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2. Ideas y conceptos de equilibrio quı́mico

Sea una reacción quı́mica, por ejemplo:

2HgO(s)� 2Hg(l) + O2(g)

Esta reacción tiene lugar en los dos sentidos y, también, se observa que
en determinado momento las velocidades de los procesos directo (de iz-
quierda a derecha, reactivos a productos) e inverso (derecha a izquierda,
productos a reactivos) son idénticas.

El equilibrio quı́mico es una reacción quı́mica reversible en el que permane-
cen constantes e invariables (prácticamente) las concentraciones de reac-
tivos y productos, y en el que la variación de energı́a libre de Gibbs vale
cero. Es decir, el equilibrio quı́mico se caracteriza por la constancia de las
concentraciones de todas las especies quı́micas y tener ∆GR = 0.

Además, en el equilibrio, las proporciones de todas las sustancias pre-
sentes son siempres las mismas, independientemente de las cantidades
iniciales utilizadas.

2.1. Equilibrio y constante de equilibrio kc

Sea una reacción genérica reversible y elemental (de una sola etapa en
principio). Se observa que, dada:

aA + bB� cC + dD

o bien la general

r1R1 + r2R2 + . . . rnRn � p1P1 + p2P2 + . . . + pmPm

que la velocidad de la reacción directa es máxima al principio y va dismi-
nuyendo con el tiempo a medida que se consumen los reactivos, de forma
que:

vd = kd [A]a [B]b

o bien más generalmente

vd = kd [R1]r1 [R2]r2 · · · [Rn]rn = kd

n∏
i=1

[Ri]
ri
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Y la velocidad de la reacción inversa, nula al principio, aumenta a medida
que transcurre el tiempo y aumenta la concentración de los reactivos:

vi = ki [C]c [D]d

o bien más generalmente

vi = ki [P1]p1 [P2]p2 · · · [Pm]pm = ki

m∏
j=1

[
P j

]p j

El equilibrio se alcanza cuando la velocidad de los procesos directo e
inverso se igualan. Matemáticamente, esto significa que

vd = vi

Y por tanto:

kd

n∏
i=1

[Ri]
ri = ki

m∏
j=1

[
P j

]p j

Operando

kd

ki
=

m∏
j=1

[
P j

]p j

n∏
i=1

[Ri]
ri

≡ kc

Para 2 reactivos y productos, esta expresión adquiere la forma

kc =
[C]c [D]d

[A]a [B]b

En donde como kd, ki son constantes que dependen sólo de la temperatura
y de la naturaleza de los reactivos y productos, su cociente también lo
será, en particular en el equilibrio. Esa constante se llama kc y es una
constante para cada temperatura y reacción en el equilibrio. De hecho,
se puede definir el denominado cociente de reacción Q, como el mismo
cociente pero cuando la reacción no se encuentra en equilibrio todavı́a. De
esta forma, el cociente de reacción Q caracterizará la predominancia de la
reacción directa o inversa, o del propio equilibrio, de la siguiente forma:

Si Q < kc, entonces la reacción predominante es la reacción directa.

29



Si Q > kc, entonces la reacción predominante es la reacción inversa.

Si Q = kc, entonces la reacción se encuentra en el equilibrio.

Entonces, conocido el valor de la constante de equilibrio kc, y las con-
centraciones de reactivos y productos, podemos predecir y determinar el
sentido de una reacció quı́mica reversible, y si la misma ha alcanzado o
no el equilibrio quı́mico. Además, en términos numéricos, la magnitud de
kc nos informa sobre la proporción entre reactivos y productos en el equi-
librio. Cuando kc > 1, la mayorı́a de los reactivos se ha transformado en
productos. Si kc >> 1 o bien kc →∞, el equilibrio apenas posee reactivos y
están prácticamente todas las especies transformadas en productos, mien-
tras que si kc < 1, la mayorı́a de los reactivos permanece aún sin reaccionar
y, en caso de que kc → 0, apenas hay productos, permaneciendo casi todos
los reactivos en su especie quı́mica correspondiente.

2.2. Ley de acción de masas

El enunciado fı́sico o quı́mico de la expresión de la constante de equili-
brio se denomina Ley de Acción de Masas (LAM):

“En un proceso elemental, el producto de las concentraciones en el
equilibrio de los productos, elevadas a sus correspondientes coeficientes
estequiométricos, dividido entre las concentraciones de los reactivos en
el equilibrio, elevadas a sus respectivos coeficientes estequiométricos es
una constante para cada temperatura y reacción particular, denominada
constante de equilibrio kc.”

2.2.1. Propiedades del equilibrio

El equilibrio quı́mico se caracteriza por una serie de propiedades ma-
croscópicas (concentración de reactivos y productos, presión de vapor,
temperatura,. . . ) que no varı́an en el tiempo. Además, en el estado de
equilibrio, una reacción o sistema quı́mico no intercambia calor con el en-
torno. El equilibrio quı́mico es un estado dinámico en el que se producen
transformaciones que no distinguimos generalmente a simple vista, a la
misma velocidad, por lo que macroscópicamente no se observan. La tem-
peratura es la variable fundamental que controla el estado de equilibrio.
La constante de equilibrio kc expresada de una forma determinada, escrita
en sentido directo o inverso, o multiplicando la reacción por números mo-
dificando los coeficientes estequiométricos por múltiplos de los mismos
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CAMBIA la constante de equilibrio, aunque su valor está relacionado con
la constante de equilibrio anterior.

2.2.2. Constante de equilibrio kp y kχ

La presión de un gas ideal está relacionada con el número de moles
gaseosos de la especie quı́mica en dicho estado de agregación:

PV = nRT↔ P =
n
V

RT = [X] RT = cRT

en donde c = [X] es la concentración de la especie X. En equilibrios
donde todas o algunas de las especies se encuentran en fase gaseosa, es
conveniente usar una nueva constante relacionada con kc mediante presio-
nes y la temperatura, que se llama kp. Si en la reacción todas las especies
son gaseosas, y hay dos reactivos y dos productos, se tiene que:

aA(g) + bB(g)� cC(g) + dD(g)

y la expresión para kp resulta ser

kp =
pc

Cpd
D

pa
Apb

B

Para una reacción general:

x1X1(g) + x2X2(g) + . . . xnXn(g)� y1Y1(g) + y2Y2(g) + . . . + ymYm(g)

y

kp =

m∏
j=1

py j

Y j

n∏
i=1

Pxi
Xi

Es importante destacar que en la expresión de kp sólo entran las com-
ponentes en fase gaseosa, dado que los lı́quidos o los sólidos NO experi-
mentan apenas cambios en sus concentraciones o apenas aportan contri-
buciones a las presiones parciales.
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La ley de Dalton de los gases ideales es a menudo útil: en un gas ideal
con n-componentes, la presión total es igual a la suma de las presiones
parciales de todas las componentes de la mezcla. Matemáticamente:

PT =

n∑
i=1

Pi = P1 + P2 + . . . + Pn

En ocasiones, aunque no frecuentemente, es útil en vez de usar kc o
kp usar una constante de equilibrio que depende exclusivamente de las
fracciones molares de cada componente. Usando que

χi =
fracción molar de componente i

número de moles totales
=

ni

nt

Llevando esta definición a la ley de acción de masas resulta que

kχ =
χc

Cχ
d
D

χa
Aχ

b
B

para dos componentes de reactivos y productos, mientras que para el
caso general será

kχ =

m∏
j=1

χ
y j

Y j

m∏
i=1

χxi
Xi

Las unidades en las que se trabaja generalmente en Quı́mica, usan que
las constantes de equilibrio son adimensionales. Sin embargo, la única
constante de equilibrio adimensional realmente es kχ. Tanto kc como kp

tienen en principio unidades, solamente que se ignoran generalmente en
los cálculos por las convenciones utilizadas. En términos fı́sicos y quı́micos,
las unidades de ambas magnitudes se deducen trivialmente:

kc. Para el caso general, las unidades son

[kc] = M∆n = (mol · L−1)∆n

donde

∆n = p1 + p2 + . . . + pm − r1 − r2 − . . . − rn =

m∑
i=1

pi −

n∑
j=1

r j
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es la variación del número de moles de la reacción elemental (que
pueden ser gaseosos en general). Para dos reactivos y productos se
tiene ∆n = c + d − a − b.

kp. Para el caso general, las unidades son[
kp

]
= (atm)∆n

donde

∆n = y1 + y2 + . . . + ym − x1 − x2 − . . . − xn =

m∑
i=1

yi −

n∑
j=1

x j

es la variación del número de moles gaseosos siempre. Para dos
reactivos y dos productos gaseosos, ∆n = c + d − a − b.

kχ. Para cualquier caso es adimensional, es decir,[
kχ

]
= ∅

2.3. Relaciones entre constantes de equilibrio

Usando la relación

PiV = niRT

y que

Pi = χiPT

es posible relacionar trivialmente las constantes kc, kp, kχ. Usando estas
fórmulas y la expresión matemática de la ley de acción de masas para cada
constante, se obtienen las siguiente parejas de relaciones:

kp = kc(RT)∆n
↔ kc = kp(RT)−∆n

kp = kχP∆n
T ↔ kχ = kpP−∆n

T
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2.4. Grado de disociación

Se llama grado de disocación α al cociente entre la cantidad de moles
disociados (reaccionantes) hasta alcanzar el equilibrio, entre el número de
moles iniciales totales. Equivalentemente, es la cantidad (fracción molar)
o concentración disociada o reaccionante de una sustancia que ha reac-
cionado entre la cantidad (fracción molar) o concentración inicial total.
Matemáticamente, se tiene que

α =
ni

n0
t

=
xi

ct

Es una magnitud adimensional que se expresa generalmente en tanto
por uno o en tanto por ciento.

2.5. Relación de kp con la temperatura

De las ecuaciones del cambio de energı́a libre de Gibbs y del cambio
estándar de energı́a libre de Gibbs se tiene que:

∆GR = ∆HR − T∆SR

∆G0 = ∆H0
− T∆S0

Para una transformación quı́mica arbitraria de reactivos en productos,
la variación de energı́a libre estándar, al ser ésta una variable de estado,
vendrá dada por ∆G0 = G0. Además, por ser también variables de estado,
se puede relacionar ∆GR y ∆G0 mediante la siguiente relación:

∆GR = ∆G0
− RT ln Q

en donde Q es el cociente de reacción del equilibrio o reacción reversible
correspondiente. Aquı́ R = 8.314kJ/Kmol y T es la temperatura absoluta.
En el equilibrio, se obtiene que ∆GR = 0 y que Q = kp, con lo que se deduce
la relación

∆G0 = −RT ln kp

o bien

kp = e−
∆G0
RT

de donde se deduce que cuanto mayor sea la disminución de energı́a
libre, mayor será la constante de equilibrio y viceversa. Además, si ∆G0

R > 0,
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la reacción predominante es la inversa, o el equilibrio está desplazado a la
izquierda, mientras que si ∆G0

R < 0 la reacción predominante es la directa,
y el equilibrio está desplazado hacia la derecha.

Suponiendo que la variación de entalpı́a estándar y la de entropı́a
estándar (∆H0,∆S0) son constantes para toda temperatura (o que variaran
poco con ella), entonces para una temperatura inicial T1 tendremos una
constante kp1 y para una temperatura final T2 tendremos otra constante kp2 ,
de forma que

ln(kp1) =
∆S0

R
−

∆H0

RT1

ln(kp2) =
∆S0

R
−

∆H0

RT2

Restando, obtenemos que

ln
(

kp2

kp1

)
=

∆H0

R

( 1
T1
−

1
T2

)
= −

∆H0

R

( 1
T2
−

1
T1

)
Esta es la denominada ecuación de Van ’t Hoff.

2.6. Factores que modifican el equilibrio. Ley de Le Chate-
lier

El equilibrio de un proceso quı́mico se puede modificar. Es dinámico, no
sólo cinemático. Si varı́an las condiciones de temperatura, concentraciones
de las especies, o la presión total en el equilibrio. En todos estos casos,
la reacción evolucionará en un sentido u otro hasta que se reestablece el
equilibrio. Una predicción cualitativa del sentido en que se desplaza o
evoluciona el equilibrio quı́mico lo proporciona el denominado principio
de Le Chatelier (o ley): “Si en un sistema en equilibrio se modifican los
factores externos de concentración, presión total o temperatura, el sistema
evolucionará en el sentido en que se contrarresten dichas modificaciones”.

Analizaremos cada caso por separado:

Efecto de la temperatura. “Un aumento de la temperatura total en un
sistema en equilibrio causa un exceso energético que provoca que la
reacción se desplace en el sentido endotérmico, esto es, en el sentido
en el que se elimine o absorba ese calor excedente. Por el contrario,
una disminución de la temperatura en un sistema en equilibrio genera
un defecto de energı́a, causando que la reacción se desplace hacia el
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lado exotérmico.”
Ejemplo: 2NO(g)� N2(g) + O2(g), con ∆H = −43kJ.

Efecto de la presión. “Un aumento de la presión total en un sistema
en equilibrio, desplaza la reacción en el sentido que disminuya el
volumen, esto es, en el sentido que disminuya el número de moles
gaseosos. Una disminución de la presión, por el contrario, genera un
desplazamiento de la reacción en el sentido del aumento del volumen,
esto es, en el sentido del aumento del número de moles gaseosos”.
En sistemas heterogéneos, el efecto de la presión o el volumen sólo
tiene en cuenta el número de moles gasesos o disueltos.
Ejemplo: N2(g) + 3H2(g)� 2NH3(g).

Efecto de las concentraciones. “El aumento de la concentración de
cualquiera de los reactivos, desplaza la reacción en el sentido directo,
hacia la derecha, para eliminar el exceso de reactivo. El aumento de
la concentración de cualquiera de los productos, desplaza la reacción
en el sentido inverso, hacia la izquierda, para eliminar el exceso de
productos. Similarmente ocurre con la disminución de concentracio-
nes: la disminución de concentración de reactivo desplaza la reacción
a la izquierda, mientras que la de producto desplaza la reacción a la
derecha”.
Ejemplo: CO(g) + Cl2(g)� COCl2(g).

Efecto de los catalizadores. La presencia de catalizadores NO despla-
za la reacción de equilibrio hacia ningún lado, sólo afecta al tiempo
que tarda en alcanzarse el equilibrio.

2.7. Equilibrios heterogénos sólido-lı́quido. Solubilidad

Comparados con los gases, los sólidos o lı́quidos puros son poco di-
latables, por lo que generalmente se considera que su concentración es
prácticamente constante en las reacciones quı́micas para una temperatura
fija. Por eso, sus concentraciones se absorben dentro del valor de las cons-
tantes de equilibrio. Es decir, en las expresiones para kp, kc, kχ, sólo debemos
incluir la de las especies gaseosas si hay presentes sólidos o lı́quidos. Ejem-
plos:

C(s) + O2(g)� CO2(g)
Para esta reacción se tiene

kc =

[
CO2(g)

][
O2(g)

]
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y también

kp =
PCO2(g)

PO2(g)

kχ =
χCO2(g)

χO2(g)

Cuando se trata de disoluciones, si todas las sustancias o especies quı́micas
están disueltas, se considera homogéneo y la constante se expresa en fun-
ción de todas las especies en disolución. Si en las reacciones en disolución
interviene un sólido no soluble, su concentración se engloba o absorbe por
la constante de equilibrio y NO entra en la expresión de la ley de acción de
masas para el equilibrio de la disolución. Ejemplos:

CH3COOH(aq) + CH3CH2OH(aq)� CH3COOCH2CH3(aq) + H2O(aq)

tiene
kc =

[CH3COOCH2CH3] [H2O]
[CH3COOH] [CH3CH2OH]

Para
Zn(s) + CuSO4(aq)� ZnSO4(aq) + Cu(s)

tenemos

kc =

[
ZnSO4(aq)

][
CuSO4(aq)

]
porque los sólidos no intervienen en la ley de acción de masas directamente,
de acuerdo a lo enunciado anteriormente.

Las reacciones de precipitación se definen como aquellas reacciones
que tienen lugar entre iones en disolución para formar sustancias “insolu-
bles”. Insoluble en quı́mica es algo bastante subjetivo. De hecho, si se dice
que algo es insoluble en ciertas condiciones es que es poco soluble en las
condiciones dadas. Una disolución saturada es la que NO admite más can-
tidad de soluto en un volumen dado de disolución. Para que tenga lugar la
precipitación del soluto, es importante estudiar el concepto de solubilidad.

Se llama solubilidad (y se representa generalmente con la letra minúscu-
la s) de un soluto en un disolvente, a la concentración molar (en mol/L,
es decir en molL−1), que tiene el soluto dentro del disolvente cuando la
disolución está saturada, medida en unas condiciones de temperatura (y
presión) dadas. La solubilidad es, por tanto, la concentración máxima que
se puede disolver a una temperatura dada.
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Podemos definir, de acuerdo a este concepto y esta noción de solubi-
lidad dos tipos de sales: son sales solubles aquellas que están totalmente
disociadas en sus iones correspondientes. Como todas las sustancias son
más o menos solubles, y ninguna es soluble hasta el “infinito”, conside-
ramos poco solubles aquellas que, en disolución acuosa saturada, tienen
disuelto menos de 0.01 moles/litro. Por el contrario, llamaremos sales poco
solubles a las que alcanzan el equilibrio mediante la constante de solu-
bilidad Ks que estudiaremos en los procesos de solubilidad. Sustancias
solubles son aquellas especies que pueden mantener, en disolución acuosa
saturada, una cantidad mayor de 0.01 moles/litro disueltos por litro de
disolución.

Hay 3 factores que afectan a la solubilidad de los compuestos de tipo
iónico (o covalente polar):

Temperatura. El aumento de temperatura favorece la movilidad de
los iones, ya que proporciona una energı́a al cristal que favorece
los procesos de vibraciones de sus iones, y las fuerzas interiónicas
que mantienen a los iones se debilitan, y resulta más fácil para el
disolvente vencerlas.

Factor energético o entálpico. En todo proceso de disolución hay que
vencer las fuerzas electrostáticas que mantienen unidos a los iones en
la red. Para ello hace falta cierta entalpı́a, siendo necesario que ésta
sea mayor que la energı́a reticular. La disolución se realiza cuando
energt́icamente se favorece la disminución de energı́a del sistema,
esto ocurre en los procesos de disolución exotérmicos. A medida que
se acentúa el carácter covalente de un compuesto diluido, se dificulta
su solvatación al disminuir el carácter iónico, lo que disminuye su
solubilidad.

Factor entrópico. También existen procesos de disoluciń endotérmi-
cos, por ejemplo NH4Cl en agua. En este caso, el factor energético
juega un papel contrario a la disolución observada del cristal. En es-
tos casos, hay que indicar que el proceso de disolución representa el
paso de un sistema ordenado (cristal) a un sistema más desordena-
do (con más configuraciones microscópicas), por lo que el aumento
de entropı́a favorece el proceso de disolución. El conjunto de ambos
factores, energético y entrópico, determina la mayor o menor solubi-
lidad del compuesto salino.
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Aplicando la ley del equilibrio quı́mico estudiado (ley de acción de masas)
al equilibrio heterogéneo

AgI(s)� Ag+(aq) + I−(aq)

se obtiene la denominada expresión del producto de solubilidad (de
los iones) Ks

Ks(AgI(s) =
[
Ag+(aq)

] [
I−(aq)

]
Nótese que la concentración de la especie iónica sólida no se incluye en

la expresión del producto de solubilidad. La precipitación de la sal está re-
lacionada con el producto de concentraciones de los iones y la constante
Ks de la siguiente forma:[

Ag+(aq)
] [

I−(aq)
]
< Ks. No se produce precipitación (no hay precipi-

tado), y no hay equilibrio.[
Ag+(aq)

] [
I−(aq)

]
> Ks. Se produce precipitación (hay precipitado) de

AgI hasta que se iguale el producto de solubilidad con la constante
Ks. Entonces se mantendrá el equilibrio entre los iones en disolución
acuosa y el precipitado, mediante la igualdad

Ks =
[
Ag+(aq)

] [
I−(aq)

]
La solubilidad, como las entalpı́as o entropı́as estándar, suele tabularse en
condiciones estándar de presión y temperatura. Si el sólido que precipita
tuviera la misma estequiometrı́a diferente, el producto de solubilidad Ks

cambiarı́a también. Veamos algunos ejemplos tipo:

Sal de tipo AB. Por ejemplo AgCl o el anterior AgI. El equilibrio es

AB(s)� A+(aq) + B−(aq)

Inicialmente, una cantidad s, suponiendo disociación total, nos dará en
el equilibrio

s =
[
A+(aq)

]
=

[
B−(aq)

]
con lo cual el producto de solubilidad es

Ks =
[
A+(aq)

] [
B−(aq)

]
= s2

y la solubilidad resulta
s =

√
Ks
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Sal de tipo AB2. Por ejemplo, ZnCl2:

AB2(s)� A2+(aq) + 2B−(aq)

con lo que para la cantidad inicial de s, tendremos en el equilibrio
iónico

[
A2+

]
= s y 2s = [B−]. Aplicando la ley de acción de masas para

el producto de solubilidad nos quedará

Ks =
[
A2+(aq)

] [
B−(aq)

]
= s(2s)2 = 4s3

con lo cual la solubilidad es

s =
3

√
Ks

4

Sal de tipo general arbitrario AxBy. En este caso:

AxBy(s)� xAy+(aq) + yBx−(aq)

con lo que para la cantidad inicial de s, tendremos en el equilibrio
iónico

xs =
[
xAy+]

ys =
[
yBx−]

El producto de solubilidad es

Ks =
[
Ay+] [Bx−] = (xs)x(ys)y = xxyysx+y

y la solubilidad es

s = x+y

√
Ks

xxyy

2.8. Precipitados: factores que influyen en la solubilidad

De la definición de producto de solubilidad se deduce que, al aumentar
la concentración de uno de los iones que forman el precipitado, la concen-
tración del otro ión debe disminuir con el objetivo de que Ks permanezca
constante. Este efecto se denomina efecto “de ión común”. Este efecto se usa
en el análisis quı́mico de muchas sustancias, y para reducir la solubilidad
de muchos precipitados. También puede usarse para precipitar totalmente
un ión usando un exceso de agente precipitante que contenga uno de los
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iones complementarios al que queremos obtener.

Si se disminuye la concentración de algunos o de todos los iones que
forman el precipitado, hasta el punt de que el producto de sus concentra-
ciones no supere el producto de solubilidad, el precipitado se disolverá.
Esta concentración puede disminuir debido a la formación de un ácido
débil o la formación de una base débil. Este último caso es común y fre-
cuente en los hidróxidos y sales amónicas.

Otro método común bastante usado para disolver precipitados es me-
diante la formación de iones complejos estables (incluso complejos or-
ganometálicos). De esta forma se pueden disolver precipitados del tipo
AgCl,AgI, . . .

El efecto de los sistemas de tipo reducción-oxidación (REDOX) en la
solubilidad de los precipitados se debe a que algunos de los iones que
forman parte de los procesos REDOX pueden experimentar oxidaciones o
reducciones. Al producirse el proceso REDOX, la concentración en la di-
solución disminuirá, desplazando el equilibrio de precipitación para man-
tener constante Ks. Ejemplo: el CuS se disuelve en HNO3 diluido y no en
HCl porque ocurre un efecto de oxidación mediante el proceso REDOX

3CuS + 2NO3
- + 8H+ � 3S0 + 3Cu2+ + 2NO + 4H2O

Al precipitar el azufre, se desplaza el equilibrio hasta su total disolución.

2.9. Ejercicios resueltos

Ejercicio 1. Si consideramos el equilibrio 2SO2(g) + O2(g) � 2SO3(g),
con concentraciones respectivas en el equilibrio de 0.34M, 0.17M y 0.06M,
hallar kc. Solución: kc = 0,18.

Ejercicio 2. El sistema N2O4 � 2NO2(g) se halla a 25◦C y tiene con-
centraciones en el equilibrio de 0.0457 de dióxido de nitrógeno y 0.448 de
tetraóxido de dinitrógeno. Halla kc e indica el rendimiento en el equilibrio.
Solución: kc = 0,00465

Ejercicio 3. En una reacción que ocurre en un reactor de 3.5L a una
temperatura de 200◦C existen 0.249 moles de dinitrógeno, 0.0321 moles de
dihidrógeno y 6,42 · 10−4 mol de amonı́aco. Si el valor de la constante de
equilibrio para el proceso de formación del amonı́aco vale a esa tempe-
ratura 0.65, indica si el sistema está en equilibrio y caso contrario lo que

41



ocurrirá para encontrar dicho equilibrio. Solución: Q = 0,61. Desplaza-
miento hacia la formación de amonı́aco.

Ejercicio 4. Para la reacción A + B � C + D, el valor de la constante
de equilibrio a una determinada temperatura es kc = 50. Si inicialmente se
ponen 0.4 moles de A y 0.4 moles de B en un recipiente de 2.0 L, halla la
concentración de todas las especies en el equilibrio a esa misma tempera-
tura. Solución: x=0.175. [A] = [B] = 0,025, [C] = [D] = 0,175.

Ejercicio 5. (La constante de equilibrio de una suma de reacciones es
igual al producto de constantes de equilibrio). Consideremos las reacciones
a 800◦C:

SO2(g) +
1
2

O2(g)� SO3(g)

con kc(1) = 20 y

NO2(g)� NO(g) +
1
2

O2(g)

con kc(2) = 0,012. Hallar la constante de la reacción suma de ambas reac-
ciones.

Nota: En general, al multiplicar una reacción por un determinado
número, eso eleva la constante de equilibrio a dicho número.

Ejercicio 6. Escribir la constante kp para el equilibrio

N2(g) + 3H2(g)� 2NH3(g)

Ejercicio 7. Escribir la constante kp para las reacciones

C(s) + CO2(g) + 2Cl2(g)� 2COCl2

CaCO3(s)� CaO(s) + CO2(g)

Ejercicio 8. La constante de equilibrio a 800◦C para

CH4(g) + H2O(g)� CO(g) + 3H2(g)

vale kc = 18. Calcular: a) kp, b) Si las presiones parciales de metano y vapor
de agua son 15 atm al inicio del proceso, las presiones parciales establecido
el equilibrio.

Ejercicio 9. El equilibrio

PCl5(g)� PCl3(g) + Cl2(g)
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se alcanza calentando 3 gramos de PCl5 hasta 300◦C en un recipiente de 0.5
L, siendo la presión final 2atm. Calcular el grado de disociación.

Ejercicio 10. A 400◦y 1 atm. de presión, el amoniaco se encuentra diso-
ciado un 40 por ciento en nitrógeno e hidrógeno gaseosos

NH3(g)�
1
2

N2(g) +
3
2

H2(g)

Hallar: a) Presión parcial de cada uno de los gases en el equilibrio. b)
Volumen de la mezcla si partimos de 170 gramos de amoniaco. c) kc. d)
kp. Solución: a) p(NH3) = 0,43 atm, p(H2) = 0,43atm, p(N2) = 0,14 atm. b)
V=772.6L. c) kc=0.0045. d)kp=0.25.

Ejercicio 11. Sabiendo que kp a 25◦C para la formación del amoniaco
vale 5 · 105, calcula el valor absoluto de la nueva constante de equilibrio
para 200◦C sabiendo que ∆H vale -92kJ para este proceso. Solución: 0.854

Ejercicio 12. En la reacción de formación del amoniaco, indica cómo
influye un aumento de la temperatura en el rendimiento de la misma.
Dato:

N2(g) + 3H2(g)� 2NH3(g)

∆H = −46kJ.

Ejercicio 13. En la reacción de formación del amoniaco, indica cómo
afecta un aumento de la presión en el rendimiento del sistema y su evolu-
ción.

Ejercicio 14. En un reactor de 1L, a temperatura constante se establece
el equilibrio:

NO2(g) + SO2(g)� NO(g) + SO3(g)

Si las concentraciones molares en el equilibrio son 0.2 para el NO2, 0.6 para
el SO2, 4.0 para el NO, y 1.2 para el SO3, hallar: a) Valor de kc. b) Con-
centraciones de reactivos y productos cuando se reestablece el equilibrio
tras añadir 0.4 moles de NO2 a la reacción en equilibrio. Solución: a) 40. b)
De NO 4.214M, de NO2 son 0.386M, de SO3 son 1.414M y de SO2 quedan
0.386M.

Ejercicio 15. En el sistema en equilibrio CO(g) + Cl2(g)� COCl2(g), las
concentraciones son 2M de CO, 2M de Cl2, y 20M de COCl2. Hallar las
concentraciones de cada componente cuando: a) Se agrega 1M de cloro.
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b) Se duplica el volumen respecto al caso inicial. c) Se duplica la pre-
sión respecto del caso inicial. Solución: kc = 15. a) CO=1.59M, Cl2=2.58M,
COCl2=20.42M. b) Al duplicar el volumen, sale que CO=1.39M, Cl2=1.39 M,
y COCl2=9.61M. c) Al duplicar la presión, se reduce el volumen a la mitad,
duplicando concentraciones. Entonces: CO=Cl2=2.87M y COCl2=41.13. En
todos los casos se plantea la ley de acción de masas y se despeja x mediante
una ecuación cuadrática.

Ejercicio 16. El producto de solubilidad para el cloruro de plata (AgCl)
vale 1,7 · 10−10 a 15◦C. Caluclar si se forma precipitado cuando se agregan
a 1L de disolución 0.01M de AgNO3, 100mL de una disolución 1.00 M de
NaCl. Solución: Sı́ hay precipitado. Se trata de evaluar la concentración
total de iones provinientes de cada especie.

Ejercicio 17. Hallar la solubilidad del cromato de plata, sabiendo que
su producto de solubilidad vale 10−12 a una temperatura de 25◦C.

Ejercicio 18. A 298 K, la solubilidad del bromuro de calcio es de 2 ·
10−4mol/L. Calcular: a) Ks. b) Justificar cualitativamente el efecto esperable
si a 1 L de disolución saturada de bromuro de calcio se le agregan 10 cm3 de
bromuro de potasio de la misma concentración. Solución: a) Ks = 3,2 ·10−11.
b) No precipita porque la concentración de bromuro de potasio es pequeña
y se logra el efecto contrario al efecto de ión común esperado, es decir,
disminuyen las concentraciones.

Ejercicio 19. A 1L de nitrato de plata de concentración 1 · 10−4 M se le
agrega gota a gota, 0.001M de cloruro de sodio. Al agregar justo 1.8 cm3

de la disolución de cloruro de sodio, aparece un precipitado. a) Escribe la
reacción que tiene lugar y especifica el compuesto que precipita. b) Ha-
lla la constante del producto de solubilidad del precipitado formado. c)
Explicar qué se observará si agregamos amoniaco a la disolución que con-
tiene el precipitado. a) AgNO3 + NaCl� AgCl + NaNO3. b)Ks = 1,8 · 10−10.
c) Adicionar amoniaco crea un complejo estable. El precipitado se disol-
verá (aplicando la ley de acción de masas se demuestra trivialmente).

Ejercicio 20. Calcular la constante de equilibrio kp correspondiente a la
reacción:

SO2(g) +
1
2

O2(g)� SO3(g)

a T = 298K y p = 1atm, sabiendo que ∆G0(SO2) = −300kJ/mol y ∆G0(SO3) =
−370kJ/mol. Solución: Se aplica la definición de energı́a libre de reacción
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estándar para hallar ∆G0
R = −70kJ. kp = 1,77 · 1012. Conociendo las energı́as

libres de formación podemos siempre calcular el valor de kp a dicha tem-
peratura.

Ejercicio 21. En un recipiente de 1L hay inicialmente 0.7 moles de pen-
tacloruro de fósforo. Cuando se calienta a 250◦C, se disocia en tricloruro
de fósforo y en cloro molecular. Se obtienen 0.2 moles de cloro molecular.
Halla el grado de disociación, y las constantes kc, kp, kχ.

Ejercicio 22. Determinar el grado de disociación del tetraóxido de di-
nitrógeno a treinta grados centı́grados y cinco atmósferas, si kp = 0,15.
Solución: α = 0,086.

Ejercicio 23. A 600◦C y 2 atm. de presión total, el CO se disocia en car-
bono y dióxido de carbono. Cuando se parte de un mol de monóxido en
el equilibrio se encuentran 0.05 moles de dióxido. Hallar kp y el grado de
disociación α. Solución: kp = 0,028, α = 0,05
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3. ¿Qué hay que saberse?

Concepto de equilibrio quı́mico. Noción de cociente de reacción y
constante de equilibrio kc y su signficado relativo.

Ley de acción de masas. Expresión de la misma en forma matemática.
Ley de Dalton.

Constantes de equilibrio kp, kχ. Relación entre diferentes constantes
de equilibrio: kc con kp y kp con kχ.

Factores que afectan el equilibrio (temperatura, concentración, pre-
sión total, volumen).

Principio de Le Chatelier y sus aplicaciones cualitativas para la pre-
dicción de la evolución de un sistema en equilibrio al modificarlo.

Concepto de grado de disociación α.

Equilibrios heterogéneos. Concepto de solubilidad y producto de
solubilidad. Expresiones matemáticas de la constante de solubilidad
dependiendo del tipo de compuesto salino.

Factores que influyen en la solubilidad: temperatura, efecto ión común,
acidez, reacciones REDOX, formación de complejos.

Influencia de la temperatura en kp. Ecuación de Van ’t Hoff.

Precipitados y procesos de precipitación. Significado de Ks. Efecto de
la temperatura, la energı́a (entalpı́a) y la entropı́a en los procesos de
disolución.
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4. Formulario

Constante de equilibrio kc:

r1R1 + r2R2 + . . . rnRn � p1P1 + p2P2 + . . . + pmPm

kd

ki
=

m∏
j=1

[
P j

]p j

n∏
i=1

[Ri]
ri

≡ kc

kc =
[C]c [D]d

[A]a [B]b

• Si Q < kc, entonces la reacción predominante es la reacción
directa.

• Si Q > kc, entonces la reacción predominante es la reacción
inversa.

• Si Q = kc, entonces la reacción se encuentra en el equilibrio.

Otras constantes de equilibrio. Para una reacción general:

x1X1(g) + x2X2(g) + . . . xnXn(g)� y1Y1(g) + y2Y2(g) + . . . + ymYm(g)

kp =

m∏
j=1

py j

Y j

n∏
i=1

Pxi
Xi

kχ =

m∏
j=1

χ
y j

Y j

m∏
i=1

χxi
Xi

Ley del gas ideal:

PV = nRT↔ P =
n
V

RT = [X] RT = cRT
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Grado de disociación α:
α =

ni

n0
t

=
xi

ct

Relaciones entre constantes de equilibrio:

kp = kc(RT)∆n
↔ kc = kp(RT)−∆n

kp = kχP∆n
T ↔ kχ = kpP−∆n

T

Otras relaciones útiles:
PiV = niRT

PT =

n∑
i=1

Pi = P1 + P2 + . . . + Pn

Pi = χiPT

Relación de Q y kp conla temperatura. Ecuación de Van ’t Hoff.

∆GR = ∆G0
− RT ln Q

∆G0 = −RT ln kp

kp = e−
∆G0
RT

ln
(

kp2

kp1

)
=

∆H0

R

( 1
T1
−

1
T2

)
= −

∆H0

R

( 1
T2
−

1
T1

)
Producto de solubilidad general:

AxBy(s)� xAy+(aq) + yBx−(aq)

Ks =
[
Ay+] [Bx−] = (xs)x(ys)y = xxyysx+y

La solubilidad es

s = x+y

√
Ks

xxyy

Para sal de tipo AB:

AB(s)� A+(aq) + B−(aq)

Ks =
[
A+(aq)

] [
B−(aq)

]
= s2

y la solubilidad resulta
s =

√
Ks
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Para sal de tipo AB2:

AB2(s)� A2+(aq) + 2B−(aq)

Ks =
[
A2+(aq)

] [
B−(aq)

]
= s(2s)2 = 4s3

con lo cual la solubilidad es

s =
3

√
Ks

4
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