
 

 

1 ΣΠΗΛΙΟΣ ΤΥΡΟΠΑΝΗΣ – ΠΕΡΙ ΕΠΙΣΤΗΜΩΝ 

ΧΗΜΙΚΗ ΙΣΟΡΡΟΠΙΑ 

 

Αρχή Le Chatelier.  Νόµος χηµικής ισορροπίας 

 

• Mονόδροµη αντίδραση: Είναι η αντίδραση που γίνεται προς µια µόνο κατεύθυνση. Μετά το τέλος µίας 

µονόδροµης αντίδρασης, ένα τουλάχιστον από τα αντιδρώντα σώµατα έχει αντιδράσει πλήρως, δηλαδή δεν 

υπάρχει στο σύστηµα. 

 

Παρατήρηση: 

α. Οι µονόδροµες αντιδράσεις συµβολίζονται µε ένα βέλος µεταξύ αντιδρώντων και προϊόντων.  

π.χ.   C + O2 → CO2 

β. Όταν οι ποσότητες των αντιδρώντων σωµάτων είναι στοιχειοµετρικές, καταναλλώνονται πλήρως, µε 

αποτέλεσµα µετά το τέλος της αντίδρασης στο σύστηµα να υπάρχουν µόνο τα προϊόντα. 

 

• Αµφίδροµη αντίδραση: Είναι η αντίδραση που γίνεται και προς τις δύο κατευθύνσεις. Όταν υπάρχουν 

κατάλληλες συνθήκες, δηλαδή το σύστηµα είναι κλειστό και οι συνθήκες πίεσης και θερµοκρασίας σταθερές, το 

σύστηµα µπορεί να καταλήξει σε κατάσταση χηµικής ισορροπίας (Κ.Χ.Ι.). 

 

Παρατήρηση: Οι αµφίδροµες αντιδράσεις συµβολίζονται µε δύο βέλη αντίθετης φοράς µεταξύ αντιδρώντων και 

προϊόντων. π.χ. Ν2 + 3Η2   2ΝΗ3  

 

• Χηµική ισορροπία: Είναι µια κατάσταση δυναµικής ισορροπίας όπου η ποιοτική και ποσοτική σύσταση του 

συστήµατος (αντιδρώντων - προϊόντων) παραµένει σταθερή. Στη κατάσταση χηµικής ισορροπίας οι 

συγκεντρώσεις όλων των ουσιών που υπάρχουν στο σύστηµα είναι σταθερές και οι ταχύτητες των δύο 

αντιδράσεων είναι ίσες. 

 

Παράδειγµα: Σε κενό δοχείο σταθερής θερµοκρασίας και όγκου εισάγεται αέριο µίγµα από Α και Β και 

πραγµατοποιείται η αµφίδροµη αντίδραση µε χηµική εξίσωση:  

 

 

Η αντίδραση µε κατεύθυνση από τα 

αντιδρώντα στα προϊόντα (προς τα δεξιά) 

γίνεται αρχικά µε µεγάλη ταχύτητα, η οποία 

µε τη πάροδο του χρόνου ελαττώνεται γιατί 

µειώνονται οι συγκεντρώσεις των Α και Β. Η 

αντίδραση µε κατεύθυνση από τα προϊόντα 

στα αντιδρώντα (προς τα αριστερά) γίνεται 

αρχικά µε µικρή ταχύτητα, η οποία µε τη πάροδο του χρόνου αυξάνεται γιατί µεγαλώνουν οι συγκεντρώσεις των 

Γ και ∆. Μετά από ορισµένο χρονικό διάστηµα, οι τιµές των ταχυτήτων των δύο αντίθετων αντιδράσεων γίνονται 

ίσες (υ1 = υ2) και οι συγκεντρώσεις όλων των συστατικών του συστήµατος παραµένουν σταθερές, όπως φαίνεται 

και στα παραπάνω διαγράµµατα. Από αυτή τη χρονική στιγµή (tν) και µετά, το σύστηµα βρίσκεται σε χηµική 

ισορροπία. 

 

Παρατήρηση: 

α. Όπως αναφέραµε, η χηµική ισορροπία είναι µία δυναµική ισορροπία. ∆ηλαδή, οι αντιδράσεις δεν σταµατούν, 

αντίθετα εξακολουθούν να γίνονται µε ίσες ταχύτητες. Αυτό έχει σαν αποτέλεσµα η ποσότητα κάθε συστατικού 

που καταναλώνεται να είναι ίση µε αυτη που σχηµατίζεται στη µονάδα του χρόνου.  

 

β. ∆υναµική ισορροπία έχουµε και σε φυσικά φαινόµενα. π.χ. ισορροπία νερού - υδρατµών σε κλειστό δοχείο 

ορισµένης θερµοκρασίας. Η2Ο(l)      H2O(g) 
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• Eίδη Χηµικής Ισορροπίας: 

▪ Οµογενής ισορροπία: 

Έχουµε όταν τα αντιδρώντα και τα προϊόντα της αντίδρασης βρίσκονται στην ίδια φάση. 

Παράδειγµα:  I2(g) + H2(g)      2HI(g)  

• RCOOH(l) + R΄ΟΗ(l)      RCOOR΄(l) + H2O(l) 

• NH4
+ (aq) + F–(aq)      NH3(aq) + HF(aq) 

▪ Eτερογενής ισορροπία: 

Έχουµε όταν τα σώµατα που συµµετέχουν (αντιδρώντα - προϊόντα ) βρίσκονται σε περισσότερες απο µία 

φάσεις. 

Παράδειγµα:   CO2(g) + C(s)  2CO(g) και PCl5(l)  PCl3(l) + Cl2(g) 

 

 

• Απόδοση  αντίδρασης (α): Απόδοση αντίδρασης (α) ονοµάζεται ο λόγος της ποσότητας της ουσίας που 

παράγεται πρακτικά προς τη ποσότητα της ουσίας που θα παραγόταν θεωρητικά, αν η αντίδραση ήταν 

µονόδροµη (ποσοτική). 

 

 

Η απόδοση µίας αντίδρασης µπορεί να υπολογισθεί και επί τοις εκατό (%), αν πολλαπλασιάσουµε το α µε εκατό.  

 
 

Παρατηρήσεις: 

Η απόδοση µίας αµφίδροµης αντίδρασης κυµαίνεται από 0 έως 1 ή από 0% έως 100%. 

∆ηλαδή: 0 < α < 1 ή 0 < α% < 100 

Οι όροι απόδοση, βαθμός απόδοσης, συντελεστής απόδοσης, βαθμός διάσπασης, βαθμός ιονισμού κλπ. είναι 

ισοδύναμοι.  

Για τον υπολογισμό της απόδοσης απαιτείται να ελεγχθεί αν τα αντιδρώντα είναι σε στοιχειομετρική αναλογία ή 

όχι. 

Στην περίπτωση που το ένα αντιδρών είναι σε περίσσεια και το άλλο σε έλλειμμα για τον υπολογισμό της 

θεωρητικής ποσότητας του παραγόμενου προϊόντος θα πρέπει να χρησιμοποιήσουμε την ποσότητα του 

αντιδρώντος που είναι σε έλλειμμα, επειδή αυτό το σώμα θα μπορούσε θεωρητικά να αντιδράσει πλήρως. 

Προφανώς, όσο µεγαλύτερη είναι η απόδοση µίας αντίδρασης, τόσο στην αντίδραση κυριαρχεί η φορά προς τα 

δεξιά και αντίθετα όσο µικρότερη είναι η απόδοση µίας αντίδρασης τόσο στην αντίδραση κυριαρχεί η φορά προς 

τα αριστερά. 

 

• Ποσοστό µετατροπής: Το ποσοστό µετατροπής ενός αντιδρώντος σώµατος είναι ίσο µε το πηλίκο της ποσότητας 

του σώµατος που αντέδρασε προς την αρχική ποσότητα του σώµατος επί εκατό. 

 

 

 

Παρατήρηση: Η απόδοση µιας αντίδρασης συµπίπτει µε το ποσοστό µετατροπής ενός αντιδρώντος όταν αυτό δεν 

είναι σε περίσσεια. 

 

• Ποσοστό διάσπασης: Το ποσοστό διάσπασης µίας ένωσης είναι ίσο µε το λόγο της ποσότητας της ένωσης που 

διασπάστηκε προς την αρχική ποσότητα της ένωσης επί εκατό.  

 
Παρατήρηση: Σε χηµικές αντιδράσεις όπου µία ένωση διασπάται σε απλούστερες ουσίες, το ποσοστό διάσπασης 

συµπίπτει µε την απόδοση της αντίδρασης. 
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• Παράγοντες (ή συντελεστές) της χηµικής ισορροπίας; Η θέση της χηµικής ισορροπίας ενός συστήµατος 

επηρεάζεται από τους εξής παράγοντες:  

▪ Συγκέντρωση αντιδρώντων ή προϊόντων. 

▪ Θερµοκρασία.  

▪ Πίεση. 

Αν σε ένα σύστηµα το οποίο βρίσκεται σε κατάσταση χηµικής ισορροπίας µεταβάλουµε ένα ή περισσότερους 

από τους παραπάνω παράγοντες, τότε είναι πιθανό για κάποιο χρονικό διάστηµα οι δύο αντίθετες αντιδράσεις, να 

µην εξελίσσονται πλέον µε την ίδια ταχύτητα, αλλά να επικρατεί η µία από τις δύο κατευθύνσεις. Το σύστηµα 

όµως και πάλι θα οδηγηθεί σε ισορροπία. 

Παρατήρηση: Η προσθήκη καταλύτη δεν επηρεάζει τη θέση της χηµικής ισορροπίας γιατί επιταχύνει εξίσου και 

τις δύο αντίθετες αντιδράσεις. Αυτό που µεταβάλει η προσθήκη του καταλύτη είναι ο χρόνος που χρειάζεται το 

σύστηµα για να οδηγηθεί στη κατάσταση ισορροπίας, πιο συγκεκριµένα µειώνει το χρόνο. 

 

 

Αρχή Le Chatelier:  “SUPERSOS” 

 

Όταν µεταβάλλουµε έναν από τους συντελεστές ισορροπίας (συγκέντρωση, θερµοκρασία, πίεση), η θέση της 

ισορροπίας µετατοπίζεται προς την κατεύθυνση εκείνη που τείνει να αναιρέσει την επιφερόµενη µεταβολή.  

Με την αρχή Le Chatelier ή “αρχή της φυγής προ της βίας”, µπορούµε να προβλέψουµε προς ποια κατεύθυνση 

µετατοπίζεται η θέση µιας ισορροπίας, αν µεταβάλλουµε κάποιον από τους συντελεστές αυτής. 

 

• Μεταβολή της συγκέντρωσης: Αν µεταβάλουµε τη συγκέντρωση κάποιου ή κάποιων σωµάτων που 

συµµετέχουν στην ισορροπία, η ισορροπία µετατοπίζεται προς τη κατεύθυνση που τείνει να αναιρέσει τη 

µεταβολή της συγκέντρωσης. ∆ηλαδή, αύξηση της συγκέντρωσης των αντιδρώντων ή ελάττωση της 

συγκέντρωσης των προϊόντων έχει σαν αποτέλεσµα τη µετατόπιση της ισορροπίας προς τα δεξιά, ενώ αύξηση της 

συγκέντρωσης των προϊόντων ή ελάττωση της συγκέντρωσης των αντιδρώντων, έχει σαν αποτέλεσµα τη 

µετατόπιση της ισορροπίας προς τ'αριστερά. 

Παράδειγµα: Αν σε δοχείο, µε σταθερό όγκο και θερµοκρασία, έχει αποκατασταθεί η ισορροπία: 

SO2(g) + NO2(g)      SO3(g) + NO(g)  

Η ισορροπία µετατοπίζεται προς τα δεξιά όταν: Προσθέσουµε SO2 ή ΝΟ2 ή αφαιρέσουµε SO3 ή ΝΟ.  

Η ισορροπία µετατοπίζεται προς τα αριστερά όταν: Αφαιρέσουµε SO2 ή ΝΟ2 ή προσθέσουµε SO3 ή ΝΟ. 

Στις ετερογενείς ισορροπίες τα καθαρά στερεά (ή τα καθαρά υγρά σώματα) έχουν σταθερή συγκέντρωση, άρα η 

αφαίρεση (ή προσθήκη) ποσότητας αυτών δεν επηρεάζει τη συγκέντρωσή τους, συνεπώς δεν επηρεάζει τη θέση 

της χημικής ισορροπίας. 

Για παράδειγμα, 

α) Στη χημική ισορροπία:  η προσθήκη επιπλέον ποσότητας ανθρακικού 

ασβεστίου ή οξειδίου του ασβεστίου δεν θα επηρεάσει τη θέση της χημικής ισορροπίας. Μόνο η προσθήκη ή 

αφαίρεση ποσότητας διοξειδίου του άνθρακα θα την επηρεάσει. 

Παρατήρηση 

Αν προστεθεί ποσότητα CO2(g) τότε αυτή θα αντιδράσει πλήρως, ώστε να μην μεταβληθεί η τιμή της σταθεράς 

χημικής ισορροπίας που δίνεται από τη σχέση . Επίσης, αν αφαιρεθεί ποσότητα CO2(g) τότε η 

ισορροπία θα μετατοπισθεί προς τα προϊόντα. Αν επαρκεί η ποσότητα  που έχει απομείνει στο δοχείο, 

τότε θα αντιδράσει τόσο , ώστε θα φθάσουμε πάλι στην ίδια συγκέντρωση διοξειδίου του 

άνθρακα  . Αν δεν επαρκεί, τότε παρ’ όλο που θα καταναλωθεί όλη η διαθέσιμη ποσότητα το 

σύστημα δεν θα φθάσει σε ισορροπία γιατί θα ισχύει  (παγίδα!!!) 

β) Στη χημική ισορροπία:  η προσθήκη επιπλέον ποσότητας 

πενταχλωριούχου φωσφόρου ή τριχλωριούχου φωσφόρου δεν θα επηρεάσει την ισορροπία. Μόνο η προσθήκη ή 

αφαίρεση ποσότητας χλωρίου θα την επηρεάσει. 
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• Μεταβολή της θερµοκρασίας: Όταν αυξάνουµε τη θερµοκρασία ενός συστήµατος το οποίο βρίσκεται σε 

ισορροπία, δίνουµε στο σύστηµα ένα ποσό θερµότητας. Σύµφωνα µε την αρχή Le Chatelier το σύστηµα θα 

κινηθεί προς τη κατεύθυνση κατά την οποία µετατρέπει τη θερµική ενέργεια σε χηµική για να µειώσει τη 

θερµοκρασία του. ∆ηλαδή, προς την ενδόθερµη αντίδραση. Όταν ελαττώσουµε τη θερµοκρασία ενός συστήµατος 

το οποίο βρίσκεται σε ισορροπία, το σύστηµα για να αυξήσει τη θερµοκρασία του θα κινηθεί προς τη κατεύθυνση 

κατά την οποία µετατρέπει τη χηµική ενέργεια σε θερµική. ∆ηλαδή, προς την εξώθερµη αντίδραση. 

Απλούστερα, αύξηση της θερµοκρασίας ευνοεί την ενδόθερµη αντίδραση, ενώ µείωση της θερµοκρασίας ευνοεί 

την εξώθερµη αντίδραση. 

Παρατήρηση: Οι εξώθερµες αντιδράσεις έχουν µεγαλύτερη απόδοση σε χαµηλές θερµοκρασίες ενώ οι 

ενδόθερµες αντιδράσεις σε υψηλές. 

Παράδειγµα: Αν σε κλειστό δοχείο σταθερού όγκου έχουµε σε ισορροπία Ν2, Η2 και ΝΗ3, 

Ν2 + 3Η2   2ΝΗ3 ,   ∆Η = –22 Kcal  

Η ισορροπία µετατοπίζεται προς τα δεξιά όταν: Ελαττώσουµε τη θερµοκρασία γιατί προς τα δεξιά η αντίδραση 

είναι εξώθερµη. 

Η ισορροπία µετατοπίζεται προς τα αριστερά όταν: Αυξήσουµε τη θερµοκρασία γιατί προς τα αριστερά η 

αντίδραση είναι ενδόθερµη. 

 

• Μεταβολή της πίεσης. Η µεταβολή της πίεσης που προκαλείται µε µεταβολή του όγκου του δοχείου, επηρεάζει 

τη θέση της χηµικής ισορροπίας µόνο όταν: 

▪ Στη χηµική ισορροπία µετέχει ένα τουλάχιστον αέριο  

▪ Κατά την αντίδραση παρατηρείται µεταβολή του αριθµού mοl των αερίων του συστήµατος. 

Η αύξηση της πίεσης µε σταθερή θερµοκρασία µετατοπίζει την ισορροπία προς την κατεύθυνση εκείνη όπου 

έχουµε λιγότερα mοl αερίων, γιατί το σύστηµα προσπαθεί να ελαττώσει τη πίεσή του. 

Μείωση της πίεσης µε σταθερή θερµοκρασία µετατοπίζει την ισορροπία προς την κατεύθυνση εκείνη όπου 

έχουµε περισσότερα mol αερίων, γιατί το σύστηµα προσπαθεί να αυξήσει τη πίεσή του. 

Παρατήρηση: Η πίεση µπορεί να αυξηθεί και µε προσθήκη ευγενούς ή αδρανούς αερίου στο µίγµα ισορροπίας, 

υπό σταθερό όγκο και θερµοκρασία. Στην περίπτωση αυτή όµως η χηµική ισορροπία δεν επηρεάζεται. Αυτό 

συµβαίνει γιατί µε την εισαγωγή του αερίου, οι µερικές πιέσεις και οι συγκεντρώσεις των αερίων που 

συµµετέχουν στη χηµική ισορροπία δεν µεταβάλλονται. 

Παράδειγµα: Σε δοχείο σταθερής θερµοκρασίας, έχει αποκατασταθεί η ισορροπία: Ν2 + 3Η2   2ΝΗ3  

Η ισορροπία µετατοπίζεται προς τα δεξιά όταν: Ελαττώσουµε τον όγκο του δοχείου (αυξήσουµε τη πίεση) γιατί 

το σύστηµα, προκειµένου να αναιρέσει τη µεταβολή, µετατοπίζεται προς τη κατεύθυνση µε τα λιγότερα mol 

αερίων. 

Η ισορροπία µετατοπίζεται προς τα αριστερά όταν: Αυξήσουµε τον όγκο του δοχείου (ελαττώσουµε τη πίεση) 

γιατί το σύστηµα, προκειµένου να αναιρέσει τη µεταβολή, µετατοπίζεται προς τη κατεύθυνση µε ταπερισσότερα 

mol αερίων. 

Παρατήρηση: Σε όλες τις περιπτώσεις που εφαρµόζεται η αρχή του Le Chatelier, το σύστηµα τείνει να αναιρέσει 

την µεταβολή, αλλά δεν την αναιρεί πλήρως. 

 

 

ΝΟΜΟΣ ΧΗΜΙΚΗΣ ΙΣΟΡΡΟΠΙΑΣ 

 

Έστω η αµφίδροµη, απλή και προς τις δύο κατευθύνσεις, αντίδραση που παριστάνεται µε τη χηµική εξίσωση:  

 αποδεικνύεται ότι στην κατάσταση χημικής ισορροπίας η παράσταση  έχει 

μια σταθερή τιμή που συμβολίζεται με Kc. H σταθερά αυτή ονομάζεται σταθερά χημικής ισορροπίας και 

μεταβάλλεται μόνο με τη θερμοκρασία. 

H παραπάνω σχέση μεταξύ των συγκεντρώσεων των αντιδρώντων και προϊόντων εκφράζει το νόμο χημικής 

ισορροπίας. Γνωρίζουµε ότι στην κατάσταση χηµικής ισορροπίας ισχύει: υ1 = υ2. 
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Ο λόγος αυτός ονοµάζεται σταθερά χηµικής ισορροπίας και συµβολίζεται µε Κc. Η παρακάτω σχέση, µεταξύ των 

συγκεντρώσεων των αντιδρώντων και των προϊόντων, εκφράζει το νόµο της χηµικής ισορροπίας.  

 
Παρατήρηση: Ο δείκτης c στο σύµβολο K δηλώνει ότι η σταθερά της χηµικής ισορροπίας αναφέρεται σε 

συγκεντρώσεις των συστατικών της αντίδρασης. 

• Σταθερά χηµικής ισορροπίας Κc: 

α. Η σταθερά χηµικής ισορροπίας Κc, εξαρτάται µόνο από τη θερµοκρασία. Πιο συγκεκριµµένα: 

Ι. Στις ενδόθερµες αντιδράσεις, αύξηση θερµοκρασίας συνεπάγεται αύξηση της Κc και αντίστροφα. 

Παράδειγµα: Έστω η αµφίδροµη αντίδραση που παριστάνεται από τη χηµική εξίσωση:  

Α(g) + B(g)   Γ(g) + ∆(g),  ∆Η > 0  

Αύξηση της θερµοκρασίας συνεπάγεται µετατόπιση της χηµικής ισορροπίας προς τα δεξιά µε 

αποτέλεσµα οι συγκεντρώσεις των Α και Β να ελαττώνονται ενώ αυτές των Γ και ∆ να 

αυξάνονται. 

Συνεπώς, η τιµή της Κc αυξάνεται. 

ΙI. Στις εξώθερµες αντιδράσεις, αυξηση θερµοκρασίας συνεπάγεται µείωση της Κc και αντίστροφα. 

Παράδειγµα: Έστω η αµφίδροµη αντίδραση που παριστάνεται από τη χηµική εξίσωση: 

Α(g) + B(g)  Γ(g) + ∆(g),  ∆Η < 0 

Αύξηση της θερµοκρασίας συνεπάγεται µετατόπιση της χηµικής ισορροπίας προς τα 

αριστερά µε αποτέλεσµα οι συγκεντρώσεις των Α και Β να αυξάνονται ενώ αυτές των Γ και 

∆ να ελαττώνονται. 

Συνεπώς, η τιµή της Κc  ελαττώνεται. 

Παρατήρηση: Επειδή η τιµή της Κc εξαρτάται από τη θερµοκρασία, όταν δίνεται η τιµή της, 

θα πρέπει να αναφέρεται και η θερµοκρασία. 

β. Η Κc αναφέρεται σε συγκεκριµένη χηµική εξίσωση που περιγράφει µία χηµική ισορροπία. Κατά συνέπεια, 

αν αλλάξει η µορφή της χηµικής εξίσωσης, αλλάζει και η τιµή της Κc. Παράδειγµα: Η τιµή της Κc για τη 

χηµική ισορροπία  Ν2, H2 και NH3 υπολογίζεται από τη σχέση:  

1.   όταν παριστάνεται από την εξίσωση: 1/2 Ν2(g) + 3/2 H2(g)  NH3(g) 

2.    όταν παριστάνεται από την εξίσωση: Ν2(g) + 3H2(g)  2NH3(g) 

3.    για την εξίσωση: NH3(g)  1/2 Ν2(g) + 3/2 H2(g) 

 

Παρατήρηση: 

 

α. Γενικά, αν πολλαπλασιάσουµε τους συντελεστές της χηµικής εξίσωσης µίας ισορροπίας µε ένα κοινό 

παράγοντα, η σταθερά χηµικής ισορροπίας υψώνεται στη δύναµη που αντιστοιχεί στο κοινό παράγοντα.  

 

β. Αν αντιστρέψουµε τη χηµική εξίσωση που περιγράφει την ισορροπία, η σταθερά χηµικής ισορροπίας 

αντιστρέφεται. 

 

γ. Από την έκφραση της Κc παραλείπονται οι συγκεντρώσεις των καθαρών στερεών και των καθαρών υγρών 

που µετέχουν σε ετερογενείς ισορροπίες. Τα καθαρά στερεά (ή τα καθαρά υγρά) έχουν σταθερή συγκέντρωση 

(σε mol/L), η οποία είναι ανεξάρτητη από την ποσότητά τους και ενσωματώνεται στην Κc . 

 

 

 



 

 

6 ΣΠΗΛΙΟΣ ΤΥΡΟΠΑΝΗΣ – ΠΕΡΙ ΕΠΙΣΤΗΜΩΝ 

Παράδειγµα: 

CaCO3(s)  CaO + CO2(g)   Kc = [CO2] 

 

2HgO(s)  2Hg (l) + O2   Kc = [O2] 

 

C(s) + H2O (g)  CO(g) + H2(g)    

 

PCl3 (l) + Cl2(g)  PCl5(l)   

 

*** Στην αντίδραση  έχουμε  επειδή ο φωσφόρος είναι 

καθαρό στερεό και ο τριχλωριούχος φωσφόρος καθαρό υγρό. 

 

δ. Οι µονάδες της Kc εξαρτώνται από την αντίδραση στην οποία αναφέρονται και ειδικότερα από τους 

συντελεστές της. Συνήθως αναφέρεται χωρίς µονάδες. 

 

ε. Η τιµή της Kc αποτελεί µέτρο για την απόδοση µίας αµφίδροµης αντίδρασης. Όσο πιο µεγάλη είναι η 

τιµή της Kc, τόσο πιο µετατοπισµένη είναι η χηµική ισορροπία προς τα δεξιά, άρα, τόσο πιο µεγάλη η 

απόδοση της αντίδρασης. 

 

Η τιμή της Κc δεν μας δίνει πληροφορίες για την ταχύτητα της αντίδρασης. 

 

• Πηλίκο αντίδρασης Qc: Όταν για µία αµφίδροµη αντίδραση δεν γνωρίζουµε αν το σύστηµα βρίσκεται σε 

ισορροπία, µπορούµε να το ελεγξουµε και αν δεν βρίσκεται να προβλέψουµε προς ποια από τις δύο κατευθύνσεις 

θα κινηθεί η αντίδραση ώστε να οδηγηθεί το σύστηµα σε κατάσταση ισορροπίας. 

Αυτό γίνεται µε τη βοήθεια του πηλίκου αντίδρασης Qc.  

 

 

Για την αντίδραση µε χηµική εξίσωση:  αΑ(g) + β B(g)  γΓ(g) + δ∆(g),  

Παρατηρούµε ότι το Qc και η Kc έχουν την ίδια έκφραση, όµως στη Κc οι συγκεντρώσεις [Α], [Β], [Γ] και [∆] 

αναφέρονται υποχρεωτικά στη κατάσταση ισορροπίας, ενώ στο Qc δεν είναι υποχρεωτικό να αναφέρονται στη 

κατάσταση ισορροπίας. Η σύγκριση της τιµής του Qc µε τη τιµή της Kc µας βοηθά να ελέγξουµε αν το σύστηµα 

βρίσκεται σε κατάσταση ισορροπίας και όταν δεν βρίσκεται, να προβλέψουµε τη κατεύθυνση προς την οποία 

κινείται για να οδηγηθεί σε κατάσταση χηµικής ισορροπίας. 

α. Αν Qc = Kc το σύστηµα βρίσκεται σε κατάσταση ισορροπίας. 

β. Αν Qc ≠ Kc το σύστηµα δεν βρίσκεται σε κατάσταση ισορροπίας. Στη περίπτωση αυτή διακρίνουµε δύο 

περιπτώσεις: 

Ι. Αν Kc >Qc η αντίδραση κατευθύνεται προς τα δεξιά, ώστε η τιµή του Qc να µεγαλώσει και να γίνει ίση µε 

Kc, δηλαδή, να οδηγηθεί σε κατάσταση ισορροπίας. 

ΙΙ. Αν Kc < Qc η αντίδραση κατευθύνεται προς τα αριστερά, ώστε η τιµή του Qc να µικρύνει και να γίνει ίση 

µε Kc, δηλαδή, να οδηγηθεί σε κατάσταση ισορροπίας. 

 

 


