Лекція 3

1.1 Хімічна рівновага в гомогенних системах.
П Л А Н

1.Закон діяння мас.

2. Рівняння ізотерми реакції. Максимальна робота і константа рівноваги.

3.Рівняння ізобари і ізохори Вант Гоффа. 

4.Залежність константи рівноваги від тиску.

5.Розрахунки констант рівноваги. 


Умова хімічної рівноваги дається виразом:

(G = 0

Потрібно тепер з’ясувати, що являє собою (G хімічної реакції при сталій температурі.

Для зворотної хімічної реакції 

(A + (B = (C + (D,

де (, (, (, ( - стехіометричні коефіцієнти. При Р = const та T = const

dG = 
[image: image1.wmf]å

i

m

i dni ,





(3.1)

Відповідно

(G = 
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Використовуючи вираз для хімічного потенціалу:

(i = (io + RTlnPi ,





(3.3)

і враховуючи, що для хімічної реакції (ni = ((i = ( + ( - ( - ( (( - загальна позначка для стехіометричного коефіцієнта), для (G одержимо

(G = 
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(3.4)

(для продуктів lnPi  та (i із знаком "+" , а для реагентів – із знаком "-").


У стандартному стані всі Рi = 1 атм, отже, ліворуч маємо (Gо, а праворуч 
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(G = (Go + RT(lnPi = (Go + RTln
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Для вищезгаданої реакції 
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(3.6)

При рівновазі (G =0, отже 

(Go = -RT(lnPi  = -RTln 
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(3.7)

де Pi  - рівноважний парціальний тиск.


Оскільки (Go не залежить від тиску, то вираз праворуч у рівнянні (3.7) є сталою величиною. Отже, константою повинен бути вираз під знаком логарифма

Kp =  
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(3.8)

Величина Kp  має назву константи рівноваги хімічної реакції. З урахуванням (3.8) рівняння (3.7) набуває такого вигляду:

(Go = -RT(lnKP ,





(3.9)

Таким чином, константа хімічної рівноваги безпосередньо пов'язана із зміною вільної енергії Гібса хімічної реакції в стандартному стані. З урахуванням співвідношення (3.9) рівняння (3.5) для довільного (не в стані рівноваги) значення зміни вільної енергії Гібса хімічної реакції набуває вигляду:

(G = -RT(lnPi + RTln
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(3.10)

Рівняння (3.10) відоме як рівняння ізотерми хімічної реакції.


Проаналізуємо рівняння (3.9) і (3.10). Умова перебігу хімічної реакції – це від’ємне значення (G . Розглянемо три варіанти цієї умови.


Перший варіант. (Go<<0. Згідно з (3.9) це відповідає KP >>1, тобто процес переходу реагентів у продукти відбувається практично до кінця. Лише при дуже малих PA та PB другий член у рівнянні (3.10) дає великий додатний внесок, що компенсує велике від’ємне значення (Go і відповідає рівновазі (G = 0.


Другий варіант. (Go ( 0. Це відповідає KP ( 1. Рівноважний стан реалізується при приблизно однакових парціальних тисках реагентів та продуктів. Цей випадок відповідає оборотній хімічній реакції, що не проходить до кінця. Величина (G від’ємна лише за умови, що концентрація реагентів істотно перевищує концентрацію продуктів. 


Третій варіант. (Go>>0. При цьому KP <<1. Завдяки великому додатному внеску стандартного значення вільної енергії Гібса в (G реакція практично не йде. Другий член у рівнянні (3.10) може бути від’ємним лише при досить малих парціальних тисках продуктів PC та PD. Відзначимо, що третій варіант  - це фактично дзеркальне відображення першого. Справді, умова (Go>>0 для прямої реакції означає (Go<<0 для зворотного процесу, отже, реакція йде до кінця у зворотному напрямі. Реакції, для яких (G – велика додатна величина, називають "термодинамічне забороненими".


Константу рівноваги можна виразити не тільки через парціальні тиски, а й через одиниці концентрації, якими можуть бути мольна частка xi або молярна концентрація ci. 


Парціальний тиск Pi = xiP, де P – загальний тиск, отже, з рівняння (3.8) маємо

Kp =(xCP)((xDP)(/( xAP)((xBP)( = (xC(xD()/(xA(xB()*P(+(-(-( = KxP((
(3.11)

Де

Kx = (xC(xD()/(xA(xB(),




(3.12)

Константа рівноваги, що виражається через мольні частки. За рівнянням Менделєєва – Клайперона:

Pi = RTni/V = CiRT,

Що дає

Kp=(СCRT)((СDRT)(/(СART)((СBRT)(=(СC(СD()/(СA(СB()(RT)(+(-(-( =

=Kc(RT)((






(3.13)

де Kc константа рівноваги, що виражається через мольні концентрації.

Kc = (СC(СD()/(СA(СB(),




(3.14)

Для реакцій у гомогенних газових фазах звичайно користуються Kp  (а також Kx). Величина Kc зручна (поруч з Kx) для опису хімічних рівноваг у гомогенних розчинах.

Якщо газ неідеальний, то замість тиску зручне користуватися леткістю f, що дає для константи 

Kf = (fC(fD()/(fA(fB() 





(3.15)

Константа Kf  зв’язана з Kp таким чином 

Kf = (PC(C)((PD(D)(/(PA(A)((PB(B)( = KPK(,


(3.16)

Де 


K( = ((С((D()/((A((B(),





(3.17)

Для ідеальних газів усі (i = 1 і, отже Kf = KP.


Константа рівноваги залежить від температури. З рівняння (3.9) та співвідношення Гібса – Гельмгольца ((/(T)((G/T)p = -(H/T2, маємо:

((lnKp/(T)p = -(1/R)( ((/(T)( (Go/T)p = (Ho/RT2,

(3.18)

Рівняння (3.18) має назву рівняння ізобари хімічної реакції. Це рівняння дуже схоже з рівнянням Клайперона – Клаузіуса для залежності тиску рівноважної пари над конденсованою фазою від температури. Ця схожість невипадкова, тому що тиск насиченої пари  - це фактично константа рівноваги в системі конденсована речовина – пара.

При (Ho = const рівняння (3.18) легко інтегрується від температури Т1 до Т2 , що дає 

Ln(KP2/KP1) = ((Ho/R)((T/T1T2),



(3.19)

Де (T= T2-T1, а KP2 та KP1 значення KP при температурах T2 та T1 відповідно.


Зрівнянь (3.18) та (3.19) видно, що константа збільшується з температурою для ендотермічних процесів: (Ho >0.


За допомогою рівняння (3.19) можна обчислити KP2 при температурі T2 , якщо відома константа рівноваги KP1 при температури T1 та стандартна зміна ентальпії в хімічній реакції. Можна розв’язувати і зворотне питання , тобто обчислювати (Ho, якщо відомі KP при різних температурах.


Якщо константу виразити через мольні концентрації КС то її залежність від температури дається рівнянням ізохори хімічної реакції:

((lnKC/(T)V = (Uo/RT2,




(3.20)

де (Uo – стандартна зміна внутрішньої енергії хімічної реакції.

3.1 Вплив зовнішніх факторів на хімічну рівновагу. Принцип Ле – Шателье.


Ле – Шателье сформулював принцип, згідно з яким система, що перебуває в стані рівноваги, чинить опір дії зовнішніх факторів, тобто при зміні якогось параметра в рівноважній системі починають відбуватися такі процеси, що цю зміну якоюсь мірою компенсують. Розглянемо , як впливають на хімічну рівновагу зміна температури, тиску та концентрації компонентів.


Згідно з рівнянням (3.18) з підвищенням температури константа рівноваги збільшується для ендотермічного процесу, тобто з підвищенням температури (наприклад, за рахунок підводу теплоти з оточуючого середовища) в системі починають проходити ендотермічні процеси , що поглинають енергію. Навпаки, при (Н< 0 значення КР збільшуються із зниженням температури, і в цьому випадку система виробляє теплоту, щоб компенсувати зниження температури.


Збільшення тиску система компенсує за рахунок перебігу хімічної реакції, яка характеризується зменшенням загального числа молів газу. Це наочно видно з рівняння (3.11) , якому можна надати вигляду:

Kx = KpP-((, 






(3.21)

Kp  - не залежить від тиску. При від’ємному значенні (( Кx збільшується із підвищенням тиску. Навпаки, при ((>0 рівновага із збільшенням тиску зміщується в напрямі зворотної реакції. Для перебігу прямої реакції в цьому випадку вигідне зменшення тиску.


Вплив зміни концентрації (парціального тиску) якогось з компонентів на рівновагу можна простежити за допомогою рівняння ізотерми хімічної реакції. При рівновазі ((G = 0) збільшимо концентрацію одного з реагентів , наприклад А. При цьому РА > РАо, що веде до збільшення знаменника другого члена в рівності (3.10) і, відповідно, дає від’ємний внесок у вільну енергію Гіббса. Отже, (G набуває від’ємного значення і відбуватиметься прямий процес, за рахунок чого концентрація компонента А зменшується. Навпаки, якщо збільшити концентрацію якогось з продуктів, наприклад D.( РD > РDо), це дасть додатний внесок у вільну енергію, а при (G > 0 відбуватиметься зворотна реакція , що зменшить концентрацію компонента D.

3.3 Обчислення константи рівноваги за термохімічними даними.


Безпосереднє обчислення Кр за формулою (3.8) потребує знання рівноважних концентрацій для всіх реагентів, а також гарантії того, що система досягла стану рівноваги. В деяких випадках це питання вирішується, але частіше виникає потреба у розв’язанні протилежної задачі, а саме – обчислення рівноважних виходів за відомими значеннями Кр. Тому Кр обчислюють за допомогою рівняння (3.9) , тобто з використанням стандартної зміни вільної енергії Гіббса. Одну з можливостей обчислення (Gо дає термохімія згідно з рівнянням:

(Go = (Ho + T(So,





(3.22)


Величина (So – це сума стандартних абсолютних ентропій продуктів мінус сума стандартних абсолютних ентропій реагентів (з урахуванням стехіометричних коефіцієнтів). Методи обчислення абсолютних ентропій були розглянути раніше.


При обчисленні зміни ентальпії в хімічному процесі (Ho використовується закон Гесса та його наслідки. Оскільки ентальпія – це функція стану, то її значення для хімічної реакції не залежить від шляху процесу. Це і є закон Гесса , який звичайно формулюється так: тепловий ефект хімічної реакції при постійному тиску не залежить від шляху процесу, а визначається лише кінцевим та початковим станами системи.


Наприклад, реакцію

C + O2 = CO2 + (H1

Можна провести в два етапи:

C + (1/2)O2 = CO + (H2
CO + (1/2)O2 = CO2 + (H3
Згідно із законом Гесса (H1 = (H2 + (H3 


У даному випадку (H1 та (H2 – це ентальпії утворення відповідних речовин з простих речовин .

Для (H3 , застосовуючи закон Гесса , маємо

(H3 = (H1 - (H2 

тобто зміна ентальпії хімічної реакції дорівнює різниці між сумарними ентальпіями утворення продуктів та сумарними ентальпіями утворення реагентів – це перший наслідок із закону Гесса. 


Для довільної реакції (A + (B = (C + (D,

(Hр-ції=(((HоС)утв+(((HоD)утв-(((HоА)утв-(((HоВ)утв .

Звичайно ентальпії утворення табулюються за стандартних умов.


У наведеному вище прикладі (H1 та (H3 – це ентальпії горіння . Ці величини неважко виміряти і таким чином можна обчислити величину (H3 = (H1-(H2, тобто зміна ентальпії хімічної реакції дорівнює різниці між сумарними ентальпіями горіння реагентів за сумарними ентальпіями горіння продуктів – це другий наслідок із закону Гесса.


Таким чином, за допомогою табульованих значень ентальпій утворення або горіння реагентів і продуктів можна обчислити тепловий ефект хімічної реакції за стандартних умов - (Ho298 .


Для визначення (Hр-ції при будь–якій температурі застосовується формула Кіргофа:

(HoT2=(HoT1+
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(3.23)

де (Cp – різниця між сумами теплоємкостей продуктів та реагентів. 


Таким чином, якщо взяти за нижню межу Т=298 К, а верхню зробити змінною, то для зміни вільної енергії Гібса в хімічній реакції при довільній температурі

(GoT=(HoT-T(SoT=(Ho298+
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(3.24)

Якщо вважати ентальпію та ентропію незалежними від температури, тобто (Ср=0, то

(GoT=(HoT+T(SoT 





(3.25)

Формулу (3.25) можна використати для оцінки (GoT. Це, так би мовити, нульове наближення при обчисленні (GoT.

Далі можна положити (Ср=const , тобто вважати, що від температури не залежить теплоємкість – перше наближення. Це дає 

(GoT=(Ho298+(Ср(T–298)-T(So298-T(Срln(T/298)=

=(Ho298-T(So298-T(Ср[ln(T/298)+(298/T)–I] 

(3.26)


Друге наближення (метод Тьомкіна -Шварцмана) полягає в тому , що Ср задається у вигляді степеневого ряду:

Cp=ao+a1T+a2T2+a-2T-2,




(3.27)

Що дає 

(GoT = (Ho298-T(So298-T((a0M0+(a1M1+(a2M2+(a-2M-2 
(3.28)

де коефіцієнти M0, M1, M2 та M-2 залежать лише від температури і можуть бути обчислені при будь-якій температурі або табульовані. Наприклад , порівнюючи (3.27) з (3.25), бачимо, що 

M0 = ln(T/298) + 298/T – I


Друге наближення дозволяє з високою точністю обчислювати (GoT (і відповідно Кр) , користуючись термохімічними даними (ентальпії, ентропії, теплоємкості).
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