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1.

Введение.

Химические реакции, в результате которых два исходных вещества полностью и необратимо переходят в конечный продукт, называют необратимыми. Но реакции этого типа очень мало. Большинство реакций являются обратимыми, т.е. такими, при которых образовавшиеся вещества взаимодействуют между собой, превращаясь в исходные продукты. Обратимые реакции, следовательно, ограничены определенным пределом: они не доходят до конца - в промышленном же производстве этот вариант не идеален, так как человеку важен результат – получение продукта реакции. А при обратимых реакциях, в определенный момент устанавливается химическое равновесие, - то есть состояние при котором скорости прямой и обратной реакций равны; и значит в единицу времени сколько исходных веществ расходуется, столько же и образуется из продуктов реакции.

Располагая значениями о химическом равновесии и условиях его смещения, можно вычислить максимальный выход продукта в зависимости от концентраций реагирующих веществ, давления и температуры – эти знания и используются в производстве большинства веществ, необходимых человеку в жизни или продукции, в основе которой лежат химические вещества.

Исходя из всего выше сказанного, мы сформулировали следующую цель нашей работы: Исследовать процессы, происходящие в системе находящейся в состоянии химического равновесия и факторы, влияющие на его смещение.

Для достижения данной цели мы поставили перед собой ряд задач:

1. Изучить литературу по данному вопросу.

2. Проанализировать процессы, происходящие в системе находящиеся в состоянии химического равновесия.

3. Изучить влияние концентрации, давления и температуры на смещение химического равновесия.

4. Провести опыты, подтверждающие влияние этих факторов на состояние химического равновесия. 

Гипотеза: мы предположили, что данные факторы – конц, давление и температуру способны оказывать влияние на смещение химического равновесия.

Предмет изучения: факторы влияющие на смещение химического равновесия.

Объект изучения: состояние химического равновесия в системе.

Методы, используемые в работе: 1. Общенаучные 

                                                         2. Описательный

                                                         3.Экспериментальный

Работа состоит из 3 частей:

1. Введение, в котором мы обосновываем актуальность выбранной темы, ставим цель исследования и задачи, которые решаем в ходе его.

2.

2. Основная часть, в которой мы рассматриваем процессы в системе находящейся в состоянии химического равновесия, выявляем факторы, влияющие на смещения химического равновесия, описываем ход опытов по изучению смещения химического равновесия и результаты.

3. Заключение, в котором описываем достигнутые результаты и делаем выводы, к которым мы пришли в ходе работы над данной темой в конце работы мы приводим список литературы, которой воспользовались выполняя данные исследование.

3.

Глава №1

Направленность химических реакций. Химическое равновесие.

Чтобы понимать химические процессы и управлять ими, необходимо знать ответ на вопрос: каковы движущие силы и критерии самопроизвольных химических процессов?

Одной из движущих сил химической реакции является уменьшение энтальпии системы, т.е. экзотермический тепловой эффект реакции.

Как показывает опыт, большинство экзотермических реакций ( ΔН<0)       протекает самопроизвольно. Однако условие Δ Н<0   не может быть критерием самопроизвольного течения химических реакций, так как существуют самопроизвольные эндотермические химические реакции, у которых Δ Н>0, например, растворение некоторых солей (КСI, NH4NO3) в воде.

Следовательно, кроме уменьшения энтальпии системы ( энтальпийного фактора) имеется другая движущая сила самопроизвольного процесса. Такой силой является стремление частиц ( молекул, ионов, атомов) к хаотичному движению, а система – к переходу от более упорядоченного состояния к менее упорядоченному. Например, если два сосуда с индивидуальными жидкостями соединить друг с другом, например, через отверстие, то через некоторое время произойдет смещение жидкостей, система из более упорядоченного состояния( индивидуальная жидкость) перейдет в менее упорядоченное ( смесь жидкостей).

Мерой неупорядоченности состояния системы служит термодинамическая функция, получившая названия энтропии.

Таким образом, в химических процессах появляются две тенденции: а) стремление к образованию прочных связей между частицами, к возникновению более сложных веществ, сопровождающееся понижением энергии системы;

б) стремление к разъединению частиц, к беспорядку, характеризуемое возрастанием энтропии. Первая тенденция в изобарноизотермических условиях характеризуется энтальпийным фактором процесса и количественно выражается через ΔН ( кДж/моль).Вторая тенденция характеризуется энтропийным фактором и количественно выражается произведением абсолютной температуры на энтропию процесса, т.е. ( кДж/моль).Но энтальпийный и энтропийный факторы, характеризующие две противоположенные тенденции процессов – стремление к объединению, порядку и стремление к разъединению, беспорядку, взятые по отдельности, не могут быть кретериями самопроизвольного течения химических реакций.

Для изобарно- изотермических процессов их объединяет функция, называемая энергией Гиббса процесса ( ΔG), равная:

ΔG= ΔH – T
4.

Энергия Гиббса служит критерием самопроизвольного протекания химической реакции при изобарно- изотермических процессах. Химическая реакция принципиально возможна, если энергия Гиббса уменьшается, т.е.

Δ G < 0.

Химическая реакция не может протекать самопроизвольно, если энергия 

Гиббса система возрастает, т.е.

Δ G > 0.

Уравнение является условием невозможности самопроизвольного течения реакции а прямом направлении. Это же уравнение служит термодинамическим условием возможности самопроизвольного протекания обратной реакции. Наконец, если

ΔG = 0.

То реакция может протекать как в прямом, так и в обратном направлениях, т.е. реакция обратима.

1.Чтобы проанализировать течение обратимой реакции, предположим, что в закрытом сосуде протекает реакция, изображаемая следующим уравнением:

mA + nB ↔ pC+ gD
2. Процесс, протекающий в направлении слева направо, называют прямой реакцией, а противоположный процесс- обратной реакцией.

3. Согласно законы действующих масс, скорости прямой Vпр. И обратной Vобр. Реакцией соответственно равны:

Vпр.= kпр. ∙ [А] m ∙ [В];

Vобр.=kобр. ∙ [С]р ∙ [D]g
В момент смещения веществ А и В скорость прямой реакции будет максимальной. Затем, в связи с непрерывным уменьшением концентраций веществ А и В ( так как они постепенно расходуются на образование веществ С и Д), будет уменьшаться и скорость прямой реакции. 

Получившееся вещества С и Д начнут реагировать друг с другом и превращаться а вещества А и В. Скорость обратного процесса, равная нулю в начальный момент, будет непрерывно возрастать по мере увеличения концентрации веществ С и Д, и может наступить момент, когда скорости прямой и обратной станут равными:

                                       Vпр = Vобр.

Такое состояние системы носит название химического равновесия.

5.

Глава №2

Константа химического равновесия.

При состоянии химического равновесия в единицу времени расходуется столько же веществ А и В, сколько их вновь образуется из веществ С и D, т.е. с момента наступления химического равновесия концентрации всех четырех веществ остаются без изменения, несмотря на то, что прямая и обратная реакции продолжают протекать. Тогда при установившемся равновесии 

Vпр= Vобр. и kпр.∙ [А] m ∙[B]n = kобр∙ [С]Р∙[D]g .откуда

               kпр.    =   [С]р ∙[D]g       = k
               Kобр.        [А]m ∙[ В]n     

Химическое равновесие имеет динамический характер. Скорость реакции ( число частиц, образующихся в единицу времени и единицы объема) в прямом направлении равна скорости реакции  в обстрактном направлении. В условиях химического равновесия концентрации исходных веществ и продуктов реакции не изменяются во времени и называются равновесными концентрациями. То есть закон действующих масс может быть сформулирован в следующем виде: отношение произведения равновесных концентраций продуктов реакции в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам, к произведению равновесных концентраций исходных веществ в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам, при Т = const, является величиной постоянной.

Например, для реакции синтеза аммиака:

N2 + 3H2 = 2 NH3

закон действующих масс имеет вид:

Kc = [NH3]2/ [N2] [H2]3

или

Кр = р2 р, NH3 / (Pp. N2P3 p.H2).

Если все реагенты газообразны и их поведение подчиняется законам идеальных газов, то связь между Кр и Кс можно выразить уравнением:

Кр = Кс ( RT)Δv
где Δv – изменение числа молей газов в результате реакции: Δv= ( l + m) – (d +b). Например, для реакции синтеза аммиака ΔV = 2-1-3= -2 и Кр = Кс (RT)-2.

Подставляя константу равновесия в уравнения получаем:

ΔG0 = RTlnKр = -2,3RTlgKр,

ΔG0c= -RTlnKc = -2.3RTlgKc.

При 298 КΔG0298 = -5.71 lg Kр,298 = -2,481n Kр,298.Уравнение можно записать в виде: Кр =ехр(-ΔG0/RT)

Рассчитав величину ΔG0 химической реакции, можно определить константу химического равновесия.

6.

Итак, константа химического равновесия может быть рассчитана, если известно стандартное значение энергии Гиббса. Используя закон действующих масс, можно рассчитать равновесные концентрации или парциальные давления реагирующих веществ. Наоборот, по известным равновесным концентрациям реагирующих веществ можно определить константу равновесия и соответственно стандартную энергию Гиббса химической реакции.

Как следует из уравнения константа равновесия зависит от температуры.

Константа экзотермической реакции уменьшается, а эндотермической реакции возрастает с повышением температуры. С увеличением абсолютного значения энтальпии реакции и уменьшением температуры чувствительность константы равновесия реакции к изменению температуры повышается.

7.

                                                Глава №3

Факторы влияющие на смещение химических реакций.

Принцип Ле –Шателье
Состояние химического равновесия сохраняется только до тех пор, пока остаются не измененными условия равновесия, т.е. концентрации реагирующих веществ и температура, а для реакций с участием газов – давление. Всякое изменение указанных условий приводит к нарушению равновесия. В системе ликвидируется равенство скоростей прямой и обратной реакций и начинает преобладать одна из них. Так продолжается до тех пор, пока снова не наступит равенство скоростей прямой и обратной реакций и опять не установится состояние равновесия, отвечающее новым условиям. Переход системы из одного состояния равновесия в другое называется смещением химического равновесия.

Правило смещения химического равновесия под влиянием изменения внешних условий было сформулировано Ле Шателье.

Если на систему, находящуюся в равновесии, воздействие, то в системе возникают процессы, идущие в направлении, препятствующем этому воздействию производится какое- либо.

Т.е если изменить одно из условий, при которых система находится в состоянии химического равновесия, например концентрацию, температуру или давление, то равновесие смещается в сторону той реакции, которая противодействует произведенному изменению.

Увеличение концентрации одного из участвующих в реакции веществ вызывает в системе процесс, ведущий к уменьшению концентрации этого вещества. Так, например, если в равновесную систему N2 + 3H2 ↔ 2NH3 ввести дополнительное количество водорода, то такое воздействие приведет к ускорению реакции взаимодействия водорода с азотом.

Большое значение при промышленном использовании обратимых химических реакций имеют катализаторы. Однако катализаторы  никогда не смещают равновесия. Они уменьшают время, необходимое для достижения равновесия. Во сколько раз катализаторы ускоряют прямую реакцию, во столько же – и обратную.

8.

Глава № 4

Химическое равновесие в гетерогенных системах.

Условие химического равновесия в гетерогенных химических реакциях.

Химические реакции, протекающие на границе раздела фаз,3 называются гетерогенными химическими реакциями. Если скорости прямой гетерогенных реакций становятся одинаковыми, то наступает химическое равновесие в гетерогенной системе, которое в дальнейшем будем называть гетерогенным химическим равновесием. Примерами гетерогенных химических равновесий могут быть равновесия при пароводяной конверсии углерода

С(к) + 2Н2О ↔ СО2 + 2Н2

при восстановлении оксидов металлов водородом

МО(к) + Н2 ↔ М(к) + Н2О

или при термическом разложении карбоната кальция

СаСО3(к) ↔ СаО(к) + СО2

Как и для любого равновесия, условием гетерогенного химического равновесия является равенство энергии Гиббса реакции нулю, т.е. ΔG= 0

Константа равновесия. Как и в случае гомогенной химической реакции, константа гетерогенного химического равновесия равна отношению произведения равновесных концентраций продуктов реакций к произведению равновесных концентраций исходных веществ в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам соответственно продуктов реакций и исходных веществ.

Для указанных выше реакций константы гетерогенного химического равновесия выражаются с помощью следующих уравнений:

 для пароводяной конверсии углерода
Кр = (Рсо2) р(Рн2)4 р

(Рн2о)2р

для термического разложения  карбоната кальция

Кр = (Рсо2)р

Как видно, в уравнения констант гетерогенного химического равновесия не входят никакие члены, относящиеся к твердым веществам, участвующим в прямой и обратной реакциях. Это правило является основной особенностью гетерогенного химического равновесия.

Так как прямая и обратная протекают на одной и той же поверхности раздела фаз, то площадь поверхности раздела фаз также не входит в уравнение константы химического равновесия.

Константа гетерогенного химического равновесия зависит от температуры. Она возрастает с увеличением температуры в случае эндометрической> прямой реакции (ΔН> 0) и уменьшается с увеличением 

Принцип Ле Шателье. Гетерогенное химическое равновесие подчиняется принципу Ле Шателье. При повышении температуры гетерогенное химическое равновесие смещается в сторону эндометрической реакции. При 

9.

повышении давления или концентрации исходных веществ равновесие 

смещается в сторону образования продуктов реакции, при повышении  концентрации или давления продуктов реакции равновесие смещается в сторону обратной реакции. При повышении общего давления равновесие сдвигается в направлении уменьшения числа молекул газообразных веществ. Твердые исходные вещества и продукты реакции не влияют на смещение химического равновесия.

10.

Глава №5

Экспериментальное исследование.

Проведем опыты, показывающие влияние различных факторов на смещение химического равновесия.

Опыт №1 Влияние конц. – ции веществ на смещение химического равновесия. В один стакан наливаем раствор хлорида железа FeCL3(буро – коричневого цвета), а в другой  - раствор роданида KCN5 калия (бесцветный). Эти два стакана оставляют стоять для контроля, чтобы показать цвет гидратированных ионов трехвалентного железа и бесцветных роданид – ионов. В большой стакан на 1/5 часть его объема наливают расвор хлорида железа (3), в которой приливают раствор родонида калия до образования кроваво – красной окраски роданида железа( 3 ) Fe(CNS)3:

                                        Fe(CNS)3↔Fe3+ + 3CNS-

                                            Красный              коричнев.        Бесцветн.

В стакан добавляют столько воды, чтобы окраска из кроваво – красной стала желтой. При добавлении воды диссоциация роданида железа (3) усиливается, наступает момент полной диссоциации, когда в растворе находятся ионы Fe3+ и CNS-, поэтому и исчезает красная окраска, характерная для молекул роданида железа (3) Fe(CNS)3. Полученный раствор разливают в два стакана. В один добавляют раствор хлорида железа (3), в другой – роданида калия. Снова восстанавливается красная окраска раствора, так как при увеличении концентрации ионов Fe3+ или CNS- равновесие смещается в сторону образования молекул роданида железа (3) Fe(CNS)3.

Опыт№2 Влияние температуры на смещение химического равновесия.

Известно, что при комнатной температуре часть двуокиси азота димеризуется: 2NO2↔N2O4

При понижении температуры примерно до -11С равновесие почти полностью смещается в сторону образования четырехокиси азота N2O4 (она бесцветна).

При повышении температуры до 140 С равновесие почти полностью смещается в сторону образования двуокиси азота NO2(красно –бурый газ).

При промежуточных температурах в системе находятся  NO2  и  N2O4 в состоянии равновесия.

Берем две пробирки, на дно которых кладем по нескольку кристалликов нитрата свинца, нагреваем, и они заполняются двуокисью азота.

Пробирки плотно закрываем резиновыми пробками и опускаем: одну – в холодную воду, а другую – в горячую воду. В холодной воде пробирка с газом приобретает светло – желтую окраску, а в горячей – красно – бурую.

Опыт№3 Влияние давления на смещение химического равновесия.

Опыты по влиянию давления на смещение химического равновесия удобно показать на примере двуокиси азота. При увеличении давления равновесие сдвигается в сторону димера четырехокиси азота N2O4.при разряжении – в сторону мономера двуокиси азота NO2.

Опыт проводят в следующем приборе. Стеклянную трубку с одного конца 
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плотно закрывают резиновой пробкой так, чтобы почти вся пробка была вдвинута в трубку. Трубку ставят вертикально и на одну ¼ заполняют двуокисью азота. Затем в трубку вкладывают поршень от велосипедного насоса или специально сделанный для этой цели ( от подогнанной резиновой пробки надо отрезать слой толщиной 1 – 1,5 см. и шурупом привинтить его к прямой деревянной палке) . Поршень надо хорошо смазать вазелином, в начале опыта – наблюдается окрас двуокиси азота.Затем газ быстро сжимают, продвигая поршень примерно на расстояние 2/3 длины трубки. Вследствие уменьшения объема концентрация двуокиси азота увеличивается, газы приобретают красно – бурую окраску. Затем через 1- 2 сек. Окраска газа становится более светлой. Это объясняется тем, что при увеличении давления даже на одну атмосферу равновесие сдвигается в сторону образования димера N2O4 (бесцветный газ) примерно на 50% . На смещение наступает не мгновенно, так как для реакции нужно несколько секунд.

Быстро уменьшают давления при вынимании поршня ( следить, чтобы он остался в трубке), сразу же наблюдают почти полное обесцвечивание вследствие уменьшения концентрации реагирующих веществ (увеличение объема). Это длится 2- 3 сек, и затем газ постепенно начинает буреть. Для установления нового состояния равновесия требуется несколько секунд (бесцветная N2O4 за это время переходит в бурую NO2)
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Заключение.

В процессе нашего исследования изучили различную литературу и использовали работы нескольких авторов для создания целостной картины состояния химического равновесия.

Мы рассмотрели процессы, происходящие в системе, находящейся в состоянии химического равновесия, отметив их различие в гомогенных и гетерогенных системах. 

               Мы рассмотрели процессы, происходящие в состоянии химического равновесия, отметив их различие в гомогенных  и гетерогенных системах. 

Убедились в возможности  смещения химического равновесия при изменении разных факторов ( температуры,    давление, концентрация веществ) сначала на теоретическом материале , затем проведя соответствующие опыты.

                В ходе анализа мы пришли  к следующим выводам:

1. В различной литературе по данной теме значительных расхождений взглядов авторов на эту проблему нет.

2. Химическое равновесие – это состояние системы, при котором скорости прямой и обратной реакций равны.

3. На смещение химического равновесия оказывают влияние температуры,     давление и концентрации веществ.

4. Знание и использование принципа Ле-Шателье позволяет изменять  состояние химического равновесия в системе, увеличивая выход необходимых человеку продуктов обратимых  реакций. 

                   Мы считаем, что данная работа помогла  лучше понять  явление химического равновесия и особенно его смещение при изменении разных факторов, наглядно показанное нашими опытами.

                    Это исследование, как теоретическое обобщение работ разных ученых, так и доступные понятные опыты можно использовать в работе преподавателя на уроках химии
                                                                                                                               13.
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