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T4B: EQUILIBRIO 
 

Lo que se suele preguntar 

Problemas cuantitativos de equilibrios con Kc, Kp y α 

Aplicaciones del principio de Le Chatelier (desplazamientos del equilibrio) 

 

Concepto de equilibrio químico. 

La mayoría de las transformaciones químicas, al igual que algunos cambios físicos, son procesos reversibles. 

Cuando introducimos una cantidad de I2(s) en un recipiente abierto, al cabo de un tiempo el recipiente queda vacío. Todo el 

iodo se sublima y escapa del recipiente, dando lugar a un proceso irreversible: I2 (s) → I2 (g) 

Cuando introducimos una cantidad de I2(s) y cerramos el recipiente, el iodo se sublima, pero transcurrido un tiempo, aún 

queda en su interior cierta cantidad; menor que la inicial. Se establece un equilibrio dinámico entre las dos fases:  

I2 (s) → I2 (g). 

En un equilibrio, reversible,  a medida que se combinan los reactivos para dar los productos, éstos reaccionan entre sí para 

volver a dar los reactivos 

Una reacción reversible se indica por medio de una doble flecha, ↔, situada entre los dos miembros de la ecuación: 

N2O4(g) ↔ 2 NO2(g) 

La reacción que transcurre hacia la derecha se llama reacción directa, y la que transcurre hacia la izquierda se denomina 

reacción inversa. 

Pongamos lo que pongamos inicialmente, al cabo de un tiempo se alcanza un equilibrio dinámico de tipo químico, el 

estado que el sistema alcanza cuando las velocidades de la reacción  directa e inversa son idénticas; encontrándose una 

cantidad determinada de todas las sustancias de la reacción, tanto productos como reactivos; a partir de ese momento, 

no percibimos cambios observables; es decir, las propiedades macroscópicas y la composición de la mezcla permanecen 

constantes. 

 

LEY DE ACCIÓN DE MASAS. CONSTANTE DE EQUILIBRIO 

 

Ley de acción de masas (Guldberg y Waage, 1870) 

Dada una reacción que ha alcanzado el equilibrio 

N2O4(g) ↔ 2 NO2(g) 

Las concentraciones, una vez alcanzado el equilibrio, permanecen constantes  con el tiempo. 

Las concentraciones en el equilibrio de los reactivos y de los productos no son  siempre las mismas; dependen de sus 

concentraciones iniciales. 

La relación entre la concentración de NO2 en equilibrio elevada al cuadrado y la concentración de N2O4 en equilibrio es en 

todos los casos la misma: 
[NO]2

eq / [N2O4]eq = cte 
Ley de acción de masas: 

“En toda reacción química en equilibrio, para una temperatura determinada, el producto de las concentraciones molares 

de los  productos dividido entre el producto de las concentraciones molares de los reactivos, elevadas cada una de ellas 

a su respectivo coeficiente estequiométrico, tiene un valor constante”. 

Así, para una reacción genérica del tipo:a A + b B ↔ c C + d D la ley de acción de masas se expresa matemáticamente 

en la forma: 

donde los exponentes de las concentraciones a, b, c y d son los coeficientes estequiométricos de la 

reacción; y Kc es una constante, denominada constante de equilibrio, que tiene un valor 
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característico para cada temperatura. (Ojo, si cambia la temperatura, cambia su valor, es constante para una 

temperatura dada) 

Por convenio, las constantes de equilibro siempre se escriben con las concentraciones de los productos en el numerador, y 

las de los reactivos en el denominador.  

Ejemplos: 

 
Se cumple: 

Kc(1) = (Kc(2))2 

 
En la constante de quilibrio Kc, la “c” significa que está en función de las concentraciones molares (la molaridad) 

Sus unidades dependen de los coeficientes de cada reacción, no se suelen poner. 

 

Constante de equilibrio en función de las presiones parciales (KP) 

Cuando trabajamos con sustancias gaseosas en equilibrio, medir la concentración, a veces puede ser dificultoso; resulta más 

fácil medir la presión parcial de cada gas. En este caso, la constante se expresa en función de las presiones parciales. 

Si describimos la composición de una mezcla gaseosa en equilibrio químico mediante las presiones parciales de los 

componentes, en lugar de emplear las concentraciones, hay que definir otra constante de equilibrio 

Se define así, KP.  

Por ejemplo, para la reacción: 

N2(g) + 3H2(g) ↔ 2 NH3(g), y la constante de equilibrio referida a las presiones parciales 

de las sustancias presentes en el equilibrio, viene dada por la siguiente expresión: (análoga 

a la Kc, pero con presiones parciales) 

En general, para una reacción a A(g) + b B(g) ↔ c C(g) + d D(g) Igual que en el caso de KC, 

KP sólo depende de la temperatura. 

 

 

 

Cuestión: En una transformación química en la que las sustancias que intervienen se comportan como gases ideales, 

¿qué relación hay entre KP y KC? 

 

Como ves, partimos de PV = nRT 

P = nRT/V = (n/V)RT = (Concent)RT 

 

El resultado Kp = Kc (RT)Δn      

Δn es el aumento de moles (coeficientes 

estequiométricos), OJO, de gases. 

En muchos problemas dan una de las constantes, 

Kp o Kc y necesitamos la otra. 

(Acuérdate de “CARRETE”: C.R.T) 

 

 

Constante de equilibrio en función de las fracciones molares (Kx) 

También es posible expresar la constante de equilibrio en función de las fracciones molares de cada componente, esta 

nueva constante es la constante KX. Para una reacción general del tipo: a A(g) + b B(g) ↔ c C(g) + d D(g) 

la constante de equilibrio referida a las fracciones molares de las sustancias presentes en el equilibrio, viene dada por la 

expresión: 

 
 

Dependencias de la constante de equilibrio con la temperatura. Ley de Van’t Hoff. 

La constante de equilibrio de una determinada reacción química es función únicamente de la temperatura. Si a la 

temperatura T1 su valor es K1 y a T2 su valor es K2, están relacionados por la expresión: 
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Predicción del sentido de una reacción. Cociente de reacción (Q). (MUY IMPORTANTE) 

La constante de equilibrio K nos da información sobre el sentido preferente en que se dará una reacción. 

 K » 1 Si K tiene un valor muy grande (de varios órdenes de magnitud), significa que la concentración de 

productos en el equilibrio es mucho mayor que la de los reactivos. Se dará preferentemente la reacción directa. 

 K « 1 Si K tiene un valor muy pequeño, ocurrirá lo contrario. Los reactivos apenas se consumen y la 

concentración de productos es pequeña. Se dará preferentemente la reacción inversa. 

 Si K tiene un valor cercano a 1 (en orden de magnitud), debemos tener en cuenta las concentraciones iniciales 

de reactivos y productos para predecir el sentido de la reacción.  

Por ello debemos definir el llamado cociente de reacción Q 

 
Así, si: 

 Q = Kc  - Las concentraciones iniciales tienen que coincidir necesariamente con las concentraciones en 

el equilibrio. La reacción está en equillibrio. 

 Q < KC  - Las concentraciones de los reactivos exceden a los valores correspondientes al equilibrio, y la 

reacción consumirá reactivos y formará productos hasta alcanzar el estado de equilibrio. El sistema avanzará 

desde la izquierda hacia la derecha. 

 Q > KC  - Las concentraciones iniciales de los productos exceden a los valores correspondientes al 

equilibrio, la reacción tenderá a alcanzar el equilibrio, consumiendo productos y formando reactivos. El sistema 

avanzará de derecha a izquierda. 

 

 
A) La del agua, dado que su Kc es muy pequeña (10-41), la reacción ha avanzado muy poco, los productos son escasos 

y predominan los reactivos. 

En la reacción del HCl, dado que su Kc es muy grande, ha avanzado mucho, predominan los productos. 

B) V = 0,5 L T = 400ºC 

I2(g) + H2(g) ↔ 2 HI(g) 

Hallamos las concentraciones iniciales: 

n (HI) = 0,2 mol M (HI) = 0,2 mol / 0,5 L = 0,4 M 

n (H2) = 0,3 mol  M (H2) = 0,3 mol/ 0,5 L = 0,6 M 

n (I2) = 0,4 mol  M (I2) = 0,4 mol / 0,5 L = 0,8 M 

Hallamos la Q  Q = (HI)2 / ((I2)(H2)) = 0,42 / (0,6 . 0,8) = 0,333 

Ahora la comparamos con la Kc 

Q (iniciales) = 0,333 

Kc (equilibrio) = 57,5 

Como Q es mucho más pequeña que Kc para que se alcance el equilibrio debe aumentar hasta alcanzar el valor de Kc. 

Si Q debe aumentar, aumentará el numerador o disminuirá el denominador. Como en el numerador están los productos, 

es decir el HI, el HI aumentará y disminuirán los reactivos. Se dice que evolucionará hacia la derecha (→) 

 

Equilibrios homogéneos y heterogéneos. 

Equilibrios homogéneos: Si todos los reactivos y productos se hallan en una misma  fase.  
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Por ejemplo, en la reacción: H2(g) + I2(g) ↔ 2 HI(g) tanto el H2 como el I2 y el HI se encuentran en estado gaseosos.  

Equilibrios heterogéneos: Si participan sustancias en distintas fases. 

Por ejemplo: la descomposición del carbonato de calcio: CaCO3(s) ↔ CaO(s) + CO2(g)  

La concentración de un sólido puro o de un líquido puro a una temperatura dada no cambia durante la reacción química, ni por 

la adición o la substracción de una mayor cantidad de sólido o de líquido. Por ello, estas concentraciones se pueden 

incluir en las constantes de equilibrio. Es decir los sólidos y líquidos puros ya están incluidos en la K que nos dan. Dicho 

de otro modo, nunca los debemos incluir en la K (MUY IMPORTANTE) 

En la reacción CaCO3(s) ↔ CaO(s) + CO2(g), no tendremos en cuenta los sólidos, sólo los gases, así: 

Kc = CO2eq Kp = p(CO2)eq 

Mg(OH)2(s) ↔ Mg2+(aq) + 2 OH-(aq)   la constante de equilibrio será Kc = [Mg2+] [OH-]2 

Como observamos, en las constantes de los equilibrios heterogéneos sólo aparecen aquellas sustancias cuyas 

concentraciones cambian durante la reacción (gases y sustancias en disolución), aunque sean necesarias otras especies para 

que se establezca el equilibrio. 

 

 

CÁLCULO DE LAS CONCENTRACIONES EN EL EQUILIBRIO. GRADO DE DISOCIACIÓN (α ). 

 

La constante de equilibrio de una reacción se utiliza para calcular cuantitativamente, a partir de cualquier composición inicial, 

las concentraciones de los reactivos y productos que estarán presentes en el equilibrio. También es posible, a partir de 

las concentraciones en el equilibrio, calcular la constante de equilibrio. Veremos el procedimiento con un ejemplo: 

 

La constante de equilibrio, de la reacción de descomposición del fosfogeno COCl2: COCl2(g) ↔ CO(g) + Cl2(g) vale 

KC = 0,012 a 350ºC. Si en un recipiente cerrado de 500 ml en el que se ha hecho el vacío, inyectamos 3,00 g de COCl2 y 

elevamos la temperatura hasta 350ºC, ¿cuál será la concentración de las especies presentes en el equilibrio? 

 

KC = 0,012 a 350ºC 

Concentración de COCl2: 

n (COCl2) = 3 / 99 = 3.10-2 mol  M (COCl2) = (3.10-2) / 0,5 = 6.10-2 M 

Viendo las proporciones estequiométricas en la reacción COCl2(g) ↔ CO(g) + Cl2(g), por cada mol de COCl2 que 

desaparece, aparecen un mol de CO y un mol de Cl2, luego se suponen que desaparecen x mol del reactivo y se forman 

x mol de cada uno de los productos  

 

En una reacción genérica A ↔ B + C, todos gases, se plantea de la siguiente manera: 

Reacción:   A ↔ B + C 

moles iniciales   n  -  - 

moles en el equilibrio  n – x  x  x 

Concentraciones eq.  (n – x) / V x/V  x/V 

Si la reacción tiene coeficientes estequiométricos distintos de 1, según la proporción estequiométrica se deben tener en 

cuenta estos coeficientes 

En una reacción   2A  ↔  3B  +  C 

moles iniciales   n  -  - 

moles en el equilibrio  n – 2x  3x  x 

Es decir la “x” siempre va multiplicada por su respectivo coeficiente 

 

Siguiendo con el ejemplo: 

COCl2(g)  ↔  CO(g)  +  Cl2(g)    KC = 0,012 a 350ºC 

moles iniciales   3.10-2 mol  -  - 

moles en el equilibrio  3.10-2 – x  x  x 

Concentraciones eq.  (3.10-2 – x) / 0,5  x/0,5  x/0,5 

 

Kc = (CO) (Cl2) / (COCl2) 0,012 = (x/0,5) (x/0,5) / (3.10-2 – x) / 0,5  de donde se halla x 

    0,012 = x2 / 0,5(3.10-2 – x) x2 = 0,012.0,5.(3.10-2-x)     etc… 

    x = 0,0107 

COCl2(g)  ↔   CO(g)  +  Cl2(g) 

 

moles iniciales   3.10-2 mol  -  - 

moles en el equilibrio  3.10-2 – 0,0107   0,0107  0,0107 
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Concentraciones eq.  (3.10-2 – 0,0107)/0,5  0,0107/0,5 0,0107/0,5 

    0,039 M   0,021 M 0,021 M 

 

OBSERVACIONES: 

Hay que tener en cuenta si la reacción evoluciona hacia la derecha o a la izquierda. En este caso sólo hay reactivos, 

necesariamente debe ir hacia la derecha, por eso restamos la “x” de los reactivos. 

Si la reacción fuera hacia la izquierda, deducido de la comparación de la Q con la Kc, la “x” se restaría de los productos y 

se sumaría a los reactivos 

 

Grado de disociación α (IMPORTANTE) 

La constante de equilibrio nos permite además determinar, conocida la concentración inicial de una sustancia, el llamado 

“grado de disociación, α”, que representa la fracción de moles de reactivo que está disociada (que ha reaccionado) 

respecto al número de  moles (concentración) inicial. A, viene dado por la expresión: α = [A] disociado / [A] inicial 

En los ejemplos anteriores hemos llamado n al número de moles iniciales y x la parte que reacciona o se disocia, 

se define el grado de disociación α = x / n, de donde x = α n, si disponemos del dato de α, en los cuadros anteriores 

se sustituye la x por α n 

(Importante: El valor de α se da en tanto por uno. Para expresarlo en % habrá que multiplicarlo por 100.) 

 

MODIFICACIÓN DE LA SITUACIÓN DE EQUILIBRIO. PRINCIPIO DE LE CHATELIER. (MUY MUY 

IMPORTANTE, sale mucho) 

Las concentraciones, tanto de reactivos como de productos, permanecen constantes una vez alcanzado el equilibrio, en 

unas determinadas condiciones. Si modificamos estas condiciones, el sistema buscará un nuevo estado de equilibrio, pero 

¿en qué sentido evolucionará? 

El equilibrio de un sistema químico se modifica si cambiamos:  

 la concentración de las sustancias que intervienen en la reacción 

 la presión (o el volumen) 

 la temperatura.  

El efecto que produce cualquiera de estos factores sobre el equilibrio pueden predecirse, de forma cualitativa, mediante el 

Principio de Le Chatelier, propuesto en 1888, y que se enuncia de la siguiente forma: 

“Cuando en un sistema en equilibrio se altera algún factor externo, se produce una modificación de las variables 

que lo determinan, y el equilibrio evoluciona de forma que tiende a contrarrestar dicha variación, es decir, se produce un 

desplazamiento del equilibrio para restablecer las condiciones iniciales”. 

 

Adición o modificación de un reactivo o producto. 

Si en una reacción en equilibrio, añadimos más cantidad de alguna de las sustancias que intervienen, ya sea reactivo o 

producto, sabemos que la Kc no se verá modificada, pero las concentraciones que tendremos ya no serán las del 

equilibrio. El cociente de reacción Q ≠Kc. Por lo tanto, la reacción se desplazará hacia la derecha o la izquierda, según 

el valor de Q: 

Si aumentamos la concentración de un reactivo, Q < Kc. La reacción se desplaza hacia la derecha, consumiendo el reactivo 

que hemos introducido y originando más productos. 

Si aumentamos la concentración de un reactivo, Q > Kc. La reacción se desplaza hacia la izquierda, consumiendo el 

producto que hemos introducido. 

Es decir si aumentamos la concentración de un compuesto (añadimos), sea reactivo o producto, la reacción 

evoluciona en sentido contrario para disminuirlo o gastarlo. 

Si disminuimos la concentración de un compuesto (quitamos), sea reactivo o producto, la reacción evoluciona en 

el mismo sentido para reponerlo. 

Supongamos una reacción en la industria A + B ↔ C + D en la que hacemos reaccionar A y B para dar C y D, que son 

el objetivo de nuestra producción; luego nos interesa desplazar la reacción hacia la derecha para obtener más productos. 

Lo podemos hacer de dos maneras, que pueden realizarse a la vez, añadiendo más reactivos A y B y retirando los 

productos C y D. 

 

Variación de la presión y del volumen 

Los cambios de presión no afectan, usualmente, a líquidos y sólidos, ya que son incompresibles; sólo afectan a aquellos 

equilibrios en los que se ven implicados gases. Una variación de la presión no modifica el valor de la constante de 

equilibrio, pero sí puede modificar las concentraciones de los compuestos que intervienen en él. Puede aumentarse la 

presión total comprimiendo el recipiente. 

Las variaciones de la presión total están relacionadas con las variaciones de volumen: 
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 A más presión, se comprime, menor volumen 

 A menor presión, se expande, mayor volumen 

Según el principio de Le Chatelier, una modificación en las condiciones externas hace que la reacción se desplace en el 

sentido  en que se opone a dicha variación. Así. 

 Al aumentar la presión (o disminuir el volumen de la vasija cerrada), el sistema reacciona intentando 

disminuirla. Y esto ocurre si el número de moles de sustancias gaseosas disminuye. La reacción se desplaza en 

el sentido en que disminuye el número de moles de gas. 

 Al disminuir la presión (o aumentar el volumen de la vasija), el sistema reacciona intentando aumentarla. Y esto 

ocurre si el número de moles de sustancias gaseosas aumenta. La reacción se desplaza en el sentido en que 

aumenta el número de moles de gas. 

 

Variación de la temperatura. 

Una modificación en la temperatura sí modifica la constante de equilibrio. Habíamos visto que K estaba relacionada con 

la temperatura absoluta mediante la ecuación de Van’t Hoff. 

De este modo, según el valor de ∆Hº, K aumentará o disminuirá. Sabemos que si la reacción directa es endotérmica, la 

inversa  será exotérmica, y viceversa. Aplicaremos el principio de Le Chatelier: 

Al aumentar la temperatura, la reacción se desplaza de forma que tiende a disminuirla. Esto se consigue absorbiendo parte 

del  calor que le estamos suministrando. La reacción se desplaza en el sentido en que es endotérmica. 

Al disminuir la temperatura, la reacción se desplaza de forma que tiende a aumentarla. Esto se consigue desprendiendo 

energía (en forma de Ec de las moléculas, principalmente, lo que aumenta la T). La reacción se desplaza en el sentido en 

que es exotérmica. 

Es más fácil entenderlo “a mi manera” 

Supongamos una reacción exotérmica (que desprende calor), ΔH ˂ 0: 

A + B ↔ C + D   ΔH ˂ 0, como se desprende calor, la podemos representar así: A + B ↔ C + D  +  Q 

Y ahora tratamos Q como si fuera un producto más: 

Si aumentamos la T, estamos añadiendo Q, luego se desplaza hacia la izquierda (reactivos) para disminuirla. 

Si disminuimos la T, estamos quitando Q, luego se desplaza hacia la derecha (productos) para reponerla. 

Supongamos una reacción endotérmica (que absorbe calor), ΔH ˃ 0: 

A + B ↔ C + D   ΔH ˃ 0, como se absorbe calor, la podemos representar así: A + B + Q ↔ C + D 

Y ahora tratamos Q como si fuera un reactivo más: 

Si aumentamos la T, estamos añadiendo Q, luego se desplaza hacia la derecha (productos) para disminuirla. 

Si disminuimos la T, estamos quitando Q, luego se desplaza hacia la izquierda (reactivos) para reponerla. 

 
 

Presencia de catalizadores 

Sabemos que los catalizadores aumentan la velocidad de la reacción, al disminuir la energía de activación. Pero esa 

modificación  la ejercen por igual en la reacción directa y en la reacción inversa, por lo que el equilibrio no se desplazará en 

ningún sentido. Eso sí,  a partir de las concentraciones iniciales se alcanzará más rápidamente el estado de equilibrio. 

 

Añadir sólidos o líquidos en un equilibrio heterogéneo 

No afectan al equilibrio ni a la K. No se desplazan en ningún sentido. 

 

Adición de un gas inerte que no reaccione con las sustancias de la reacción 

No afecta al equilibrio ni a la K. No se desplazan en ningún sentido. 
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CUESTIONES RESUELTAS 
 

1. El proceso de formación del tetraóxido de dinitrógeno, a partir de dióxido de nitrógeno, va dado por el siguiente 

equilibrio: 2NO2 ↔ N2O4 para una determinada temperatura, sabemos que en un volumen de 3 litros hay 1,2 

moles de NO2 en equilibrio con 0,70 moles de N2O4. Calcula la constante de equilibrio Kc a esa temperatura.  

2NO2 ↔ N2O4 

Concentraciones:  (NO2) = 1,2 mol / 3 L = 0,4 M 

   (N2O4) = 0,7 mol / 3 L = 0,233 M 

Kc = (N2O4) / (NO2)2 = 0,233 / 0,42 = 1,46 

 

2. Se sabe que la constante Kc para el equilibrio: N2O4(g) ↔ 2 NO2(g) vale 4,7.10-3 a una temperatura de 400ºC. Si se 

mezclan a  dicha temperatura 0,1 moles de N2O4 (g) con 0,05 moles de NO2 en un recipiente de 1 litro de 

capacidad, ¿en qué sentido evolucionará el proceso? 

2NO2 ↔ N2O4  Kc = 4,7.10-3  

Concentraciones:  (NO2) = 0,05 mol / 1 L = 0,05 M 

   (N2O4) = 0,1 mol / 1 L = 0,1 M 

Q = (N2O4)o / (NO2)2
o = 0,1 / 0,052 = 40 

Q = 40 

  Kc = 4,7.10-3  

Q > Kc  Q debe disminuir hasta alcanzar el valor de Kc disminuirá el numerador que son los productos, luego 

evolucionará hacia los reactivos, hacia la izquierda 

 

3 
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PAU-CONCEPTOS CLAVE Y PAUTAS 
 
Equilibrio químico: 
Un equilibrio químico es una reacción que nunca llega a completarse puesto que la reacción ocurre en ambos sentidos 
(los reactivos reaccionan para formar productos con la misma rapidez que estos productos se disocian de nuevo para 
volver a formar reactivos). 
En el equilibrio tenemos una mezcla dinámica entre reactivos y productos donde las concentraciones de ambos se 
mantienen invariables respecto al paso del tiempo. 
El equilibrio químico solo puede tener lugar en recipientes cerrados.  
Diferenciamos entre dos tipos de equilibrios según el estado de agregación de sus componentes: 
1) Equilibrio homogéneo: equilibrio donde todos los reactivos y productos se encuentran en el mismo estado. Por 
ejemplo el siguiente equilibrio entre gases: 2 HI (g) ⇄ H2 (g) + I2 (g) 
2) Equilibrio heterogéneo: equilibrio donde coexisten especies con distintos estados de agregación. Por ejemplo, en el 
siguiente equilibrio: 2 NaHCO3 (s) ⇄ Na2CO3 (s) + H2O (g) + CO2 (g) 
 
Ley de acción de masas: constante de equilibrio Kc: 
Para una reacción genérica en equilibrio:      aA (g) + bB (g) ⇄ cC (g) + dD (g) 
El producto de las concentraciones molares de los productos elevadas a sus respectivos coeficientes estequiométricos 
dividido entre el producto de las concentraciones molares de los reactivos elevados también a sus respectivos 
coeficientes estequiométricos es igual a Kc (constante del equilibrio). 

 
Esta constante depende únicamente de la temperatura a la cual se lleve a cabo el proceso. No depende de las 
concentraciones de los reactivos ni de los productos. 
¡Importante! Solo tienen concentración molar variable las sustancias gaseosas (g) y las sustancias en disolución acuosa 
(aq), pero no los líquidos ni los sólidos puros, por lo que en Kc solo se reflejan los (g) y las sustancias (aq). 
Por ejemplo, para el equilibrio:   2 A (g) + B (s) ⇄ C (g) + D (s) 

 
 
Cociente de reacción: Qc: 
El cociente de reacción es una magnitud que utilizamos para conocer si un sistema se encuentra en el equilibrio, y de 
no ser así, hacia qué sentido avanza para alcanzarlo. 
Qc toma la misma expresión que Kc pero sin saber si las concentraciones de las que hablamos son en el equilibrio. 
Para un equilibrio genérico: aA (g) + bB (g) ⇄ cC (g) + dD (g) la expresión de Qc será: 

 
Comparando su valor con el de Kc podremos saber en qué punto se encuentra nuestro sistema: 
* Si Qc > Kc: el sistema debe desplazarse hacia los reactivos  (←) para alcanzar el equilibrio. 
* Si Qc < Kc: el sistema debe desplazarse hacia los productos  (→) para alcanzar el equilibrio. 
* Si Qc = Kc: el sistema se encuentra en equilibrio. 
 
Constante de las presiones: Kp: 
En equilibrios en los que intervengan gases podemos escribir la constante del equilibrio, Kp, en función de las presiones 
parciales de las sustancias gaseosas de la reacción. Por ejemplo, para el equilibrio genérico: 
 aA (g) + bB (g) ⇄ cC (g) + dD (g)  
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¡Importante! Solo ejercen presión parcial las sustancias gaseosas, por lo que en Kp solo deben aparecer los gases. 
Observa cómo queda la expresión de Kp para el siguiente equilibrio heterogéneo:  
A (s) ⇄  2 B (g) + C (s) 

  
 
Relación entre Kc y Kp: 
Podemos relacionar mediante la siguiente fórmula las constantes del equilibrio Kc y Kp, lo cual es bastante útil y nos 
facilita el trabajo en muchos ejercicios de equilibrio químico: 

 
 
Grado de disociación (α): 
El grado de disociación es la fracción de reactivo que se ha disociado cuando se alcanza el equilibrio. Se expresa en 
tanto por uno, por lo que el valor de alfa debe estar comprendido entre 0 y 1. 
Para calcular alfa podemos utilizar la siguiente fórmula, donde la “parte del reactivo que reacciona” es generalmente 
llamada “x” y va multiplicada por el coeficiente estequiométrico de la reacción ajustada para ese reactivo. 
Alfa no tiene unidades, por lo que podemos calcular su valor sustituyendo tanto moles como concentraciones molares. 

 
 
Principio de Le Chatelier: 
“Cuando se modifican las condiciones externas de un sistema que se encuentra en equilibrio, este tiende a desplazarse 
hacia el sentido en que se oponga al cambio (reactivos o productos) para volver a establecer un nuevo equilibrio”. 
Hay varios factores que podemos modificar para desplazar un equilibrio químico hacia los reactivos o hacia los 
productos. Vamos a verlos sobre el siguiente equilibrio:  
2 A (g) + B (g) ⇄ C (g) + 3 D (g);  ΔHᵒ < 0 
* Fundamental: Recuerda que la constante, Kc o Kp , solo varía con la temperatura. 
 
- Cambios en las concentraciones de las sustancias: Por ejemplo, al retirar cantidad de una sustancia se desplaza hacia 
ese sentido para compensar, mientras que al añadir cantidad se desplazará hacia el lado contrario para compensar 
(no influyen sólidos ni líquidos). 
Al añadir un reactivo (A o B) el equilibrio tiende a desplazarse hacia los productos (→) para consumir el exceso de 
reactivo añadido. 
Sin embargo, si añadiésemos un producto (C o D) el equilibrio se desplazaría hacia los reactivos (←) para consumir el 
exceso añadido. 
¡Importante! Solo modifica el equilibrio añadir o retirar sustancias gaseosas o acuosas del medio (porque son las que 
tienen concentración molar variable) pero nunca lo modifican los sólidos o los líquidos puros. 
 
- Cambios en el volumen o presión del sistema. Por ejemplo, si aumentamos la presión del sistema, se desplaza hacia 
el lado donde haya menos presión, es decir, menos número de moles gaseosos para compensarlo. 
Al aumentar la presión o disminuir el volumen del recipiente el equilibrio se desplaza hacia el sentido en que haya 
menor número de moles gaseosos. En este caso se desplazaría hacia los reactivos (←), ya que hay 3 moles gaseosos 
en total, mientras que en el lado de los productos hay 4. 
En el caso de que para este equilibrio se disminuyese la presión o se aumentase el volumen del recipiente, el equilibrio 
se desplazaría hacia los productos (→) por ser el sentido con mayor número de moles gaseosos. 
 
- Cambios en la temperatura: Aumentar la temperatura favorece la reacción endotérmica y disminuirla favorece la 
reacción exotérmica para compensar dicha variación de temperatura. 
Al aumentar la temperatura el equilibrio se desplazará hacia el sentido en que la reacción sea endotérmica (ΔHᵒ > 0), 
para absorber el exceso de calor del medio. 
Como en este caso la reacción es exotérmica hacia el sentido directo, será endotérmica en el sentido inverso. Este 
equilibrio se desplazará hacia los reactivos (←) para oponerse al aumento de temperatura. 
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Planteamiento básico de un problema de equilibrio 
Así por ejemplo, si en un recipiente de 1L se introducen 0,5 mol de N2O4 estableciéndose el equilibrio N2O4 (g) ↔ 2NO2 
(g) siendo Kc = 4,48 · 10 -3, podremos calcular el valor de x: 

 
Conociendo Kc podemos obtener el valor de x resolviendo la ecuación de segundo grado de arriba (cogiendo el 
resultado positivo) para calcular lo que nos pida el ejercicio. 
Otro posible ejercicio es aquel en el que el enunciado nos proporcione la manera de obtener la x previamente y 
entonces la incógnita sería ahora el valor de Kc (ejercicio al revés). 
 
Manejo de fórmulas para resolver problemas de equilibrio con presiones 
Los recursos que usaremos para la resolución de equilibrios con presiones son los siguientes: 

 
 
Problemas de equilibrios heterogéneos 
Es importante recordar que en la expresión de la constante de equilibrio (Kc y Kp) no se incluyen ni sólidos ni líquidos 
puros ya que la concentración de éstos se considera constante. Recuerda que en estos ejercicios es muy útil reflejar 
las presiones en el planteamiento. 
Así por ejemplo, para calcular la presión en el equilibrio: 2 HgO (s) ↔ 2Hg (g) + O2 (g) sabiendo que cierta cantidad de 
HgO se descompone y la constante te equilibrio, Kp, vale 0,186: 
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PAU Valencia-PARA RESOLVER 
 

PROBLEMAS PAU VALENCIA 

 

1-2023-Julio 

 
 

2-2023-Julio 

 
 

3-2023-Junio 

 
 

4-2023-Junio 

 
 

5-2022-Julio 

 



Q2B-PAU-T4B-Equilibrio  Jaime Espinosa, 2024 

 

 24 

 

6-2022-Junio 

 
 

7-2022-Junio 

 
 

8-2021-Julio 

 
 

9-2021-Julio 

 
 

10-2021-Junio 

 
 

11-2021-Junio 
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12-2020-Septiembre 

 
 

13-2020-Septiembre 

 
 

14-2020-Julio 

 
 

15-2020-Julio 

 
 

16-2019-Julio-Opción B 
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17-2019-Julio-Opción B 

 
 

18-2019-Junio-Opción B 

 
 

19-2019-Junio-Opción B 

 
20-2018-Julio-Opción A 
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21-2018-Julio-Opción B 

 
 

22-2017-Junio-Opción B 

 
 

23-2017-Junio-Opción B 

 
 
 


