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1. - INTRODUCCIÓN:  

La mayoría de las personas cree intuitivamente, que cuando los reactivos 

se ponen en contacto en una reacción química, éstos reaccionan hasta 

agotarse, mientras que simultáneamente aparecen los productos de la 

reacción. Esto es cierto en algunos casos, pero la mayoría de las 

reacciones químicas transcurren hasta cierto punto en que existe 

proporciones determinadas de reactivos y productos y después de cierto 

tiempo y si la temperatura permanece constante, se alcanzará un estado 

de equilibrio en las proporciones molares, tanto de los reactivos como de 

los productos. Este equilibrio no es más que la igualación de las 

velocidades de las reacciones directa e inversa. En otras palabras, es  

una reacción que nunca llega a 

completarse, pues se produce 

simultáneamente en ambos sentidos 

(los reactivos forman productos, y a 

su vez,  éstos forman de nuevo 

reactivos). En otras palabras, se trata  

de  un  equilibrio dinámico. Cuando 

las  concentraciones de cada  una de 

las sustancias que intervienen (reactivos o productos) se estabiliza, en 

otras palabras, se gastan a la misma velocidad que se forman, se llega al 

equilibrio. 

Así, en la reacción: 

 

La doble flecha indica que la velocidad de reacción desde los reactivos 

hasta los productos es igual a la velocidad de la reacción, desde los 

productos hasta los reactivos. 
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V1 = K1 . [ A ]a . [ B ]b 

V2 = K2 . [ C ]c . [D ]d 

En equilibrio: V1 = V2, luego: 

K1 . [ A ]a . [ B ]b = K2 . [ C ]c . [D]d; 

+

+

 # Ȣ   $ 

 ! Ȣ " 
+  

K  1: la reacción procede hacia la derecha (el numerador es mayor que 

el denominador). 

K  1: la reacción procede hacia la izquierda (el numerador es menor que 

el denominador). 

K = 1: Equilibrio. 

Veamos la reacción de formación de yoduro de hidrógeno: 

H2 (g) + I2 (g) ź 2 HI (g) 

 

Cuando se coloca en un reactor cierta cantidad de Hidrógeno y Yodo, 

estos reaccionan para producir yoduro de hidrógeno, por lo que con el 
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trascurrir del tiempo, las concentraciones molares de hidrogeno y yodo 

disminuyen, mientras que la concentración molar del yoduro de hidrógeno 

aumenta, hasta que después de cierto tiempo (línea punteada vertical), 

las concentraciones molares de los tres componentes de la reacción, 

permanece constante. En este punto se alcanza el equilibrio. 

Se puede deducir que el sistema evolucionará cinéticamente en uno u 

otro sentido, con el fin de adaptarse a las condiciones energéticas más 

favorables. Cuando estas se consigan, el sistema habrá alcanzado el 

equilibrio. 

En un sistema en equilibrio, se dice que el mismo está desplazado hacia 

la derecha cuando hay más cantidad de productos (C y D) presentes en 

el mismo que de reactivos (A y B), y se encontrará desplazado hacia la 

izquierda, cuando ocurra lo contrario. 

2. - CONSTANTE DE EQUILIBRIO K
C
: 

Sea  el  equilibrio: 2SO2 (g)  +  O2 (g)  ź 2SO3 (g).  Se hacen  cinco 

experimentos en los que se introducen diferentes concentraciones 

iniciales de ambos reactivos (SO2 y O2). Se produce la reacción y una vez 

alcanzado el equilibrio se miden las  concentraciones tanto de  reactivos 

como de productos observándose los siguientes datos: 

 

 Concentraciones 

iniciales (mol/l)   

Concentracion es  en equilibrio  

(mol/l)  

 

 SO 2 O2 SO 3 SO 2 O2 SO 3 K c  

Experimento 1  0,200 0,200 - 0,030 0,115 0,170 279,2 
Experimento 2  0,150 0,400 - 0,014 0,332 0,135 280,1 
Experimento 3  - - 0,200 0,053 0,026 0,143 280,0 
Experimento 4  - - 0,700 0,132 0,066 0,568 280,5 
Experimento 5  0,150 0,400 0,250 0,037 0,343 0,363 280,6 

 

Kc se obtiene aplicando la expresión: 
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ἕἫ
ἡἛ

ἡἛ ȢἛ
 

 

Observe como permanecen constantes los valores calculados para Kc, 

aunque se han variado las concentraciones iniciales para el SO2 y O2. 

ñSi las condiciones en que trascurre la reacción permanecen inalterables, 

la Kc permanece constante pues se ha alcanzado el equilibrioò. 

En el ejemplo anterior se comprueba que las concentraciones de las 

sustancias que intervienen en 

el proceso permanecen 

constantes, cuando este 

alcanza el equilibrio, 

independientemente de las 

concentraciones iniciales, lo 

que nos lleva a pensar que 

debe existir una relación entre 

ellas que permanece 

constante, siempre y cuando la temperatura permanezca inalterable. 

Fue así como Guldberg y Wage, en 1864 determinaron, de manera 

experimental, la Ley que relacionaba las concentraciones molares de los 

reactivos y los productos en el equilibrio con una magnitud adimensional 

que denominaron ñConstante de Equilibrio, Kcò. 

3. - LEY DE ACCION DE LAS MASAS:  
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Problemas Tipo: 

1.- En un recipiente de un litro de capacidad, se somete a reacción el 

Dióxido de Azufre y el Oxígeno. Al alcanzarse el equilibrio se tienen 0,6 

moles de Trióxido de Azufre, 0,2 moles de Dióxido de Azufre y 0,3 moles 

de oxígeno. Calcular la constante de equilibrio. 

Como la molaridad es el número de moles por litro, tenemos: 

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

[SO3] = 0,6 

[SO2] = 0,2 

[O2] =   0,3 

ἕἫ
ἡἛ

ἡἛ ȢἛ

ȟ

ȟ Ȣ ȟ

ȟ

ȟ  Ȣȟ

ȟ

ȟ
 

2.- Un recipiente de 400 cc de capacidad a 30 °C, contiene una mezcla 

de 0,42 g de NO2 y 1,8 g de N2O4. Calcular la constante de equilibrio. 

N2O4 (g)   2NO2 (g). 

Como la concentración molar es el número de moles por litro, aplicamos 

la fórmula que ya conocemos y tenemos: 

[NO2] = 
   

ȟ

   ȟ
πȟπς 

[N2O4] =  
   

ȟ

   ȟ
πȟπτψ 

ἕἫ
ἚἛ

ἚἛ

ȟ

ȟ

ȟ

ȟ
ȟ  

Kc= 8,3 x 10-3 
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3.- KC para la reacción N2 (g) + 3H2 (g)    2NH3 (g) es igual a 2,37 . 10-3 

a 1000 Јὑ. Calcular la concentración en el equilibrio de NH3 si la de N2 es 

2 mol/lt y la de H2 es 3 mol/lt. 

Como el sistema está en equilibrio, debe cumplirse la condición: 

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

ὑ
ὔὌ

ὔ  ὼ Ὄ
 

ςȟσχȢρπ
ὔὌ

ςȟέέὼ σȟππ
πȟσυψ άέὰȾὰὸ 

4.- Si KC = 2,37.10-3 a 1000 Јὑ para: N2 (g) + 3H2 (g)    2NH3 (g), calcule 

la concentración de H2 en un sistema en equilibrio que contiene 0,683 M 

de N2 y 1,05 M de NH3. 

ὑ
ὔὌ

ὔ  ὼ Ὄ
 

ςȟσχȢρπ
ρȟπυ

πȟφψσὼ Ὄ
ψȟψπ άέὰȾὰὸ 

Problemas propuestos: 

a.- Dado que KC = 0,0224 para PCl5 (g)   PCl3 (g) + Cl2 (g) a 500 ЈK. 

Calcular la concentración de Cl2 en el equilibrio si [PCl5] = 0,0428 mol/lt y 

[PCl3] = 1,32 mol/lt. 

Respuesta: 7,26.10-4 moles/lt 

b.- Dado que K = 6,45.105 para 2NO (g) + O2 (g)  2NO2 (g) a 500 ЈK, 

calcule la concentración necesaria de oxígeno para mantener el equilibrio 

en un sistema donde hay concentraciones iguales de NO y NO2. 

Respuesta: [O2] = 1,55.10-6 moles/lt. 
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5.- Dado que KC = 1,03.10-3 para  H2S (g)    H2 (g) +  ϵS2 (g) a 750 ᴈ 

¿Cuántos moles de S2 tendremos en el equilibrio en un recipiente de  

3,68 lt donde hay 1,63 moles de H2S y0,864 moles de H2? 

ὌὛ  
ρȟφσ άέὰὩί ὌὛ

σȟφψ ὰὸ
πȟττσ ὓ 

Ὄ  
πȟψφτ άέὰὩί Ὄ

σȟφψ ὰὸ
πȟςσυ ὓ 

H2S (g)    H2 (g) +  ϵS2 (g) 

ὑ  
Ὄ ὼ Ὓ

ὌὛ
 

ρȟπσȢρπ  
πȟςσυὼ Ὓ

πȟττσ
σȟχχȢρπάέὰὩίȾὰὸ 

Pero el enunciado nos pide los moles en el recipiente, luego: 

άέὰὩί ὨὩ Ὓ σȟχχȢρπ 
άέὰὩί

ὰὸ
ὼπȟσφψ ὰὸ ρȟσπȢρπ άέὰὩί 

Problemas propuestos: 

a.- Dado KC = 4,40 para H2 (g) + CO2 (g)   H2O (g) + CO (g) a 2000 Јὑ, 

calcule el número de moles de CO que habrá en un recipiente de 1 lt que 

contiene 2 moles de H2, 3 moles de CO2 y 4 moles de H2O. 

Respuesta: 6,60 moles. 

6.- KC = 3,76.10-5 para I2 (g)  2I (g) a 1000 ЈK. Empezamos un 

experimento inyectando 1 mol de I2 en un recipiente de 2 lt a 1000 ЈK, 

dejando que se establezca el equilibrio. ¿Cuál será la concentración de I2 

e I en el sistema? 

Ὅ  
ρ άέὰ

ς ὰὸ
πȟυ ὓ 
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Supongamos que se descomponen x moles/lt de I2, por lo que quedarán 

0,5 ï X moles de I2 en el equilibrio. La reacción de descomposición            

I2 Ÿ 2I muestra que por cada mol de I2 descompuesto, se forman 2 moles 

de I. Si se descomponen x moles/l de I2 se formarán 2X moles/lt de I. 

Cuando finalmente se establece el equilibrio habrá (0,5 ï X) moles/lt de I2 

y 2X moles/lt de I. Podemos escribir [I2]  = 0,5 ï X  y  [I] = 2X. Luego, para 

la reacción: I2 (g)  2I (g), la condición de equilibrio se expresa así: 

ὑ  
Ὅ

Ὅ

ςὢ

πȟυ ὢ
σȟχφȢρπ 

τὢ σȟχφȢρπ Ȣπȟυ ὢȠ   τὢ   ρȟψψȢρπ σȟχφȢρπὢ 

Despejando:  

τὢ σȟχφȢρπὢ ρȟψψȢρπ π 

Resolviendo la ecuación obtenemos x = 2,16.10-3. 

Puede darse una respuesta aproximada observando que, dado que el 

miembro de la derecha de la ecuación algebraica es muy pequeño (KC), 

el de la izquierda también lo será (en realidad, esto solo es aceptable si X 

es muy pequeño en comparación con 0,500). Si despreciamos la X del 

denominador tendremos (2X)2 = (0,500) ḙ 3,76.10-5 que al resolver arroja 

X = 2,17.10-3 que es un valor bastante aproximado a la respuesta exacta 

antes calculada con la ecuación cuadrática. 

Finalmente, podemos concluir: 

[I2] = 0,5 ï X = 0,5 ï 2,17.10-3 = 0,498 M 

[I] = 2X = 2 x (2,17.10-3) = 4,34.10-3 M 

Ejercicio para resolver: 

a.- Dado que KC = 3,76.10-5 para I2 (g)  2I (g) a 1000 ЈK, ¿Cuáles serán 

las concentraciones finales en el equilibrio para I2 e I después de inyectar 

0,750 moles de I2 en un recipiente de 2 lt? 
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Respuesta: [I2] = 0,373 M 

[I] = 3,74.10-3 M 

7.- La constante de equilibrio para la descomposición del PCl5 a 760 ЈK 

es KC = 33,3 para PCl5 (g)   PCl3 (g) + Cl2 (g). En un tubo cerrado de 

36,3 cc se inyectan 1,50 g de PCl5 ¿Cuál será la concentración del PCl5 

una vez alcanzado el equilibrio? ¿Cuáles serán las concentraciones del 

PCl3 y Cl2? 

Se determina la Masa molecular del PCl5 (208,24 g/mol) y calculamos: 

ρȟυπ Ὣ ὖὅὰ 
ρȟυπ Ὣ

ςπψȟςτ Ὣ άέὰ
πȟππχςπ άέὰὩί ὖὅὰ 

Como el volumen del sistema es 36,3 cc = 0,0363 lt, la concentración del 

PCl5  será: 

πȟππχςπ άέὰὩί

πȢπσφσ ὰὸί
πȟρωψ άέὰὩίȾὰὸ 

Sea ñXò los moles de PCl5 que se descomponen, podemos construir la 

siguiente tabla: 

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

Moles iniciales 0,198 - - 
Reacción -x X X 
Equilibrio 0,198 - X X X  

 

[PCl5] = 0,198 ï X 

[PCl3] = X    ὑ  
  

σσȟσ 

[Cl2] = X     
 Ȣ  

ȟ
σσȟσ 

Esta ecuación no puede resolverse por métodos de aproximación porque 

si el miembro de la derecha es grande, el denominador debe ser 

pequeño. 



Equilibrio Químico 
Prof. Leopoldo Simoza L. Página 11 
 

Resolviendo la ecuación cuadrática, obtendremos X = 0,197 lo que 

complica las cosas pues [PCl5] = 0,198 ï X = 0,198 ï 0,197 = 0,001 y 

según la regla de las cifras significativas, este es un resultado dudoso. 

Cuando se enfrenta este tipo de complicaciones, los Químicos recurren a 

un truco. Puesto que el estado final de equilibrio no depende del camino 

por el que se llegue a él, se procede indirectamente suponiendo que todo 

el PCl5 se descompone inicialmente y luego, se recombina parte del PCl3 

y del Cl2. 

Concretamente, si se parte de 0,198 moles/lt de PCl5, asumimos que se 

descompone todo dando lugar a 0,198 moles/lt de PCl3 y 0,198 moles/lt 

de Cl2 según la reacción: PCl5 Ÿ PCl3 + Cl2. Entonces consideramos la 

reacción inversa, PCl5 Ŷ PCl3 + Cl2 y definimos una segunda incógnita 

ñYò que representa los moles/lt de PCl5 producidos, que como es natural, 

solo puede provenir de la descomposición del PCl3 y del Cl2, resultando 

en: 

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

Moles iniciales - 0,198 0,198 
Reacción Y 0,198 - Y 0,198 - Y 
Equilibrio Y 0,198 - Y 0,198 - Y  

 

[PCl5] = Y    ὑ  
  

σσȟσ 

[PCl3] = 0,198 ï Y  
ȟ  ȟ

σσȟσ 

[Cl2] = 0,198 ï Y  

La ecuación final podría parecer, a primera vista, tan inadecuada como la 

primera, sin embargo, al ser ñYò tan peque¶a en comparaci·n con 0,198, 

se puede dar una respuesta aproximada despreciando la Y del 

numerador: 

πȟρωψὣ ὼ πȟρωψὣ

ὣ
ḙ
πȟρωψ ὼ πȟρωψ

ὣ
ḙσσȟσ 
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El símbolo ḙ se lee ñaproximadamente igual aò. Resolviendo la igualdad, 

se obtiene Y = 0,00117, resultado que es mucho más confiable que el 

obtenido inicialmente, por lo que concluimos: 

[PCl5] = Y = 0,00117 M 

[PCl3] = 0,198 ï Y = 0,197 M 

[Cl2] = 0,198 ï Y = 0,197 M. 

Problema propuesto: 

a.- A 760 ЈK el PCl5 se descompone en PCl3 y Cl2 con una constante de 

equilibrio de 33,3 para la reacción: PCl5 (g)   PCl3 (g) + Cl2 (g). Calcular 

las concentraciones en el equilibrio para el PCl5, PCl3 y Cl2 suponiendo 

que inicialmente se han inyectado 18,8 g de PCl5 en un volumen de 208 

cc a 760 ЈK. 

Respuesta: [PCl5] = 0,00505 M; [PCl3] = 0,411 M; [Cl2]= 0,411 M 

8.- La constante de equilibrio para la reacción: NO2 (g)  NO (g) + ½O2(g) 

a 500 ЈK es KC = 1,25 . 10-3. Calcular la concentración de cada especie en 

el equilibrio después de inyectar 0,0683 moles de NO2 en un volumen de 

0,769 lt a 500 ЈK. 

 

ὔὕ
πȟπφψσ άέὰὩί

πȟχφω ὰὸί
πȟπψψψ ὓ 

Suponiendo que se descomponen x moles/lt de NO2, en el equilibrio 

habrán (0,0888 ï X) moles:      

        NO2 (g)               NO (g)        +        ½ O2 (g) 

Moles iniciales 0,0888 - - 
Reacción -X X ½ X 
Equilibrio 0,0888 - X X ½ X  
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[NO2] = 0,0888 ï X    ὑ  
  

ρȟςυȢρπ 

[NO] = X     
 Ȣ  

ȟ
ρȟςυȢρπ 

[O2] = ½ X 

Esta ecuación puede resolverse elevando ambos miembros al cuadrado y 

utilizando el método corriente para las ecuaciones cúbicas, sin embargo, 

es más sencillo un método de aproximaciones sucesivas. 

En principio, podemos ver que ñXò es peque¶a respecto a 0,0888 por lo 

que para una primera aproximaci·n, ignoramos la ñXò del denominador, 

suponiendo entonces que (0,0888 ï X) ḙ0,0888 y resolvemos: 

ὢȢ  
ρ
ς
ὢ

πȟπψψψ
ḙρȟςυȢρπ 

ὢȢ
 
ḙ ρȟςυȢρπ ȢπȟπψψψρȟρρȢρπ 

Elevando ambos miembros al cuadrado: 

ὢ  ḙ ρȟρρȢρπ ρȟςσȢρπ 

ὢ ḙςȟτφȢρπȠ         ὼḙςȟωρȢρπ 

πȟπψψψςȟωρȢρπ πȟπψυω 

ὢȢ  

πȟπψυω
ḙρȟςυȢρπ 

Resolviendo obtenemos X = 2,85.10-3. Suponiendo este valor, el 

denominador (0,0888-X) será 0,0860. 

Las concentraciones en el equilibrio serán: 
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[NO2] = 0,0888 ï X = 0,0888 ï 2,85.10-3 = 0,0860 M 

[NO] = X = 2,85.10-3 M 

[O2] = ½ X = ½ (2,85.10-3) = 1,42.10-3 M 

Problema para resolver: 

a.- La constante de equilibrio para el H2S (g)  H2 (g) + ½ S2 a 750 ᴈ es 

KC = 1,03 .10-3. Calcular las concentraciones de H2S, H2 y S2 en el 

sistema en equilibrio establecido después de inyectar 0,0638 moles de 

H2S en un volumen de 0,769 lt a  750 ᴈ. 

Respuesta: [H2S]= 0,0863 M; [H2]= 2,51 . 10-3 M;  

[S2]= 2,51 . 10-3 M 

9.- El amoníaco se descompone a 600 Јὑ, según la reacción:               

NH3 (g)   H2 (g)  +  N2 (g) cuya KC = 0,395. En un recipiente de 1 lt a 

600 Јὑ se inyectan 2,65 g de NH3. Calcule las concentraciones de cada 

especie en el equilibrio. 

ὔὌ
ςȟφυ Ὣ

ρχȟπσ 
Ὣ
άέὰ
 Ȣ  ρ ὰὸ

πȟρυφ ὓ 

 NH3 (g)               H2 (g)        +         N2 (g) 

Moles iniciales 0,156 - - 

Reacción -X  X  X 

Equilibrio 0,156 - X  X  X 

 

[NH3] = 0,156 ï X   

[H2] =   X   ὑ  
      

ȟ
πȟσωυ 

[N2] =  X 
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Esta ecuación no puede resolverse por el método de aproximación pues 

ñXò no es despreciable respecto a 0,156.  

ὑ

σ
ς
ὢ  ὼ 

ρ
ς

πȟρυφὢ

σ
ς
ὼ 
ρ
ς
ὼ ὢ  ὼ ὢ

πȟρυφὢ
 

σ  ὢ

ς πȟρυφὢ
 

υȟςπ

τ
ὼ

ὢ

πȟρυφὢ
ρȟσπ ὼ 

ὢ

πȟρυφὢ
πȟσωυ 

Esta expresión conduce a una ecuación de segundo grado:  

ρȟσπ ὢ πȟσωυ ὢ πȟπφρφπ 

Cuya solución es X = 0,114. Luego, las concentraciones en el equilibrio 

son: 

[NH3] = 0,156 ï X = 0,156 ï 0,114 = 0,042 M 

[N2] =  X =  (0,114) = 0,0570 M 

[H2] =  X =  (0,114) = 0,171 M 

Ejercicios propuestos: 

a.- Dado que KC = 0,395 para NH3 (g)   H2 (g)  +  N2 (g) a 600 Јὑ, 

calcule las concentraciones de cada especie en el equilibrio establecido 

después de inyectar 1,59 g de NH3 en un volumen de 15 cc a esa 

temperatura. 

Respuesta: [NH3] = 4,99 M; [N2] = 0,615 M; [H2] = 1,84 M 

b.- Dado que Kc = 5,31. 10-10 para 2H2O (g)  2H2 (g) + O2 (g) a 2000 Јὑ 

¿Qué porcentaje de vapor de agua se descompondrá si se llena un 

recipiente de 10 lt a 2000 Јὑ con vapor de agua a 1 atm de presión? 

Respuesta: 0,556 % 

 



Equilibrio Químico 
Prof. Leopoldo Simoza L. Página 16 
 

10.- Dado KC =  3,76 . 10-5 para la reacción I2 (g)  2I (g) a 1000 Јὑ. 

Supóngase que se inyecta 1mol de I2 en un recipiente de 2 lt que ya 

contenía 5 . 10-3 moles de I. Calcule las concentraciones de cada especie 

en el equilibrio. 

La concentración de I2 debida a la inyección es  
 

 
πȟυ ὓ 

Suponiendo que se descomponen x moles/lt de I2, se formarán 2X mol/lt 

de I además de los ya existentes que se encuentran en una 

concentración de  
 Ȣ  

 
ςȟυπ ȢρπάέὰȾὰὸ. Por tanto en el equilibrio: 

Ὅ πȟυππὢȠ   Ὅ ςȟυπ Ȣρπ ςὢ 

Donde [I2] se calcula considerando que se ha disociado X moles/lt de los 

0,500 M inyectados y donde [I] se calcula considerando que a los         

2,50 . 10-3 M que ya existían en el recipiente se suma 2X moles/lt 

generados en la disociación. 

          I2 (g)                 2I (g)         

Moles iniciales 0,500 -  
Reacción -X 2X + 2,5 . 10-3  
Equilibrio 0,500 - X 2X + 2,5 . 10-3  

 

ὑ  
Ὅ

Ὅ
σȟχφ Ȣρπ

ςȟυπ Ȣ  ρπ ςὢ

πȟυππὢ
 

X es mucho menor que 0,500 en el denominador, por lo que 

aproximadamente (0500 ï X) ḙ 0,500. Sin embargo, no podemos 

despreciar 2,50. 10-3 del numerador, ya que los dos términos son de 

magnitudes similares. 

Se resuelve la ecuación: 

σȟχφ Ȣρπ ḙ 
ςȟυπ Ȣ  ρπ ςὢ

πȟυππ
 

La fórmula cuadrática resulta X = 9,15 . 10-4 .  
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[I2] = 0,500 ï X = 0,500 ï 9,15. 10-4 = 0,499 M  

[I] = 2,50 . 10-3 + 2X = 2,50. 10-3 + 2 (9,15. 10-4) = 4,33. 10-3 M 

11.- Para el equilibrio H2 (g) + CO2 (g)  H2O (g) + CO (g), KC = 4,40 a 

2000 Јὑ. Calcular la concentración de cada especie en el equilibrio 

después de introducir 1 mol de H2 y 1 mol de CO2 en un recipiente de 

4,68 lt a 2000 Јὑ. 

Ὄ  
ρ άέὰ

τȟφψ ὰὸ
πȟςρτ ὓ 

ὅὕ  
ρ άέὰ

τȟφψ ὰὸ
πȟςρτ ὓ 

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

Inicio 0,214 mol 0,214mol - - 
Reacción - X moles -X moles X moles X moles 
Equilibrio 0,214 - X 0,214 - X X moles X moles 

 

ὑ  
Ὄὕ ὼ ὅὕ

Ὄ  ὼ ὅὕ
 

ὢ Ȣ  ὢ

πȟςρτὢ Ȣ  ȟςρτὢ
τȟτπ 

Esta ecuación puede resolverse por la formula cuadrática o más 

directamente, por ser el segundo término un cuadrado perfecto, sacando 

la raíz cuadrada a ambos miembros,  

ὑ  
ὢ

πȟςρτὢ
τȟτπȠ      

ὢ

πȟςρτὢ
 τȟτπ 

El resultado es X = 0,145. 

[H2] = 0,214 ï X = 0,214 ï 0,145 = 0,069 M 

[CO2] = 0,214 ï X = 0,214 ï 0,145 = 0,069 M 

[H2O] = 0,145 M 

[CO] = 0,145 M 
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Todo lo anteriormente visto es correcto cuando se trata de reacciones 

entre substancias gaseosas, aunque en estos casos, se deduce de 

consideraciones teóricas más exactas, la constante Kp, establecida en 

función de las presiones parciales de los gases reaccionantes y cuya 

expresión es: 

ἕἸ
ἜἍ
Ἣ Ȣ  ἜἎ

Ἤ

ἜἋ
Ἡ Ȣ  ἜἌ

Ἢ
 

 

La relación entre Kc y Kp se encuentra a partir de la ecuación Universal de 

los gases:    

P.V = n.R.T; y   Ã ; de donde se deduce: 

Kp = Kc . (R.T)ȹn 

ȹn representa la variación del número de moles de los cuerpos 

reaccionantes. 

Por ejemplo, sea la reacción: 

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

Ya indicamos que de la ecuación universal de los gases tenemos: 

P. V = n . R . T , despejando: 
Ȣ

 ;    Concentración molar 

[SO2] =  

[SO3] =  

[O2] =  
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+
Ȣ Ȣ Ȣ

Ȣ24   

+ +Ȣ24Ƞ  + +Ȣ24Ў  

Ejemplo: 

12.- A 450ᴈ, las presiones parciales de H2, I2, y HI en equilibrio son, 

respectivamente, 0,1095 atms., 0,1095 atms. Y 0,7810 atms. Hallar la 

constante KP para el proceso: 

H2 + I2   2 HI 

De la definición de la constante de equilibrio tenemos: 

+
()

( Ȣ)

πȟχψρ ÁÔÍ

πȟρωυ ÁÔÍÓ Ȣπȟρωυ ÁÔÍÓ 
υπȟω 

13.- A 400ᴈ, una mezcla gaseosa de hidrogeno, iodo y yoduro de 

hidrogeno en equilibrio contiene 0,0031 moles de H2, 0,0031 moles de I2 y 

0,0239 moles de HI por litro. Calcular a) el valor de  la constante KC; b) la 

presión total de la mezcla y las presiones parciales de cada componente 

y c) el valor de la constante KP. 

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

a) Como en el ejemplo anterior, tenemos: 

+
()

( Ȣ)

πȟπςσω 
ÍÏÌÅÓ
ÌÔ
 

πȟππσρ 
ÍÏÌÅÓ
ÌÔ
 Ȣπȟππσρ 

ÍÏÌÅÓ
ÌÔ
 
υωȟτ 

b) Mediante la ecuación general de los gases, podemos calcular la 

presión total a partir de los moles totales de la mezcla gaseosa. 

Tendremos: 

0  
Î

6
Ȣ2Ȣ4 πȟππσρπȟππσρπȟπςσω Ȣ  πȟπψς Ȣφχσρȟφφρ ὥὸάί 
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La presión parcial de cada uno de los componentes será: 

Moles totales: 

0,0031+0,0031+0,0239= 0,0301 moles 

8  
πȟππσρ

πȟπσπρ
πȟρπςω 

8  
πȟππσρ

πȟπσπρ
πȟρπςω 

8  
πȟπςσω

πȟπσπρ
πȟχωτπ 

Ð 8
 
Ȣ0 πȟρπςω Ȣρȟφφρ ÁÔÍπȟρχρρ ÁÔÍÓ    

Ð 8
 
Ȣ0 πȟρπςω Ȣρȟφφρ ÁÔÍπȟρχρρ ÁÔÍÓ 

Ð 8 Ȣ0 πȟχωτπ Ȣρȟφφρ ÁÔÍρȟσρωπ ÁÔÍÓ 

c) El valor de KP puede calcularse a partir de estas expresiones: 

+
Ð

Ð Ȣ  Ð

ρȟσρωπ

πȟρχρρ ÁÔÍÓ Ȣπȟρχρρ ÁÔÍÓ
υωȟτ 

El valor obtenido para KP es el mismo obtenido para KC, como podría 

suponerse ya que  + +Ȣ24Ў  y en esta reacción Ў π; y como 

todo número elevado a la cero es igual a 1, nos queda: 

+ +Ȣ24Ў +Ȣρ 

+ +  

Si se conoce una de estas constantes y se desea conocer la otra, se 

utilizará siempre esta relación: 

ἕἜ ἕἍ Ȣἠἢ
Ўἶ  y  ἕἍ ἕἜ Ȣἠἢ

Ўἶ 
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Si la reacción 

correspondiente al 

sistema en equilibrio 

tiene lugar sin 

variación en el número 

de moléculas, estas 

dos constantes son 

números iguales, sin 

dimensión. 

Si la reacción tiene 

lugar entre substancias 

líquidas o en disolución, la constante de equilibrio que se deduce 

teóricamente es Kx, expresada en función de las fracciones molares de 

cada uno de los cuerpos reaccionantes, esto es: 

ἕὀ
ἦἍ
Ἣ ȢἦἎ

Ἤ

ἦἋ
Ἡ Ȣ  ἦἌ

Ἢ
 

Si la disolución es muy diluida la fracción molar de cada cuerpo disuelto 

es prácticamente proporcional a la concentración molar, por lo que 

entonces, y solo en estos casos, puede utilizarse la expresión Kc 

establecida en función de las concentraciones molares de los cuerpos 

reaccionantes. 

Cuando alguna de las substancias reaccionantes es s·lida, ñSistema 

Heterog®neoò, su masa activa es constante, cualquiera sea la cantidad 

presente en el sistema y por ello se excluye del cálculo de la constante de 

equilibrio. 

Ejercicios: 

14.- Consideremos el equilibrio estudiado anteriormente: 

2 SO2 (g)  +  O2 (g)   2SO3 (g).   T= 1000 ᴈ 

    0,34M       0,17M       0,06M 
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ἕἫ
ἡἛ

ἡἛ ȢἛ

ȟ

ȟ Ȣ ȟ
ȟ  

15.- En el sistema: N2O4 (g)   2NO2 (g), a 25ᴈ, se encuentra que las 

concentraciones molares son 0,0457 moles/lt. para el NO2 y 0,448 

moles/lt. para el N2O4. Indique ¿cuál será el rendimiento de esta 

reacción? 

Solución: 

ἕἫ
ἚἛ

ἚἛ

ȟ

ȟ
ȟ  Ȣ  

Este valor indica que la reacción, a 25ᴈ, está desplazada hacia la 

izquierda y por lo tanto su rendimiento será muy bajo. 

Otros Ejemplos: 

Å  H2 (g) + Cl2 (g)   2 HCl (g);   Kc  (298 ЈK) = 2,5 .1033 

La reacción está muy desplazada a la derecha (en realidad se puede 

sustituir el símbolo   por Ÿ).  

Å  H2 (g) + I2 (g)   2 HI (g);    Kc  (698 ЈK) = 55,0  

Se trata de un verdadero equilibrio (hay concentraciones apreciables de 

reactivos y productos).  

Å  N2 (g) + O2 (g)   2 NO (g);   Kc  (298 ЈK) = 5,3 .10ï31  

La reacción está muy desplazada a la izquierda, En otras palabras, 

apenas se forman productos. 
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4. - COCIENTE DE REACCIĎN òQó: 

En la expresión: 

a A + b B  c C + d D 

Ἕ
ἍἫȢ  ἎἬ

ἋἩ Ȣ  ἌἪ
 

Q es el llamado ñCoeficiente de Reacci·nò y las concentraciones 

expresadas en el no son las concentraciones en el equilibrio. 

Este índice es de gran utilidad pues cuando se comparan Q con Kc bajo 

las mismas condiciones de presión y temperatura en la cual se determinó 

esta última, permite predecir si una reacción está desplazada hacia la 

derecha o hacia la izquierda. Así, por ejemplo, si en un momento 

determinado Q  Kc, como el sistema tiende al equilibrio, la reacción se 
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estará desplazando hacia la izquierda. Por el contrario, si 

Q  Kc, el desplazamiento será hacia la derecha, en 

dirección hacia los productos. 

Ejemplo: 

16.- En un volumen de 3,5 lt y a 200ᴈ, se tienen 0,249 

moles de N2, 3,21 x 10
-2

 moles de H2 y 6,42x10
-4

 

moles de NH3, según la reacción: 

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

Kc = 0,65 

Determine si el sistema se encuentra en equilibrio y en 

caso contrario, el sentido de la reacción. 

Ἕ
╝╗

╝ Ȣ╗

ȟ Ȣ □▫■
ȟ ■◄

ȟ  □▫■▄▼
ȟ ■◄

 ●  
ȟ Ȣ  □▫■▄▼

ȟ ■◄

ȟ  

Q  Kc por lo que el sistema no ha alcanzado el equilibrio y se encuentra 

desplazado hacia la izquierda, en el sentido de los reactivos. 

5. - INFLUENCIA DE LA CONCENTRACIÓN O PRESIÓN 

SOBRE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO:  

Cuando un sistema reaccionante alcanza el estado de equilibrio, un 

análisis del mismo permite calcular el valor de la constante de equilibrio. 

Si en el sistema en equilibrio se modifica la concentración o la presión de 

alguno de los cuerpos reaccionantes, el equilibrio se desplaza en el 

sentido que tiende a minimizar el efecto del cambio externo impuesto al 

sistema (Ley de Le Chatelier). Si se conoce la constante de equilibrio, 

puede calcularse cuantitativamente la extensión en que se modifica el 

punto de equilibrio del sistema reaccionante. 

Conocido el valor de Kc 
podemos predecir el 
estado de la reacción 

calculando el valor de Q 
y de esta manera se 

puede determinar en un 
momento en específico, 

si la reacción se 
encuentra o no en 

equilibrio 

 

Predicción del 

Sentido de una 

Reacción 
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Los ejemplos que se muestran a continuación nos ayudarán a 

comprender la manera de expresar y calcular la constante de equilibrio de 

una reacción química y su utilización en el 

desplazamiento del equilibrio al modificar a 

temperatura constante, la concentración o 

presión de alguna de las sustancias que 

intervienen en el proceso. 

17.- Al calentar a 600 ᴈ el anhídrido 

sulfúrico, se obtiene una mezcla en 

equilibrio que contiene 0,0106 moles por 

litro de SO3, 0,0032 moles/lt de SO2 y 

0,0016 moles/lt de O2. Calcular a) La 

Constante KC y b) la constante KP 

correspondiente al equilibrio: 

2SO2 + O2    2 SO3 

a. Puesto que las concentraciones de las 

substancias relacionadas están dadas en 

moles/lt, procedemos así: 

ἕἫ
ἡἛ

ἡἛ ȢἛ

ȟ

ȟ Ȣ ȟ

 

b. Para el cálculo de KP el valor de la 

constante R se debe expresar en 

atmosferas / lt, por lo tanto, siendo: 

 Ў ρ, se tiene:  ἕἜ  ἕἍ Ȣἠἢ   

ὑ φψφπ 
άέὰὩί

ὰὸ
 Ȣ  πȟπψς 

ὰὸȢὥὸ

ЈὑȢάέὰ
 

φψφω

πȟπψς Ȣ  ψχσ
ωυȟψς  

Principio de 

Le Ch©telier 

El principio de Le Châtelier, 

postulado en 1884 por Henri-

Louis Le Châtelier (1850-1936), 

químico industrial francés, 

establece que: 

Si se presenta una perturbación 

externa sobre un sistema en 

equilibrio, el sistema se ajustará 

de tal manera que se cancele 

parcialmente dicha perturbación 

en la medida que el sistema 

alcanza una nueva posición de 

equilibrio 

El t®rmino ñperturbaci·nò 

significa aquí un cambio de 

concentración, presión, 

volumen o temperatura que 

altera el estado de equilibrio de 

un sistema. El principio de Le 

Châtelier se utiliza para valorar 

los efectos de tales cambios. 

http://es.wikipedia.org/wiki/Henri-Louis_Le_Ch%C3%A2telier
http://es.wikipedia.org/wiki/Henri-Louis_Le_Ch%C3%A2telier
http://es.wikipedia.org/wiki/1850
http://es.wikipedia.org/wiki/1936
http://es.wikipedia.org/wiki/Qu%C3%ADmico
http://es.wikipedia.org/wiki/Francia
http://es.wikipedia.org/wiki/Sistema_termodin%C3%A1mico
http://es.wikipedia.org/wiki/Equilibrio_qu%C3%ADmico
http://es.wikipedia.org/wiki/Concentraci%C3%B3n
http://es.wikipedia.org/wiki/Presi%C3%B3n
http://es.wikipedia.org/wiki/Volumen
http://es.wikipedia.org/wiki/Temperatura
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18.- En un recipiente de 306 cc de capacidad se tiene a 35 ᴈ una mezcla 

gaseosa en equilibrio de 0,384 g de NO2 y 1,653 g de N2O4. Calcular las 

constantes de equilibrio KC y KP para la reacción: N2O4   2NO2, 

correspondiente a la disociación del tetra oxido de di nitrógeno en dióxido 

de nitrógeno a dicha temperatura. 

Primero se calculan las concentraciones molares de las substancias en 

equilibrio: 

Peso fórmula NO2: 

    N= 1 átomo   x 14 g = 14 
    O= 2 átomos x 16 g = 32 
        46 g/mol 
 

./
πȟσψτ Ç

πȟσπφ ÌÔ
 Ø 
ρ ÍÏÌ ./

τφ Ç
πȟπςχςχ ÍÏÌÅÓ ./ȾÌÔ 

Peso fórmula N2O4: 

    N= 2 átomo   x 14 g = 28 
    O= 4 átomos x 16 g = 64 
        92 g/mol 
 

./
ρȟφυσ Ç

πȟσπφ ÌÔ
 Ø 
ρ ÍÏÌ ./

ως Ç
πȟπυψχς ÍÏÌÅÓ ./ȾÌÔ 

+
./

./

πȟπςχςχ

πȟπυψχς
πȟπρςφχ 

A partir de KC se calcula KP: 

ἕἜ ἕἍ Ȣἠἢ
Ўἶ;         Ўἶ  

+ πȟπρςφχ Ø πȟπψς 
ÌÔ ȢÁÔ

Ј+ ȢÍÏÌ
Ø σπψ Ј+ πȟσς 
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Ejemplo: 

SO2 (g) +  O2 (g)    SO3 (g) ;   KC (1) = 20 

NO2 (g)     NO (g) +   O2  (g) ;   KC (2) = 0,012 

Al sumar ambas ecuaciones, se cancela el O2 y se obtiene: 

SO2 (g) + NO2 (g)    SO3 (g) + NO (g); KC (3) = KC (1) x KC (2) 

KC (3) = 20 x 0,012 = 0,24 

 

6. - GRADO DE DISOCIACIÓN  (Ȁ): 

Ya se ha dicho que una de las más importantes aplicaciones de la Ley del 

Equilibrio químico consiste en determinar el rendimiento de una reacción 

química. Así, una Kc alta, indica un alto rendimiento de la reacción o 

desplazamiento hacia los productos, y un Kc bajo, lo contrario. De allí la 

importancia de poder determinar el grado de disociación  Ŭ. 

 

Para ello, nos valemos de la siguiente fórmula: 

 θ 
ὀ

Ἣ
 . 100     

  

 

Una muy importante propiedad de la constante de equilibrio es la 

mostrada por los equilibrios múltiples, de manera que si se 

puede decir que una reacción se puede expresar como la suma 

de otras dos o más, entonces la KC de la reacción global será 

igual al producto de las constantes de equilibrio de las 

reacciones individuales 

άhέ Ŝǎ Ŝƭ ƎǊŀŘƻ ŘŜ ŘƛǎƻŎƛŀŎƛƽƴ 

άȄέ ǎƻƴ ƭƻǎ ƳƻƭŜǎ ŘƛǎƻŎƛŀŘƻǎ 

άŎέ ƭƻǎ ƳƻƭŜǎ ǘƻǘŀƭŜǎ 
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Reacción A    2B A    B + C 2A    B + C 2A   +    B   2C 
Moles iniciales       c          0     c        0      0     c          0      0    c           c          0 
Moles en equilibrio  c(1- ʰύ      Ŏнʰ  c(1- ʰύ   Ŏ ʰ   Ŏ ʰ c(1- h ύ Ŏʰκн  Ŏʰκн c(1-нʰύ  c(1- h ύ  нŎʰ 

    (c- x)        2x    (c-x)    x     x    cx       x/2    x/2   c-2x      c-x       2x 
Ejemplo N2O4    2NO2 PCl5  PCl3 + Cl2     2HI  H2 + I2 2SO2 + O2     2SO3 

Tabla 1: 
La tabla relaciona el grado de disociación con las concentraciones en el equilibrio; c y x 
expresan el número de moles de las especies en equilibrio 

 

Ejemplo: 

19.- En un matraz de 5 litros se introducen 2 moles de PCl5 (g) y 1mol de 

PCl3 (g) y se establece el siguiente equilibrio: PCl5 (g)    PCl3 (g)  +  Cl2 

(g). Sabiendo que Kc (250 ºC) = 0,042; a) ¿cuáles son las 

concentraciones de cada sustancia en el equilibrio?; b) ¿cuál es el grado 

de disociación? 

Sea una reacción A  B + C.  

Si  llamamos  ñcò  =  [A]inicial y  suponemos  que  en  principio  sólo  existe 

sustancia ñAò, tendremos que:  

Equilibrio:                        A            B + C  
Conc. Inic. (mol/l):           c               0     0  
conc. Eq. (mol/l)         c(1ï Ŭ)          cŬ   cŬ  
 

ἕἍ
ἜἍἴȢἍἴ

ἜἍἴ

ἫȢἫ

Ἣ

Ἣ
 

En el caso de que la sustancia esté poco disociada  (KC muy pequeña):    

Ŭ < 1 y KC = c Ȣ‌  , con lo que se tiene Ŭ de manera inmediata. En caso 

de duda, se puede despreciar y si   Ŭ  < 0,02, mientras que  si  Ŭ >  0,02  

conviene  resolver  la  ecuación  de segundo grado. 
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        PCl5 (g)              PCl3 (g)       +         Cl2 (g) 

Moles iniciales 2 1 0 
Reacción -x 1 + x x 
Equilibrio (2-x) / 5 (1 + x) / 5 X / 5 

 

+
0#ÌȢ#Ì

0#Ì
 

ρ ὼ
υ
Ȣ  
ὼ
υ

ς ὼ
υ

πȟπτς 

Resolviendo: 

πȟπτς
ὼ ὼ

ρπυὼ
Ƞπȟτςπȟςρὼ ὼ ὼȠ  

ὼ ρȟςρὼ πȟτς πȠ  

ὼ
ρȟςρЍρȟτφρȟφψ

ς

ρȟςρρȟχχ

ς
 

Una sola solución posible: x=0,28 

0#Ì
ρ Ø

υ
πȟςυφ -Ƞ #Ì πȟπυφ -Ƞ 0#Ì πȟσττ - 

b) Si de dos moles de PCl5 se disocian 0,28 moles en PCl3 y Cl2, por cada 

mol de PCl5 se disociarán 0,28/2 = 0,14 moles de PCl5 y 0,14 moles de 

Cl2, por lo que  θ πȟρτ Ø ρππρτ Ϸ 

20.- En un recipiente de 200 cm3 de capacidad se coloca, a baja 

temperatura, 0,40 g de tetra óxido de di nitrógeno líquido. Se cierra el 

recipiente y se calienta a 45 ᴈ. El N2O4 se vaporiza y disocia en un     

41,6 % en NO2. Calcular las constantes de equilibrio Kc y Kp para la 

disociación del N2O4 en NO2 a 45 ᴈ. 

Convertimos las unidades: 

PM N2O4 = (14 x 2 + 16 x 4) = 92 g/mol;  0,40 g/92 g/mol = 0,0043 moles; 

0,42 moles / 0,2 lt = 0,02174 moles/lt de N2O4 
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T = 45 ᴈ. 

              N2O4 (g)                      2 NO2 (g)    

Moles iniciales 0,42 0 
reacción c (1- )θ  c2  θ
equilibrio c(1-ᶿ  c2  θ

 

+  
./

./
 
Ãςθ

Ãρ ᶿ

ÃȢτȢθ

Ãρ ᶿ

ÃȢτȢθ

ρ  θ

πȟπςρχτ Ø τ Ø ȟ

ρ πȟτρςφ

πȟπςυφχ 

+ +Ȣ2Ȣ4Ў           Ў ς ρ ρ 

+  0,02567 x (0,082 x 318) = 0,6694 

21.- El monóxido de carbono, CO, reacciona con vapor de agua de 

acuerdo con la reacción: CO (g) + H2O (g)   CO2 (g) + H2 (g). 

a.- En un recipiente cerrado se coloca inicialmente, 1 mol de CO y 1 mol 

de H2O. Se calienta hasta 1000 ᴈ y una vez alcanzado el equilibrio, se 

tienen 0,558 moles de H2 y 0,558 moles de CO2. Calcular KC. 

b.- En un recipiente cerrado se tienen 1 mol de CO2 y un mol de H2. Se 

calienta a 1000 ᴈ y en el equilibrio se obtienen 0,442 moles de H2O. 

Calcular KC. 

a.-   

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

Inicio 1 mol 1mol - - 
Reacción -0,558 moles -0,558 moles 0,558 moles 0,558 moles 
Equilibrio 1-0,558 = 

0,442 moles 
1-0,558 = 

0,442 moles 
0,558 moles 0,558 moles 

Nota: Los datos en color azul son aportados por el texto del ejercicio y los de color rojo se deducen. 

+  
#/Ȣ(

#/Ȣ  (/

πȟυυψ ÍÏÌÅÓ
6

Ȣ
πȟυυψ ÍÏÌÅÓ

6
πȟττς ÍÏÌÅÓ

6
 Ȣ
πȟττς ÍÏÌÅÓ

6

ρȟυω 
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b.-  

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

Inicio - - 1 mol 1 mol 
Reacción 0,442 moles 0,442 moles -0,442 moles -0,442 moles 
Equilibrio 0,442 moles 0,442 moles 1-0,442 = 

0,558 moles 
1-0,442 = 

0,558 moles 

 

+
#/Ȣ(

#/Ȣ  (/

πȟυυψ ÍÏÌÅÓ
6

Ȣ
πȟυυψ ÍÏÌÅÓ

6
πȟττς ÍÏÌÅÓ

6
Ȣ
πȟττς ÍÏÌÅÓ

6

ρȟυω 

22.- El pentacloruro de fósforo se disocia según la ecuación:               

PCl5   PCl3 + Cl2. A 250 ᴈ y presión de 1 atm. La densidad del PCl5 

parcialmente disociado es igual a 2,695 g/litro. Determine el grado de 

disociación del PCl5 y la constante de equilibrio KP a dicha temperatura. 

Si ‌ es el grado de disociación, 1 mol de PCl5 dará lugar a ‌ moles de de 

PCl3 y ‌ moles de Cl2 y quedarán (1- ‌) moles de PCl5 sin disociar. Así, 

los moles totales de la mezcla en equilibrio serán: (1- ‌)+ ‌+ ‌= (1+ ‌), 

esto es, 1 mol inicial de PCl5 se transforma en (1+ ‌) moles de la mezcla 

en equilibrio. Si exist²an inicialmente, ñnò moles de PCl5 tendremos ahora 

(1+ ‌)n moles de mezcla gaseosa. 

Aplicando la ecuación general de los gases tenemos, entonces: 

PV= (1+ ‌) n RT; 

PV = (1+ ‌).  . RT, por lo tanto: 

1+ ‌ = 
ȢȢ

ȢȢ
 ; 

El Peso Molecular del PCl5 es: 208,3 g/mol, por lo que al sustituir en la 

ecuación anterior, tendremos: 
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ρ ɻ

ςπψȟσ Ç 0#Ì
ÍÏÌ 0#Ì

Ȣρ ÁÔÍ Ȣρ ÌÔ

ςȟφωυ Ç 0#Ì Ȣπȟπψς 
ÌÔ ȢÁÔÍ
Ј+ȢÍÏÌ

Ȣυςσ Ј+
ρȟψπς 

‌ = 0,802 x 100 = 80,2 % 

A partir del valor de ‌, podemos calcular el valor de KP puesto que: 

+  
Ð Ȣ  Ð

Ð
 
8 0 Ȣ  8 Ȣ0

8 Ȣ0
 
8  Ȣ  8

8
Ȣ0  

ɻÎ
ρ ɻÎ

Ȣ
ɻÎ
ρ ɻÎ

ρ ɻÎ
ρ ɻÎ

 Ȣ0  
ɻ

ρ ɻȢρ ɻ
 Ȣ0  

ɻ

ρ ɻ
 Ȣ0 

Sustituyendo nos queda: 

+  
πȟψπς

ρ πȟψπς
 Ȣρ ÁÔÍρȟψπ ÁÔÍ 

23.- En un matraz de 1 lt de capacidad se colocan 6 g de pentacloruro de 

fósforo sólido. Se hace vacío, se cierra el matraz y se calienta a 250 ᴈ. El 

PCl5 pasa al estado de vapor y se disocia parcialmente. Se determina la 

presión y se encuentra que esta es de 2,078 atm. Hallar el grado de 

disociación (‌) del PCl5 en PCl3 y Cl2 y la constante KP a esa temperatura. 

Al igual que en el ejemplo anterior, tenemos: 

0Ȣ6 ρ ɻÎ 24; por tanto: 

ρ ɻ
06

Î24

ςȟπχψ ÁÔÍȢρ ÌÔ

φÇ

ςπψȟσ 
Ç
ÍÏÌ

Ȣπȟπψς
ÌÔȢÁÔÍ
Ј+ȢÍÏÌ

Ȣυςσ Ј+
 

ςȟπχψ ὼ ςπψȟσ

φ ὼ πȟπψς ὼ υςσ
ρȟφψς 

ɻ πȟφψς Ø ρππφψȟς Ϸ 
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+
ɻ

ρ ɻ
 Ȣ0

πȟφψς

ρ πȟφψς
 Ø ςȟπχψ ÁÔÍρȟψρ 

Observe que la constante KP es igual al del ejemplo anterior, dentro del 

error experimental, ya que la temperatura es la misma, sin embargo, el 

grado de disociación ha disminuido, lo cual podía predecirse aplicando el 

principio de Le Chatelier, pues al aumentar la presión, el equilibrio se 

desplaza en el sentido que disminuya el número de moléculas. 

24.- A 200 ᴈ y a la presión de 1 atm, el PCl5 se disocia en un 48,5 %. 

Calcular el grado de disociación a la misma temperatura pero a la presión 

de 10 atm. 

Calculamos primero KP a 200 ᴈ: 

+  
ɻ

ρ ɻ
Ȣ0

πȟτψυ

ρ Ïȟτψυ
Ȣρ ÁÔÍπȟσπχυ 

Para calcular el valor de ‌ a 10 atm, utilizamos la misma ecuación 

anterior y despejamos el valor de ‌, puesto que conocemos KP y P: 

+  
ɻ

ρ ɻ
Ȣ0 + +ɻ 0ɻ 

0ɻ +ɻ  +  

‌ ὖ ὑ ὑ  

‌
ὑ

ὖ ὑ
  

‌
πȟσπχυ

ρππȟσπχυ
πȟρχσ ὼ ρππρχȟσϷ 

 

25.- Se calienta a 100ᴈ, 1 mol de ácido acético con 0,5 moles de alcohol 

etílico. Al establecerse el equilibrio se han formado 0,423 moles de 



Equilibrio Químico 
Prof. Leopoldo Simoza L. Página 34 
 

acetato de etilo y el mismo número de moles de agua. Calcular la 

constante de equilibrio KX para el proceso de esterificación del alcohol 

etílico con ácido acético, según la reacción: 

CH3COOH + C2H5OH    CH3COOC2H5 + H2O 

 

+  
8 Ȣ  8

8Ü Ȣ8

Î
.
Ȣ
Î
.

ÎÜ
.
Ȣ
Î
.

Î ȢÎ

ÎÜ ȢÎ
 

ὑ
πȟτςσ ὼ πȟτςσ

ρ πȟτςσὼπȟυ πȟτςσ
τȟπςφ 

26.- Un matraz que contiene algo de bicarbonato de sodio y en el cual se 

ha practicado vacío, se calienta a 100 ᴈ . La presión de equilibrio es 

0,962 atm. Calcular a) La constante de equilibrio KP para la 

descomposición del bicarbonato de sodio según la ecuación: 

2NaHCO3 (s)    NaCO3 (s) + H2O (g) + CO2 (g) 

b) La cantidad de NaHCO3 descompuesto sabiendo que el matraz tiene 

una capacidad de 2 lt. 

Puesto que el NaHCO3 y el NaCO3 son sólidos, la constante de equilibrio 

para esta reacción será: 

+  Ð  ȢÐ  

Como se forma el mismo número de moles de agua y dióxido de carbono, 

la presión parcial de cada uno de ellos será la mitad de la presión total 

(0,962/2 = 0,481 atm), por lo tanto: 

+ πȟτψρ ὼ πȟτψρ πȟςσρσ 

La cantidad de bicarbonato de sodio descompuesto se calcula aplicando 

la ecuación general de los gases y despejando: 
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ὖὠ ὲὙὝȠ   ὲ
ὖὠ

ὙὝ
 

ὲ
πȟτψρὼς

πȟπψςὼσχσ
πȟπσρτυȠ      ὲ

Ὣ

ὖὓ
Ƞ      Ὣ ὲὼὖὓ 

Ὣ πȟπσρτυ ὼ ψτȟπς ςȟφτ Ὣ 

Sin embargo, la ecuación balanceada de la reacción nos indica que se 

descomponen dos moles de bicarbonato, luego, los gramos totales de 

bicarbonato descompuesto será: 2,64 g x 2 = 5,28 g NaHCO3 

27.- Se ha realizado la reacción N2O4 (g)  2 NO2 (g) varias veces, con 

distintas cantidades, siempre a 134 ºC. Una vez alcanzado el equilibrio 

las concentraciones de las dos substancias en cada muestra fueron:   

Muestra 1 2 3 

[N2O4]/(moles/l) 0,29 0,05 - 
[NO2]/(moles/l) 0,74 - 0,3 

 

Completar la tabla 

Hay que tener en cuenta que Kc es una constante, para cada ecuación 

de equilibrio, que sólo depende de la temperatura, luego: 

ὑ
ὔὕ

ὔὕ

πȟχτ

πȟςω
ρȟψω 

ρȟψω
ὔὕ

πȟςω
Ƞ   ὔὕ ρȟψωὼπȟςω πȟσπτ ὓ 

ρȟψω
πȟσπτ

ὔὕ
Ƞ   ὔὕ  

πȟσπτ

ρȟψω
πȟπτψωπ ὓ  

Muestra 1 2 3 

[N2O4]/(moles/l) 0,29 0,05 0,04890 
[NO2]/(moles/l) 0,74 0,304 0,3 
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28.- La constante Kp para la disociación del tetra óxido de di nitrógeno a 

25 ᴈ es igual a 0,141 atm. Calcule a dicha temperatura la concentración 

de NO2 en equilibrio con 0,0072 moles de N2O4 existentes en un 

recipiente de 0,250 lt. de capacidad. Hallar la presión y la densidad de la 

mezcla gaseosa. 

Solución: 

N2O4 (g)    2 NO2 (g) 

+ + ὼ 2Ȣ4Ў▪ Ў ς ρ ρ 

+
+

2Ȣ4

πȟρτρ

πȟπψς Ȣ  ςωψ
πȟππυχχ 

ὑ
ὔὕ

ὔὕ
Ƞ  ὔὕ πȟππυχχ Ȣ  

πȟππχς

πȟςυ
πȟπρςω  

Densidad:   

ȟ   

ȟ  
 Ø 

 Ȣ ȟ  
 Ø 

  
 

3,243 g/lt 

29.- A temperatura próxima a 400 ᴈ se mezclan 0,062 moles de H2 y 

0,042 moles de I2. Al establecerse el equilibrio se han formado 0,076 

moles de HI. Calcular a.) Las constantes de equilibrio KC y KP y b.) El 

número de moles de HI que se formarían al mezclar a la misma 

temperatura, 0,08 moles de H2 con 0,08 moles de I2. 

Solución: 

╣ḙ  ᴈ 

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

Inicio 0,062 moles 0,042 moles - 
Reacción -x -x 2x 
Equilibrio 0,062-x 0,042-x 0,076 moles 
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2x=0,076;  x = 0,076/2= 0,038 moles 

Ὄ
πȟπφςπȟπσψ άέὰὩί

ὠ

πȟπςτ άέὰὩί

ὠ
 

Ὅ
πȟπτςπȟπσψ άέὰὩί

ὠ

πȟππτ άέὰὩί

ὠ
 

ὌὍ  
πȟπσψ άέὰὩί

ὠ
 

a.) 

ὑ
ὌὍ

Ὄ  ὼ Ὅ

πȟπσψ άέὰὩί
ὠ

πȟπςτ άέὰὩί
ὠ

 ὼ 
πȟπτ άέὰὩί

ὠ

φπȟρφ 

 

ὑ  ὑ ὼ ὙὝЎȠ    Ў πȠ    ὑ  ὑ  

KP = 60,16 

b.) 

ὑ
ςὼ

πȟπψὢ ὼ πȟπψὢ
 

φπȟρφ
ςὢ

πȟπψὢ
Ƞ    φπȟρφ

ςὼ

πȟπψὼ
 

χȟχυχ ὼ πȟπψὢ ςὢ 

ὢ πȟπφσφ 

2X = 0,1272 moles de HI formados 
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30.- A 200 ᴈ , la constante KP para la disociación del PCl5 en PCl3 y Cl2 

es igual a 0,007927. Hallar a) El grado de disociación del PCl5 a esa 

temperatura si en un matraz de 1 lt de capacidad se tienen 3,125 g de 

PCl5; b) el grado de disociación del PCl5 si el matraz estaba previamente 

lleno de cloro en condiciones normales. 

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

a) [PCl5]inicial = 
ȟ   Ⱦ

ȟ  Ⱦ
πȟπρυπ ÍÏÌÅÓȾÌÔ 

 

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

Inicio c - - 
Reacción -‌ ὧ‌ ὧ‌ 
Equilibrio ὧρ ‌ ὧ‌ ὧ‌ 
 

ὑ
ὧ‌ ὼ ὧ‌

ὧρ ‌

ὧ‌

ρ ‌
 

ὑ ὑ‌ ὧ‌Ƞ      ὧ‌ ὑ‌ ὑ π 

‌
ὑ ὑ τὧὑ

ςὧ
 

πȟππχωςχπȟππχωςχτ ὼ πȟπρυπ ὼ πȟππχωςχ

ς ὼ πȟπρυπ
 

πȟππχωςχπȟπππυσψτ

πȟπσππ
 

πȟππχωςχπȟπςσςπυ

πȟπσππ
 

πȟυπψω ὼ ρππυπȟψω Ϸ 
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b) [PCl5]inicial = c = 0,0150 moles/lt 

[PCl5] = ὧρ ‌ moles/lt 

[PCl3] = ὧ‌ǲ moles/lt 

[Cl2]   = ὧ‌ǲ moles/lt + 
  Ⱦ

ȟ Ⱦ
ὧ‌ǲὲȠ          ὲ πȟπττφυ 

ὑ
ὧ ‌ǲ ὧ ‌ǲ ὲ

ὧ ρ ‌ǲ

‌ǲὧ ‌ǲ ὲ

ρ ‌ǲ
 

 

ὑ ὑ‌ǲ ὧ‌ǲ ὲ‌ǲ 

 

ὧ‌ǲ ὲ ὑ ‌ǲ ὑ π 

 

‌ǲ
ὲ ὑ ὲ ὑ τὧὑ 

ςὧ
 

 

πȟπυςυψπȟπυςυψπȟπππτχυφ

πȟπσππ
 

 

πȟπυςυψπȟπυφωτ

πȟπσππ
 

 

πȟρτυ ὼ ρππρτȟυ Ϸ 

31.- A 250 ᴈ, un recipiente de 12 lt de capacidad contiene 0,428 moles 

de PCl5, 0,125 moles de PCl3 y 1,710 moles de Cl2. Calcular a) La 

constante Kc para la disociación del PCl5 en PCl3 y Cl2, y b) La 

composición de la mezcla si a temperatura constante se reduce el 

volumen a exactamente la mitad. 

ἢ  ᴈ 

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

Inicio 0,428 moles 0,125 moles 1,710 moles 
Reacción    
Equilibrio    
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a) ὑ  
     

   

ȟ   ȟ

ȟ   
πȟπτρφ 

b) ὑ
ȟ Ȣȟ

ȟ   
φ Ȣπȟτςψ Ȣὑ φ ὑ ὢ πȟρςυὢȢρȟχρπὢ  

 

ςȟυχὑ φὑὢ πȟςρσρȟψσυὢ ὢ  

 

πȟρπχπȟςυπὢ πȟςρσρȟψσυὢ ὢ  

 

ὢ ςȟπψυὢ πȟρπφωπ 

 

ὢ
ςȟπψυ ςȟπψυ τȢπȟρπφω

ς

ςȟπψυЍτȟστωπȟτςχφ

ς
 

 

ὢ
ςȟπψυρȟωχω

ς
πȟπυσ 

 

ὲ πȟτςψπȟπυσπȟτψρ άέὰὩί 

ὲ πȟρςυπȟπυσπȟπχς άέὰὩί 

ὲ ρȟχρππȟπυσρȟφυχ άέὰὩί 

7. - INFLUENCIA DE LA TEMPERATURA SOBRE LA 

CONSTANTE DE EQUILIBRIO:  

Ya hemos visto como al variar la presión o la concentración de alguna 

sustancia reaccionante en un sistema en equilibrio, este se desplaza de 

acuerdo con la Ley de Le Chatelier, permaneciendo constantes KC y KP. 

Sin embargo, esto solo ocurre cuando la temperatura permanece 

invariable pues cuando se modifica esta, el equilibrio se desplazará por 

variar KP y KC, en el sentido que tienda a contrarrestar la variación térmica 

provocada; esto es, si aumenta la temperatura, el equilibrio se desplazará 

en el sentido de favorecer la reacción que absorbe calor, mientras que si 

se disminuye la temperatura, la reacción favorecida es la que desprende 

calor. Este efecto se conoce con el nombre de ñLey de VanËt Hoffò  

sobre el equilibrio, la cual es un caso particular de la Ley de Le Chatelier. 
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Cuanto mayor sea el calor de reacción, tanto mayor será la influencia de 

la variación de temperatura sobre la constante de equilibrio. La expresión 

cuantitativa que relaciona KP con la temperatura es: 

ὒὲ 
ὑ

ὑ

ὗ

Ὑ
Ȣ
ρ

Ὕ

ρ

Ὕ
 

La misma expresión con logaritmos decimales es: 

ὒέὫ 
ὑ

ὑ

ὗ

ςȟσπσȢὙ
Ȣ
ρ

Ὕ

ρ

Ὕ
 

QP es el calor de reacción a presión constante del proceso directo; R es la 

constante universal de los gases expresada en calorías (2,303 x R = 

4,576) y KP (1) y KP (2) son las constantes de equilibrio a las temperaturas 

absolutas T1 y T2, respectivamente. 

Estas expresiones son aproximadas pues presuponen que el calor de 

reacción es constante y no cambia con la temperatura, lo cual no es cierto 

y el calor de reacción calculado QP, es el valor medio entre las 

temperaturas T1 y T2. 

Veamos los siguientes ejemplos: 

32.- A 400 ᴈ y 450ᴈ, las constantes de equilibrio KP para la reacción: 

H2  +  I2    2 HI  son, respectivamente, 59,4y 50,9. Calcule el valor medio 

del calor de reacción para este proceso a dichas temperaturas. 

ὰέὫ
ὑ

ὑ

ὗ

ςȟσπσ ȢὙ

ρ

Ὕ

ρ

Ὕ

ὗ

τȟυχφ
Ȣ
Ὕ Ὕ

ὝὝ
 

Despejando, tenemos: 

ὗ
τȟυχφ ȢὝ Ȣ  Ὕ

Ὕ  Ὕ
ÌÏÇ
ὑ

ὑ
ȟ 

ὗ
τȟυχφ Ȣ  φχσ Ȣ  χςσ

χςσφχσ
ÌÏÇ
υωȟτ

υπȟω

τȟυχφȢφχσȢχςσ

υπ
 Ȣ  πȟπφχρςωωπ ὧὥὰέὶὭὥί 
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La reacción de formación de Ioduro de Hidrógeno es algo exotérmica 

(libera calor). 

33.- A 35ᴈ, la constante KP para la disociación del N2O4 en NO2 es igual 

a 0,320. El calor de reacción para este proceso endotérmico es de -

14.690 cal. Hallar la constante de equilibrio a 50 ᴈ. 

ÌÏÇ
ὑ

ὑ
 
ὗ

ςȟσπσ Ὑ
Ȣ
ρ

Ὕ

ρ

Ὕ
ὰέὫ
ὑ

ὑ
 
ὗ

τȟυχφ
Ȣ
Ὕ Ὕ

ὝὝ
 

ÌÏÇὑ ὰέὫὑ
ὗ

τȟυχφ
Ȣ
Ὕ Ὕ

ὝὝ
 

ÌÏÇὑ  ᴈ ὰέὫὑ  ᴈ

ρτφωπ

τȟυχφ
Ȣ
σπψσςσ

σςσ Ȣσπψ
 

ÌÏÇπȟσςπ
ρτφωπȢ ρυ

τȟυχφ Ȣσςσ Ȣσπψ
πȟωχφ 

34.- La constante KP para la disociación del PCl5 en PCl3 y Cl2 a 200 ᴈ es 

igual 0,3075 atm. El calor de reacción es -17380 cal. Calcular la 

temperatura a la cual  la disociación del PCl5  a una presión de 3 atm. es 

del 50 %. 

ὑ
‌

ρ ‌
 Ȣὖ

πȟυ

ρ πȟυ
Ȣσ ρ 

ÌÏÇ
ὑ

ὑ
 
ὗ

τȟυχφ
Ȣ
ρ

Ὕ

ρ

Ὕ
 

ÌÏÇ
ρȟππ

πȟσπχυ
 
ρχσψπ

τȟυχφ
Ȣ
ρ

Ὕ

ρ

τχσ
 

πȟυρςς 
ρχσψπ

τȟυχφ
Ȣ
ρ

Ὕ
πȟππςρρτ 

ρ

Ὕ
πȟππςρρτ

πȟυρςςȢτȟυχφ

ρχσψπ
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ρ

Ὕ
πȟππςρρτπȟπππρστω 

ρ

Ὕ
πȟππρωχωȠ   Ὕ υπυȟσ Јὑ ςσςȟσρ ᴈ  

8. - FACTORES QUE MODIFICAN EL EQUILIBRIO:  
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9. - EQUILIBRIO IÓNICO:  

Las reacciones entre substancias iónicas 

en disolución son reacciones reversibles a 

las que puede aplicarse las Leyes del 

Equilibrio Químico ya estudiadas. 

Por tratarse en general de disoluciones 

diluidas, las fracciones molares de los 

cuerpos reaccionantes, iones o no, que 

intervienen en el proceso en equilibrio, 

son prácticamente proporcionales a las 

concentraciones molares, por lo que se 

considera y establece únicamente la 

constante KC, cuya magnitud determina la 

composición del sistema iónico en 

equilibrio. 

El estudio de los equilibrios iónicos se 

refiere, fundamentalmente a ñelectrolitos 

débilesò, escasamente ionizados y 

ñelectrolitos fuertesò pr§cticamente 

ionizados del todo, en especial, en disoluciones diluidas. 

10. - EQUILIBRIOS EN ELECTROLITOS DÉBILES:  

Estas disoluciones muestran propiedades coligativas casi normales. Las 

moléculas de estos electrolitos están muy poco ionizadas, siendo muy 

pequeña la proporción de los iones formados. Aunque estos iones están 

unidos a moléculas del disolvente (generalmente agua), se representan 

generalmente desprovistos de ellas. Entre los iones formados y las 

moléculas sin ionizar existe un equilibrio cuya constante se denomina 

ñconstante de ionizaciónò. 

pH 

      


