Лекция № 4
    ХИМИЧЕСКОЕ    РАВНОВЕСИЕ
(Применение второго закона термодинамики к химическим реакциям)

Химическое равновесие в гомогенных системах.
 Уравнение  изотермы Вант - Гоффа

     Химическая реакция (система) называется гомогенной, если все её участники находятся в одной фазе. Рассмотрим в общем виде гомогенную химическую реакцию, все участники которой находятся в газовой фазе:



                   А + bB = mM + nN                       (1)

Изменение энергии Гиббса для химической реакции составит:


 ΔG =( mG(M) + nG(N)) – (G(A) + bG(B)),              (2)

     где G(i) – молярная энергия Гиббса  i - го участника реакции.
Изменение энергии Гиббса для  i–го  участника реакции составит:

                  dG(i) = VdP(i) – S(i)dT                            (3)

     Если реакция протекает при постоянной температуре, то dT = 0 и тогда можно записать:
                         dG(i) = VdP(i)                                   (4)
    
     Считая, что каждый участник реакции является идеальным газом, уравнение (4) можно записать в виде:


                dG(i) = RT = RTdlnP(i)                     (5)

     Проинтегрируем    уравнение   (5)   в    пределах    стандартное     состояние 


  ( G, P) – состояние газa на начало реакции (G(i), Po,(i)):


                                                  (6)

     После интегрирования получим:



                        G(i) – G = RTln                     (7)
     Давление газа в стандартном состоянии равно одной атмосфере. Тогда для каждого участника реакции получим:


                       G(i) = G + RTlnPo,(i),                     (8)

     где  Ро,(i) – парциальное давление  i-го  участника реакции на начало реакции. 
     С учётом уравнения  (8) уравнение  (2)  примет вид:



                          ΔG = mG+ mRTlnPo(M) + nG+ nRTlnPo(N) -




        - G - RTlnPo(A) - bG - bRTlnPo(B)        (9)

или






                ΔG = mG+ nG- G - bG + RTln    (10)
Обозначим         
                             





          mG+ nG- G - bG =  ΔG0              (11)

     Тогда 

                 G  =   ΔG0  + RTln                   (12)

     Если в химической реакции имеет место состояние равновесия, ΔG = 0 и парциальные давления участников реакции будут иметь равновесные значения, то:

                      ΔG0 = - RTln,                        (13)

     где   P(i) – равновесное парциальное давление i–го участника реакции;

             ,b, m и n  –  стехиометрические коэффициенты участников реакции.

     Выражение  обозначают буквой КР и   называют константой равновесия химической реакции, а уравнение 


                         КР =                                    (14)

законом действующих масс.
     Таким образом, константа равновесия любой гомогенной химической реакции, протекающей в газовой фазе, равна произведению равновесных парциальных давлений продуктов реакции, делённому на произведение равновесных парциальных давлений исходных веществ,  в  степенях, соответствующих стехиометрическим коэффициентам участников реакции.
     Константа равновесия химической реакции не зависит от равновесных парциальных давлений участников реакции, а зависит только от температуры и природы участников реакции. Если в установившемся состоянии равновесия изменить хотя бы одно из равновесных давлений участников реакции, то равновесие в реакции будет нарушено. В системе начнет протекать химическая реакция до тех пор, пока не установится новое состояние равновесия  с отличающимися от первоначального состояния равновесными парциальными давлениями участников реакции. Однако численное значение константы равновесия останется таким же как и при прежнем состоянии равновесия.
     С учётом  уравнения (14)  уравнение  (13) можно записать в виде:

                          ΔG0 = - RTlnKP,                            (15)

     где  ΔG0 – стандартное изменение энергии Гиббса для химической реакции;
             КР  –  константа равновесия химической реакции.
     С учётом  уравнения (15)  уравнение (12) примет вид:


             ΔG  =   - RTlnKP + RTln             ( 16)

     Уравнения (12) и (16)  называют уравнениями изотермы Вант – Гоффа.
     Для любой химической реакции уравнение изотермы Вант – Гоффа можно записать в виде:

                    ΔG = ΔG0 + RTΣnilnP0,(i)                      (17)

или
               ΔG = - RTlnKP + RTΣnilnP0,(i) ,                 (18)
   
     где  P0,(i) -  парциальное давление i-го участника реакции на начало реакции;
             ni – стехиометрический коэффициент i –го участника реакции.
     Если парциальные давления участников реакции выражены в Паскалях, то уравнение изотермы Вант – Гоффа   можно записать в виде:

      ΔG =  ΔG0 + RTΣnilnP0,(i) + 95,832ΔnT             (19)
 
     Cтандартное изменение энергии Гиббса для химической реакции  в этом  случае выразится уравнением:
 
              ΔG0 = - RTlnKP - 95,832ΔnT ,                   (20)
     
     где  Δn  – изменение числа молей газообразных участников реакции;
             ΣnilnP0,(i) -  разность между суммой логарифмов  начальных (до реакции) давлений газообразных продуктов реакции и суммой логарифмов   начальных  парциальных давлений  исходных веществ.
     Для реакции (1) изменение числа молей газообразных участников реакции составит:

                                              Δn = (m +n) – ( +  b)                      (21)
                       
     По своему внешнему виду выражение  ΣnilnP0,(i) похоже на уравнение константы равновесия химической реакции, только в него входят не равновесные, а  начальные парциальные давления участников реакции в   степенях, соответствующих стехиометрическим коэффициентам участников реакции.

  Способы выражения константы равновесия

     Константа равновесия гомогенной химической реакции, протекающей в газовой фазе 

                      А + bB = mM + nN                         (22)

выражается уравнением 

                          КР =                                   (23)

     Уравнение (23) выведено из предположения, что каждый компонент химической реакции представляет собой идеальный газ. Тогда для любого участника реакции справедливо:


                         P(i) =  = СiRT,                         (24)

     где  ni  – число молей  i–го   компонента в равновесной газовой смеси;
            V – общий объём системы;          
            Ci – молярная концентрация i–го компонента в идеальной газовой смеси.
    С учётом  уравнения (24)  уравнение  (23) можно записать в виде:


                      КР =                        (25)

или 




     КР =  = (RT)           (26)
          Обозначим 

                            КС =                                 (27)
     Уравнение (27) выражает константу равновесия химической реакции, представленной уравнением (22), выраженную через равновесные молярные концентрации участников реакции. 
     С учётом  уравнения (27) получим:

                             КР = КС( RT)Δn                            (28)

     Каждый компонент идеальной газовой смеси подчиняется закону Дальтона: 

                                Pi= XiPобщ,                                         (29)

     где   Xi  – молярная доля  i–го  компонента в газовой смеси;
              Робщ – общее давление газа в системе.
     Подставляя  уравнение (29) в уравнение  (23),  получим:


                    KP =                       (30)

или

              KP =              (31)

     Обозначим 

                           KX =                                  (32)

    Уравнение (32) выражает константу равновесия химической реакции (22), выраженную через равновесные молярные доли участников реакции. 
     Сравнение уравнений  (32), (31) и  (28)  даёт:


               KP = KC(RT)Δn = KXP                           (33)

     Уравнение  (33) выражает связь между константами равновесия для любой химической  реакции, которые выражены через различные равновесные концентрации участников реакции. Если реакция протекает без изменения числа молей газообразных участников реакции (Δn = 0), то все константы равновесия равны между собой:

                           КР = КС = КХ                                (34)

     В этом случае константу равновесия химической реакции можно выражать через любые равновесные концентрации участников реакции: парциальные давления, молярные доли,  молярные концентрации, объёмные проценты, числа молей. В любом случае константа равновесия будет иметь одно и то же значение. 

                         Химическое равновесие в гетерогенных системах
   
  Химическая реакция называется гетерогенной, если её участники находятся в различных фазах. Рассмотрим в общем виде гетерогенную химическую реакцию:


                 A(тв)  + bB(газ)  = mM(тв) + nN(газ)           (35)

     Изменение энергии Гиббса для реакции (35) составит:


              ΔG = mG(M) + nG(N) - G(A) – bG(B)           (36)

     Для индивидуальных конденсированных (твёрдых и жидких) веществ давление насыщенного пара при данной температуре будет постоянной величиной. Поэтому энергия Гиббса для веществ А и М составит:



                G(A) = G       и       G(M) = G             (37)

     C учётом  уравнения (38) изменение энергии Гиббса для реакции (35) составит:







   ΔG = mG + nG + nRTlnP -  - bG- bRTlnP      (38)

     После преобразования получим:



                 ΔG  =  ΔG0 + RTln                     (39)

     Если в системе имеет место химическое равновесие, то ΔG = 0, то  этому  состоянию равновесия  будут отвечать равновесные парциальные давления газообразных участников реакции P(N)  и  P(B): 


              ΔG0 = - RTln  = -RTlnKP,                  (40)
где 

                           КР  =                                       (41)
     Таким образом, константа равновесия любой гетерогенной химической реакции выражается точно так, же как и константа равновесия гомогенной химической реакции, только в уравнение константы не входят парциальные давления участников реакции, находящихся в конденсированных фазах: жидких или твёрдых. 
     Если в гетерогенной реакции между чистыми веществами не принимают участие газы, то условие равновесия не может быть описано  с помощью закона действующих масс. В этом случае бессмысленно использовать константу равновесия.
     К гетерогенным реакциям относятся реакции диссоциации карбонатов, оксидов и сульфидов металлов:

              МеСО3 (тв) = МеО(тв) + СО2(газ)                  (42)

              2МеО(тв) = 2Ме(тв) + О2(газ)                        (43)

              2МеS(тв)  = 2Ме(тв) + S2(газ)                         (44)

     Равновесное давление газа в таких реакциях получило название упругости диссоциации. Упругость диссоциации для такого типа реакций представляет собой константу равновесия реакций диссоциации. Так для реакций (42), (43) и (44) константы равновесия соответственно равны:




         КР = Р,    КР = Р   и    КР = Р                (45)

     Упругость диссоциации, как и любая константа равновесия химической реакции, зависит только от температуры и природы вещества.            
                     
Химическое сродство.  Комбинирование равновесий

     Под химическим сродством понимают способность веществ вступать в химическое взаимодействие друг с другом. Количественной мерой химического сродства является:
     - для реакций, протекающих при V=Const и T=Const – убыль свободной энергии Гельмгольца (-ΔF);
     - для реакций, протекающих при P=Const и T=Const – убыль энергии Гиббса (- ΔG).
     Чем больше отрицательное значение величин ΔF и ΔG, тем больше химическое сродство. 
     Количественно химическое сродство рассчитывается по уравнению изотермы Вант – Гоффа:

                ΔF = -RTlnKC +RTΣnilnCi                             (46)

и
              ΔG = - RTlnKP + RTΣnilnPi                        (47)

     Если для любой химической реакции  расчёты показывают, что  ΔG < 0, то самопроизвольно будет протекать прямая химическая реакция, т.е. слева направо. Если расчёты показывают, что ΔG > 0, то самопроизвольно будет протекать обратная реакция, т.е. справа налево. Если  ΔG = 0, то будет иметь место состояние равновесия химической реакции.

     Для практических расчётов используется стандартное химическое сродство:                                          
                      ΔG0 = - RTlnKP                                  (48)

     Представление о стандартном химическом сродстве широко используется для  комбинирования равновесий. Например, необходимо рассчитать стандартное изменение энергии Гиббса и константу равновесии реакции
  

           2FeO(тв)  = 2Fe(тв) + O2(газ),        ΔG            (49)

если известны таковые для реакций 


         2H2O(газ) = 2H2(газ) + O2(газ),         ΔG            (50)
 
и

  FeO(тв)   + H2(газ) = Fe(тв)  +  H2O(газ),    ΔG           (51)

     Запишем реакции (50) и (51) таким образом, чтобы их сложение дало реакцию (49). Для этого реакцию (51) необходимо умножить на 2, а реакцию (50) оставить без изменения:
                                                  


2FeO   + 2H2 = 2Fe  +  2H2O,    ΔG= 2ΔG          (52)


                2H2O = 2H2 + O2                       G                              (53)


                2FeO  = 2Fe + O2              ΔG                 (54)
     Сложение реакций (52) и (53) даёт реакцию (54).  Поскольку энергия Гиббса является функцией состояния, то очевидно, что






       ΔG  =  ΔG  +  ΔG = 2ΔG +  ΔG            (55)

     С учётом уравнения (48)  можно записать:




       - RTlnK =  - 2RTlnK+  RTlnK               (56)

     Откуда следует, что 




                           К= К·К                                  (57)

     В каждом отдельном случае соотношение констант равновесия определяется характером реакций, способом написания реакций и их констант равновесия.

    Зависимость энергии Гиббса от температуры

     Для определения энергии Гиббса справедливо:

                        G = H – TS                                       (58)

     Для двух состояний химической реакции изменение энергии Гиббса при постоянной температуре составит:

                              ΔG = (Н2 – Н1) –T(S2 – S1) = ΔН – TΔS          (59)  

     Из свойства G, как характеристической функции, можно записать:


                      ΔS = -                                     (60)

    C учётом уравнения (60)  уравнение  (59) примет вид:


                  ΔG = ΔH + T                              (61)

     Уравнение (61) выражает зависимость энергии Гиббса от температуры и называется уравнением Гиббса – Гельмгольца. При P = Const уравнение можно записать в виде:


                    ΔG = ΔH + T                                (62)
     Преобразуя уравнение (62) и разделив обе его части на Т2,  получим:



                    = -                              (63)

     Уравнение (63) можно представить в виде 


                                                         (64)

     После разделения переменных и неопределённого интегрирования уравнения  (64) для реакции, протекающей в стандартных условиях, получим:
 

                                                  (65)

или



               ΔG = -,                           (4.66)

     где I –  постоянная интегрирования.
     Уравнение (66) выражает в интегральной форме  зависимость энергии Гиббса от температуры для химической  реакции, протекающей при постоянном давлении.
     С учётом зависимости теплового эффекта химической реакции от температуры 



                  ΔН = ΔН0 +                             (67)

уравнение (67) можно записать в виде:



         ΔG = -T                   (68)

или



           ΔG = ΔH-                     (69)

     Изменение теплоёмкости химической реакции ΔСР  зависит от температуры 
по уравнению:

              ΔСР = Δ+ ΔbT + Δc' T-2                            (70)

     После подстановки уравнения (70) в уравнение  (69) будем иметь:




 ΔG = ΔH-          (71)

     Интегрирование уравнения (71) даёт:





 ΔG = ΔH0 – ΔTlnT -  T2 -  T-1 + TI        (72)

     Таким образом, для того, чтобы рассчитать зависимость изменения  энергии Гиббса для химической реакции от температуры необходимо знать:

     - зависимость теплоёмкостей участников реакции от температуры для расчёта величин Δ, Δb и Δс';
     -значение теплового эффекта химической реакции хотя бы при одной температуре для расчёта постоянной интегрирования ΔН0;
     -значение изменения энергии Гиббса для  химической реакции хотя бы при одной температуре для расчёта постоянной интегрирования  I.  

Зависимость константы равновесия  химической реакции от  температуры.  Уравнение изобары Вант – Гоффа

     Зависимость энергии Гиббса для химической реакции от температуры имеет вид:
 

                        ΔG = ΔH + T                            (73)

     Запишем уравнение изотермы Вант- Гоффа

                  ΔG = - RTlnKP + RTΣnilnPi                   (74)

и продифференцируем уравнение изотермы по температуре при P = Const:



         = - RT - RlnKP + RΣnilnPi            (75)


     Подставив значение ΔG из уравнения (74) и  из уравнения (75) в уравнение (73), получим:


- RTlnKP  + RTΣnilnPi   = ΔН   - RT2 - RТlnKP + RТΣnilnPi       (76)
или 


                         =                                  (77)

     Если химическая реакция протекает в стандартных условиях, то уравнение (77) можно записать в виде: 



                        =                                   (78)

     Уравнение (78) выражает зависимость константы равновесия химической реакции, протекающей при P = Const, от температуры и называется уравнением изобары химической реакции  или  изобарой Вант – Гоффа.
     Рассуждая аналогичным способом, можно получить уравнение зависимости константы равновесия химической реакции, протекающей при V=Const, от температуры



                         =                                  (79)

которое называют уравнением изохоры химической реакции  или  изохорой Вант – Гоффа.    
     Анализ уравнения (78) показывает, что если:

     - химическая реакция протекает с выделением тепла (ΔН < 0), то с повышением температуры константа равновесия уменьшается ( < 0);

     - химическая реакция протекает с поглощением  тепла (ΔН > 0), то с повышением температуры константа равновесия увеличивается ( > 0).
     Приведённый   анализ  является    частным  случаем   общего   принципа   Ле–Шателье, который иногда называют правилом сдвига равновесия. Он гласит:
любая физико-химическая система, находящаяся в равновесии, стремится сохранить состояние равновесия и на любое воздействие, направленное на нарушение состояния равновесия, отвечает возникновением процессов внутри системы, стремящихся ослабить это воздействие.

    Интегрирование уравнения изобары   Вант-Гоффа

     После разделения переменных в уравнении изобары Вант–Гоффа получим:

                        dlnKP =                             (80)

     Неопределённое интегрирование уравнения (80) даёт:


                    lnKP  =  ,                          (81)

     где  i – постоянная интегрирования.

     В узком интервале температур можно считать, что тепловой эффект химической реакции не зависит от температуры или  ΔН = ΔН0 = Соnst. Тогда интегрирование уравнения (81) даёт:
                                             

                    lnKP = -                               (82)


     Графически уравнение (82) представляет собой прямую линию на графике в координатах  lnKP -   (рисунок 1)

                     lnКр





                                                          β           α



             

                                                                                  
Рисунок 1 -  Температурная зависимость константы 
                       равновесия химической реакции



     Сравнение аналитического уравнения зависимости и графика показывает, что отношение  в уравнении равно тангенсу угла наклона β прямой к оси абсцисс . Таким образом, измерив зависимость константы равновесия химической реакции от температуры, можно рассчитать тепловой эффект химической реакции:

                          ΔН0 = Rtgβ                                      (83)

     Определённое интегрирование уравнения  (80)  в  интервале температур Т1– 2 даёт:



                    =                            (84)

     Если считать, что в интервале температур Т1–Т2 тепловой эффект химической реакции не зависит от температуры (ΔН0 = Const), то после интегрирования получим:



                     ln = ,                          (85)


     где   К- константа равновесия химической реакции при температуре Т1;

             К-  константа равновесия химической реакции при температуре Т2.
    
     При интегрировании уравнения изобары Вант–Гоффа  в широком интервале температур необходимо учитывать зависимость теплового эффекта химической реакции от температуры



                    ΔН = ΔН0 +                         (86)

     С учётом зависимости теплового эффекта химической реакции от температуры  уравнение (81)  можно записать в виде :


             lnKP =                      (87)

или

           lnKP = -                (88)


     C учётом зависимости теплоёмкостей участников реакции от температуры  ΔСР =  + ΔbT + Δc'T-2   получим:
 

    lnKP = -       (89)

     Интегрирование уравнения (89) даёт:





 lnKP = -  + TlnT + T + T-2 + i         (90)

[bookmark: _GoBack]     Уравнение (90) выражает зависимость константы равновесия химической реакции от температуры с учётом зависимости теплового эффекта химической реакции от температуры.
     Таким образом, чтобы рассчитать зависимость константы равновесия химической реакции от температуры необходимо знать:

     - зависимость теплоёмкостей участников реакции от температуры для расчёта величин ,Δb и Δс';
     - значение теплового эффекта химической реакции хотя бы при одной температуре для расчёта постоянной интегрирования  ΔН0;
     - значение константы равновесия химической реакции хотя бы при одной температуре для расчёта постоянной интегрирования  i.
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