage tomaron como modelo la reaccion
reversible de sustitucion dcido + alcohol = éster + agua.
Estos dos investigadores aducian con gran sagacidad que una
reaccion solo podia ocurrir cuando las moléculas de todos
los reactivos coincidian en un mismo entorno en las pro-
porciones indicadas por los coeficientes estequiométricos.
Arguyeron también que la probabilidad de que las moléculas
de un reactivo se situasen en un cierto punto, era proporcio-
nal a la “masa activa” de esa sustancia, nombre por el cual
entendian la cantidad de especie quimica contenida en una
unidad de volumen.

Que no estaba todavia clara la distincion entre masas y
concentraciones en la formulacion de las leyes quimicas, se
manifiesta en la estipulacion de dos leyes de accion en su
primer articulo, una para las masas y otra para los volumenes.
También llama la atencion el esfuerzo de rigor formal en ese
mismo escrito: ““...Matematicamente hablando, el estado de
equilibrio no se alcanza por lo comun hasta que la interaccion
ha durado un tiempo infinitamente largo. Entretanto, determi-

Figura 2. Cato Maximilian Guldberg (1836-1902), a la izquierda, y
Peter Waage (1833-1900).
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nando la variacion de cantidades para las mismas sustancias
en diferentes tiempos de interaccion, sera posible averiguar
a qué valor limite se aproximan esas variaciones...”. Al final
de este articulo, Guldberg y Waage comparan sus ideas con
las de su predecesores, sin dejar de sefialar que a diferencia
de Berthollet, ellos no consideran quimicamente inactivas las
sustancias insolubles o volatiles.

Asi pues, cuando una reaccion reversible A + B= A4+ B’
alcanza el equilibrio, ello se debe a que las tendencias de
A 'y B a transformarse igualan las que llevan a A’y B’ a
transformarse en sentido opuesto. Simbolizando las masas
activas de 4, B, A’, B’ respectivamente como p, ¢, p’, q’, y
si los coeficientes de afinidad que son ky £°, las afinidades
que impulsan ambos sentidos de la reaccion se escribirian
F=kpqy F’=k p’q. En el equlibrio, ¥ = F, de modo
que k pg = k p’q’. Alternativamente, k/k’= (p’q’)/(pq),
donde el cociente k/k’se entendia como una cierta constante
de equilibrio, dependiente de la presion y la temperatura.

En sus tres articulos de 1867, estos quimicos noruegos
habian conjeturado que las concentraciones de las especies
participantes habrian de estar elevadas a un exponente igual
al valor de sus coeficientes estequiométricos.>* No obstante,
tres aflos después, Guldberg y Waage publicaron un nuevo
trabajo en el cual, por simplicidad, limitaban sus razona-
mientos al caso en que las concentraciones de los reactivos
se hallaban elevadas a la unidad. Ademas, suponian alli que
la velocidad neta de reaccion era proporcional a la diferencia
entre las afinidades, v, = 5. En 1879 retornaron al caso
general (exponentes cualesquiera) basando sus argumentos
sobre la velocidad de reaccion en una analogia con la teoria de
colisiones de los gases,?* a la vez que conjeturaban la validez
universal —para cualquier tipo de reaccion— de la condicion de
equilibrio representada por el cociente de ambos coeficientes
de afinidad, k/k’.

Guldberg y Waage en perspectiva

Hoy sabemos que, si bien es universalmente cierta la
relacion entre la constante de equilibrio y el cociente de las
concentraciones elevadas a sus coeficientes estequiométricos,
la deduccion de Guldberg y Waage no siempre resulta valida.
Ademas de emplear actividades en lugar de concentraciones
(el concepto de actividad quimica también se debe a Gibbs),
la demostracion rigurosa emplea potenciales quimicos y no
velocidades de reaccion. Asi sucede porque la hipotesis de
proporcionalidad entre la velocidad de reaccién y la con-
centracion de los reactivos, solo se cumple en reacciones
elementales, aquellas cuyo mecanismo molecular consta de
una unica etapa. Por fortuna, las reacciones de esterificacion
e hidrolisis que ambos quimicos noruegos tomaron como
base de su teoria, poseen una expresion cinética de segundo
orden que si obedece la igualdad v, = k[4][B], lo que facilitd
decisivamente sus consideraciones.?>3¢

En todo caso fue Gibbs, de nuevo, quien proporciond
la expresion funcional correcta para la constante de equi-
librio con su dependencia de la energia y la temperatura,
K = exp{—AG/RT}. El gran quimico holandés Van’t Hoff
(Figura 3), que en 1877 llegd independientemente a conclu-
siones similares?® a las de Guldberg y Waage, hubo de reco-
nocer la prioridad de los dos noruegos en el descubrimiento.
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Figura 3. Jacobus Henricus Van’t Hoff (1852-1911).

Hay, sin embargo, tres aspectos de la ley de accion de
masas, tal como fue formulada por sus descubridores que mere-
ce la pena destacar. Tenemos primero el hecho de que el plan-
teamiento de Guldberg y Waage fue basicamente dinamico.
Llegaron a enunciar la ley del equilibrio quimico investigando
la cinética de las reacciones, uno de cuyos casos particulares
correspondia a un estado estacionario en el que las variables
macroscopicas del sistema no variaban con el tiempo. Se trata
de un punto de vista enteramente opuesto al adoptado por los
antiguos griegos, quienes buscaban en las situaciones de equi-
librio estatico los principios generales de la mecénica.

Esto nos lleva, en segundo lugar, a considerar la natu-
raleza microscopica del equilibrio. Aunque en términos
macroscopicos las concentraciones no cambien una vez
alcanzado equilibrio, en un nivel microscopico se esta pro-
duciendo una constante interconversion de las especies qui-
micas. Por ello, no solo fue dindmico el camino que desem-
bocd en el descubrimiento de la ley del equilibrio quimico;
también lo es su interpretacion como estado material.37-38
Nuevamente, mas que a la balanza arquimediana, el equili-
brio quimico se asemeja al régimen estacionario de un flujo
hidrodindmico uniforme. Aun cuando la densidad media de
particulas en un punto de la corriente se mantenga constante
en el tiempo, sabemos que es el continuo reemplazamiento
de micro-componentes el responsable de tal persistencia en
sus propiedades.

Ahora bien, si hay una similitud estructural entre la ley del
equilibrio quimico, en el enunciado de Guldberg y Waage, y
el equilibrio de la balanza estudiado por Arquimedes. A éste
ultimo se llegaba por la igualdad entre dos condiciones for-
madas por el producto de una caracteristica propia del sistema
material (las longitudes d, y d, de los brazos de la balanza) y
una accion externa (los pesos aplicados en cada uno de ellos),
de modo que d, | = d,f,. En la formulacion de los quimicos
noruegos, encontramos asimismo el producto de una propie-
dad tipica del sistema (los coeficientes de afinidad &, y k,)
y una variable externa (las concentraciones de las especies
quimicas presentes), de donde k,[4][B] = k, [4’][B’].
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Perturbando el equilibrio

Las perturbaciones del estado de equilibrio quimico
por obra de una intervencioén exterior que modificase sus
condiciones, reclamaron la atencion preferente del insigne
quimico francés Le Chatelier (Figura 4). Muy influenciado
por la filosofia positivista de Auguste Comte (1798-1857),
y gran admirador de la organizacién axiomatica de la fisica
clasica, Le Chatelier pretendia estructurar la teoria quimica
de modo analogo.

Figura 4. Henry-Louis Le Chatelier (1850-1936).

En esa misma época, el luxemburgués Lippmann
(1845-1921) atribuia la reciprocidad entre los fenomenos
electromagnéticos y mecanicos (como la ley de Faraday-
Henry-Lenz) a la regla general por la que el sentido de
uno de estos fendmenos es siempre tal que el resultado
producido tiende a oponerse al fendémeno primitivo.’® Y
en el ambito estrictamente quimico, Van’t Hoff enuncid
la ley de desplazamiento de los equilibrios quimicos —o
principio del equilibrio moévil- segtn la cual un equilibrio
se desplaza ante una reduccion de temperatura hacia un
estado en el que genere calor.*°

Le Chatelier se propuso generalizar este enunciado de
Van’t Hoff ampliando su alcance a otros factores ademas
de la temperatura, y elevandolo a la categoria de ley fun-
damental para todos los equilibrios quimicos en parangon
con los equilibrios mecanicos. En su nota de 1884 a la
Academia de Ciencias de Paris, asi lo dice sin rodeos:*!
“Me ha parecido que esta ley podia generalizarse aun mas
extendiendo lo que dice de la temperatura a la condensa-
cion, y, mas aun, podria darsele una forma idéntica a las
de las leyes de todos los equilibrios que producen trabajo
mecanico por su desplazamiento, las cuales dependen en
consecuencia del teorema de Carnot. El enunciado que
propongo establecer incluye los fendmenos quimicos
reversibles en la clase de fenomenos reciprocos a los cua-
les M. Lippmann ha afadido recientemente los fenomenos
eléctricos reversibles”.
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Y a continuacion el quimico francés expone su Principio:
“Todo sistema en equilibrio quimico estable sometido a una
causa exterior que tiende a hacer variar su temperatura o su
condensacion (presion, concentracion, nimero de moléculas
por unidad de volumen) en su totalidad o solamente en alguna
de sus partes, solo puede experimentar unas modificaciones
interiores que, de producirse solas, llevarian a un cambio
de temperatura o de condensacion de signo contrario al que
resulta de la causa exterior”. El breve articulo se cierra con
una larga lista de ejemplos probatorios de esta regla.

Tanta importancia otorgd a su descubrimiento —efec-
tuado simultaneamente por el aleman Karl Ferdinand
Braun*>* (1850-1918)— que buena parte del resto de su
vida profesional estuvo dedicado a refinar este principio.
Le Chatelier sostenia que la quimica, como la mecénica,
debia abstraer sus postulados por generalizacion de expe-
riencias particulares, hasta el punto de considerar que su
principio sobre el equilibrio podia considerarse un caso
especial de la ley general de oposicion de la reaccion a la
accion.** Con todo, el mecanicismo de Le Chateleier nunca
le llevo a admitir la hipdtesis atdmica sobre la constitucion
de la materia, e incluso se permitio calificar despectiva-
mente como inventos de la fisica moderna la teoria cudn-
tica y la relatividad.

Dudas sobre el Principio de Le Chatelier

La simplicidad y la presunta universalidad del principio
de Le Chatelier, junto con su aparente utilidad practica en
numeroso procesos industriales, lo hicieron tremendamen-
te popular, hasta el punto de que su creador sobrepasd en
celebridad a Van’t Hoff y, mucho mas atn, a Guldberg y
Waage. No menor fue el apoyo recibido en este aspecto por
el quimico francés de la escuela energetista (antiatomista) de
Ostwald y Duhem.

Con el paso del tiempo y la penetracion de criterios
termodinamicos en la quimica gracias a Gibbs (Figura 5),
se acrecentd el coro de voces que clamaba contra la pre-
tendida perfeccion de este principio. Se hizo evidente que
la vaguedad de su expresion meramente verbal lo hacia

Figura 5. Josiah Willard Gibbs (1839-1903).
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ambiguo, solo cualitativo, ajeno a las particularidades de los
equilibrios heterogéneos y los reactivos limitantes, e incapaz
de un efectivo control de variables.*>*8 Unicamente cuando
una variable intensiva —como la presion o la temperatura—
permanece constante, la regla de Le Chatelier adquiere un
significado inequivoco.*

La ley newtoniana de accion y reaccion, o la ley de
induccion electromagnética, que inspiraron a Le Chatelier,
expresaban verbalmente el significado fisico de una pro-
posicion matematica perfectamente formalizada. Pero en el
caso de este pseudo-principio del equilibrio quimico habia
ocurrido al contrario; se habia intentado generalizar un
enunciado riguroso —el que conducia a la ecuacioén isoterma
de Van’t Hoff— mediante un enunciado no cuantitativo y de
dudosa formalizacion matematica.>

Pronto surgieron ejemplos de reacciones que desobede-
cian la regla de Le Chatelier. En el caso del equilibrio gaseoso
entre Ny, H, y NH; la evolucion del sistema al afiadir una
cierta cantidad de una de las especies quimicas depende criti-
camente de la composicion inicial —antes de la perturbacion—
de la mezcla en el equilibrio.

Consideremos la sintesis del amoniaco como una reac-
cion exotérmica N, , T3 H, @< 2 NH, @7 Oy, donde O,
es el calor de reaccion desprendido. Al preguntarnos como
se desplazara el equilibrio ante un aumento de temperatura
a volumen constante, estariamos tentados a responder sin
mas que dado el caracter exotérmico se veria favorecido
el sentido inverso; es decir, que la reaccion se desplazara
hacia la izquierda. Pero también ocurre que en ese caso
se produciria un mayor nimero de moles (la suma de los
correspondientes al N, mas los del H,) y en consecuencia
aumenta la presion —recuérdese la condiciéon de volumen
constante— por lo cual la reaccion directa (leida de izquier-
da a derecha) con generacion de productos se ve favorecida.
Por consiguiente, en este caso el principio de Le Chatelier
no puede resolver la cuestion.

Si a continuacién nos preguntamos qué ocurrira al
anadir al sistema, a presion y temperatura constante, una
cierta cantidad de nitrégeno, la respuesta deducida de una
aplicacion automatica del principio de Le Chatelier, es
que el sistema se opondra a esa adicion, desplazando el
equilibrio hacia la derecha, con formacioén de una mayor
cantidad de amoniaco.

Ahora bien, un analisis mas cuidadoso revela que el pro-
pio principio no proporciona informacion fiable del sentido
en el cual se desplaza el equilibrio. Cuando el proceso se pro-
duce a presion constante la adicion de una cierta cantidad de
nitrégeno produce un aumento en su presion parcial, a la vez
que disminuye la presion parcial del hidrogeno. Ocurren, asi
pues, dos variaciones con efectos contrapuestos, de modo que
no cabe predecir con seguridad el sentido del desplazamiento
del equilibrio.

Otro tanto sucede con la reaccion, también exotérmica,
2NO, ,, =N,0, 9T Og- Suponiendo un aumento de tempe-
ratura, (Iga aplicacion irreflexiva del principio de Le Chatelier
conduciria a la conclusion de que, como la reaccion es exo-
térmica, la perturbacion mencionada la desplazara hacia la
izquierda, aumentando la cantidad de NO,.

No obstante, sucede que las variables del sistema no estan
definidas con suficiente detalle. No se ha especificado si la
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perturbacion tiene lugar a volumen constante o a presion
constante. Por tanto, considerando, digamos, un aumento de
temperatura a volumen constante, todas las variables si esta-
rian bien definidas. Sin embargo, incluso en tal caso el intento
de aplicar el principio de Le Chatelier desemboca en contra-
dicciones. Cierto es que un incremento de la temperatura des-
plazaria el equilibrio en el sentido de la reaccién endotérmica
(aumento de la cantidad de NO,). Pero no debemos olvidar
que ademas de este aumento se ha producido también un
aumento de la presion total, y bajo esas condiciones el prin-
cipio de Le Chatelier predice una disminucion en el numero
de moléculas (lo que supondria un desplazamiento favorable
al N,O,). En definitiva, resulta imposible predecir con certeza
lo que puede ocurrir perturbando esta reaccion mediante el
principio de Le Chatelier.

El procedimiento riguroso para predecir la evolucion
de un sistema quimico hacia equilibrio, proviene de los
criterios termodindmicos.3!-3 Definiendo primero el grado
de avance d& como la variacidén del nimero de moles de
una especie quimica entre su coeficiente estequiométrico,
dé = dnj/v, tendremos que dG = A Gd&, donde A G es el
incremento de energia libre de la reaccion considerada.
Como dG = dQ — dQ,,, y siempre dQ_ > dQ, entonces
dG < 0 en toda reaccion librada a si misma. En consecuen-
cia, si ArG <0 — d& > 0 (los reactivos se transforman en
productos); con A G > 0 — d& < 0 (los productos se trans-
forman en reactivos), y si ArG =0 — d& = 0 (la reaccion se
halla en equilibrio termodinamico).

Pese al vigoroso movimiento pedagdgico desatado en
las ultimas décadas del s. XX contra la ensefianza tradicio-
nal del Principio de Le Chatelier,*>% esta equivoca regla
sigue dominando la mayoria de los temas sobre el equilibrio
quimico en los textos de bachillerato, e incluso en algunos
del primer ciclo de estudios universitarios. Su enunciacion
engafiosamente intuitiva, las evidencias selectivas que se
aportan a su favor y una tradicion muy arraigada, consti-
tuyen todavia poderosos obstaculos a batir en el camino
hacia una correcta comprension de las genuinas leyes del
equilibrio quimico.

Con todo, y aunque estrictamente hablando no es aplica-
ble en todos los sistemas, un uso restringido del principio de
Le Chatelier podria tener cierta utilidad en la comprension
de los desplazamientos de los equilibrios quimicos ante un
cambio externo. Asi ocurre, por ejemplo, a la hora de predecir
la direccion en la que se desplazara un sistema en equilibrio
por la adicion al mismo —a temperatura y presion constantes—
de una cierta cantidad de un reactivo o de un producto. Ello
sin perder de vista que el principio de Le Chatelier no es una
regla infalible, ni su aplicacion indiscriminada nos garantiza-
ra siempre una correcta prediccion del comportamiento de los
equilibrios quimicos.

Conclusiones

El concepto de equilibrio quimico es una de las ideas
centrales de las ciencias quimicas, y por tanto no es de
extraflar que ocupe buena parte de sus exposiciones tanto
historicas como didacticas. El relato cronolégico de los
avatares que condujeron a la elaboracién y posteriores
aplicaciones de este concepto, ha demostrado ser una
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formidable herramienta didéactica, al tiempo que aparece
como piedra angular en todas las narraciones histdricas
sobre la Quimica.>%-¢2

De indiscutible importancia para comprender la génesis
de esta idea, resulta su conexion con el resto de nociones
que formaron conceptos igualmente capitales en el conjunto
de las ciencias fisicas: simetria, conservacion de la energia,
accion y reaccion, o evolucion dindmica, entre muchos otros.
En la consolidacion final de las leyes del equilibrio quimico
cristalizan las opiniones eruditas decantadas durante siglos
sobre las transformaciones de la materia. Tales conversiones
se deberian a presuntas afinidades, virtudes atractivas intrin-
secas, 0 una supuesta “fuerza quimica motriz”.

Por otra parte, la bisqueda de semejanzas con equili-
brios verificados en otras ramas de la ciencia, como los
mecanicos o los electrodinamicos, ofuscd eventualmente
la caracterizacion de las particularidades especificas
de los equilibrios quimicos. Asi ocurrié con el llamado
“Principio de Le Chatelier”, tradicionalmente inculcado
como la llave maestra de estos fenomenos y definitiva-
mente destronado de su pedestal por las revisiones de
los especialistas en el s. XX. Sin embargo, la reputacion
adquirida por su creador fue tan poderosa que llego a
eclipsar nombres menos ilustres pero mas decisivos, como
los de los quimicos noruegos Guldberg y Waage, pioneros
en el estudio cuantitativo del equilibrio quimico.®

En cuanto a su naturaleza estrictamente material, los
procesos de equilibrio siguen proporcionando un rico terre-
no para la investigacion tedrica y experimental en quimica.
Se ha planteado la posibilidad de relacionar la ley de accion
de masas con el comportamiento macroscopicamente medi-
ble de los colectivos cudnticos,** del mismo modo que se ha
explorado su posible vinculo con un principio variacional de
minima accién® —a imagen de la mecanica analitica— o se
procede a formalizar de manera axiomatica las condiciones
de acaecimiento de los equilibrios mas generales teorica-
mente posibles.®® En cualquier caso, no cabe duda de que
todavia se halla muy lejos el completo agotamiento de este
fascinante campo de estudio.
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