
 
 

   

EQUILIBRIO  CHIMICO 
 
 
Nella reazione omogenea e reversibile: 
 
                     v1 
A(g)  +  B(g)            C(g)  +  D(g) 
                      v2                       
 
le velocità della reazione diretta e inversa sono esprimibili in 
funzione delle concentrazioni dei reagenti e dei prodotti 
 
v1  =  k1  [A]  [B]     reazione diretta 

 
v2  =  k2  [C]  [D]     reazione inversa 
 

e variano nel tempo nel seguente modo: 
 
t  =  t0    A + B   v1[A] [B] v2  =  0 
 
t  =  t1    A + B + C + D v1  diminuisce v2  aumenta 
 
t  =  teq    A + B + C + D v1  =  v2 

 
 
Quando le due velocità si eguagliano significa che è stata 
raggiunta la condizione di equilibrio dinamico 
 
 
Se  v1  =  v2   allora  k1  [A]  [B]  =  k2  [C]  [D] 
 
k1          [C] [D] 
        =                   =  Kc 
k2          [A] [B] 
 
dove k1,  k2  e  Kc  sono costanti a temperatura costante  
LEGGE  DELL’ AZIONE  DI  MASSA 



 
 

   

(Guldberg - Waage 1867) 
 
“All’equilibrio, a temperatura costante, è costante il 
rapporto tra il prodotto delle concentrazioni molari dei 
prodotti di reazione e quello delle concentrazioni molari dei 
reagenti, elevate ad un esponente uguale al corrispettivo 
coefficiente di reazione” 
 

      v1 
a A(g) + b B(g)            c C(g) + d D(g)     
                        v2   
                        
           [C]c  [D]d 

Kc  =  
           [A]a  [B]b 

 
Nel caso di un equilibrio in fase gassosa è utile esprimere la 
costante di equilibrio in funzione delle pressioni parziali dei 
reagenti e dei prodotti 
 
           pC

c pD
d 

Kp = 
           pA

a pB
b 

 
Kp e Kc , costanti di equilibrio della reazione, sono funzione 
solo della temperatura 
 
 
RELAZIONE  TRA  Kc  E  Kp 
 
Poiché la concentrazione molare di una specie è esprimibile 
come il rapporto tra il numero di moli e il volume espresso in 
litri, dall’equazione di stato dei gas perfetti si ricava che: 
 
per  n = nA e P = pA     pAV = nAR T    nA / V = pA / RT = [A] 
Operando in modo analogo per le concentrazioni delle specie 
B, C e D e sostituendo [B], [C] e [D] nell’espressione che 



 
 

   

rappresenta la Kc si ottiene: 
 
         [C]c  [D]d       pC

c  pD
d 

Kc =                  =                 (1 / RT) (c+d-a-b) 
         [A]a  [B]b       pA

a  pB
b   

 
 
Kc  =  Kp  (R T) -(c+d-a-b)  =  Kp  (RT) -n 

 
n rappresenta la variazione del numero di moli gassose 
(moli dei prodotti - moli dei reagenti) 
 
Se  n  =  0   Kc  =  Kp      (entrambe adimensionate) 
 
Se  n    0 Kc    Kp      (entrambe dimensionate) 
 
 
Esempio  1 
 
N2(g)  +  3 H2(g)    2 NH3(g) 
 
Kc  =  [NH3]

2  /  [N2]  [H2]
3 

 
Kp  =  (p2

NH3 )  /  (pN2  p
3

H2)   pn  =  P  xn 
 
Kp  =  (P2 x2

NH3)  /  (P xN2 P
3 x3

H2)  =  x2
NH3 / (P

2 xN2 x
3

H2 ) 
 
  All’aumentare della pressione la Kp rimane costante 
(a temperatura costante), con conseguente aumento della 
xNH3 

e spostamento verso destra (volume minore) dell’equilibrio 
  Al diminuire della pressione la Kp rimane costante 
(a temperatura costante), con conseguente diminuzione della 
xNH3  e spostamento verso sinistra (volume maggiore) 
dell’equilibrio 
  Aumentando [N2] aumenta [NH3] e l’equilibrio si sposta 
verso destra 



 
 

   

  Diminuendo [N2] diminuisce [NH3] e l’equilibrio si sposta 
verso sinistra 
 
Dato un sistema all’equilibrio, se si sottrae uno dei 
componenti, l’equilibrio si sposterà dalla parte della sostanza 
sottratta, mentre aggiungendone uno, l’equilibrio si sposterà 
dalla parte opposta a quella della sostanza aggiunta 
 
 
Esempio  2 
 
H2(g)   +  I2(g)     2 HI (g) 
 
n  =  2 - 2  =  0           Kc  =  Kp  (entrambe 
adimensionate) 
 
Kc  =  [HI]2  /  [H2]  [I2] 
 
Kp  =  (p2

HI )  /  (pH2 pI 2)        pn  =  P xn 
 
Kp  =  (P2  x2

HI)  /  (P xH2 PxI 2)  =  x2
HI  /  (xH2 xI 2) 

 
Poiché P non compare nell’ espressione della Kp le variazioni 
di pressione non influenzano l’equilibrio 
 
 
Esempio  3 
 
N2O4(g)    2 NO2 (g) 
 
reazione diretta ENDOTERMICA: 
N2O4(g)  +  calore    2 NO2 (g) 
 
reazione inversa ESOTERMICA 
2 NO2 (g)    N2O4(g)   +  calore 
 
Kc  =  [NO2]

2  /  [N2O4] 
 



 
 

   

Kp  =  (p2
NO2 )  /  (pN2O4) 

 
 
 All’aumentare della temperatura aumenta [NO2], 
l’equilibrio si sposta verso destra e Kc, Kp crescono 
 Al diminuire della temperatura diminuisce [NO2], 
l’equilibrio si sposta verso sinistra e Kc, Kp decrescono 
 
 
In un equilibrio chimico, un aumento della temperatura 
favorisce la reazione endotermica, mentre una diminuzione 
della temperatura favorisce quella esotermica. 
 
 
 
PRINCIPIO  DI  LE  CHATELIER - BRAUN 
o principio di Azione e Reazione  (1884) 
 
“Perturbando le condizioni di equilibrio di un sistema, esso 
tenderà a spostarsi dall’equilibrio in modo da opporsi a tale 
perturbazione” 
 
Una qualunque AZIONE sul sistema in equilibrio produce 
una REAZIONE da parte del sistema stesso, tendente a 
minimizzare l’effetto di tale azione 
 
 
 
EQUILIBRIO  E  CATALISI 
 
La posizione dell’equilibrio non è influenzata dalla presenza 
di un catalizzatore; esso infatti può solo favorire il 
raggiungimento di un equilibrio stabile, aumentando la 
velocità con cui il sistema chimico giunge a tale condizione 
 
EQUILIBRIO  CHIMICO  ETEROGENEO 
 
 



 
 

   

Si consideri la reazione eterogenea e reversibile: 
 
A(s)  +  B(g)           C(s)  +  D(g) 

 
All’equilibrio dinamico  v1  =  v2 
 

k1          [C]  [D] 
       =                    =   Kc’ 
k2          [A]  [B] 
 
 
Poiché A e C sono solidi, le concentrazioni dei rispettivi 
vapori [A] e [C] risultano costanti a temperatura costante 
e quindi anche il rapporto [C] / [A] è costante ed è uguale a 
k’ 
 
       [D]                          Kc’                [D] 
k’             =   Kc’                   =  Kc  = 
       [B]                           k’                 [B] 
 
 
Analogamente, la costante di equilibrio in funzione della 
pressioni parziali è così esprimibile: 
 
          pD 
Kp  =   
          pB 
 
 
Un equilibrio eterogeneo (ad esempio tra solidi e gas) può 
venire quindi studiato considerando unicamente le [ ] o le 
(p) 
delle sostanze gassose in esso presenti 
 


