
PROBLEMAS DE EQUILIBRIO + Le Châtelier 

Problema 1. Datos iniciales + grado de disociación. Tipo I 

 

a)  V= 2 L,    T=273 + 830 = 1103 K,                                                                
Desarrollo del equilibrio con concentraciones. Se calcula antes los moles iniciales introducidos 

n(SO2)= 128 g· 1mol SO2/ 64 g SO2 = 2 mol;  n(O2)= 64 g· 1mol O2/ 32 g SO2 = 2 mol;  

Concentraciones iniciales: 

[SO2]o = 2 mol / 2L = 1 mol/L;  [O2]o = 2 mol / 2L = 1 mol/L 

Definimos su constante de equilibrio como: 
 

𝐊𝒄 =  
[𝑺𝑶𝟑]𝟐

[𝑺𝑶𝟐]𝟐·[𝑶𝟐]𝟏 =  
(2𝑥)2

(1 −2x)2·(1 −x)1 =            

Incógnitas Kc, x 

Del grado de disociación se obtiene:   reacciona = /100 · inicial   =>    2x = 80/100 · (Co) 

Luego x = (0,8· 1) / 2 = 0,4 mol/L  

Concentraciones y moles de cada especie en el equilibrio. (*pide los moles de cada…) 

[SO2] eq = 1-2x= 1-2·0,4= 0,2 mol/L       0,2 mol/L ·2L = 0,4 mol de SO2 

[O2] eq = 1-x= 1-0,4= 0,6 mol/L               0,6 mol/L ·2L = 1,2 mol de O2 

[SO3] eq = 2x= 2·0,4= 0,8 mol/L              0,8 mol/L ·2L = 1,6 mol de SO2 

Sustituir el valor de x en la expresión de Kc, o bien los valores de concentraciones ya calculados: 

𝐊𝒄 =  
[𝑺𝑶𝟑]𝟐

[𝑺𝑶𝟐]𝟐 · [𝑶𝟐]𝟏
=  

(0,8)2

(0,2)2 · (0,6)1
=  26,67 (sin 𝑢𝑛𝑖𝑑𝑎𝑑𝑒𝑠) 

b) Presiones parciales y presión total; aplicamos ley de los gases ideales, Pi=[Ci]RT 

P[SO2]= [SO2]·RT= (0,2)·0,082·1103 = 18,09 atm 

P[O2]= [O2]·RT= (0, 6)·0,082·1103 = 54,27 atm 

P[SO3] =[SO3]·RT= (0,8)·0,082·1103= 72,36 atm        

Ptotal= P[SO2] +  P[O2]  + P[SO3]  = 18,09 + 54,27 + 72,36 = 144,72 atm   

Kp se obtiene directamente con kp=Kc(RT)V   =>   Kp = 26,67·(0,082·1103)(2-3) = 0,295 (sin unidades) 

 
Nota: el grado de disociación lo da, en este caso, referido a uno de los dos reactivos (SO2) ya que estos tienen 
coeficientes estequiométricos distintos, esto es, no reacciona lo mismo de un reactivo que de otro, por su 
relación estequiométrica.   

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

I 1 1     - 

R/F 2x x 2x 

Eq 1 -2x 1-x 2x 

 



PROBLEMAS DE EQUILIBRIO + Le Châtelier 

Problema 2. Datos iniciales + grado de disociación. Tipo I (equivalente al P1) 

 

Problema 3. Datos iniciales sin grado de disociación. Ec 2º rápida con Kc. Tipo I. REACTIVO SÓLIDO 

 

a)  V= 5L,    T= 650 K,  Kc= 7,6·10-5    

Kp se obtiene directamente con kp=Kc(RT)V   =>   Kp = 7,6·10-5·(0,082·650)(2-0) = 0,216 (sin unidades)                                

Desarrollo del equilibrio con concentraciones.  

Se calcula antes los moles iniciales introducidos 

n(NH4I)= 14,5 g· 1mol NH4I / 145 g NH4I = 0,1 mol; 

Aunque sea un sólido usaremos su dato en  

concentración inicial: 

[NH4I]o = 0,1 mol / 5 L =0,02 mol/L 

Definimos su constante de equilibrio como: 

𝑲𝒄 =  
[𝑵𝑯𝟑]𝟏·[𝑯𝑰]𝟏

𝟏
=  

(𝑥)2
    (los sólidos no modifican las constantes de equilibrio) 

Luego de aquí se calcula x  =>  𝑥 = √𝐾𝑐 = √7,6 · 10−5 = 8,72 · 10−3 𝑚𝑜𝑙/𝐿   

Concentraciones en el equilibrio de las sustancias en estado gas: 

[NH3] eq = x= 8,72 · 10−3mol/L                

[HI] eq = x= 8,72 · 10−3mol/L                   

Presiones parciales y presión total; aplicamos ley de los gases ideales, Pi=[Ci]RT 

P[NH3]=[NH3]·RT= (8,72 · 10−3)·0,082·650 = 0,465 atm 

P[HI]= [HI]·RT= (8,72 · 10−3)·0,082·650 = 0,465 atm 

Ptotal= P[NH3]  +  P[HI] = 0,465 atm + 0,465 atm = 0,93 atm   

b) moles que quedan de NH4I.   [NH4I] eq = 0,02-x= 0,02-8,72 · 10−3 = 0,0113  mol/L 

0,0113  mol/L· 5L = 0,0565 mol de NH4I (s). Si pidiera la masa, utilizaremos en el factor de conversión 
su masa molar (g/mol). 
 

               NH4I (s) ⇄  NH3 (g) +  HI (g) 

I 0,02 -     - 

R/F x x x 

Eq 0,02-x x x 

 



PROBLEMAS DE EQUILIBRIO + Le Châtelier 

Problema 4. Datos iniciales. Ec 2º grado completa con Kc (dos valores). Tipo I. IMPORTANTE 

 

a)  V= 4,68 L,    T=200 K,    Kc= 4,40                                                             
Desarrollo del equilibrio con concentraciones 

Concentraciones iniciales: 

[H2]0= n/V= 1 mol/ 4,68 L =  0,214 M;   

[CO2]0= n/V= 1 mol/ 4,68 L =  0,214 M 

Definimos su constante de equilibrio en función de las concentraciones como: 
 

𝐊𝒄 =  
[𝑯𝟐𝑶]𝟏·[𝑪𝑶]𝟏

[𝑯𝟐]𝟏·[𝑪𝑶𝟐]𝟏 =  
(𝑥)·(𝑥)

(0,214 −x)1·(0,214 −x)1 =  
𝑥2

(0,214 −x)2 = 4,40            

Desarrollar ecuación de segundo grado; primero el producto de los paréntesis o la entidad notable: 

𝑥2 = 4,40(0,2142 + x2 − 2 · 0,214𝑥) = 0,202 + 4,40𝑥2 − 1,833𝑥            

0 = 3,40𝑥2 − 1,833𝑥 + 0,202  

𝑥 =
−(−1,833) ± √(−1,833)2 − 4 · (3,40) · (0,202)

2 ·  3,40
=

1,833 ±  0,783

6,80
=  

x1= 0,384 mol/L;  x2= 0,154 mol/L    Condición: no puede reaccionar más de lo que inicialmente hay, luego x no 
puede ser mayor que 0,214 M. La solución químicamente correcta es  x2= 0,154 mol/L    (dependiendo de los 
decimales tomados, la solución puede variar ligeramente) 

Concentraciones cada especie en el equilibrio. 

[H2]eq = 0,214-x= 0,214-0,154 = 0,06 mol/L;   [CO2]eq = 0,214-x= 0,214-0,154 = 0,06 mol/L        

[H2O]eq = x= 0,154 mol/L                                     [CO]eq = x= 0,154 mol/L                          

b) Presiones parciales y presión total(no la pide); aplicamos ley de los gases ideales, Pi=[Ci]RT 

P[H2]= [H2]·RT= (0,06)·0,082·200 = 0,984 atm;               P[CO2]= [CO2]·RT= (0,06)·0,082·200 = 0,984 atm 

P[H2O]=[H2O]·RT= (0,154)·0,082·200= 2,53 atm;             P[CO]=[CO]·RT= (0,154)·0,082·200= 2,53 atm        

Ptotal= P[H2] +  P[CO2]  + P[H2O] + P[CO] = 0,984 + 0,984 + 2,53 + 2,53= 7,03 atm  (no pide la presión total) 

Kp se obtiene directamente con kp=Kc(RT)V   =>   Kp = 4,40·(0,082·200)(2-2) = 4,40 (sin unidades) 

 
*Como entrenamiento se puede calcular el grado de disociación referido a la reacción o a uno de los dos 

reactivos ya que estos tienen el mismo coeficiente estequiométrico, como x= /100· 0,214 mol/L 

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

I 0,214 0,214     - - 

R/F x x x x 

Eq 0,214-x 0,214-x x x 

 



PROBLEMAS DE EQUILIBRIO + Le Châtelier 

Problema 5. Dato del equilibrio, la presión total. Tipo II. REACTIVO SÓLIDO

 

Problema 6. Dato del equilibrio, la presión total. Tipo II. (equivalente al P5) 

 

a)  V= 5 L,    T=273+727= 1000 K,   Pt=18,1 atm 
Desarrollo del equilibrio con moles 

Se calculan los moles totales en el equilibrio 

Ptot·V=ntot·RT   ntot= PV /R    =>   ntot= (18,1 ·5)/(0,082·1000) = 1,104 mol de gases 

ntot = n(Se) + n(H2) + n(H2Se) = 1-x + 1-x + x = 2-x = 1,104 mol, de aquí calculamos x 

x=2-1,104= 0,896 mol 

Concentraciones cada especie en el equilibrio. 

[Se]eq = [H2]eq= (1-x)/ V = (1-0,896 )/ 5 L= 0,0208 mol/L  

[H2S]eq = x/V = 0,896/ 5 L= 0,179 mol/L 

b) Definimos su constante de equilibrio en función de las concentraciones como: 
 

𝐊𝒄 =  
[𝑯𝟐𝑺𝒆]𝟏

[𝑺𝒆]𝟏·[𝑯𝟐]𝟏
=  

(0,179)

(0,0208)1·(0,0208)1
=  413,7 (sin 𝑢𝑛𝑖𝑑𝑎𝑑𝑒𝑠)            

 

Kp se obtiene directamente con kp=Kc(RT)V   =>   Kp = 413 ·(0,082·1000)(1-2) = 5,04 (sin unidades) 

kp=Kc(RT)V   Si  el exponente V es negativo => 𝐾𝑝 =
𝑲𝒄

(𝐑𝐓)∆𝒗   
 , de ahí que kp sea menor que kc 

*Como entrenamiento se puede calcular el grado de disociación referido a la reacción o a uno de los 

dos reactivos ya que estos tienen el mismo coeficiente estequiométrico, como x= /100· 1 mol  

El grado de disociación se puede calcular usando datos de concentración o moles. 

*) Presiones parciales (no la pide). Se calcularía aplicando la ley de los gases ideales, Pi=[Ci]RT. La 
presión total es ya un dato del problema. 

 
 
 

                 Se (g)  +   H2 (g)      ⇄       H2Se (g) 

I 1 1     - 

R/F x x x 

Eq 1-x 1-x x 

 



PROBLEMAS DE EQUILIBRIO + Le Châtelier 

Problema 7. Dato del equilibrio, la presión total. Tipo II. REACTIVO SÓLIDO. 

 

a)  V= 2 L,    T=273+11= 284 K,   Pt=0,3 atm 
Desarrollo del equilibrio con moles 

Se calculan los moles totales en el equilibrio 

Ptot·V=ntot·RT   ntot= PV /RT 

ntot= (0,3 ·2)/(0,082·284) = 0,0258 mol de gases 

ntot = n(NH3) + n(HCN) = x + x = 2x = 0,0258 mol, de aquí calculamos x => x=0,0258 / 2 = 0,0129 mol 

 

Concentraciones en el equilibrio. 

[NH3]eq = [HCN]eq= x/ V = (0,0129)/ 2 L= 6,45·10-3 mol/L  

Los sólidos no modifican las constantes de equilibrio, luego Co no es relevante en Kc. 

Definimos su constante de equilibrio en función de las concentraciones como: 

𝐊𝒄 =  
[𝑵𝑯𝟑]𝟏·[𝑯𝑪𝑵]𝟏

𝟏
=  

(6,45·10−3 )·(6,45·10−3 )

1
=

(6,45·10−3 )
2

1
= 4,16 · 10−5 (sin 𝑢𝑛𝑖𝑑𝑎𝑑𝑒𝑠)            

Kp se obtiene directamente con kp=Kc(RT)V => Kp = 4,16·10-5 ·(0,082·284)(2-0) = 0,0226 (sin unidades) 

 

b) La cantidad máxima (en gramos) que puede descomponerse es justo lo que reacciona, x 

Luego x= 0,0129 mol NH4CN  => pasar a moles con su masa molar (g/mol). 0,0129 x 44 g/mol= 0,568 g de… 

*Si tuviéramos la cantidad inicial se puede calcular el grado de disociación referido a la reacción, como x= /100· no  

El grado de disociación se puede calcular usando datos de concentración o moles. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

          NH4CN (s)  ⇄  NH3 (g)  + HCN (g) 

I no -    - 

R/F x x x 

Eq no-x x x 

 



PROBLEMAS DE EQUILIBRIO + Le Châtelier 

Problema 8. Dato del equilibrio [ ]eq  +  concentraciones iniciales. Tipo II.  

 
 
a)  V= 5 L,  T=273 + 300 = 573 K                                                            

Inicialmente:           

[CS2]o = 0,8 mol/5 L = 0,16 mol/L 

[H2]o = 0,8 mol/5 L = 0,16 mol/L 
 

Dato del equilibrio dado: 

[CH4]eq= x= 0,025 mol/L se obtiene directamente el valor x en mol/L 
…………………… 
Nota extra: el dato de equilibrio podría haberse dado sobre otra sustancia. Solo tendríamos que usar la 
expresión de equilibrio de la sustancia dada: 

CS2 = 0,16-x= 0,025 
H2= 0,16-4x=0,025    De alguna de estas expresiones se calcularía x. Dan justo la del metano que es x 
H2O=2x =0,025 
…………………….. 

Ahora ya podemos conocer el resto de las concentraciones en el equilibrio: 

[CS2]eq = 0,16- x= 0,16- 0,025 = 0,135 mol/L 

[H2] eq = 0,16-4x= 0,16-4·0,025  = 0,06 mol/L 

[CH4]eq= 0,025 mol/L (justo el dato dado) 

[H2O]eq= 2x = 2·0,025 = 0,05  mol/L 

b) Kc y Kp. Definimos su constante de equilibrio en función de las concentraciones como: 

𝐊𝒄 =  
[𝑪𝑯𝟒]𝟏 · [𝑯𝟐𝑶]𝟐

[𝑪𝑺𝟐]𝟏 · [𝑯𝟐]𝟒
=  

(0,025)1 · (0,05)2

(0,135)1 · (0,06)4
=  35,72 (sin 𝑢𝑛𝑖𝑑𝑎𝑑𝑒𝑠) 

Kp se obtiene directamente con kp=Kc(RT)V => Kp = 35,72 ·(0,082·573)(3-5) = 0,016 (sin unidades) 

***No lo preguntan, pero podía también haberse preguntado presiones parciales y/o total. 

Presión total y presiones parciales. Aplicación ley de los gases ideales:  Pi=[Ci]RT 

P[CS2]= [CS2]·RT= …. atm 

P[H2]= [H2]·RT= …atm 

P[CH4]= [CH4]·RT= ….atm 

P[H2O]= [H2O]·RT= …. atm        

Ptot= P[CS2] +  P[H2]  + P[CH4] + P[H2O]= ….. atm   

 

                CS2 (g) + 4 H2 (g)   ⇄    CH4 (g)   +   2 H2O (g) 

I 0,16 0,16      - - 

R/F x 4x  x 2x 

Eq 0,16 -x 0,16 -4x  x 2x 

 



PROBLEMAS DE EQUILIBRIO + Le Châtelier 

Problema 9. Dato del equilibrio [ ]eq  sin concentraciones iniciales. Tipo II. Calcular Co ¿? 

 

a)  V= 2 L,    T=1259 K,    Kc= 1,58                                                             
Desarrollo del equilibrio con concentraciones 

Concentraciones iniciales: 

[H2]o = [CO2]o = Co1   ¿? 

Dato del equilibrio dado: 

[CO]eq= x= 0,16 mol/L, se obtiene directamente el valor x en mol/L 

Concentraciones cada especie en el equilibrio. Nos faltaría calcular antes Co1. Luego vamos a usar kc. 

Definimos su constante de equilibrio en función de las concentraciones como: 
 

𝐊𝒄 =  
[𝑯𝟐𝑶]𝟏·[𝑪𝑶]𝟏

[𝑯𝟐]𝟏·[𝑪𝑶𝟐]𝟏 =  
(𝑥)·(𝑥)

(𝐶o1 −x)1·(𝐶o1 −x)1 =  
(0,16)2

(𝐶o1 −0,16)2 = 1,58            

Despejar Co (podéis usar el desarrollo matemático que creáis conveniente). No obstante, como las 
concentraciones de equilibrio de H2 y CO2 son iguales, se pueden poner ambas como [C]=Co-x=[H2]=[CO2] 

(0,16)2

(𝐶)2
= 1,58 =>

0,162

1,58
= 𝐶2 =>  𝐶 = √

0,162

1,58
= 0,127 𝑚𝑜𝑙/𝐿    

[C]=Co-x        =>      0,127= Co-0,16 =>   despejar de aquí Co =>      Co= 0,127 + 0,16= 0,287 mol/L iniciales  

Otra opción, raíz a ambos lados de la igualdad:          

(0,16)2

(𝐶o1 −0,16)2
= 1,58 =>    √

(0,16)2

(𝐶o1 −0,16)2
= √1,58 => ⋯ 𝑠𝑖𝑔𝑢𝑒             

Concentraciones cada especie en el equilibrio. Ahora ya tenemos Co 

[H2]eq = Co-x= 0,287-0,16= 0,127 mol/L;   [CO2]eq = [H2]eq = 0,127 mol/L 

[H2O]eq = x= 0,16 mol/L                                     [CO]eq = x= 0,16 mol/L                          

b) Presiones parciales y presión total; aplicamos ley de los gases ideales, Pi=[Ci]RT 

P[H2]= [H2]·RT= (0,127)·0,082·1259 = 13,11 atm;                  P[CO2]= P[H2]= 13,11 atm 

P[H2O]=[H2O]·RT= (0,16)·0,082·1259= 16,52 atm                   P[CO]= P[H2O] = 16,52 atm                      

Ptotal= P[H2] +  P[CO2]  + P[H2O] + P[CO] = 13,11 + 13,11 + 16,52 + 16,52 = 59,26 atm 

Kp directamente con kp=Kc(RT)V   =>   Kp = 1,58·(0,082·1259)(2-2) = 1,58 (sin unidades) No la pide. 

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

I Co1 Co1 - - 

R/F x x x x 

Eq Co1-x Co1-x x x 

 



PROBLEMAS DE EQUILIBRIO + Le Châtelier 

Problema 10. SIN VOLUMEN con . Tipo III. 

 

T= 473 K, Ptot = 2 atm 

 
Definimos su constante de equilibrio como Kp,  
en función de las presiones: 
 
 

𝐊𝒑 =  
𝑷𝑷𝑪𝒍𝟑

𝟏 ·𝑷𝑪𝒍𝟐
𝟏

𝑷𝑷𝑪𝒍𝟓
𝟏 =    Sustituimos las presiones parciales de equilibrio aplicando Dalton Pi=Xi·Ptot 

𝐊𝒑 =  
(𝑿𝑷𝑪𝒍𝟑·𝑷𝒕𝒐𝒕)𝟏 ·(𝑿𝑷𝑪𝒍𝟑·𝑷𝒕𝒐𝒕)𝟏

(𝑿𝑷𝑪𝒍𝟑·𝑷𝒕𝒐𝒕)𝟏
=  

𝑿𝑷𝑪𝒍𝟑
𝟏 ·𝑿𝑷𝑪𝒍𝟑

𝟏

𝑿𝑷𝑪𝒍𝟑
𝟏 · 𝑷𝒕𝒐𝒕

  Sustituir fracciones molares por moles 

Moles totales en el equilibrio=> ntot = n(PCl5) + n(PCl3) + n(Cl2)= n0-x + x + x = n0 + x 

Y después utilizamos el grado de disociación 50 %, reacciona = /100·inicial,  donde   x=  ·no 

𝑿𝑷𝑪𝒍𝟓 =
𝒏𝑷𝑪𝒍𝟓

𝒏𝒕𝒐𝒕𝒂𝒍𝒆𝒔
=

𝒏𝟎 − 𝒙

𝒏𝟎 + 𝒙
=  

𝒏𝟎 − 𝜶𝒏𝟎

𝒏𝟎 + 𝜶𝒏𝟎
=

𝒏𝟎(𝟏 − 𝜶)

𝒏𝟎(𝟏 + 𝜶)
=  

(𝟏 − 𝟎, 𝟓)

(𝟏 + 𝟎, 𝟓)
= 𝟎, 𝟑𝟑𝟑 … (

𝟏

𝟑
)   

𝑿𝑷𝑪𝒍𝟑 =
𝒏𝑷𝑪𝒍𝟑

𝒏𝒕𝒐𝒕𝒂𝒍𝒆𝒔
=

𝒙

𝒏𝟎 + 𝒙
=  

𝜶𝒏𝟎

𝒏𝟎 + 𝜶𝒏𝟎
=

𝜶𝒏𝟎

𝒏𝟎(𝟏 + 𝜶)
=  

𝟎, 𝟓

(𝟏 + 𝟎, 𝟓)
= 𝟎, 𝟑𝟑𝟑 … (

𝟏

𝟑
)   

𝑿𝑪𝒍𝟐 =
𝒏𝑪𝒍𝟐

𝒏𝒕𝒐𝒕𝒂𝒍𝒆𝒔
=  𝑿𝑷𝑪𝒍𝟑 = 𝟎, 𝟑𝟑𝟑 … (

𝟏

𝟑
)   

 

Luego a partir de Dalton obtenemos sus presiones parciales: Pi=Xi·Ptot 

P(PCl5) = XPCl5·Ptot = 0,333·(2 atm) = 0,666… atm = 2/3 atm 

P(PCl3) = XPCl3·Ptot = 0,333·(2 atm) = 0,666… atm 

P(Cl2) = XCl2·Ptot = 0,333·(2 atm) =  0,666… atm 

b) Kp y Kc 

𝐊𝒑 =  
𝑿𝑷𝑪𝒍𝟑

𝟏 ·𝑿𝑷𝑪𝒍𝟑
𝟏

𝑿𝑷𝑪𝒍𝟑
𝟏 · 𝑷𝒕𝒐𝒕 =  

𝟏

𝟑
  · 

𝟏

 𝟑
𝟏

 𝟑

· 𝟐 𝒂𝒕𝒎 =
𝟐

𝟑
= 𝟎, 𝟔𝟕 (sin unidades)    

Luego se calcula Kc con Kp=Kc(RT)V =>   0,67 = Kc·(0,082·473)(2-1)  =>  Kc=0,0173 (sin unidades) 

LAS CONSTANTES TERMODINÁMICAS DE EQUILIBRIO NO TIENEN ASIGNADAS UNIDADES. 

 

 

 

 

 

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

I no      - - 

R/F x  x x 

Eq no -x  x x 
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Problema 11. SIN VOLUMEN sin . Calcular grado de disociación. Tipo III. 

 
 

Kp=2,49    T= 273 + 60= 333 K 
Definimos su constante de equilibrio como Kp,  
en función de las presiones: 

𝐊𝒑 =  
𝑷𝑵𝑶𝟐

𝟐

𝑷𝑵𝟐𝑶𝟒
𝟏 =     

Sustituimos las presiones parciales de equilibrio aplicando Dalton Pi=Xi·Ptot 

𝐊𝒑 =  
(𝑿𝑵𝑶𝟐·𝑷𝒕𝒐𝒕)𝟐

(𝑿𝑵𝟐𝑶𝟒·𝑷𝒕𝒐𝒕)𝟏
=  

𝑿𝑵𝑶𝟐
𝟐

𝑿𝑵𝟐𝑶𝟒
𝟏 · 𝑷𝒕𝒐𝒕

  Sustituir fracciones molares por moles 

Moles totales en el equilibrio=> ntot = n(NO2) + n(N2O4) = n0-x + 2x = n0 + x 

Y después utilizamos el grado de disociación, reacciona = /100·inicial,  donde   x=  ·no 

𝑿𝑵𝟐𝑶𝟒 =
𝒏𝑵𝟐𝑶𝟒

𝒏𝒕𝒐𝒕𝒂𝒍𝒆𝒔
=

𝒏𝟎 − 𝒙

𝒏𝟎 + 𝒙
=  

𝒏𝟎 − 𝜶𝒏𝟎

𝒏𝟎 + 𝜶𝒏𝟎
=

𝒏𝟎(𝟏 − 𝜶)

𝒏𝟎(𝟏 + 𝜶)
=  

(𝟏 − 𝜶)

(𝟏 + 𝜶)
 =  … … =  

(𝟏 − 𝟎, 𝟔𝟐)

(𝟏 + 𝟎, 𝟔𝟐)
= 𝟎, 𝟐𝟑𝟓    

𝑿𝑵𝑶𝟐 =
𝒏𝑵𝑶𝟐

𝒏𝒕𝒐𝒕𝒂𝒍𝒆𝒔
=

𝟐𝒙

𝒏𝟎 + 𝒙
=  

𝟐𝜶𝒏𝟎

𝒏𝟎 + 𝜶𝒏𝟎
=

𝟐𝜶𝒏𝟎

𝒏𝟎(𝟏 + 𝜶)
=  

𝟐𝜶

(𝟏 + 𝜶)
= ⋯ … … =  

𝟐 · 𝟎, 𝟔𝟐

(𝟏 + 𝟎, 𝟔𝟐)
= 𝟎, 𝟕𝟔𝟓   

Luego desarrollamos Kp en función del grado de disociación: 

𝐊𝒑 =
𝑿𝑵𝑶𝟐

𝟐

𝑿𝑵𝟐𝑶𝟒
𝟏 · 𝑷𝒕𝒐𝒕 =  

( 
𝟐𝜶

(𝟏+𝜶)
)

𝟐

(
(𝟏−𝜶)

(𝟏+𝜶)
)𝟏

· (𝟏 𝒂𝒕𝒎) =  

𝟒𝜶𝟐

(𝟏+𝜶)𝟐

(𝟏−𝜶)

(𝟏+𝜶)

= 𝟐, 𝟒𝟗    

𝟒𝜶𝟐·(𝟏+𝜶)

(𝟏+𝜶)𝟐·(𝟏−𝜶)
= 𝟐, 𝟒𝟗 =>  

𝟒𝜶𝟐

(𝟏+𝜶)·(𝟏−𝜶)
= 𝟐, 𝟒𝟗 => 

𝟒𝜶𝟐

(𝟏𝟐−𝜶𝟐)
= 𝟐, 𝟒𝟗  

=> 𝟒𝜶𝟐 = 𝟐, 𝟒𝟗(𝟏 − 𝜶𝟐) = 𝟐, 𝟒𝟗 − 𝟐, 𝟒𝟗𝜶𝟐 => 𝟒𝜶𝟐 + 𝟐, 𝟒𝟗𝜶𝟐 = 𝟐, 𝟒𝟗 => 𝟔, 𝟒𝟗𝜶𝟐 = 𝟐, 𝟒𝟗 

𝜶 = √
𝟐,𝟒𝟗

𝟔,𝟒𝟗
= 𝟎, 𝟔𝟐𝒙𝟏𝟎𝟎 = 62 % 

Presiones parciales, Dalton: Pi=Xi·Ptot 

P(N2O4) = X N2O4·Ptot = 0,235·(1 atm) = 0,235 atm; P(NO2) = XNO2·Ptot = 0,765·(1 atm) = 0,765 atm 

b) Kc (se puede calcular desde el principio con Kp dado) 

Kp=Kc(RT)V =>   2,49=Kc(0,082·333)(2-1)  =>  Kc=……………..(sin unidades) 
 

Para que el redondeo con las fracciones molares salga ajustado al 100 % podemos usar como 
estrategia de comprobación la expresión XNO2 + XN2O4 = 1, y calcular la segunda fracción molar así.  
Recordad que la suma de las fracciones molares debe ser uno. 

 

                  N2O4 (g)   ⇄   2 NO2 (g)    

I no      - 

R/F x  2x 

Eq no -x  2x 
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OTROS EJERCICIOS RECOMENDADOS. 

Problema 1. Dato del equilibrio moles eq + datos iniciales. Tipo II. 

 
 
a)  V= 2 L,  T=273 + 30 = 303 K                                                            

Inicialmente:           

[NOCl]o = 0,043 mol/2 L = 0,0215 mol/L 

[Cl2]o = 0,01 mol/2 L = 0,005 mol/L 
 
 

Dato del equilibrio dado: 

[NOCl]eq= 0,031 mol/2 L = 0,0155 mol/L = 0,0215-2x; de aquí se despeja x= (0,0215-0,0155)/2 = 0,003 mol/L 
 
Ahora ya podemos conocer el resto de las concentraciones en el equilibrio: 

[Cl2]eq= 0,005 + x = 0,005 + 0,003= 0,008  mol/L;              [NO]eq= 2 x = 2· 0,003= 0,006  mol/L;  
 

𝐊𝒄 =  
[𝑪𝒍𝟐]𝟏 · [𝑵𝑶]𝟐

[𝑵𝑶𝑪𝒍]𝟐
=  

(0,008)1 · (0,006)2

(0,0155)2
=  1,199 · 10−3 (sin 𝑢𝑛𝑖𝑑𝑎𝑑𝑒𝑠) 

 

b) Presión total y presiones parciales. Aplicación ley de los gases ideales:  Pi=[Ci]RT 

P[NOCl]=[NOCl]RT= (0,0155)·0,082·303= 0,385 atm 

P[Cl2]=[Cl2]RT= (0,008)·0,082·303= 0,199 atm 

P[NO]=[NO]RT= (0,006)·0,082·303= 0,149 atm        

Ptot= P[NOCl] +  P[Cl2] + P[NO] = 0,385 + 0,199 + 0,149 = 0,733 atm   

 

CONSEJOS PARA LOS PROBLEMAS. 

- Escribir frases cortas o etiquetas para guiar los pasos claves realizados. 

- Poner nombre de las leyes utilizadas. 

- Desarrollar las expresiones químicas y después sustituir por los números para después finalmente 

hacer los cálculos. Que se vea de dónde vienen esos resultados que vamos obteniendo. 

- Cuidar la ortografía y gramática. 

 

Problema 2. Tipo I. Plantear concentraciones. Emestrada lo resuelve por TIPO III (lleva más tiempo) 

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

I 0,0215      0,005 - 

R/F 2x  x 2x 

Eq 0,0215 -2x  0,005 + x 2x 
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a)  V= 0,5 L,    T=273 + 190 = 463 K,                                                                

Desarrollo del equilibrio con concentraciones 

Inicialmente:  [SbCl5]o = no/V= Co 

Definimos su constante de equilibrio en función de las concentraciones como: 
 

𝐊𝒄 =  
[𝑺𝒃𝑪𝒍𝟑]𝟏·[𝑪𝒍𝟐]𝟏

[𝑺𝒃𝑪𝒍𝟓]𝟏 =  
(𝑥)1·(𝑥)1

(Co −x)1 =
𝑥2

Co −x
             Incógnitas Kc, Co y x 

 

Kc se obtiene directamente con kp=Kc(RT)V   =>    

Kc = Kp/RT(2-1) = 9,3·10-2 /(0,082·463)1 = 2,45·10-3 (sin unidades)  

Del grado de disociación se obtiene:   reacciona = /100 · inicial   => 1x= 6,8/100 · Co => x = 0,068Co 

Sustituir x en la expresión de Kc: 

𝐊𝒄 =  
𝑥2

Co − x
=  

(0,068𝐶0)2

Co − 0,068𝐶0
=  

0,0682𝐶0
2

Co (1 − 0,068)
=  

0,0682𝐶0

(1 − 0,068)
= 2,45 · 10−3 

 

𝐶𝑜 =
2,45 · 10−3(1 − 0,068)

0,0682
= 0,494

𝑚𝑜𝑙

𝐿
 𝑑𝑒 𝑺𝒃𝑪𝒍𝟓  

Siendo x = 0,068·Co = 0,068 · 0,494 = 0,0336 mol/L 

Luego a partir de la concentración inicial de SbCl5, podemos calcular sus moles y su masa. 

[SbCl5] inicial = no/ V    

0,494 
𝑚𝑜𝑙

𝐿
· 0,5 𝐿 =   0,247 𝑚𝑜𝑙 𝑆𝑏𝐶𝑙5  

299,3 𝑔

1 𝑚𝑜𝑙 𝑆𝑏𝐶𝑙5
= 73,93 𝑔 𝑑𝑒 𝑆𝑏𝐶𝑙5  

a) Previamente se calculan las concentraciones del equilibrio: 

[SbCl5] eq = Co-x= 0,494 -0,0336 = 0,460 mol/L 

[SbCl3] eq = x = 0,0336 mol/L; [Cl2] eq = x = 0,0336 mol/L 
 
Presiones parciales, aplicamos ley de los gases ideales, Pi=[Ci]RT 

P[SbCl5]=[SbCl5]·RT= (0,460)·0,082·463= 17,46 atm 

P[SbCl3]=[ SbCl3]·RT= (0,0336)·0,082·463= 1,28 atm 

P[Cl2] =[ Cl2]·RT= (0,0336)·0,082·463= 1,28 atm        

Ptotal= P[SbCl5] +  P[SbCl3]  + P[Cl2] = 17,46 + 1,28 + 1,28 = 20.02 atm   

                   1 SbCl5 (g)   ⇄   SbCl3 (g)   +   Cl2 (g) 

I Co      - - 

R/F 1x  x x 

Eq Co -x  x x 
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Problema 3. Problema con datos de PRESIONES PARCIALES. No es muy común. 

 
 

a)  T=273 + 750 = 1023 K,                                                                

Desarrollo del equilibrio con moles 

Inicialmente tenemos datos de presión total  

y de presiones en el equilibrio de algunas sustancias 

Ptot= 32 mmHg ·1atm/760 mmHg = 0,0421 atm 

PH2O = 23,7 mmHg ·1atm/760 mmHg = 0,0312 atm 

 
Definimos su constante de equilibrio como Kp, en función de las presiones: 
 

𝐊𝒑 =  
𝑷𝑯𝟐𝑶

𝟐

𝑷𝑯𝟐
𝟐

= 

 

Solo hay dos sustancias gaseosas, y tenemos la presión total y la presión parcial de una de ellas. Luego 
podemos calcular la presión parcial que falta:  Ptotal = PH2O + PH2 =>   0,0421 = 0,0312 + PH2 

Donde PH2= 0,0421-0,0312 = 0,0109 atm. 

Ahora sustituimos los valores de presión en kp 

    𝐊𝒑 =  
𝑷𝑯𝟐𝑶

𝟐

𝑷𝑯𝟐
𝟐 =  

(𝟎,𝟎𝟑𝟏𝟐)𝟐

(𝟎,𝟎𝟏𝟎𝟗)𝟐 = 𝟖, 𝟏𝟗𝟑 (𝒔𝒊𝒏 𝒖𝒏𝒊𝒅𝒂𝒅𝒆𝒔) 

LAS CONSTANTES TERMODINÁMICAS DE EQUILIBRIO NO TIENEN UNIDADES 

b) Moles de cada especie. Aplicamos ley de los gases ideales PV=nRT y despejamos los moles. 
 
PV=nRT  =>   n(H2O)= PV/RT = …. mol de H2O  
 
PV=nRT  =>   n(H2)= PV/RT = …. mol de H2 
…………………………. 
Con todos estos datos podemos calcular también las concentraciones en el equilibrio, o el grado de 
disociación de SnO2 o bien del H2. También podemos calcular kc a partir de kp. 
 
 

 
 
 
 
 
 
 

           SnO2 (g) +  2 H2 (g)   ⇄   Sn (s) +  2 H2O (g) 

I no1  no2    - - 

     

R/F x 2x x 2x 

Eq no1 -x no2- 2x x 2x 
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Problema 4. AÑADIDO. Del tipo II con el dato de presión total del equilibrio.  

 
 

Problema 5. AÑADIDO. Este es un problema atípico.  

 
El apartado a). No tiene problema alguno. Del tipo I. 
 
El apartado b) TIENE SU MALDAD. Como viene ya de una situación de equilibrio del apartado 
anterior, y dice que ahora se añaden 4 moles de CO que es un producto, el equilibrio se 
desplaza hacia la izquierda según hacia los reactivos (según Le Chatelier al añadir cantidad de 
una sustancia el equilibrio se desplaza para contrarrestar el exceso añadido). Entonces es como 
si los productos fueran AHORA los “reactivos”. Es ver EL EQUILIBRIO al revés, desde la derecha 
hacia la izquierda. Entonces en los productos se pone algo menos x, y en los reactivos algo más 
x, ya el equilibrio va hacia la izquierda.   
 
Añadido en el apartado b) = 4 moles de CO / 4 L= 1 mol/L 

 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 

 

                                       COBr2 (g)      ⇄       CO (g)      +     Br2 (g) 

I 
Lo que hubiere antes 

en el equilibrio 
anterior 

     
Lo que hubiere antes en el 

equilibrio anterior + 1 mol/L 

Lo que hubiere 
antes en el 
equilibrio 
anterior 

R/F x  x x 

Eq Algo + x  Algo - x Algo - x 

Esquema distinto solo para el apartado b) 
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LE CHÂTELIER 

 

Ejercicio 1.  

 
a) Al disminuir la temperatura, según el principio de Le Châtelier la reacción quiere aumentar la 

temperatura liberando calor, esto es, el equilibrio se desplaza en el sentido exotérmico (hacia 
la derecha). 

b) La adición o eliminación de una sustancia sólida en el equilibrio no modifica las 
concentraciones de equilibrio de las demás especies (no sólidas), esto es, no varía el 
desplazamiento del equilibrio. Los sólidos no aparecen en las constantes termodinámicas de 
equilibrio. 

c) Al disminuir la presión parcial o la concentración de H2 gas, según el principio de Le Châtelier, 
la reacción quiere aumentar su presión parcial, luego el equilibrio se desplaza un poco más 
hacia la izquierda, transformándose parte del metano en hidrógeno. *Corregido 
En la palabra resaltada, estaba puesto por error “disminuir”. Lo que cambia el resto de la frase. 

Ejercicio 2.  

 
a) Al aumentar la temperatura, según el principio de Le Châtelier la reacción quiere disminuir la 

temperatura absorbiendo el exceso de calor, esto es, el equilibrio se desplaza en el sentido 
endotérmico (hacia la izquierda). 

b) Al disminuir la concentración de HCl gas, según el principio de Le Châtelier, la reacción quiere 
aumentar su concentración o presión parcial, luego el equilibrio se desplaza un poco más hacia 
la izquierda para formar más HCl. 

c) Al añadir un catalizador, las concentraciones de reactivos y productos no se alteran, 
simplemente el catalizador permite que las concentraciones del equilibrio se alcancen antes en 
el tiempo. El catalizador disminuye la Ea tanto directa como la inversa y el sistema alcanza 
antes las concentraciones del equilibrio. 

Ejercicio 3. Chatelier. 
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a) Falso. Según Kp=Kc(RT)v, kp=Kc cuando la variación de los coeficientes  sea cero. En este 

caso =2-3=-1, por lo que Kp=Kc /RT. Así que Kp< Kc para el caso dado. 

b) Verdadera. Para una reacción general A + B ⇄ Productos, con H > 0, si aumentamos la 
temperatura, según el principio de Le Châtelier la reacción quiere disminuir la temperatura 
absorbiendo el exceso de calor, esto es, el equilibrio se desplaza en el sentido endotérmico 
(hacia la derecha). Por tanto, se favorece la formación de productos.  

c) Falso. Cuando se alcanza el equilibrio las velocidades de los procesos directo e inverso se 
igualan vd=vi, y las concentraciones de las sustancias de la reacción no varían en el tiempo. No 
obstante, a escala microscópica hay una constante transformación de reactivos en productos, y 
viceversa, de forma que no hay un cambio neto en las concentraciones, y tanto la formación de 
productos como la eliminación de reactivos nunca se detiene. 

Ejercicio 4. Chatelier. Cálculo de Q y comparación Keq. IMPORTANTE 

 
b) Dada las cantidades iniciales de cada sustancia se analizará el cociente de reacción Q para 

verificar si las concentraciones dadas son o no las de una situación de equilibrio. FeBr3 (S) es un 
sólido y no aparecerá en el cociente Q o constante de equilibrio (ley de acción de masas).  
 

𝐐 =  
[𝑭𝒆𝑩𝒓𝟐]𝟐·[𝑩𝒓𝟐]𝟏

𝟏
=  

([2,42]/2𝐿)2·([1,34]/2𝐿)1

1
= 0,981  > Kc=0,683 

Como Q es distinto de Kc, el sistema no se encuentra en equilibrio. 
 
NOTA informativa:  la relación entre productos y reactivos en las constantes de equilibrio 
recibe también el nombre de ley de acción de masas. Pero su término no se suele emplear. 

b) Como Q es mayor que Kc, la relación de productos frente a la de reactivos es mayor respeto de 
la situación de equilibrio. En este caso, la reacción quiere disminuir Q hasta el valor de Kc y para 
ello la proporción de reactivos debe aumentar respecto de la de productos, por lo que el 
equilibrio se desplaza hacia la izquierda, hacia la formación de más sólido FeBr3(s). 

c) Aumentar el volumen es equivalente a disminuir la presión total (PTV=nTRT), luego según el 
principio de Le Châtelier la reacción quiere aumentar la Ptotal, por tanto, se desplazará hacia el 
lado donde se produzcan más moles de GAS, esto es, hacia la derecha, con lo que se favorece la 
formación de productos. 

Ejercicio 5. Chatelier. 

 
a) La adición o eliminación de una sustancia sólida en el equilibrio no modifica las 

concentraciones de equilibrio de las demás especies (no sólidas), esto es, no varía el 
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desplazamiento del equilibrio. Los sólidos no aparecen en las constantes termodinámicas de 
equilibrio, por lo que el rendimiento de producción de H2 no se ve modificado. 

b) Si aumentamos la temperatura, según el principio de Le Châtelier la reacción quiere disminuir 
la temperatura absorbiendo el exceso de calor, esto es, se desplaza en el sentido endotérmico 
(hacia la derecha). Por tanto, se favorece la formación de H2. 

c) Disminuir el volumen es equivalente a aumentar la presión total (PTV=nTRT), luego según el 
principio de Le Châtelier la reacción quiere disminuir la Ptotal, por tanto, se desplazará hacia el 
lado donde se produzcan menos moles de GAS, esto es, hacia la izquierda, con lo que NO se 
favorece la formación de H2. 

Ejercicio 6. Chatelier. CORREGIR EL APARTADO a 

 
a) NOTA: se va a simplificar de la siguiente manera: 

FALSO. Las constantes termodinámicas SOLO se ven modificada con la variación de la 
temperatura según la ecuación de Van’t Hoff. Esta se utiliza para calcular una constante de 
equilibrio a otra temperatura. 

𝐿𝑛
𝐾𝑒𝑞2

𝐾𝑒𝑞1
=  

−∆𝐻

𝑅
· [

1

𝑇2
−

1

𝑇1
] 

En la PAU no se harán cálculos con esta ecuación. 
b) Falso. Si aumentamos la temperatura, según el principio de Le Châtelier la reacción quiere 

disminuir la temperatura absorbiendo el exceso de calor, esto es, se favorece que el sentido de 
la reacción sea hacia la derecha, es decir, en el sentido endotérmico. 

c) Falso. Al añadir un catalizador, las concentraciones de reactivos y productos no se alteran. El 
cociente de la relación de productos y reactivos no se ve alterado estando este definido por 
una constante de equilibrio, Keq. El catalizador simplemente permite que las concentraciones 
del equilibrio se alcancen antes en el tiempo. El catalizador disminuye la Ea tanto directa como 
la inversa y el sistema alcanza antes las concentraciones del equilibrio. 

Ejercicio 7. Chatelier. IMPORTANTE 

 
 

a) Falso. Según Kp=Kc(RT)v, la relación de Kp y kc dependerá de la variación de los coeficientes de 

las sustancias gaseosas, .  Si  = 0, Kp = Kc; Si  > 0, Kp > kc; Si  < 0, Kp < kc 
b) Verdadero. Al aumentar la temperatura, según el principio de Le Châtelier la reacción quiere 

disminuir la temperatura absorbiendo el exceso de calor, esto es, según la reacción dada, el 
equilibrio se desplazará en el sentido endotérmico (hacia la derecha), por lo que de esta forma 
se aumenta la concentración de NO2. 
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c) Falso. Al aumentar la presión total del sistema, según el principio de Le Châtelier, la reacción 
quiere disminuirla. Por tanto, se desplazará hacia donde haya menos moles de gas, esto es, 
según la reacción dada, hacia la izquierda, por lo que no se aumenta la producción de metano. 
 
Ejercicio 8. AÑADIDO. Chatelier 

 

 
Se puede poner el principio de Le Châtelier al inicio del ejercicio y después hacer los razonamientos. 
 

a) Al aumentar la cantidad de amoniaco, según Le Châtelier, la reacción quiere disminuir su 
concentración, el equilibrio se desplazará hacia la izquierda, con lo cual aumenta la cantidad de 
bromuro de amonio sólido.  

b) Un aumento de volumen del reactor conlleva a una disminución de la presión en el interior del 
mismo (PV=nRT) y el sistema evoluciona aumentando dicha presión. Para ello se desplazará hacia 
donde aumenta el número de moles gas, en este caso, hacia la derecha. 

c) Al aumentar la temperatura, según el principio de Le Châtelier la reacción quiere disminuir la 
temperatura absorbiendo el exceso de calor, esto es, según la reacción dada, el equilibrio se 
desplazará en el sentido endotérmico (hacia la derecha), por lo que hay más productos que reactivos 
respecto de la situación anterior, luego constante de equilibrio aumentará.  

NOTA: modificar el factor de temperatura, hará que la reacción se desplace más hacia la derecha o 
más hacia la izquierda, esto es, el valor de la constante de equilibrio lo hacemos más grande o 
pequeño. Un constante más alta, el equilibrio estará aún más desplazado hacia los productos. Una cte 
más baja, el equilibrio estará aún más desplazado hacia los reactivos.  Keq = (productos)/(reactivos)  

EXTRA 

 
PROBLEMA DEL TIPO II CON EL DATO DE PRESIÓN TOTAL y LOS MOLES EN EL EQUILIBRIO DE UNA SUSTANCIA 
DADA. Se aplica PV=nRT pero en lugar de calcular los moles totales para después hallar una posible x, se calcula 
V ya que los moles totales los puedes obtener sumando los moles de cada especie. 
Después se calculan las concentraciones de equilibrio con moles y V. Se calcula kc con las concentraciones 
Y por último kp con kp=Kc(RT)Av 



PROBLEMAS DE EQUILIBRIO + Le Châtelier 
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