
Equilibri omogenei in fase gassosa

N2O4 2NO2

incolore marrone

All’inizio il colore è trasparente 

perché è presente solo N2O4. Col 

passare del tempo il colore si 

imbrunisce perché si forma NO2. 

Dopo un certo punto non si notano 

più cambiamenti

tempo
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Blank Initial
Concentrations 
(Molarity)

Initial
Concentrations 
(Molarity)

Equilibrium
Concentrations 
(Molarity)

Equilibrium
Concentrations 
(Molarity)

Equilibrium 
Constant
Expression

Experiment [N2O4] [NO2] [N2O4] [NO2]
N O 2 squared, divided by N 2 
O 4

1 0.0400 0.0000 0.0337 0.0125
4.64 times 10 to the negative 

third power

2 0.0000 0.0800 0.0337 0.0125
4.64 times 10 to the negative 

third power

3 0.0600 0.0000 0.0522 0.0156
4.66 times 10 to the negative 

third power

4 0.0000 0.0600 0.0246 0.0107
4.65 times 10 to the negative 

third power

5 0.0200 0.0600 0.0429 0.0141
4.63 times 10 to the negative 

third power

   
2

2 2 4NO / N O

34.64 10

34.64 10

34.66 10

34.65 10

34.63 10

La costante di equilibrio

Indipendentemente dalle condizioni iniziali, quando una 

reazione raggiunge l’equilibrio, il rapporto 
[𝑪]𝒄∙[𝑫]𝒅

[𝑨]𝒂∙[𝑩]𝒃
non 

varia e prende il nome di costante di equilibrio 

Legge di azione di massa
𝒂𝑨(𝒈) + 𝒃𝑩(𝒈) ⇄ 𝒄𝑪(𝒈) + 𝒅𝑫(𝒈)

𝑲𝒄 =
[𝑪]𝒄∙ [𝑫]𝒅

[𝑨]𝒂∙ [𝑩]𝒃
𝒆𝒒

Nel caso di N2O4 ⇄ 2NO2

l’espressione diventa 

𝑲𝒄 =
[𝑵𝑶𝟐]

𝟐

[𝑵𝟐𝑶𝟒]



Kc e Kp

𝒂𝑨(𝒈) + 𝒃𝑩(𝒈) ⇄ 𝒄𝑪(𝒈) + 𝒅𝑫(𝒈)

𝑲𝒑 =
𝑷𝑪
𝒄 ∙ 𝑷𝑫

𝒅

𝑷𝑨
𝒂 ∙ 𝑷𝑩

𝒃𝑲𝒄 =
[𝑪]𝒄∙ [𝑫]𝒅

[𝑨]𝒂∙ [𝑩]𝒃

La costante di equilibrio si può esprimere sia in termini 

di concentrazioni molari che di pressioni parziali

La relazione tra KP e KC si può estrapolare 

dalla legge dei gas ideali

PV = nRT  P = cRT

𝑲𝒑 = 𝑲𝒄(𝑹𝑻)
𝚫𝒏

Dn = (c+d)-(a+b) rappresenta la differenza 

tra la quantità (in moli) di specie gassose dei 

prodotti e quella dei reagenti. Dn si valuta 

dall’equazione bilanciata

Solo se Dn = 0 allora KP = KC

Se tutti i reagenti e tutti i prodotti sono gassosi





Equilibri omogenei in soluzione

𝒂𝑨(𝒂𝒒) + 𝒃𝑩(𝒂𝒒) ⇄ 𝒄𝑪(𝒂𝒒) + 𝒅𝑫(𝒂𝒒) 𝑲𝒄 =
[𝑪]𝒄∙ [𝑫]𝒅

[𝑨]𝒂∙ [𝑩]𝒃

In questo caso la legge di azione 

di massa si esprime solo in 

termini di concentrazioni molari

Se tutti i reagenti e tutti i prodotti sono in soluzione

Per esempio:

𝑲𝒄 =
[𝑪𝒖+]𝟐∙ [𝑺𝒏𝟒+]

[𝑪𝒖𝟐+]𝟐∙ [𝑺𝒏𝟐+]



Unità di misura della costante di equilibrio

KC è adimensionale. Infatti, 

ciascuna delle concentrazioni 

molari che compare è divisa per 

la concentrazione dello stato 

standard di una soluzione (1M)

𝑲𝒄 =

[𝑪]
[𝑪]𝟎

𝒄

∙
[𝑫]
[𝑫]𝟎

𝒅

[𝑨]
[𝑨]𝟎

𝒂

∙
[𝑩]
[𝑩]𝟎

𝒃 𝑲𝒄 =
[𝑪]𝒄∙ [𝑫]𝒅

[𝑨]𝒂∙ [𝑩]𝒃

[X]0= 1M

Stesse considerazioni valgono per  

KP . Infatti, ciascuna delle 

pressioni parziali che compare è 

divisa per la pressione dello stato 

standard di un gas (1 bar)

𝑲𝒑 =

𝑷𝑪
𝑷𝑪
𝟎

𝒄

∙
𝑷𝑫
𝑷𝑫
𝟎

𝒅

𝑷𝑨
𝑷𝑨
𝟎

𝒂

∙
𝑷𝑩
𝑷𝑩
𝟎

𝒃

𝑷𝑿
𝟎 = 1 bar

𝑲𝒑 =
𝑷𝑪
𝒄 ∙ 𝑷𝑫

𝒅

𝑷𝑨
𝒂 ∙ 𝑷𝑩

𝒃

Questi rapporti prendono il nome di «attività» che 

nel caso di soluzioni o gas ideali coincidono 

numericamente con le concentrazioni e le pressioni 

parziali, ma sono adimensionali

aX  [X]

aX  PX

aX



Relazione tra K e equazione bilanciata

K è strettamente legata all’espressione dell’equazione bilanciata. Se cambia 

l’equazione, cambia il valore e l’espressione di K
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K e scomposizione in più step di reazione

A + B          C + D

C + D          E + F

A + B          E + F

K'c =
[C][D]

[A][B]

K''c =
[E][F]

[C][D]

[E][F]

[A][B]
Kc = 

Kc = K'c  K''c

Se una reazione può essere espressa come somma di due o più 

reazioni, la costante di equilibrio della reazione globale è data dal 

prodotto delle costanti di equilibro delle singole reazioni.



Equilibri chimici eterogenei

La concentrazione di un solido o di un liquido puro non varia durante una reazione (varia solo la loro 

quantità), ed è la stessa che solidi e liquidi puri presentano nel loro stato standard.

𝑲𝒄 = 𝑪𝑶𝟐 𝐨𝐩𝐩𝐮𝐫𝐞 𝑲𝑷 = 𝑷𝑪𝑶
𝟐

𝑲𝒄 =

[𝑪𝑶𝟐]
[𝑪𝑶𝟐]

𝟎 ∙
[𝑪𝒂𝑶]
[𝑪𝒂𝑶]𝟎

[𝑪𝒂𝑪𝑶𝟑]
[𝑪𝒂𝑪𝑶𝟑]

𝟎

Visto che le attività di un liquido e di un solido puro sono unitarie, liquidi e solidi puri non entrano nella 

espressione della costante di equilibrio

1



Equilibri fisici eterogenei

He(g)            He(aq) 
NaCl(s)            Na+(aq) + Cl-(aq) 

Per gli equilibri fisici eterogenei, valgono le stesse considerazioni

𝑲𝑷 = 𝑷𝑯
𝟐
𝑶

𝑲𝒄 = 𝑵𝒂
+
∙ 𝑪𝒍

−

𝑲𝒄 =
𝑯𝒆 𝒂𝒒

𝑯𝒆 𝒈

𝑲 =
𝑯𝒆 𝒂𝒒

𝑷𝑯𝒆(𝒈)

K è ibrida. In questo caso non si 

può parlare né di KC né di KP

oppure
Il valore della pressione di 

vapore è una costante di 

equilibrio

Prodotto di solubilità



Valore di K e posizione dell’equilibrio



Previsione della direzione di una reazione:

Quoziente di reazione

Q < K  reazione progredisce verso destra

Q > K  reazione progredisce verso sinistra

Q = K  equilibrio raggiunto



Relazione tra Q e equazione bilanciata

Tutte le relazioni viste per K valgono anche per Q









1
Scrivere l’equazione 

bilanciata e la tabella ICE

2
Calcolare Q e confrontarla 

con K



3 Aggiungere i cambiamenti 

incogniti in base ai rapporti 

stechiometrici

4 Completare la tabella in 

accordo con i cambiamenti 

calcolati



5
Utilizzare la legge di azione di 

massa per impostare una 

equazione di secondo grado da 

risolvere in x

6 Entrambi i valori di x soddisfano la 

legge di azione di massa, ma solo 

uno ha senso fisico

x = 0.176 non ha senso perché è più 

grande della iniziale quantità di NO2. 



Semplificazione nei calcoli delle concentrazioni all’equilibrio

Dato che Q = 0 la reazione 

procederà verso destra

1

2

3

4I punti 1, 2 3 e 4 rimangono gli stessi, fino alla 

formulazione della legge di azione di massa



5 Visto il valore «basso» della KC provo a trascurare la parte di reagente che si dissocia

Questa approssimazione semplifica la risoluzione 

della equazione.

6
Bisogna verificare che l’approssimazione 

non porti a risultati inaccurati. 

La parte che si dissocia rappresenta 

l’1.19% della quantità iniziale: 

accettabile (< del 5%)



Relazione tra energia libera di Gibbs e costante di equilibrio

∆𝒓𝑮 = ∆𝒓𝑮
𝒐 + 𝑹𝑻𝒍𝒏𝑸

∆𝒓𝑮
𝒐 = −𝑹𝑻𝒍𝒏𝑲

All’equilibrio

DG = 0



DG° > 0   K < 1

DG° e composizione all’equilibrio

DG° < 0   K > 1 DG°  0   K  1

All’equilibrio la composizione 

è ricca in reagenti e povera in 

prodotti

All’equilibrio la composizione 

è ricca in prodotti e povera in 

reagenti

All’equilibrio reagenti e 

prodotti sono presenti in 

quantità confrontabili



Aggiungendo un prodotto, Q diventa 

maggiore di K e la reazione progredisce 

verso sinistra

Aggiungendo un reagente, Q diventa 

minore di K e la reazione progredisce verso 

destra

Q > K Q < K
𝑲𝒄 =

[𝑵𝑶𝟐]
𝟐

[𝑵𝟐𝑶𝟒]

Cambia la composizione all’equilibrio, ma il valore di K non varia



Se comprimo favorisco la direzione che induce 

la diminuzione della quantità di gas

Se espando favorisco la direzione che induce 

l’aumento della quantità di gas

La variazione della pressione cambia la 

composizione all’equilibrio, ma NON cambia il 

valore di K.

Se le moli gassose dei reagenti sono uguali a 

quelle dei prodotti (Dn = 0) allora la variazione 

di pressione non induce alcuna variazione nella 

composizione



La variazione di temperatura, non solo cambia la composizione 

all’equilibrio, ma anche il valore della costante K

DG° = DH° - TDS°
Per una reazione che avviene a pressione e temperatura 

costante

Inoltre, se la reazione ha raggiunto l’equilibrio DG° = - RT lnK

Combinandole si ottiene 𝒍𝒏𝑲 = −
𝚫𝑯°

𝑹𝑻
+
𝚫𝑺°

𝑹

Per piccole variazioni di temperatura, DH° e DS° possono 

essere considerate costanti. Allora si può scrivere:
𝒍𝒏
𝑲𝟐

𝑲𝟏
= −

𝚫𝑯°

𝑹
∙

𝟏

𝑻𝟐
−
𝟏

𝑻𝟏

Equazione di van’t Hoff



Stima del DH° di reazione

Si misura la K di equilibrio a diverse temperature

Si ricava la pendenza della retta

Si usa la relazione: pendenza = −
𝚫𝑯°

𝑹
per ricavare DH°



Relazione tra K, T e DH°

Reazione esotermica: DH° < 0 Reazione endotermica: DH° > 0

Diminuzione della temperatura

Aumento della temperatura

Diminuzione della temperatura

Aumento della temperatura






