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DATOS NECESARIOS PARA RESOLVER EL EXAMEN
Al inicio del examen se proporciona una tabla periódica que contiene las masas atómicas y un conjunto de fórmulas. 
La tabla periódica la he recortado por cuestiones de espacio en la diapositiva. Te recomiendo que te descargues el 
enunciado y lo imprimas.



©Angel Cuesta Arza

EJERCICIO 1



©Angel Cuesta Arza

a) En un reactor de 10 litros de volumen, se depositan inicialmente 0,25 moles de N2 y 0,75 moles de H2. Al  
alcanzarse el equilibrio, a 450 °C, el 21,1 % de los moles de N2 inicialmente presentes en el reactor se han 
transformado en NH3. Calcule los valores de Kp y Kc a esta temperatura.

𝑁2 𝑔 + 3 𝐻2 𝑔 ⇆ 2 𝑁𝐻3(𝑔)

Para calcular los moles de todas las especies en el equilibrio, en lugar de construir el cuadro de equilibrio, haré los cálculos 
como solemos hacer en estequiometría.

Se calcula la cantidad, en moles, de N2 que se han transformado en amoniaco.

𝑥 = 0,211 ∙ 𝑛𝑁2
= 0,211 ∙ 0,25 = 0,05275 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝑁2 ℎ𝑎𝑛 𝑟𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖𝑜𝑛𝑎𝑑𝑜 

𝑛𝑁2
𝑒𝑞𝑢𝑖𝑙𝑖𝑏𝑟𝑖𝑜 = 𝑛𝑁2

𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙𝑒𝑠 − 𝑛𝑁2
𝑞𝑢𝑒 ℎ𝑎𝑛 𝑟𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖𝑜𝑛𝑎𝑑𝑜 = 0,25 − 0,05275 = 0,19725 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝑁2 𝑒𝑛 𝑒𝑞𝑢𝑖𝑙𝑖𝑏𝑟𝑖𝑜

Se calcula la cantidad, en moles, de NH3 que se han formado.

0,05275 𝑚𝑜𝑙 𝑁2 ∙
2 𝑚𝑜𝑙 𝑁𝐻3

1 𝑚𝑜𝑙 𝑁2
= 0,1055 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝑁𝐻3 𝑠𝑒 ℎ𝑎𝑛 𝑓𝑜𝑟𝑚𝑎𝑑𝑜

Se calcula la cantidad, en moles, de H2 que han reaccionado.

0,05275 𝑚𝑜𝑙 𝑁2 ∙
3 𝑚𝑜𝑙 𝐻2

1 𝑚𝑜𝑙 𝑁2
= 0,15825 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝐻2 ℎ𝑎𝑛 𝑟𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖𝑜𝑛𝑎𝑑𝑜

Se calcula la cantidad, en moles, de H2 que hay en el equilibrio.

𝑛𝐻2
𝑒𝑞𝑢𝑖𝑙𝑖𝑏𝑟𝑖𝑜 = 𝑛𝐻2

𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙𝑒𝑠 − 𝑛𝐻2
𝑞𝑢𝑒 ℎ𝑎𝑛 𝑟𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖𝑜𝑛𝑎𝑑𝑜

𝑛𝐻2
𝑒𝑞𝑢𝑖𝑙𝑖𝑏𝑟𝑖𝑜 = 0,75 − 0,15825 = 0,59175 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝐻2 𝑒𝑛 𝑒𝑙 𝑒𝑞𝑢𝑖𝑙𝑖𝑏𝑟𝑖𝑜
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EJERCICIO 1
a) En un reactor de 10 litros de volumen, se depositan inicialmente 0,25 moles de N2 y 0,75 moles de H2. Al  
alcanzarse el equilibrio, a 450 °C, el 21,1 % de los moles de N2 inicialmente presentes en el reactor se han 
transformado en NH3. Calcule los valores de Kp y Kc a esta temperatura.

𝑁2 𝑔 + 3 𝐻2 𝑔 ⇆ 2 𝑁𝐻3(𝑔)

Se calculan las concentraciones molares de reactivos y productos para poder aplicar la ley de acción de masas.

𝑁2 =
𝑛𝑁2

𝑉
=

0,19725

10
= 0,019725 𝑚𝑜𝑙/𝐿 𝐻2 =

𝑛𝐻2

𝑉
=

0,59175

10
= 0,059175 𝑚𝑜𝑙/𝐿

𝑁𝐻3 =
𝑛𝑁𝐻3

𝑉
=

0,1055

10
= 0,01055 𝑚𝑜𝑙/𝐿

𝐾𝑐 =
𝑁𝐻3

2

𝑁2 ∙ 𝐻2
3 =

0,010552

0,019725 ∙ 0,0591753≈ 27,23 Y se calcula el valor de 𝐾𝑝 con la fórmula correspondiente.

𝐾𝑝 = 𝐾𝑐 ∙ 𝑅 ∙ 𝑇 ∆𝑛 = 27,23 ∙ 0,082 ∙ 450 + 273
2− 1+3

≈ 7,75 ∙ 10−3

Los valores de las constantes de equilibrio pedidas son: 𝑲𝒄 = 𝟐𝟕, 𝟐𝟑 y 𝑲𝒑 = 𝟕, 𝟕𝟓 ∙ 𝟏𝟎−𝟑.
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EJERCICIO 1
b) Si el experimento se repite en las mismas condiciones del apartado a), pero a la temperatura de 550 °C, el 17,5 % 
de los moles de N2 inicialmente presentes en el reactor se transforman en NH3. Deduzca si la reacción es exotérmica 
o endotérmica.

𝑁2 𝑔 + 3 𝐻2 𝑔 ⇆ 2 𝑁𝐻3(𝑔)

Esta cuestión se puede responder de varias formas diferentes, pero la opción que probablemente busca el 
examinador es la basada en el principio de Le Châtelier. Dicho principio establece que “si un sistema en equilibrio es 
sometido a una perturbación (como un cambio en la concentración, temperatura o presión), el sistema se desplazará 
en una dirección que contrarreste dicha perturbación, buscando un nuevo equilibrio”.

En nuestro caso concreto. al aumentar la temperatura observamos que la formación de NH3 se reduce, y puesto que 
el equilibrio se desplaza hacia el lado que absorbe calor. podemos decir que , la reacción inversa es endotérmica. Y, 
por ende, la reacción directa es exotérmica.

Según dicho principio, si se aumenta la temperatura de un sistema, el sistema se desplazará de forma que absorba 
calor para compensar la perturbación producida (el aumento de T). Por ello ante un aumento de temperatura se 
desplazará en el sentido endotérmico.

Se concluye, por tanto, que la reacción directa es exotérmica.
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EJERCICIO 1
c) Calcule la cantidad de energía, en forma de calor, que se absorbe o se libera cuando se obtienen 20,0 g de NH3.

𝑁2 𝑔 + 3 𝐻2 𝑔 ⇆ 2 𝑁𝐻3(𝑔)

Datos: variación de entalpía de formación estándar, ∆𝐻𝑓
0 𝑘𝐽 ∙ 𝑚𝑜𝑙−1 : 𝑁𝐻3: −46,1

Calculo la entalpía de la reacción directa a partir de las entalpías de formación.

∆𝐻𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 
𝑜 = ෍ ∆𝐻𝑓 

𝑜 𝑃𝑟𝑜𝑑𝑢𝑐𝑡𝑜𝑠  − ෍ ∆𝐻𝑓 
𝑜 𝑅𝑒𝑎𝑐𝑡𝑖𝑣𝑜𝑠

∆𝐻𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 
𝑜 = 2 ∙ ∆𝐻𝑓 

𝑜 𝑁𝐻3 − ∆𝐻𝑓 
𝑜 𝑁2 − 3 ∙ ∆𝐻𝑓 

𝑜 𝐻2 = 2 ∙ −46,1 − 0 − 3 ∙ 0 = −92,2 𝑘𝐽

Se calcula la masa molar relativa del amoniaco. 𝑀𝑀 𝑁𝐻3 = 𝑀𝑀 𝑁 + 3 ∙ 𝑀𝑀 𝐻 = 14,01 + 3 ∙ 1,01 = 17,04 𝑔/𝑚𝑜𝑙

Se calculan los moles de amoniaco. 𝑛𝑁𝐻3
=

𝑚𝑁𝐻3

𝑀𝑀 𝑁𝐻3
=

20

17,04
= 1,17 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝑁𝐻3

Se calcula la cantidad de energía liberada mediante un factor de conversión.

1,17 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝑁𝐻3 ∙
−92,2 𝑘𝐽

2 𝑚𝑜𝑙 𝑁𝐻3
= −53,94 𝑘𝐽

Se liberan 𝟓𝟑, 𝟗𝟒 𝒌𝑱.
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