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 6. ХІМІЧНА КІНЕТИКА ТА РІВНОВАГА
     Викладено питання хімічної кінетики
і рівноваги    хімічних   реакцій,      принцип 
Ле-Шательє та фактори, що    впливають    на зміщення рівноваги.

6.1. Хімічна кінетика
Швидкість хімічної реакції визначається зміною концентрації реагуючих речовин за одиницю часу. У хімічній кінетиці звичайно користуються молярними концентраціями, які вказують, скільки молей речовини міститься в одному літрі розчину. Наприклад, швидкість хімічної реакції дорівнює 0,4 моль/л∙хв. Це означає, що протягом однієї хвилини концентрація деякої речовини зменшилася на 0,4 моль/л.
Швидкість у гомогенній (однорідній) системі залежить від таких факторів: природи реагуючих речовин, їх концентрації, температури, а також наявності каталізатора. Якщо реакція проходить у розчині, то швидкість також залежить від властивостей розчинника.

Класична теорія хімічної кінетики виходить з припущення, згідно з яким швидкість хімічної реакції пропорційна концентраціям речовин, які беруть у ній участь. Дійсно, реакція проходить у результаті зіткнення молекул, тому цілковито природньо припустити, що число цих зіткнень  пропорційно добутку концентрацій реагуючих речовин. 

Розглянемо як приклад просту реакцію: А + В = С + Д. Цей запис рівняння реакції означає таке: щоразу, коли молекула реагенту А стикається з молекулою реагенту В (А і В – вихідні речовини), з визначеною ймовірністю проходить реакція, в результаті якої утворюється одна молекула речовини С і одна молекула речовини Д (С і Д – продукти реакції). Зіткнення, при якому молекули підлягають такій сильній перебудові, називається ефективним. Звичайно, ефективні зіткнення складають незначну частку (наприклад 1/106) від загального числа зіткнень. Здебільшого молекули при зіткненнях зберігають свою тотожність і лише обмінюються енергією. 

Хімічна кінетика – це наука, яка вивчає зміни концентрації різних речовин, що беруть участь у реакції. Прийнято позначати концентрації реагуючих речовин квадратними дужками, наприклад,  для наведеної вище схеми реакції – [А], [В], [С], [Д].

Швидкість хімічної реакції прямо пропорційна добутку концентрацій реагуючих речовин. Ця залежність називається законом дії мас, або законом Гульберга –Вааге і виражається математичним рівнянням для наведеної реакції: 

V = k [A]∙[B], 

де V – швидкість реакції; [A] і [B] – концентрації вихідних речовин реакції; 
k – стала для даної реакції величина, що називається константою швидкості, залежить від температури, тиску, наявності каталізатора і служить мірою частки ефективних зіткненнь, в результаті чого виникатимуть відповідні реакції. 

У наведеному прикладі щоразу при зникненні однієї молекули речовини А зникає також одна молекула речовини В й утворюється по одній молекулі речовин С і Д. Якщо стехіометричні коефіцієнти реакції відрізняються від одиниці, то закономірності будуть виражені відповідно. Для рівняння реакції
mE + nF = pG + qH 
формула швидкості прямої реакції запишеться так:
V = k [E]m ∙ [F]n.
Закон дії мас строго має використовуватися тільки для газоподібних і розчинених речовин. Якщо поряд з ними в реакції беруть участь також і тверді речовини, концентрація яких стала, то швидкість реакції змінюється  в залежності від концентрації газів або розчинених речовин. Наприклад, швидкість реакції горіння вуглецю (С + О2 = СО2) залежить тільки від концентрації кисню: 
V = k [O2].

Константа швидкості k тотожна швидкості реакції при концентрації кожної з реагуючих речовин, якщо вони або їх добуток дорівнюють одиниці. 

Залежність швидкості реакції від температури (правило Вант-Гоффа) виражається в тому, що з підвищенням температури на кожні 10 оС швидкість реакції звичайно збільшується у 2 – 4 рази. Вплив температури позначається на константі швидкості реакції (більш активних зіткненнях молекул), а не на концентраціях реагуючих речовин, які при сталому об’ємі реагуючої суміші від температури не залежать.

Залежність швидкості реакцій від температури прийнято виражати через  відношення константи швидкості при (to + 10) і константи тієї ж реакції при to. Це відношення називається температурним коефіцієнтом швидкості реакції. Тоді 
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Якщо ( = 2, то при підвищенні температури на 100 оС швидкість реакції збільшується в 210 = 1024 рази, а при ( = 3 – в 310 = 50049 разів. Підвищення ж температури на декілька сот градусів може викликати значне збільшення швидкості реакції. Наприклад, при звичайній температурі водень з киснем практично не взаємодіють, але при 600 оС швидкість їх взаємодії настільки велика, що призводить до вибуху. 
Відносно  швидкості реакції вираз може бути записано таким чином: 


[image: image3.wmf]
[image: image4.wmf]10

t

t

t

1

2

1

 

γ

V

V

2

t

-

=

 
або 

[image: image5.wmf]
[image: image6.wmf]10

t

t

1

2

 

γ

V

V

1

2

t

t

-

=

.
При збільшенні швидкості реакції зменшується час, необхідний на її закінчення. Між швидкістю й часом існує обернено пропорційна залежність: 


[image: image7.wmf]2

1

τ

τ

V

V

1

2

t

t

=

,
де (1, (2 – час закінчення реакції при t1 і t2  відповідно.
6.2. Хімічна рівновага
У розглянутому вище простому прикладі при активному зіткненні молекул вихідних речовин А і В утворюються продукти реакції С і Д, але активне зіткнення продуктів С і Д може призвести до зворотної реакції, в результаті якої з’являються вихідні речовини А і В. Реакції, які протікають у двох напрямках – прямому і зворотному – називаються оборотними. Більшість хімічних реакцій – оборотні. Приклад оборотної реакції: 

3H2 + N2  ( 2NH3.
Оборотність у рівняннях хімічних реакцій виражається протилежно направленими стрілками. 

Система, в якій проходять хімічні реакції, сама по собі прагне до стану хімічної рівноваги. Яким би не був її початковий склад, система спонтанно досягає тієї кінцевої стадії (за даних умов), у якій прямі й зворотні реакції статистично компенсують одна одну і тому подальша зміна концентрації будь-якого реагенту припиняється. У стані рівноваги швидкості прямого й зворотного  процесів дорівнюють одна одній. Отже, для системи 

mE + nF = pG + qH
швидкість прямої реакції буде виражена формулою
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а швидкість зворотної реакції 
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За умови рівноваги  
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Відношення констант прямої і зворотної реакцій дорівнює константі рівноваги даного процесу, тобто 
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Отже, константа рівноваги
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що також є законом дії мас для оборотних реакцій. Константа рівноваги є сталою величиною для даного процесу і визначених умов (температури та ін.) і не залежить від концентрацій реагуючих речовин.

6.3. Принцип Ле-Шательє

При зміні певних умов (температури, тиску, концентрації) рівновага порушується і концентрації реагуючих речовин починають змінюватися доти, поки не наступить новий стан рівноваги, що відповідає новим умовам.

Процес зміни концентрації, спричинений порушенням рівноваги, називають зміщенням рівноваги. Якщо при цьому підвищуються концентрації речовин продуктів реакції, то говорять, що рівновага зміщується праворуч, а при підвищенні концентрації вихідних речовин – ліворуч.

Напрямок, у якому зміщується рівновага, підкоряється принципу Ле-Шательє, який формулюється таким чином: змінення однієї з умов (температури, тиску, концентрації), при якій система знаходиться у стані хімічної рівноваги, викликає перевагу того процесу, який зменшує призведені зміни.
Викладені закономірності дозволяють робити розрахунки і розв'язувати типові хімічні задачі. Наприклад, у результаті реакції 

2SO2 + O2   (   2SO3 + 98,3 кДж 

можуть відбутися такі зміщення рівноваги: 

1. При збільшенні концентрації SO2 або О2 чи при зменшенні концентрації SO3 рівновага зміщується праворуч, оскільки при цьому концентрація сульфур (IV) оксиду й кисню знову зменшиться, а концентрація сульфур (VI)  оксиду збільшиться. І навпаки, зменшення концентрації SO2 або О2 чи збільшення концентрації SO3 викличе зміщення рівноваги ліворуч, що супроводиться збільшенням концентрацій сульфур (IV)  оксиду і кисню й одночасним зменшенням концентрації сульфур (VI)  оксиду.

2. При зниженні температури рівновага зміститься праворуч, оскільки реакція утворення SO3 супроводжується виділенням тепла, і, отже, вказане зміщення рівноваги знову підвищить температуру. Якщо, навпаки, підвищити температуру, то відбудеться зміщення рівноваги ліворуч, у напрямку реакції, що проходить з поглинанням тепла.

3. При збільшенні тиску шляхом стиснення суміші реагуючих речовин рівновага зміститься праворуч, оскільки при такому зміщенні тиск знову знизиться внаслідок зменшення загальної кількості молекул у суміші (з кожних двох молекул SO2  та однієї молекули О2 утворюються тільки дві молекули   SO3). Зменшення тиску викликає зміщення ліворуч із збільшенням загальної кількості молекул, унаслідок чого тиск знову підвищиться.

Таким чином, безпосередньою причиною зміщення рівноваги у нашому прикладі є порушення рівності швидкостей прямої та зворотної реакцій. 

Якщо від зміни концентрацій, температури або тиску швидкість прямої та зворотної реакцій змінюється однаково, то ніякого зміщення рівноваги не відбувається. Якщо ж швидкість прямої реакції збільшується або зменшується у більше число разів, ніж швидкість зворотної, то рівновага не може зберігатися і починає зміщуватися у напрямку тієї реакції, швидкість якої є тепер більшою. Зміщення рівноваги продовжується доти, поки швидкість обох реакцій не зрівняється. 

Таким чином, питання про зміщення рівноваги і про напрямок її зміщення у багатьох випадках може бути вирішено також і на основі розрахунку зміни швидкості прямої і зворотної реакцій. 
Приклади розв'язання типових задач

Приклад 1. У скільки разів збільшиться швидкість реакції при підвищенні температури  від 50 до 90 0С? Температурний коефіцієнт реакції дорівнює 2,5.
Розвязання. Згідно з правилом Вант-Гоффа:
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Приклад 2. Написати математичний вираз швидкості прямої та зворотної  реакцій:

    2СО + О2  
[image: image21.wmf]Û

2СО2.

Розв’язання. Для реакції 2СО + О2 ( 2СО2 згідно із законом дії мас запишемо вирази швидкості прямої і зворотної реакцій:

Vпр = k пр [CO]2∙ [O2],

де kпр – константа швидкості прямої реакції; [CO] та [O2] – відповідно концентрації CO і O2;
Vзв = kзв[CO2]2,

де kзв – константа швидкості зворотної реакції; [CO2] – концентрація СО2.

Приклад 3. Дано рівняння оборотної реакції: 
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У стані рівноваги концентрації речовин, що беруть участь у реакції, мали такі значення: 
 [A] = 0,6 моль/л; 

[В] = 1,2 моль/л; 

[С] = 2,16 моль/л.
Розрахувати константу рівноваги й вихідні концентрації речовин А і В. 

Розв’язання. Для даної реакції запишемо рівняння константи рівноваги
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Підставляючи в це рівняння вказані в умові задачі величини концентрацій, отримуємо: 
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Щоб визначити вихідні концентрації речовин А і В, треба врахувати, що згідно з рівнянням реакції з одного молю А і двох молей В утворюється один моль С. Звідси виходить, що на утворення кожних 2,16 молей С пішло 
2,16 молей А і 2,16 ∙ 2 = 4,32 молей В. Таким чином, вихідні концентрації речовин А і В (число молей А і В на літр суміші) до початку реакції складали: 

[A] = 0,6 + 2,16 = 2,76 моль/л;

[В] = 1,2 + 4,32 = 5,52 моль/л.
Приклад 4. Змішують 8 молей SO2 і 4 молі O2. Реакція протікає у закритій посудині при   сталій температурі.  На момент  настання  рівноваги в суміші залишається 20 % початкової кількості SO2. Визначити тиск газової суміші при рівновазі, якщо початковий тиск дорівнював 3 атм. 
Розв’язання. Запишемо рівняння реакції:
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Згідно з умовою завдання до моменту настання  рівноваги  залишається 20 % SO2, тобто  1,6  моль,  отже,  число  молей SO2, що прореагували, дорівнює 6,4. Оскільки, відповідно до рівняння на кожні 2 молі SO2 витрачається 1 моль О2, число молей О2, що прореагували, повинно дорівнювати 3,2, а залишитися – 0,8. Число молей SO3, що утворилися в результаті реакції, дорівнює числу молей SO2, що прореагували, тобто 6,4. Таким чином, у стані рівновги загальне число молей  усіх  трьох  речовин  буде: 

1,6 + 0,8 + 6,4 = 8,8 моль. 
У закритій посудині при постійній температурі тиск газу прямо пропорційний числу молей, що знаходяться у посудині. Початковий тиск газової суміші дорівнював 3 атм, а число молей – 12. Тиск (Р) при рівновазі визначається з пропорції 

12 : 8,8 = 3 : Р,
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Приклад 5. Константа рівноваги реакції 
СO2  + Н2 
[image: image28.wmf]Û

 СО + Н2О 
при t = 850 оС дорівнює одиниці. Вихідні концентрації вуглекислого газу й водню відповідно складають: 


[image: image29.wmf][
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]

2

Н

 = 0,8 моль/л.
Розрахувати, при яких концентраціях усіх чотирьох речовин установиться рівновага. 

Розв’язання. Позначимо число молей СО2, що прореагували до моменту рівноваги на кожен літр суміші, через х. З рівняння реакції видно, що одночасно повинно  прореагувати х молей Н2. Таке саме число молей СО і Н2О повинно утворитися в результаті реакції. Тому концентрації усіх чотирьох речовин при настанні рівноваги можуть бути виражені так: 

[CO] = [H2O] = x;

[CO2] = 0,2 – x;

[H2] = 0,8 – x.

Підставляючи ці величини у формулу константи рівноваги даної реакції, отримаємо: 

Кр=
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Розв’язуючи це рівняння, знаходимо, що х = 0,16 моль/л. Отже, при настанні рівноваги 

 [CO] = [H2O] = 0,16 моль/л,
[CO2] = 0,2 – 0,16 = 0,04 моль/л,
[Н2] = 0,8 – 0,16 = 0,64 моль/л.
Приклад 6. Як зміниться швидкість прямої реакції 2СО + О2  
[image: image33.wmf]Û

2СО2, якщо тиск збільшити втричі?
Розв’язання. Припустімо, що у початковий  момент  до  підвищення тиску концентрації реагуючих речовин такі:

[CO] = a; [O2] = b.

Швидкість реакції, яку визначають за законом дії мас, до збільшення тиску запишемо формулою:
V = k[CO]2∙[O2] = ka2b.
Згідно з рівнянням Менделєєва – Клапейрона PV=nRT,  підвищення тиску в три рази призводить  до  підвищення  концентрації кожного компонента також у три рази. Отже, після підвищення  тиску концентрації реагуючих речовин стануть:
[image: image34.wmf]
[CO] = 3a; [O2] =3b.
Швидкість реакції після підвищення тиску:

V1 = k[CO]2∙[O2] = k(3a)2∙3b = 27ka2b.
Підвищення швидкості реакції буде таким:
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Таким чином, при підвищенні тиску втричі швидкість даної реакції збільшуватиметься у 27 разів.

Приклад 7. У стані рівноваги системи N2 + 3H2
[image: image36.wmf]Û

2NH3 при визначеній температурі концентрації речовин, що беруть участь у реакції, такі:
(N2( = 0,005 моль/л; (H2( = 0,5 моль/л; (NH3( = 0,04 моль/л. Обчислити константу рівноваги цієї реакції.

Розв’язання. Запишемо рівняння константи рівноваги:
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Підставимо до виразу значення рівноважних концентрацій: 
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Приклад 8. В якому напрямі зміниться рівновага таких хімічних реакцій:
1) H2S
[image: image39.wmf]Û

 H2  + S,                          
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якщо збільшити температуру?
2) FeCl3 +3KCNS 
[image: image41.wmf]Û

Fe(CNS)3 + 3KCl;
якщо збільшити концентрацію FeCI3?

          3) 2SO3
[image: image42.wmf]Û

2SO2 + O2;

якщо збільшити тиск?

Розв’язання. 1) Збільшення температури зміщує хімічну рівновагу в напрямі ендотермічної реакції, а зменшення – у напрямі екзотермічної.

Для реакції H2S
[image: image43.wmf]Û

 H2  + S, яка є ендотермічною ((H0298 ( 0) збільшення температури зміщує рівновагу в бік прямої реакції.

2) Збільшення концентрацій однієї з речовин, яка бере участь у реакції, зміщує хімічну рівновагу в бік реакції, що зменшує концентрацію цієї речовини, і, навпаки, зменшення концентрацій однієї з речовин, яка бере участь у реакції, зміщує хімічну рівновагу в бік реакції, що збільшує концентрацію цієї речовини.

Для реакції FeCl3 + 3KCNS 
[image: image44.wmf]Û

Fe(CNS)3 + 3KCl збільшення концентрації FeCl3, що є вихідною речовиною, зміщує рівновагу в бік прямої реакції, що зменшує її концентрацію.

3) Збільшення  тиску  зміщує  хімічну  рівновагу  в   напрямі  реакції,  що спричиняє зменшення об’єму системи, тобто у бік реакції зі зменшенням числа газоподібних молекул.

Для реакції 2SO3
[image: image45.wmf]Û

2SO2 + O2  збільшення тиску зміщує рівновагу в бік зворотної реакції, тому що кількість молекул вихідних речовин (2 молекули SO3)  менша  від   кількості   молекул   продуктів   реакції   (2  молекули  SO2   і 

1 молекула O2 складають).
Питання для самоперевірки 

1. Сформулюйте закон дії мас.

2. Назвіть факти, що впливають на швидкість хімічних реакцій.

3. Які реакції називаються оборотними?

4. Який стан оборотної реакції називається рівноважним?

5. Що таке константа хімічної рівноваги? Від яких факторів вона залежить?

6. Сформулюйте принцип Ле-Шательє
Контрольні завдання

6.1. Виразіть математично швидкість таких реакцій:
а) СО+CI2
[image: image46.wmf]®

COCI2;     б) СаО(тв)+СО2
[image: image47.wmf]®

СаСО3;
                       в) N2+O2 
[image: image48.wmf]®

2NO;        г) 2С(тв)+О2
[image: image49.wmf]®

2СО.

6.2. Швидкість    реакції   А + 2В  
[image: image50.wmf]®

АВ2 дорівнює  0,018 моль/л(с  при [А] = 0,5 моль/л   і  [В] = 0,6 моль/л. Визначте константу швидкості реакції.
6.3. Температурний коефіцієнт швидкості реакції дорівнює 2,5. При якій температурі треба проводити реакцію для зниження її швидкості у 10 разів (початкова температура 50 °С)?

6.4. Швидкість деякої реакції при охолодженні системи з 60 до 30 °С зменшилась у 8 разів. Визначте температурний коефіцієнт швидкості цієї реакції.

6.5.  Обидві   реакції   при   10 °С   протікають  з  однаковою  швидкістю 
(v1 = v2). Температурний коефіцієнт швидкості першої реакції дорівнює 2, а другої – 3. Як будуть співвідноситися швидкості реакцій, якщо першу з них провести при 50 °С, а другу – при 30 °С?

6.6. У скільки разів збільшиться швидкість хімічної реакції при підвищенні температури на 30 °С, якщо температурний коефіцієнт швидкості дорівнює: а) 1,5; б) 2,0; в) 3,0?
Наведений навчальний матеріал  допоможе студентам вивчити хімічну кінетику та рівновагу хімічних реакцій, розв'язувати задачі на обчислення швидкості реакції та зміщення рівноваги. 
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