Лекция № 3
ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

Все химические реакции можно разделить на две группы: необратимые и обратимые реакции. Необратимые реакции протекают до конца (до полного расхода одного из реагентов), а в обратимых ни одно из реагирующих веществ не расходуется полностью, потому что обратимая реакция может протекать как в прямом, так и в обратном направлении.
Пример необратимой реакции:

                       Zn + 4HNO3 → Zn(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O                       (1)

Пример обратимой реакции:

                                               H2 + I2[image: image001]2HI                                           (2)

Вначале скорость прямой реакции vпр велика, а скорость обратной реакции vоб равна нулю (рисунок 1).

	[image: image002]

Рисунок 1 – Зависимость скоростей прямой и обратной реакций от времени τ. При равенстве этих скоростей наступает химическое равновесие.



По мере протекания реакции исходные вещества расходуются, и их концентрации падают. Одновременно появляются продукты реакции, их концентрации возрастают. Вследствие этого начинает идти обратная реакция, причем ее скорость постепенно увеличивается. Когда скорости прямой и обратной реакций становятся одинаковыми, наступает химическое равновесие. Оно является динамическим - в отличие от статического равновесия, которое не сопровождается каким-либо движением. Например, механическое равновесие весов является статическим,  т.к., хотя концентрации веществ в системе остаются постоянными, реакция продолжает протекать как в прямом, так и в обратном направлении.
[bookmark: KRavn]При равенстве vпр и vоб можно приравнять их выражения согласно закону действия масс*. Например, для обратимого взаимодействия водорода с иодом:

                                           kпр·[H2]·[I2]=kоб·[HI]2 или                                      (3)

                                                 [image: image004]                                                      (4)

Отношение констант скорости прямой и обратной реакций (K) называется константой равновесия. При постоянной температуре константа равновесия представляет собой постоянную величину, показывающую то соотношение между концентрациями продуктов и исходных веществ, которое устанавливается при равновесии. Величина K зависит от природы реагирующих веществ и от температуры.
Система находится в состоянии равновесия до тех пор, пока внешние условия сохраняются постоянными. При увеличении концентрации какого-либо из веществ, участвующих в реакции, равновесие смещается.
Смещение равновесия обусловлено временным нарушением равенства скоростей прямой и обратной реакций. Если скорость прямой реакции становится выше, то говорят, что равновесие смещается вправо, если же выше становится скорость обратной реакции, то считается, что равновесие смещается влево. 
Через некоторое время равенство скоростей опять восстанавливается, т.е. наступает новое состояние равновесия. в сторону расхода этого вещества;  при уменьшении концентрации какого-либо из веществ равновесие смещается в сторону образования этого вещества.
Когда в реакции участвуют газы, равновесие может нарушаться при изменении давления:

                                                  2NO + O2[image: image001]2NO2                                            (5)

                                vпр=kпр·[NO]2·[O2];  vоб=kобр·[NO2]2                                (6)

При увеличении давления, например, в 2 раза концентрация каждого газа возрастет в 2 раза, и новые скорости реакций станут равными vпр´ и vоб´:

                                               vпр´=8vпр;     vоб´=4vоб                                        (7)

Неодинаковое изменение скоростей прямой и обратной реакций связано с тем, что в левой и правой частях  уравнения реакции различно число молекул газов. В связи с этим равновесие при возрастании давления сдвигается в сторону уменьшения числа молекул газов, т.е. в сторону понижения давления.
Влияние температуры на константу равновесия. Тепловой эффект реакции можно рассматривать как разность энергий активации прямой и обратной реакций: ΔH = Ea(пр) – Ea(об).
 
	[image: Ea-deltaH]
Рисунок 2 - Энергетическая диаграмма. 
(Тепловой эффект реакции ΔH, действительно, равен разности энергий активации).



Для эндотермических реакций ΔH>0; для экзотермических реакций ΔH<0. Согласно уравнению Аррениуса, зависимость константы равновесия от температуры можно выразить следующим образом:

[image: image006]      (8)

Из уравнения, связывающего константу равновесия с тепловым эффектом ΔH, следует, что при возрастании температуры равновесие эндотермической реакции. Эндотермическая реакция протекает с поглощением тепла. смещается вправо, а экзотермических реакций. Экзотермическая реакция протекает с выделением тепла. – влево. Оказывается также, что катализатор  не влияет на константу равновесия, так как он снижает энергию активации  прямой и обратной реакций на одну и ту же величину.
[bookmark: LeShat]Закономерности, которые проявляются в рассмотренных примерах, представляют собою частные случаи общего принципа, определяющего влияние различных факторов на равновесие системы. Это принцип Ле-Шателье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо воздействие, то в результате протекающих в ней процессов равновесие смещается в таком направлении, что оказанное воздействие уменьшится.
Обратимые реакции не доходят до конца и заканчиваются установлением химического равновесия.  В уравнениях обратимых реакций между левой и правой частями ставят две стрелки, направленные в противоположные стороны. Примером такой реакции может служить синтез аммиака из водорода и азота: 

1,5 Н2 + 0,5N2 ↔ NH3

В данной реакции равновесие наступает тогда, когда в единицу времени образуется столько же молекул аммиака, сколько их распадается на азот и водород, следовательно, 
химическое равновесие - состояние системы реагирующих веществ, при котором скорости прямой и обратной реакции равны между собой. 
В состоянии равновесия прямая и обратная реакции не прекращаются. Поэтому такое равновесие называется подвижным или динамическим равновесием.
 Концентрации реагирующих веществ, которые устанавливаются при химическом равновесии, называются равновесными. Обозначаются так: [Н2],
[ N2]… 
На состояние химического равновесия оказывают влияние концентрация реагирующих веществ, температура, а для газообразных веществ- и давление. При изменении одного из этих параметров, равновесие нарушается и концентрация всех реагирующих веществ изменяется до тех пор, пока не установится новое равновесие , но уже при иных значениях равновесных концентраций. Подобный переход реакционной системы от одного состояния равновесия к другому называется смещением ( или сдвигом) химического равновесия.

Пример:  Реакция синтеза аммиака:

1,5 Н2 + 0,5N2 ↔ NH3 , ∆Н = - 46,2 кДж/моль

Если внешнее воздействие выражается в увеличении концентрации азота или водорода, то оно благоприятствует реакции, вызывающей уменьшение концентрации этих веществ, и, следовательно, равновесие сместится в сторону образования аммиака. Соответственно увеличение концентрации аммиака смещает равновесие в сторону исходных веществ.
Поскольку прямая реакция, как видно из уравнения, протекает с выделением теплоты, повышение температуры смеси благоприятствует протеканию реакции с поглощением теплоты, и равновесие сместится в сторону исходных веществ; понижение температуры вызовет смещение равновесия в сторону продукта реакции.
Чтобы определить влияние давления на смещение равновесия необходимо подсчитать число молекул в левой и правой частях уравнения. В приведенном примере в левой части уравнения содержится 2 молекулы, а в правой – 1. 
Поскольку увеличение давления должно благоприятствовать процессу, ведущему к уменьшению числа молекул, то в данном случае равновесие сместится в сторону продукта реакции. Очевидно, уменьшение давления сместит равновесие в сторону исходных веществ. Если же в уравнении обратимой реакции число молекул в левой части равно числу молекул в правой части, то изменения давления не вызывает смещения химического равновесия .
Все катализаторы одинаково ускоряют как прямую, так и обратную реакции и поэтому на смещение равновесия влияния не оказывают, а только способствуют более быстрому его движению.

Задача 1: 
Константа равновесия гомогенной системы:
 (СО) + (Н2О)↔ (СО2) + (Н2) при 850ºС равна 1. Вычислите концентрации всех веществ при равновесии, если исходные концентрации : [СО ]=3 моль/л, [Н2О ]=2моль/л.

Решение. При равновесии скорости прямой и обратной реакций равны, а отношение констант этих скоростей есть величина тоже постоянная и называется константой равновесия К данной системы: υпр = К1 [СО ] [Н2О]; υобр = К2 [СО2] [Н2 ].
Кравн = К1/К2= [СО2] [Н2 ]/ [СО ] [Н2О].

В условии задачи даны исходные концентрации, тогда как в выражение Кравн входят только равновесные концентрации всех веществ системы. Предположим, что к моменту равновесия концентрация [СО2]равн = х моль/л. Согласно уравнению системы число молей образовавшегося водорода при этом будет также х моль/л. По столько же молей  (х моль/л) израсходуется СО и Н2О  для образования по х молей СО2 и Н2 . Следовательно, равновесные концентрации всех четырёх веществ будут : [СО2]равн = [Н2 ]равн = х моль/л;
[СО ]равн = (3-х) моль/л;
[Н2О]равн = (2-х) моль/л.

Зная константу равновесия, находим значение х, а затем и равновесные концентрации всех веществ: 1= х2 / (3-х)*(2-х);
х2 = 6-2х-3х+ х2
х = 1,2 моль/л.

Таким образом искомые равновесные концентрации:
[СО2]равн = 1,2 моль/л
[Н2 ]равн = 1,2 моль/л
[СО ]равн = 3-1,2 = 1,8 моль/л
[Н2О]равн = 2-1,2 = 0,8 моль/л.

Задача 2: 
Во сколько раз изменится скорость прямой и обратной реакций в системе  2 (SО2) + (О2) ↔ 2(SО3), если объём газовой смеси уменьшить в 3 раза? В какую сторону сместится равновесие системы?

Решение. Обозначим концентрации реагирующих веществ:
[ SО2 ]= а; [О2 ]=в; [ SО3 ]= с. Согласно закону действия масс скорости прямой и обратной реакций до изменения объёма
υпр = К*а2 *в ; υобр= К*с2 .
После уменьшения объёма гомогенной системы в 3 раза концентрация каждого из реагирующих веществ увеличится в 3 раза: [ SО2 ]=3а; [ О2 ]= 3в; [ SО3 ]= 3с. При новых концентрациях скорости прямой и обратной реакций:
υ’пр= К* (3 а)2* (3в)=27 К* а2*в
υ’обр=К* (3 с)2 = 9К*с2
Отсюда, υ’пр/ υпр= 27 К* а2*в/ К* а2*в=27
               υ’обр/υобр= 9К*с2 /К*с2 = 9.

Следовательно, скорость прямой реакции увеличилась в 27 раз, а обратной – только в 9 раз. Равновесие системы сместилось в сторону образования серного ангидрида  SО3 .

[bookmark: _GoBack]
Константы диссоциации некоторых веществ
	Вещество
	Константа диссоциации
	рК

	[NH4OH]
	6,3*10-5
	4,2

	(NH4OH)
	1,79*10-5
	4,75

	СН3СООН
	1,75*10-5
	4,75

	HCN
	7,9*10-10
	9,1
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