
CAPÍTULO VIII: 

EQUILIBRIO Y 

ESPONTANEIDAD



CONTENIDO:

- Definición de Equilibrio Químico.

- Cociente de reacción.

- Principio de Le Chatelier.

- Acción de la temperatura.

- Energía libre: criterios de espontaneidad, 

variaciones.

- Energía libre y equilibrio.



DEFINICIÓN DE EQUILIBRIO

Es un estado en el cual no se observan cambios a medida que 

transcurre el tiempo. 

EQUILIBRIO QUÍMICO, se alcanza cuando:

• Los reactivos se transforman en productos con la misma 

velocidad que los productos vuelven a transformarse en 

reactivos.

• La concentración de los reactivos y productos permanecen 

constantes. 

Equilibrio físico

H2O (l)

Equilibrio químico

N2O4 (g)

H2O (g)

2NO2 (g)



N2O4 (g) 2NO2 (g)

Empieza con NO2 Empieza con N2O4 Empieza con NO2 y N2O4

equilibrio

equilibrio

equilibrio



Concentraciones

Iniciales
Concentraciones en 

Equilibrio

Ratio de 

Concentraciones en 

equilibrio

SISTEMA: NO2 - NO4 a 25 C



N2O4 (g) 2NO2 (g)

= 4.63 x 10-3K = 
[NO2]

2

[N2O4]

aA + bB          cC + dD

K = 
[C]c[D]d

[A]a[B]b
Ley de acción de masas



Si K >> 1   se favorece la formación de productos

Si K << 1   se favorece la formación de reactivos

conclusión:

K = 
[C]c[D]d

[A]a[B]b
aA + bB          cC + dD



EQUILIBRIO HOMOGÉNEO

se aplica a las reacciones donde todas las especies 

reaccionantes se encuentran en la misma fase.

N2O4 (g) 2NO2 (g)

Kc = 
[NO2]

2

[N2O4]
Kp = 

NO2
P2

N2O4
P

aA (g) + bB (g) cC (g) + dD (g)

Kp = Kc(RT)Dn

Dn = moles de productos gaseosos – moles de reactantes gaseosos

= (c + d) – (a + b)

En la mayoría de los casos:

Kc  Kp



Equilibrio homogéneo

CH3COOH (ac) + H2O (l) CH3COO- (ac) + H3O
+ (ac)

Kc =‘
[CH3COO-][H3O

+]

[CH3COOH][H2O]
[H2O] = constante

Kc = 
[CH3COO-][H3O

+]

[CH3COOH]
= Kc [H2O]‘

La constante de equilibrio es adimensional



Las concentraciones de equilibrio de la reacción entre 

monóxido de carbono y cloro molecular para formar COCl2
(g) a una temperatura de 74°C son: [CO] = 0.012 M, [Cl2] = 

0.054 M, y [COCl2] = 0.14 M. Calcule las constantes de 

equilibrio Kc y Kp.

CO (g) + Cl2 (g) COCl2 (g)

Kc = 
[COCl2]

[CO][Cl2]
=

0.14

0.012 x 0.054
= 220

Kp = Kc(RT)Dn

Dn = 1 – 2 = -1 R = 0.0821 T = 273 + 74 = 347 K

Kp = 220 x (0.0821 x 347)-1 = 7.7



La constante de equilibrio Kp para la reacción

es 158 a una temperatura de 1000K. ¿Cuál es la presión de 

equilibrio del O2 si la PNO2 = 0.400 atm y la PNO = 0.270 atm?2

2NO2 (g)          2NO (g) + O2 (g)

Kp = 
2

PNO PO
2

PNO
2

2

PO2 = Kp

PNO
2

2

PNO
2

PO2
= 158 x (0.400)2/(0.270)2 = 347 atm



EQUILIBRIO HETEROGÉNEO

se aplica a las reacciones donde los reactantes y los 

productos están en diferentes fases.

CaCO3 (s) CaO (s) + CO2 (g)

Kc =‘
[CaO][CO2]

[CaCO3]

[CaCO3] = constante

[CaO] = constante

Kc = [CO2] = Kc x‘
[CaCO3]

[CaO]
Kp = PCO2

La concentración de sólidos y líquidos puros no se 

considera en la expresión para la constante de equilibrio.



PCO2
= Kp

CaCO3 (s) CaO (s) + CO2 (g)

PCO2
no depende de la cantidad de: CaCO3 o CaO



Considerar el siguiente equilibrio a 295 K:

La presión parcial de cada gas es de 0.265 atm. 

Calcule Kp y Kc para la reacción.

NH4HS (s) NH3 (g) + H2S (g)

Kp = P
NH3 H2S

P = 0.265 x 0.265 = 0.0702

Kp = Kc(RT)Dn

Kc = Kp(RT)-Dn

Dn = 2 – 0 = 2 T = 295 K

Kc = 0.0702 x (0.0821 x 295)-2 = 1.20 x 10-4



A + B          C + D

C + D          E + F

A + B          E + F

Kc =‘
[C][D]

[A][B]
Kc =‘‘

[E][F]

[C][D]

[E][F]

[A][B]
Kc = 

Kc‘

Kc‘‘

Kc

Kc = Kc‘‘Kc‘ x

Si una reacción puede ser expresada como la suma de dos 

o mas reacciones, la constante de equilibrio de toda la 

reacción está dada por el producto de las constantes de 

equilibrio de cada reacción.



N2O4 (g) 2NO2 (g)

= 4.63 x 10-3K = 
[NO2]

2

[N2O4]

2NO2 (g) N2O4 (g)

K = 
[N2O4]

[NO2]
2

‘ =
1

K
= 216

Cuando la ecuación de una reacción reversible está escrita 

en dirección opuesta, la constante de equilibrio se 

convierte en el recíproco de la constante de equilibrio 

original.



EXPRESIONES DE CONSTANTE DE EQUILIBRIO

1. Las concentraciones de las especies en reacción en la fase 

condensada se expresan en Molaridad. En la fase gaseosa, las 

concentraciones pueden ser expresadas en Molaridad o en 

presiones, atm, también puede ser en fracciones molares.

2. Las concentraciones de los sólidos puros, líquidos puros y 

solventes no aparecen en las expresiones de constante de 

equilibrio.

3. La constante de equilibrio es una cantidad sin dimensiones.

4. Al calcular el valor de la constante de equilibrio, se debe 

especificar la ecuación balanceada y la temperatura.

5. Si una reacción puede ser expresada como la suma de dos o 

más reacciones, la constante de equilibrio para toda la reacción 

está determinada por el producto de las constantes de equilibrio 

de cada una de las reacciones.



El COCIENTE DE UNA REACCIÓN (QC) se calcula sustituyendo 

las concentraciones iniciales de los reactantes y productos en la 

expresión de la constante de equilibrio (KC)

Si:

• Qc > Kc el sistema procede de derecha a izquierda para 
alcanzar el equilibrio

• Qc = Kc el sistema se encuentra en equilibrio

• Qc < Kc el sistema procede de izquierda a derecha para 
alcanzar el equilibrio



CÁLCULO DE CONCENTRACIONES DE EQUILIBRIO

1. Expresar las concentraciones de equilibrio de todas las 

especies en términos de las concentraciones iniciales y 

como una incógnita x, que representa el cambio de 

concentración.

2. Escribir la expresión de la constante de equilibrio en 

términos de las concentraciones de equilibrio. Sabiendo el 

valor de la constante de equilibrio, despejar  x.

3. Teniendo el valor de x, calcular las concentraciones de 

equilibrio de todas las especies.



A 12800C la constante de equilibrio (Kc) para la reacción

Es de 1.1 x 10-3.  Si las concentraciones iniciales son        

[Br2] = 0.063 M y [Br] = 0.012 M, calcule las concentraciones 

de estas especies en equilibrio.

Br2 (g)          2Br (g)

Br2 (g)          2Br (g)

Inicial (M)

Cambio (M)

Equilibrio (M)

0.063 0.012

-x +2x

0.063 - x 0.012 + 2x

[Br]2

[Br2]
Kc = Kc = 

(0.012 + 2x)2

0.063 - x
= 1.1 x 10-3 Para “x”…



Kc = 
(0.012 + 2x)2

0.063 - x
= 1.1 x 10-3

4x2 + 0.048x + 0.000144 = 0.0000693 – 0.0011x

4x2 + 0.0491x + 0.0000747 = 0

ax2 + bx + c =0
-b ± b2 – 4ac

2a
x = 

Br2 (g)          2Br (g)

Inicial (M)

Cambio (M)

Equilibrio (M)

0.063 0.012

-x +2x

0.063 - x 0.012 + 2x

x = -0.00178x = -0.0105

En equilibrio, [Br] = 0.012 + 2x = -0.009 M o 0.00844 M

En equilibrio, [Br2] = 0.062 – x = 0.0648 M



Si una perturbación externa se aplica a un sistema en 

equilibrio, el sistema se ajusta para que la perturbación se 

contrarreste parcialmente y el sistema pueda alcanzar una 

nueva posición de equilibrio.

PRINCIPIO DE LE CHÂTELIER

• Cambios en la concentración

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

Se añade

NH3

El equilibrio se 

desplaza hacia 

la izquierda 

para disminuir 

el cambio 

Equilibrio   Cambio    Equilibrio

Inicial                            Final



• Cambios en la concentración

Cambio
Desplazamiento del

equilibrio

Aumenta la concentración de producto(s) izquierda

Decrece la concentración de producto(s) derecha

Decrece la concentración de reactante(s)

Aumenta la concentración de reactante(s) derecha

izquierda

aA + bB           cC + dD 

AñadirAñadirQuitar Quitar



• Cambios en volumen y presión

A (g) + B (g)          C (g)

Cambio
Desplazamiento del

equilibrio

Aumenta la presión Al lado con menos moles de gas

Disminuye la presión Al lado con más moles de gas

Disminuye el volumen

Aumenta el volumen Al lado con más moles de gas

Al lado con menos moles de gas



• Cambios en la temperatura

Cambio Rx Exotérmico

Aumenta la temperatura K decrece

Disminuye la temperatura K aumenta

Rx Endotérmico

K aumenta

K decrece

frío caliente



Sin catalizador Con catalizador

Un catalizador baja Ea para ambas reacciones.

Un catalizador no cambia la constante de equilibrio ni cambia el equilibrio.

• Añadiendo un catalizador

• no cambia el valor de K

• no cambia la posición de un sistema en equilibrio

• el sistema alcanzará más rápido el equilibrio



El Proceso Haber:

N2 (g) + 3H2 (g)           2NH3 (g)   DH0 = -92.6 kJ/mol

PRODUCCIÓN DE AMONÍACO

COMPRESOR
REACCIÓN 

CATALÍTICA

CONDENSACIÓN 

DEL AMONIACO

TANQUE 

ALMACE-

NAMIENTO

RECICLO



Cambio
Desplazamiento del 

equilibrio

Cambio en la constante

de equilibrio

Concentración sí no

Presión sí no

Volumen sí no

Temperatura sí sí

Con catalizador no no

PERTURBACIONES Y CAMBIOS 

EN EL SISTEMA DE EQUILIBRIO



ENERGÍA LIBRE, EQUILIBRIO QUÍMICO Y 

ESPONTANEIDAD DE LAS REACCIONES



PROCESOS FÍSICOS Y QUÍMICOS ESPONTÁNEOS

• Una cascada va hacia abajo.  

• Un terrón de azúcar se disuelve en agua. 

• A 1 atm, el  agua se congela debajo de 0°C y el hielo se

derrite arriba de 0°C. 

• El calor fluye de un objeto caliente a un objeto frío. 

• Un gas se expande en un espacio libre vacío.

• El hierro expuesto al oxígeno y al agua forma óxido. 

Espontáneo

No espontáneo



Proceso Espontáneo

Proceso no espontáneo 



LA ENERGÍA LIBRE y EL EQUILIBRIO QUÍMICO

DG = DG0 + RT lnQ

R es la  constante de los gases ideales (8.314 J/K•mol).

T es la temperatura absoluta (K). 

Q es el cociente de reacción.

Q = K

0 = DG0 + RT lnQ

DG0 = - RT lnK

DG < 0     La reacción es espontánea

DG > 0     La reacción no es espontánea, es inducida.

DG = 0     La reacción está en equilibrio

CONDICIONES:



ENERGÍA LIBRE Y EQUILIBRIO QUÍMICO

RELACIÓN ENTRE DG y K PARA PREDECIR LA REACCIÓN

DG0 = - RT lnK

 1     Positivo        Negativo        Se favorece la formación de los productos

= 1 0                    0               Sistema en equilibrio completo.

 1     Negativo       Positivo          Se desfavorece la formación de productos

Comportamiento del sistema 

RT

- DG0 

expK =



aA + bB          cC + dD

DG0
rxn dDG0 (D)fcDG0 (C)f= [ + ] - bDG0 (B)faDG0 (A)f[ + ]

DG0
rxn nDG0 (productos)f= S mDG0 (reactantes)fS-

La energía libre estándar de reacción (DG0 ) es el cambio 

de energía libre para una reacción cuando esta ocurre en 

condiciones estándar. 

rxn

La energía libre estándar  de 

formación (DG0) es el cambio de 

energía libre que ocurre cuando 1 

mol del compuesto se forma a 

partir de sus elementos en 

condiciones estándar. 

f

La DG0 de cualquier elemento químico 

solo en su forma estable es cero. 
f

Condiciones Estándar

Estado de        Estado   

la Materia       Estándar



2C6H6 (l) + 15O2 (g) 12CO2 (g) + 6H2O (l)

DG0
rxn nDG0 (productos)f= S mDG0 (reactantes)fS-

¿Cuál es el cambio de energía libre estándar para la 

siguiente reacción química a 25 °C? 

DG0
rxn 6DG0 (H2O)f12DG0 (CO2)f= [ + ] - 2DG0 (C6H6)f[ ]

DG0
rxn = [ 12 (–394.4) + 6 (–237.2) ] – [ 2 (124.5) ] = - 6405 kJ

¿Es la reacción espontánea a 25 0C?

DG0 = - 6405 kJ < 0

Sí es espontánea la reacción química



ENERGÍA LIBRE CONTRA EL AVANCE DE REACCIÓN

DG0 < 0 DG0 > 0

REACTANTES

PUROS

PRODUCTOS

PUROS

PRODUCTOS

PUROS
REACTANTES

PUROSAVANCE DE

LA REACCIÓN
AVANCE DE

LA REACCIÓN



Espontaneidad de Reacciones Redox

DG = -nFEcell DG0 = -nFEcell
0 n = número de  moles de

electrones en la reacción

F = 96,500 C/mol

DG0 = -RT ln K = -nFEcell
0

Ecell

0

=
RT

nF
ln K

(8.314 J/K•mol)(298 K)

n (96,500 J/V•mol)
ln K=

= 0.0592
n

log KEcell
0

a 25 C

DG = DG0 + RT ln Q
Si : DG=0

0.0592

n E0
celda

logK = 



La estructura del ATP y del ADP en formas ionizadas



ATP + H2O + Alanina + Glicina          ADP + H3PO4 + Alanilglicina

Alanina + Glicina             Alanilglicina

DG0 = +29 kJ

DG0 = -2 kJ

K < 1

K > 1

E
n

e
rg

ía
 l

ib
re

Se desfavorece la 

formación del producto

Se favorece la 

formación de productos 



Calcule el cambio de energía libre en la siguiente 

reacción química a 25C, con los datos indicados: 

N2 (g) + 3H2 (g) 2NH3 (g) , DG = -33 kJ

Presión: 4 atm         4 atm                                 4 atm  

Qp = 

2
PH    PN

3

PNH

2

3
=

(4)

(4)(4)

2

3

= 0,0625

DG = -33000 J + 8,314 (J/mol xK) x 298 K x ln 0,0625 

DG = - 39869 J = 39,9 kJ   0 Reacción ESPONTANEA


