

Министерство образования и науки Российской Федерации

Федеральное государственное бюджетное образовательное учреждение

 высшего образования

«Новгородский государственный университет имени Ярослава Мудрого»

Институт сельского хозяйства и природных ресурсов

Кафедра фундаментальной и прикладной химии
кинетика химических реакций 
Методические указания к самостоятельной работе студентов 

Великий Новгород

2019 г

Кинетика химических реакций : методические указания к самостоятельной работе студентов / Сост.  Г.Н.Олисова, Н.И.Ульянова. – НовГУ им. Ярослава Мудрого, Великий Новгород, 2019. – 19с.
СОДЕРЖАНИЕ
                                                                                                                                                         Стр.

1. Закон действующих масс...............………………………………………………........................4

2. Порядок реакции.............................................................................................................................8

3.1. Влияние температуры на скорость реакции  (правило Вант-Гоффа)…...............................10

3.2. Влияние температуры на скорость реакции (уравнение Аррениуса)……………...............11

4. Влияние катализатора.…………………………………………….............................................12

5. Энергетическая диаграмма………………………………………..............................................12

6. Химическое равновесие……………………………………………………...............................13         

7. Смещение химического равновесия...........................................................................................15  

8. Задания для самостоятельной работы……………………………………………………........17

Литература…………………………………………………………………………………………19

1 Закон действующих масс  (З.Д.М.): 

зависимость скорости реакции от концентрации веществ

Рассмотрим расчеты по закону действующих масс на примере простой реакции, протекающей в кинетической области по одной стадии.
аА+bB↔mM+nN

Если реакция гомогенная, то есть все вещества газы или все вещества жидкости, то математическая запись З.Д.М.:



υпрям.реакц. = kCa(A)Cb(B)


υобрат.реакц. = kCm(M)Cn(N)

или

υпрям.реакц. = k[A]a[B]b



υобрат.реакц. = k[M]m[N]n(N)

 
Где C или [  ] –  это  молярная концентрация (моль/л) вещества в системе в данный момент времени.


В математическое выражение скорости прямой реакции входят концентрации только исходных веществ (реагентов), а в  математическое выражение скорости обратной реакции входят концентрации только продуктов (конечных веществ).


В З.Д.М. для гетерогенной реакции учитываются концентрации веществ только более подвижной фазы: газов, а если их нет, то только жидкостей, твердые вещества не учитываются никогда.


Если не указано, для какой реакции следует оценить изменение скорости, то следует отвечать для прямой реакции.


Если реагирующие вещества газы, то изменить концентрацию можно, изменяя давление. 


Если реагирующие вещества газы, то изменить концентрацию можно, изменяя объем.


Если ↑P(увеличиваем давление) в n раз, то ↓V (уменьшается объем  ) в n раз, 

 концентрации ([  ] )каждого вещества, записанного в З.Д.М.)↑(увеличиваются) в n раз, 

а Ѵ (скорость) ↑(увеличивается) в na+b+… раз.


(↑- увеличиваем или увеличивается,  ↓- уменьшаем или уменьшается)


a, b – степени у концентрации веществ в З.Д.М. , они равны коэффициентам перед веществами в уравнении реакции, т.к. считаем реакцию простой, протекающей в кинетической области по одной стадии.


Пример 1. Как изменится скорость реакции: 
N2(г)   +  3H2(г)    =   2NH3(г), 

если  ↑Р (увеличить давление) в 3 раза ?   

Решение. 


1) Для данной гомогенной реакции З.Д.М.: υ = kпр.·[N2]·[H2]3

2) Т.к. исходные концентрации веществ неизвестны, то  пусть до изменения концентрации веществ из З.Д.М.:    [N2]до = x моль/л,  [H2]до = y моль/л, 

тогда скорость реакции до изменения (начальная):
υ до= k·x·y3

3) Т.к. давление увеличиваем (Р ↑), то и концентрации всех газов из З.Д.М. увеличиваются во столько же раз: [N2]после = 3x моль/л,  [H2]после = 3y моль/л,   

и тогда скорость реакции после изменения (в данный момент времени τ):


υ τ  = k·3x·(3y)3 =  k·81x·y3


4) Скорость реакции изменится:  υ τ/ υ до  = 
[image: image1.emf](k·81x·y3)/(k·x·y3)

 = 81

Ответ: При увеличении давления в данной реакции в 3раза, скорость реакции увеличивается в 81 раз(31+3 = 34). 


Пример 2. Как изменится скорость реакции: 
3CuO + 2NH3(г)  = 3Cu + N2(г)   +  3H2O , 

если уменьшить давление  ↓Р ( или увеличить объем V↑ ) в 4 раза ?

Решение. 


1)Для данной гетерогенной реакции З.Д.М.: υ = kпр.·[NH3]2  (Концентрация CuO не записывается в З.Д.М., т.к. CuO — твердое вещество)

2)Т.к. исходные концентрации веществ неизвестны, то  пусть до изменения концентрации веществ из З.Д.М.:    [NH3]до = x моль/л,  

тогда скорость реакции до изменения (начальная):
υ до= k·x2

3)Т.к. давление уменьшаем (↓Р), то и концентрации всех газов из З.Д.М. уменьшается во столько же раз: [NH3 ]после = x/4 моль/л, 

и тогда скорость реакции после изменения (в данный момент времени τ):


υ τ  = k·(x/4)2 =  k·(x2/16)

4)Скорость реакции изменится:  υ τ/ υ до  = k·(x2/16)/(k·x2 ) = 1/16

Ответ: При уменьшении давления в 4раза, скорость реакции уменьшается в 16раз (42). 

Пример 3. Как изменится скорость реакции: 
2SO2(г)   +  O2(г)    =   2SO3(г), 

если увеличить концентрацию диоксида серы в 7 раз (↑[SO2])?

  (Примечание: если в задаче говорится про изменение концентрации только одного из реагирующих веществ, то  концентрации других веществ остаются неизменными).

Решение. 


1)Для данной гомогенной реакции З.Д.М.: υ= kпр.·[SO2]2·[O2]

2)Т.к. исходные концентрации веществ неизвестны, то  пусть до изменения концентрации веществ из З.Д.М.:    [SO2]до = x моль/л,  [O2 ]до = y моль/л, 

тогда скорость реакции до изменения (начальная):
υ до= k·x2·y

3)Т.к. концентрация диоксида серы увеличивается, а концентрация кислорода не изменяется, то концентрации веществ после изменения:

[SO2 ]после = 7x моль/л, [O2 ]после = y моль/л,

и тогда скорость реакции после изменения (в данный момент времени τ):


υ τ  = k·(7x)2·y =  k·49x2·y

   
4)Скорость реакции изменится:  υ τ/ υ до  = (k·49x2·y)/(k·x2·y) = 49

Ответ: При увеличении  концентрации диоксида серы в 7 раз, скорость реакции увеличивается в 49 раз(72). 


Пример 4. Как изменится скорость реакции:  2SO2(г)   +  O2(г)    =   2SO3(г), 

если  уменьшить концентрацию кислорода в 10 раза (↓[O2 ])?

(Примечание: если в задаче говорится про изменение концентрации только одного из реагирующих веществ, то  концентрации других веществ остаются неизменными).

Решение.


 1)Для данной гомогенной реакции З.Д.М.: υ= kпр.·[SO2]2·[O2]


2)Т.к. исходные концентрации веществ неизвестны, то  пусть до изменения концентрации веществ из З.Д.М.:    [SO2]до = x моль/л,  [O2 ]до = y моль/л, 

тогда скорость реакции до изменения (начальная):
υ до= k·x2·y

3)Т.к. концентрация кислорода уменьшается, а концентрация диоксида серы не изменяется, то концентрации веществ после изменения:

[SO2 ]после = x моль/л,  [O2 ]после = (y/10) моль/л,

и тогда скорость реакции после изменения (в данный момент времени τ):


υ τ  = k·x2·(y/10) = (k·x2·y)/10


4)Скорость реакции изменится:  υ τ/ υ до  = [(k·x2·y)/10] /(k·x2·y) = 1/10

Ответ: При уменьшении  концентрации кислорода в 10 раз, скорость реакции уменьшается в 10 раз. 


Пример 5.  Как  для реакции      2NO(г)   +  O2(г)    = 2NO2(г)  надо изменить

давление в системе, чтобы скорость реакции возросла (υ↑) в 125 раз?

Решение.


1)Для данной гомогенной реакции З.Д.М.:  υ= kпр.·[NO]2·[O2]


2)Т.к. исходные концентрации веществ неизвестны, то  пусть до изменения концентрации веществ из З.Д.М.:    [NO ]до = x моль/л,  [O2 ]до = y моль/л, 

тогда скорость реакции до изменения (начальная):
υ до= k·x2·y

3)Т.к. скорость реакции увеличивается, то и давление газов, и концентрации газов из З.Д.М. увеличиваются в n раз и тогда концентрации веществ после изменения:

[SO2 ]после = n x моль/л, [O2 ]после = n y моль/л,

и тогда скорость реакции после изменения (в данный момент времени τ):


υ τ  = k·(nx)2·(ny) =  k· n3x2·y 


4)Скорость реакции изменится:  υ τ/ υ до  = (k·n3x2·y)/(k·x2·y) = n3 , 


а по условию скорость возросла в 125 раз: n3 = 125 и  n=5 
Ответ: для увеличения скорости реакции в 125 раз, надо давление увеличить в 5 раз 

( 2+1√125 = 5)


Пример 6.  Как  для реакции      2NO(г)   +  O2(г)    = 2NO2(г)  надо изменить

 концентрацию O2, чтобы при при увеличении концентрации монооксида азота в 3 раза  (↑[NO]) скорость реакции осталась без изменения?

Решение.


1)Для данной гомогенной реакции З.Д.М.:  υ= kпр.·[NO]2·[O2]


2)Т.к. исходные концентрации веществ неизвестны, то  пусть до изменения концентрации веществ из З.Д.М.:    [NO ]до = x моль/л,  [O2 ]до = y моль/л, 

тогда скорость реакции до изменения (начальная):
υ до= k·x2·y

3) Т.к. концентрация монооксида азота в 3 раза  увеличивается, то чтобы скорость реакции не изменилась, то надо изменить концентрацию и другого вещества в n раз, и концентрации газов из З.Д.М. после изменения:

[NO]после = 3x моль/л, [O2 ]после = ny моль/л,

и тогда скорость реакции после изменения (в данный момент времени τ):


υ τ  = k·(3x)2·(ny) =  9∙n∙k· x2·y 


4)Т.к. скорости реакции  до изменения и после изменения равны:

  υ τ = υ до ;
 9∙n∙k· x2·y = k·x2·y;
9∙n = 1; n = 1/9
 

Ответ: чтобы скорость реакции не изменилась при увеличении концентрации одного из веществ(↑[NO] в3 раза), концентрацию второго вещества надо уменьшить в 9 раз (↓[O2]). 


Пример 7. Реакция протекает по уравнению: 
2NaOH(р-р)  + H2SO4(р-р) = 2Na2 SO4(р-р) + 2H2O 
Как изменится скорость прямой реакции после разбавления реагирующей смеси в 6 раз?       

Решение.


1)Для данной гомогенной реакции З.Д.М.:  υ= kпр.·[NaOH]2·[H2SO4 ]



2)Т.к. исходные концентрации веществ неизвестны, то  пусть до изменения концентрации веществ из З.Д.М.:    [NaOH ]до = x моль/л,  [H2SO4 ]до = y моль/л, 

тогда скорость реакции до изменения (начальная):
υ до= k·x2·y

3)Т.к. разбавление — это увеличение объема (V↑ в 6 раз), то концентрации всех веществ из З.Д.М. уменьшаются во столько же раз: 

[NaOH ]после = x/6 моль/л,  [H2SO4 ]после = y/6 моль/л, 

и тогда скорость реакции после изменения (в данный момент времени τ):

 υ τ  = k∙(x/6)2 ∙(y/6) = (k·x2·y)/216


4)Скорость реакции изменится:  υ τ/ υ до  =[(k·x2·y)/216]/(k·x2·y) = 1/216

Ответ: при разбавлении в 6 раз скорость реакции уменьшается в 216 раз (↓в 62+1 = 63). 

Пример 8. Реакция между веществами А и В протекает по уравнению 2А + В → С. Начальная концентрация вещества А равна 3,0 моль/л, а вещества В – 2,5 моль/л. Константа скорости реакции равна 0,5 л2·моль–2·мин–1. Вычислите скорость реакции в начальный момент времени и в момент, когда прореагирует 20 % вещества В.
Решение.

1)З.Д.М. Для данной реакции:

υ = kC2(A)C(B)


2)Вычислим  скорость реакции в начальный момент времени:

υнач = kC2нач(A)Cнач(B) = 0,5·(3,0)2 ·2,5 = 11,25 моль/(л·мин)


3)Вычислим  скорость реакции в  момент времени τ :

υτ  = kC2 τ(A)Cτ(B) = 0


Cτ (А) =  C0(А) - Сизрасходованная (А) 

Cτ (В) = C0(В)  - Сизрасходованная (В) 


По условию задачи: Сизрасходованная (А) = 0,2∙C0(А) = 0,2∙3,0 = 0,6 моль/л


По уравнению реакции: Сизрасходованная (В) = Сизрасходованная (А)/2 = 0,6/2 = 0,3 моль/л

 
Cτ (А) =  3,0 - 0,6 = 2,4 моль/л


Cτ (В) = 2,5 - 0,3 = 2,2 моль/л


υτ  = 0,5·(2,4)2 ·2,2 = 6,336 моль/(л·мин)

Ответ: υнач = 11,25 моль/(л·мин); 
υτ  = 6,336 моль/(л·мин)

2 Порядок реакций.


Для сложных реакций (протекающих по нескольким стадиям) типа 


mA + nB → продукты реакции

 З.Д.М.:  υпрям.реакц. = kCp(A)Cg(B)
  или 
υпрям.реакц. = k[A]p[B]g



p и  g — эмпирические, т.е. найденные опытным путем коэффициенты, в большинстве случаев не совпадающие со стехиометрическими коэффициентами m и n  

k – константа скорости химической реакции, размерность которой зависит от значений p и  g.

Величины p и  g называют соответственно частными порядками по веществу А и по веществу В. Сумма частных порядков дает общий порядок реакции.

На практике чаще всего  встречаются реакции первого и второго порядков.

Важной характеристикой при протекании реакций является период полупревращения τ0,5 — это время, за которое в реакцию вступает половина исходного вещества (для радионуклидов аналогичная величина называется периодом полураспада).


Кинетическое уравнение для реакций 1-го порядка: 

ln(C0 /Cτ ) = kτ 

τ0,5 = ln2/k = 0,693/k

k — константа скорости для реакций 1-го порядка не зависит от концентрации вещества и имеет единицу измерения время-1 (с-1  или мин-1 или час-1 ) 

С0  - исходная концентрация вещества в любых единицах измерения (моль/л или г или % или части)


 Cτ — концентрация вещества, находящаяся в системе к данному моменту времени τ 

Cτ = С0  - Сизрасходованная  


Сизрасходованная  - концентрация вещества к данному моменту времени  τ, израсходованная (или вступившая в реакцию или прореагировавшая к данному моменту времени τ).


Кинетическое уравнение для реакций 2-го порядка: 

(1/С0) - (1/Cτ) =  kτ  или 


(С0 - Cτ)/ С0∙Cτ =  kτ

 τ0,5 = 1/(kС0)


k — константа скорости для реакций 2-го порядка  зависит от концентрации вещества и имеет единицу измерения время-1 · концентрация-1  [л·(моль·с)-1  или л·(моль·мин)-1 или 

л·(моль·час)-1] 


 С0  - исходная концентрация вещества в единицах измерения моль/л


Сизрасходованная  - концентрация вещества к данному моменту времени  τ, израсходованная (или вступившая в реакцию или прореагировавшая к данному моменту времени τ).

Пример 1. Константа гидролиза сахарозы при 25оС равна 3,2·10-3 час-1. Рассчитайте время, за которое гидролизу подвергается 10% исходного количества сахарозы.


Решение.

Данная реакция является реакцией 1-го порядка, т.к. константа имеет размерность время-1 (час-1). 

Кинетическое уравнение для реакций 1-го порядка: 


ln(C0 /Cτ ) = kτ 

 C0 = 100% 

Сизрасходованная = 10%



Cτ = С0  - Сизрасходованная  = 100% -10% = 90%

τ = (1/k)·[ln(C0 /Cτ )] = (1/3,2·10-3 час-1)·[ln(100/90 )] = (1/3,2·10-3 час-1)·[ln(1,11 )] =


   = ln1,11 /3,2·10-3 = 32,9 час.

Пример 2. При лечении онкологических заболеваний в опухоль вводят препарат, содержащий радионуклид иридий-192. Какая часть введенного радионуклида останется в опухоли через 10 суток?

Решение.


Реакции распада относятся к реакциям 1-го порядка и для решения используем   кинетическое уравнение: ln(C0 /Cτ ) = kτ  и τ0,5 = ln2/k = 0,693/k



Из справочника период полураспада иридия-192: τ0,5( 192 Ir) = 74,08cуток.

 k = 0,693/τ0,5 = 0,693/74,08 = 9,355·10-3 суток-1.


ln(C0 /Cτ ) =  kτ =  9,355·10-3 суток-1 · 10суток =  9,355·10- 4 

 C0 /Cτ = exp9,355·10- 4  = 1,000936


 C0 = 1 или 100% 

Cτ = C0 /1,000936 = 1 /1,000936 = 0,999  или   C0 /1,000936 = 100%  /1,000936 = 99,9% 


Пример 3.Константа скорости реакции омыления этилацетата раствором гидроксида натрия при 10°С равна 2,38 л·моль-1·мин-1. Какое время потребуется на омыление 90% этилацетата, если смешать  равные объемы 0,01М растворов эфира и щелочи?   

Решение. Реакция омыления сложного эфира - это реакция 2-го порядка, что также можно определить по размерности константы реакции.


Кинетическое уравнение для реакций 2-го порядка: 




(С0 - Cτ)/ С0∙Cτ =  kτ

 

τ = (С0 - Cτ)/(С0∙Cτ ∙k)


После смешения растворов общий объем раствора стал в 2 раза больше и молярные концентрации каждого из веществ уменьшатся в 2 раза:

 
С0 (эфира) = С0 (щелочи) = 0,01:2 = 0,005 моль/л

Сизрасходованная (эфира) =  Сизрасходованная(щелочи) = 0,9∙С0  = 0,9∙0,005 = 0,0045 моль/л


Cτ(эфира) =  Cτ(щелочи) = С0  - Сизрасходованная  = 0,005 — 0,0045 = 0,0005 моль/л 


Т.к. концентрации веществ одинаковы, то считать можно по любому из веществ (если бы концентрации были различны, то следовало бы считать по веществу, которое в «недостатке»).


τ  = (0,005 - 0,0005)/0,005∙0,0005∙2,38 =  756,3 мин = 12,6 час
3 Влияние температуры на скорость реакции


3.1Правило Вант-Гоффа: при увеличении температуры на каждые 10°С скорость химической реакции возрастает в 2-4 раза.

υ(Т2)/υ(Т1) = К(Т2)/К(Т1) = γ∆Т/10       или  υ2/υ1 = К2/К1 = γ∆Т/10 
   
Скорость — это величина обратная времени: υ = 1/τ

τ1/τ2 = γ∆Т/10 
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 – константа скорости реакции, скорость реакции, время протекания реакции при первой       температуре
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 –     константа скорости реакции, скорость реакции, время протекания реакции при второй температуре
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 - температурный коэффициент скорости реакции


∆Т — это разность температур, на сколько градусов изменилась  температура процесса


 ∆Т = Т2 — Т1  или  ∆Т=∆t= t2  - t1


Правило Вант-Гоффа можно записать:
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Пример 1. При какой температуре реакция закончится за 5 мин, если при температуре 20оС реакция протекает 2 часа 40 мин, а температурный коэффициент скорости реакции равен 2?

Решение. 
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Ответ: реакция закончится за 5 мин  при температуре 70 оС.


Пример 2.  При повышении температуры на 50оС скорость реакции возросла в 1000 раз. Найти температурный коэффициент скорости реакции.

Решение.
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Ответ: температурный коэффициент скорости реакции равен 3,98.


3.2 Уравнение Аррениуса. 


Уравнение Аррениуса записывается в логарифмической или экспоненциальной форме:

lnk = lnА – Еа /(RT) или  k = A· exp[-Еа /(RT)],
где  exp – экспонента (число ℮ = 2,718281828) 
А– предэкспоненциальный множитель, слабо зависящий от температуры (в узком температурном интервале можно считать его не зависящим от температуры);


R–универсальная газовая постоянная, R = 8,314 Дж /(К∙моль).

Предэкспоненциальный множитель А равен произведению стерического фактора Р на общее число соударений молекул Z реагирующих веществ в единице объема за единицу времени:
А = Р·Z.


Стерический фактор Р учитывает число благоприятных способов ориентации молекул по отношению к общему числу способов их возможной взаимной ориентации. Значения Р обычно лежат в пределах от 10-9 до 1.


 Еа — энергетический барьер, который должны преодолеть исходные вещества по пути превращения в продукты. Энергия активации (Еа) имеет размерность кДж/моль. 


Значение энергии активации реакции можно определить, измерив константы скорости этой реакции при двух разных температурах и используя следующее уравнение:


Еа =[ (R·T1·T2)/(T1 – T2)]·ln(k1/k2) = [(2,3·R·T1·T2)/(T1- T2)]·lg(k1/k2)

Пример 1. Для реакции омыления уксусноэтилового эфира при большом избытке воды константа скорости при 20оС равна 0,00099 мин-1, а при 40оС ее величина составляет 0,00439мин-1. Определите энергию активации и константу скорости реакции при 30оС.
Решение.

1)Т1 = 20 +273 =  293К;
Т2 = 40 +273 = 313К;

Т3 = 30 +273 = 303К;


2)Еа = [(2,3·R·T1·T2)/(T1-T2)]·lg(k1/k2) =


       
= [(2,3·8,314·293·313)/(293-313)]·lg(0,00099/0,00439) =

    
=1753677,84/(-20)·lg0,2255=(-87683,892)·(-0,6468)= 56714Дж/моль



=56,714кДж/моль


3)lg(k1/k3) =[Еа·(T1 – T3)]/(2,3·R·T1·T3) = [56714·(293 – 303)]/(2,3·8,314·293·303)=



     =(-567140)/1697649,8= - 0,334


    k1/k3 = 10- 0,334 = 0,46345


4)k3 = k1/0,46345 = 0,00099/ 0,46345 = 0,00214 мин-1
Ответ: Еа = 56,714кДж/моль; k3 = 0,00214 мин-1 .
4 Влияние катализатора


В присутствии катализатора изменяется механизм реакции, и она направляется по пути с меньшими значениями энергии активации Е'а < Еа :
Е'а - энергия активации реакции в присутствии катализатора

Еа - энергия активации реакции без катализатора


 Даже небольшое уменьшение энергии активации приводит к значительному возрастанию константы скорости реакции и скорости реакции.


Оценить, во сколько раз возрастает скорость реакции при использовании катализатора, можно применяя следующее уравнение:

ln(k'/k) = 2,3lg(k'/k) = (Еа – Е'а)/R·T;
lg(k'/k) = (Еа – Е'а)/2,3R·T

Пример1.Энергия активации разложения ацетондикарбоновой кислоты в водном растворе при 298К без катализатора Еа = 97 кДж/моль, а в присутствии анилина (катализатор) Е'а = 58 кДж/моль. Вычислите во сколько раз возрастает скорость реакции в присутствии катализатора.
Решение.



lg(k'/k) = (Еа – Е'а)/2,3R·T = (97000 - 58000)/2,3·8,314·298 = 39000/5698,42 =



= 6,844


 k'/k = 106,844 = 6982447 = 6,98·106 раз

Ответ: при снижении энергии активации на кДж приводит к увеличению скорости реакции в 

6,98·106 раз.
5 Энергетическая диаграмма
Энергетическая диаграмма экзотермической реакции:
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Путь процесса


1 – некатализируемая реакция; 2 – катализируемая реакция; Еа – энергия активации некатализируемой реакции; Ea1 и Еа2 – энергии активации 1-й и 2-й  стадии катализируемой реакции; ΣΔНисх.  – сумма энтальпий образования исходных веществ; ΣΔНпрод..  – сумма энтальпий образования продуктов реакции; ΔНхр  – энтальпия химической реакции, 

ΔНхр = ΣΔНпрод.. – ΣΔНисх., ΔHхр < 0, Qхр = - ΔHхр, Qхр >0, реакция экзотермическая,т.е. протекающая с выделением теплоты;(Еа  – Еа2) = ΔЕа;  ΔЕа – изменение(уменьшение) энергии активации  реакции при введении катализатора;
6 Химическое равновесие


Химическим равновесием называется такое состояние обратимого процесса, при котором скорости прямой и обратной реакций равны.

Для количественной характеристики состояния химического равновесия в системе используется константа химического равновесия Кравн, которая при заданной температуре равна отношению константы скорости прямой  реакции kпр.р к константе скорости обратной реакции kобр.:
Кр. = kпрям. / kобр.

В состоянии химического равновесия скорости прямой и обратной реакций равны 

υпр.= υобр., следовательно, для обратимого гомогенного процесса:
аА + вВ ↔ mM+nN
исходя из З.Д.М.:
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kпрям.·[A]a·[B]b = kобр.·[M]m·[N]n

Отсюда:                                      

 Кр. = kпрям. / kобр.
    =  [M]m·[N]n  /([A]a·[B]b )  


Концентрации реагирующих веществ, которые устанавливаются при химическом равновесии, называются равновесными концентрациями.               


[A], [B], [M], [N] — равновесные молярные концентрации участвующих в реакции веществ.
Кр.   =  [M]m·[N]n  /([A]a·[B]b )  

Константа химического равновесия обратимого процесса равна отношению произведения равновесных концентраций конечных продуктов к произведению равновесных концентраций исходных веществ, возведенных в степени, равные стехиометрическим коэффициентам в уравнении химической реакции.
В математическое выражение константы равновесия входят концентрации только газов, а если газов нет, то жидкостей (растворов), а концентрации твердых веществ не записываются никогда.

Пример 1.
Для реакции СО2(г) + С(кр)  ↔ СО(г) напишите выражение для константы равновесия.

Т.к. концентрации твердых веществ (кристаллов) не записываются в математическом выражение константы равновесия, то константа равновесия будет иметь следующий вид:

 Кр.   =  [СО]2 /([СО2] ) 

Пример 2.Для реакции Mg(кр) + O2(г)  ↔ MgО(кр) напишите выражение для константы равновесия.

Кр.  =  1 /([О2] ) 

Значение константы химического равновесия определяет положение равновесия, т.е. относительное содержание исходных веществ(реагентов) и конечных продуктов в системе, находящейся в равновесном состоянии.


Константа химического равновесия не зависит от концентраций реагирующих веществ и давления в системе,т.к. эти факторы не влияют на константы скоростей химических реакций.

Если Кр. > 1, то в системе выше содержание конечных продуктов,т.е. положение равновесия смещено вправо (→).


Если Кр. < 1, то в системе выше содержание исходных веществ(реагентов),т.е. положение равновесия смещено влево (←).

Значение константы химического равновесия можно рассчитать, используя уравнение изотермы химической реакции:
∆Gоp = – R∙T∙lnKp    или ∆Gоp = – 2,3∙R∙T∙lgKp   или  lgKp  = − ∆Gоp /(2,3∙R∙T)


∆Gоp  – изменение стандартной энергии Гиббса в ходе химического процесса при стандартных условиях.


Если ∆Gоp  <  0, то Кр. >1. Это означает, что в равновесной смеси преобладают  конечные продукты  реакции.

Если ∆Gоp  >  0,то  Кр. < 1. Это означает, что в равновесной смеси преобладают     исходные вещества реакции.

Пример1. Вычислите  константа химического равновесия реакции гидролиза   глицил-глицина при температуре 310К, если  изменение стандартной энергии Гиббса равно  -15,08 кДж/моль.
Решение. 





1) lgKp  = − ∆Gоp /(2,3∙R∙T); 
∆Gоp = – 15,08 кДж/моль = – 15080 Дж/моль; R = 8,314Дж/(К∙моль); Т = 310К. 

2)lgKp  = − ∆Gоp /(2,3∙R∙T) = −(– 15080 Дж/моль)/(2,3∙8,314∙310) =15800/5927,882 = 2,665


3)Kp  = 102,665  = 462,8

Ответ: Kp  = 462,8;  Кр. >1, гидролиз возможен.

Пример2. Вычислите изменение стандартной энергии Гиббса  гомогенной реакции

СО + Н2О ↔ СО2  + Н2 
при температурах  960 К и 1160 К, если константы равновесия при данных температурах соответственно равны: Kp ,960 =1,78 и Kp ,1160 = 0,83. Определите направление реакции.
Решение.


1)∆Gоp = – 2,3∙R∙T∙lgKp  =  – 2,3∙8,314∙960∙lg1,78 = – 18357,312∙0,250 = 

= – 4589,328Дж/моль.

∆Gоp  <  0, положение равновесия смещено вправо (→), в равновесной смеси преобладают  конечные продукты  реакции.


2)∆Gоp = – 2,3∙R∙T∙lgKp  = –2,3∙8,314∙1160∙lg0,83 = –22181,752∙(-0,08092) = =1794,95Дж/моль


∆Gоp  >  0, положение равновесия смещено влево (←), в равновесной смеси преобладают     исходные вещества реакции. 
7 Смещение химического равновесия.

Влияние изменений условий на химическое равновесие определяется принципом Ле Шателье:
Если на систему, находящуюся в состоянии химического равновесия оказывать воздействие из вне путем изменения концентрации реагентов или продуктов,  давления или температуры, то равновесие всегда смещается в направлении той реакции, протекание которой ослабляет это воздействие.

При↑t( при увеличении температуры) система будет ее уменьшать за счет протекания реакции, идущей с поглощением теплоты (эндотермической), т.е. той реакции, где –Q (или ΔHхр > 0), соответственно при ↓t (уменьшении температуры) наоборот, где +Q или ( ΔHхр < 0).

При ↑P (при увеличении давления) система будет её уменьшать за счет протекания реакции, идущей с уменьшением числа моль газов, соответственно при ↓Р (при уменьшении давления) наоборот, за счет протекания реакции, идущей с увеличением числа моль газов.


При увеличении(↑) концентрации (какого-либо вещества, кроме твердого) система будет ее уменьшать за счет протекания той реакции, где это вещество расходуется, соответственно при уменьшении(↓) концентрации наоборот, за счет протекания той реакции,где это вещество образуется.


Введение катализатора не влияет на смещение равновесия,а только ускоряет наступление равновесия, т.к. катализатор увеличивает скорость и прямой и обратной реакций в одно и то же число раз.


Добавление концентрации твердого вещества не влияет на смещение равновесия, т.к. от концентрации твердого вещества скорость реакции не зависит.


Увеличить выход продукта реакции, т.е. увеличить степень превращения исходных веществ(реагентов) — это сместить равновесие вправо (→, в сторону продуктов).


Уменьшить выход продукта реакции, т.е. уменьшить степень превращения исходных веществ(реагентов) - это сместить равновесие влево (←,в сторону исходных веществ).


Пример1.  Какое воздействие на систему SO3(г) + С(тв) ↔ SO2(г)  + СO2(г), ΔHхр < 0 

приведет к увеличению степени превращения SO3?

а) ↑P(увеличение общего давления)

б) ↑V(увеличение реакционного объема)

в) добавление угля

г) введение катализатора

д) ↑t(увеличении температуры)

е) отвод продуктов реакции

ж) добавление SO3
з)↓t (уменьшении температуры)

Решение.


∆Н < 0,а Q = - ∆Н; Q  > 0,  т.е. прямая реакция  протекает с выделением теплоты (экзотермическая, +Q), то обратная реакция протекает  с поглощением теплоты (эндотермическая, -Q, Q < 0).


Увеличить степень превращения SO3 , следовательно, сместить равновесие вправо (→, в сторону продуктов).


а) при увеличении давления равновесие смещается в ту сторону, где меньше моль газов, следовательно, в    данной реакции равновесие смещается влево (←) и данное воздействие не подходит


б) при увеличении объема давление уменьшается (↑V→↓P), т.е. равновесие смещается в ту сторону, где больше моль газов, следовательно, в данной реакции вправо (→) и данное воздействие подходит


в) уголь – это твердое вещество, следовательно,  не влияет на смещение равновесия


г) введение катализатора  не влияет на смещение равновесия


д) при увеличении (↑t) равновесие смещается  в сторону эндотермической реакции, в данной реакции влево (←) и данное воздействие не подходит


е) отвод продуктов реакции – это уменьшение концентрации  (↓ конц.) продуктов реакции и, следовательно, равновесие смещается  в сторону увеличения концентрации (↑ конц.) продуктов, т.е.  Вправо (→) и данное воздействие подходит

 
ж) добавление  SO3 – это увеличение его концентрации (↑ конц.), а т.к. это исходное вещество, то равновесие смещается в  сторону уменьшения концентрации (↓ конц.)  исходных веществ, т.е. Вправо (→) и данное воздействие  подходит


з) при уменьшении температуры (↓t) равновесие смещается в сторону экзотермической реакции, в данной реакции  вправо (→) и данное воздействие подходит.

Ответ: к увеличению степени превращения SO3 приведут 

             -- б (увеличение реакционного объема)

             -- е (отвод продуктов реакции)

             -- ж (добавление SO3)

             -- з (уменьшении температуры)
Пример2. В каком случае можно однозначно сказать, что при одновременном повышении температуры и давления в системе равновесие сместиться влево:

а) 2СО(г) ↔ СО2(г) + С(к); 
∆Н0 = -172,5 кДж;

б) Н2(г) + S(к) ↔ Н2S(г); 

∆Н0 = -21,0 кДж;
в) 2NO2(г) ↔ 2NO(г) + О2(г); 
∆Н0 = +122,4 кДж.

Решение. 


При повышении температуры равновесие смещается встрону эндотермической реакции, т. е. к ΔHхр > 0 


При повышении давления  равновесие смещается в ту сторону, где меньше моль газов


а) след-но: при ↑t влево (←);
при ↑P вправо (→) , однозначно сказать, в каком направлении смещается равновесие не можем. 

б) след-но: при ↑t влево (←);
↑P   на смещение равновесия не влияет, можно  однозначно сказать, что равновесие смещается влево (←).


в) след-но: при ↑t вправо (→);
 при ↑P влево (←),однозначно сказать, в каком направлении смещается равновесие не можем. 
Задания для самостоятельной работы
 1.Во сколько раз необходимо увеличить концентрацию вещества А, чтобы при уменьшении концентрации вещества В в 4 раза скорость реакции 2А(г) + В(г) = С(г) не изменилась?

 2.Рассчитайте, во сколько раз изменится (увеличится или уменьшится) скорость прямой реакции в системе 4H2(г) + 2NO2(г)  ↔ 4H2O(г) + N2(г), если уменьшить объем, занимаемый газами в 2 раза?

 3.Во сколько раз следует увеличить концентрацию угарного газа в системе 
2СО(г) = СО2(г) + С(к), чтобы скорость реакции увеличилась в 4 раза?

 4.Во сколько раз изменится (увеличится или уменьшится) скорость прямой реакции 
С6Н6(ж) + 3Н2(г) ↔ С6Н12(ж),если концентрацию водорода уменьшить в 2 раза?

 5.Во сколько раз изменится (увеличится или уменьшится) скорость прямой реакции 
Н2(г) + НСОН(г) ↔ СН3ОН(г),если объем реакционного сосуда уменьшить в 3 раза?

 6.Реакция между веществами А и В протекает по уравнению 2А + В → С. Начальная концентрация вещества А равна 5 моль/л, а вещества В – 4 моль/л. Константа скорости реакции равна 0,05 л2·моль–2·с–1. 

 7.Вычислите скорость реакции в начальный момент времени и в момент, когда в реакционной смеси останется 80 % вещества А.Реакция между веществами А и В протекает по уравнению 2А + В → С. Начальная концентрация вещества А равна 3 моль/л, а вещества В – 4,5 моль/л. Константа скорости реакции равна 0,025 л2·моль–2·с–1. 

 8.Вычислите скорость реакции в начальный момент времени и в момент, когда прореагирует 20 % вещества В.

 9.Вычислите константу скорости реакции первого порядка и период полупревращения исходного вещества, если за 40 мин. в реакцию вступает третья часть этого вещества.

 10.Через какое время активность изотопа актиния составит 40% от первоначальной, если его период полураспада равен 36,1 мин?

 11.Установлено, что реакция второго порядка 2А  → В  +  С завершается на 75% за 92 минуты при исходной концентрации реагента 0,24М. Какое время потребуется, чтобы при тех же условиях концентрация реагента достигла 0,16М? 

 12.Реакция  HCOH  +  H2O2  →  HCOOH  +  H2O является реакцией второго порядка. При смешении равных объемов1М растворов формальдегида и пероксида водорода через 2 часа при 60°С концентрация муравьиной кислоты становится равной 0,215 моль/л. Вычислите константу скорости реакции и период полупревращения.

 13.Определите температурный коэффициент скорости реакции, если при повышении

температуры на 30°С скорость реакции возрастает в 15,6 раза?

 14.Во сколько раз возрастет скорость реакции, если температура реакционной смеси повысилась с 50°С до 100°С и температурный коэффициент скорости равен 3,5?


 15.Константа скорости некоторой реакции при 10°С равна 0,02 л/(моль. с). Определите

константу скорости этой реакции при 50°С, если температурный коэффициент скорости реакции равен 2,5.

 16.На сколько градусов нужно уменьшить температуру, чтобы скорость реакции

уменьшилась в 256 раз? Температурный коэффициент скорости реакции равен 4.

 17.Реакция при температуре 40°С протекает за 180 с. Определите время протекания

реакции при 80°С, если температурный коэффициент скорости реакции равен 3.

 18.Константы скорости разложения ацетондикарбоновой кислоты

CO(CH2COOH)2 → CO(CH3)2 + 2CO2
при 273 и 313К равны 4,76·10-5 с-1 и 5,76·10-3 с-1 соответственно. Вычислите константу скорости реакции при 323К.

 19.Разложение соли диазония – реакция 1-ого порядка:
CH3C6H4N2Cl + H2O → CH3C6H4OH + N2 + HСl.
Константы скорости реакции при 298 и 303К равны 9·10-3 и 13·10-3 мин-1. Вычислите константу скорости реакции при 308К и время, в течение которого разлагается 99% соли диазония при этой температуре.
 20.Энергия активации разложения диэтилового эфира в газовой фазе при 80°С без катализатора Еа = 224 кДж/моль, а в присутствии иода (катализатор) Е'а = 144 кДж/моль. Вычислите во сколько раз возрастает скорость реакции в присутствии катализатора.
 21.Вычислите  константа химического равновесия реакции дегидратации лимонной кислоты с  образованием цис-аконитовой кислоты(реакция цикла Кребса) при температуре 310К, если  изменение стандартной энергии Гиббса равно  +8,36 кДж/моль.
 22.Какие воздействия на реакционную систему
Fe (к) + 4H2O(г) == Fe3O4(к) + 4H2(г) + Q
приведут к смещению равновесия в сторону исходных веществ:


а) повышение температуры
;

б) добавление водяного пара;


в) понижение температуры
;

г) добавление водорода.

 23.Какое воздействие на реакционную систему
С(к) + H2O(г) == СО(г) + Н2 (г) – Q 
приведет к уменьшению выхода водяного газа (СО + Н2):


а) повышение давления;



б) добавления угля;


в) добавление водяного пара;


г) повышение температуры.

 24.Какое воздействие на реакционную систему
SO3(г) + С(к) == SO2(г) + СО2(г) + Q
приведет к смещению равновесия в сторону продуктов реакции:


а) повышение общего давления;

б) увеличение реакционного объема;

в) добавление угля;



г) повышение температуры.
 25.Какие воздействия на реакционную систему приведут к смещению равновесия в сторону исходных веществ?

6НF(г) + N2(г) « 2NF3 (г) + 3H2 (г)
DHo > 0

а) понижение температуры;


б) повышение общего давления;


в) увеличение концентрации Н2;

г) увеличение объема реакционного сосуда.
 26.Какое воздействие на реакционную систему СаСО3(к) ↔СаО(к) +СО2(г) -178кДж приведет к увеличению выхода оксида кальция:


а) повышение давления;



б) повышение температуры;
в) добавление углекислого газа;


г) добавление СаСО3(к)
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