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ΧΗΜΙΚΗ ΙΣΟΡΡΟΠΙΑ

Εισαγωγή 
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Στο πρώτο κεφάλαιο θίξαμε την ισορροπία μεταξύ νερού (υγρού) και υδρατμών, η οποία λαμβάνει χώρα σε κλειστό δοχείο υπό σταθερή θερμοκρασία και συμβολίζεται:   H2O (l)
     H2O(g).
[image: image141.png]



Σύμφωνα με τη δυναμική αυτή ισορροπία, όση ποσότητα νερού εγκαταλείπει την υγρή φάση σε ορισμένο χρονικό διάστημα, άλλη τόση ποσότητα υδρατμών υγροποιείται στον ίδιο χρόνο. 

Με την ίδια λογική, πολλές χημικές αντιδράσεις οδηγούνται, κάτω από κατάλληλες συνθήκες, σε κατάσταση ισορροπίας Ωστόσο, ορισμένες αντιδράσεις εξελίσσονται προς μία μόνο κατεύθυνση, όπως π.χ. η καύση του μαγνησίου:  2 Mg(s) + O2(g) ( 2 MgO(s). Στην περίπτωση αυτή η διάσπαση του οξειδίου του μαγνησίου προς μαγνήσιο και οξυγόνο είναι αμελητέα, γι’ αυτό λέμε ότι η αντίδραση είναι μονόδρομη ή ποσοτική. 

Οι περισσότερες όμως χημικές αντιδράσεις δεν ολοκληρώνονται. Φαίνεται ότι σταματούν, όταν μέρος μόνο των αντιδρώντων μετατραπεί σε προϊόντα. Στις περιπτώσεις αυτές η αντίδραση γίνεται και προς την αντίθετη κατεύθυνση και έτσι το σύστημα καταλήγει, κάτω από κατάλληλες συνθήκες, σε μια δυναμική ισορροπία, γνωστή ως χημική ισορροπία. Στην κατάσταση χημικής ισορροπίας η σύσταση (ποιοτική και ποσοτική) των αντιδρώντων και προϊόντων παραμένει σταθερή. Φαίνεται δηλαδή ότι το μίγμα δεν αντιδρά. Στην πραγματικότητα όμως, οι δύο αντίστροφες αντιδράσεις γίνονται ακατάπαυστα με τον ίδιο ρυθμό. 

Στις πολύ αργές αντιδράσεις, η μεταβολή της σύστασης του αντιδρώντος  σώματος γίνεται με τέτοιο αργό ρυθμό, ώστε να δίνεται η ψευδαίσθηση ισορροπίας (φαινομενική ισορροπία), χωρίς όμως πραγματικά να συμβαίνει αυτό. Ένας τρόπος για να διακρίνουμε την πραγματική από τη φαινομενική ισορροπία είναι να επιταχύνουμε την αντίδραση με τη χρησιμοποίηση π.χ. καταλυτών. Στην πρώτη περίπτωση η σύσταση του μίγματος εξακολουθεί να παραμένει σταθερή, ενώ στη δεύτερη αλλάζει.

Η μελέτη της χημικής ισορροπίας μιας αντίδρασης έχει μεγάλο ενδιαφέρον, καθώς μας επιτρέπει να γνωρίσουμε το ποσοστό μετατροπής των αντιδρώντων σε προϊόντα (απόδοση αντίδρασης), καθώς και τους παράγοντες (π.χ. θερμοκρασία, συγκέντρωση, πίεση) που μπορούν να το επηρεάσουν. Η μελέτη των παραμέτρων αυτών, έχουν προφανώς  ιδιαίτερο ενδιαφέρον στη βιομηχανία.    

4.1 Έννοια χημικής ισορροπίας  - Απόδοση αντίδρασης 

[image: image29.wmf]Για την κατανοήσουμε καλύτερα την έννοια  της χημικής ισορροπίας ας παρακολουθήσουμε τα εξής δύο πειράματα:

Πείραμα 1

Εισάγονται σε κλειστό δοχείο στους 440 ºC 10 mol Ι2(g) και 10 mol Η2(g), οπότε λαμβάνει χώρα η αντίδραση:  

Η2(g) + I2(g) → 2HI(g)

Η αντίδραση αυτή θ’ έπρεπε να οδηγήσει στο σχηματισμό 20 mol ΗΙ (βάση της στοιχειομετρίας της εξίσωσης), αν ήταν μονόδρομη. Στην πράξη όμως παρατηρείται, μετά από κάποιο χρονικό διάστημα, ο σχηματισμός ενός μίγματος που περιέχει 16 mol ΗΙ, 2 mol Η2 και 2 mol Ι2, όπως διαγραμματικά απεικονίζεται στο παρακάτω σχήμα. Η σύσταση αυτού του μίγματος παραμένει αμετάβλητη, εφόσον οι συνθήκες του πειράματος παραμένουν σταθερές. Στο σημείο αυτό έχει αποκατασταθεί χημική ισορροπία. 

Πείραμα 2
Αν αντίθετα, στο δοχείο εισαχθούν 20 mol ΗΙ στους 440 ºC, τότε το ΗΙ διασπάται σύμφωνα με τη χημική εξίσωση: 

2ΗΙ(g) → H2(g) + I2(g) 

Και στην περίπτωση αυτή παρατηρείται σχηματισμός μίγματος σταθερής σύστασης που περιέχει  2 mol Η2, 2 mol Ι2 και 16 mol ΗΙ, όπως φαίνεται διαγραμματικά στο παρακάτω σχήμα. Έτσι, αποκαθίσταται και πάλι χημική ισορροπία μεταξύ των τριών σωμάτων και μάλιστα η σύσταση του μίγματος ισορροπίας είναι η ίδια με αυτή του προηγουμένου πειράματος. Τα παραπάνω επιβεβαιώνουν ότι η αντίδραση που μελετάμε είναι αμφίδρομη και οδηγείται με τον ένα (πείραμα 1) ή με τον άλλο τρόπο (πείραμα 2) σε κατάσταση ισορροπίας.

[image: image30.wmf][image: image31.jpg]




[image: image32.wmf]Στο παρακάτω σχήμα απεικονίζεται διαγραμματικά πως η αντίδραση:

Η2(g) + I2(g) → 2HI(g) (πείραμα 1)

προσεγγίζει την ισορροπία. Η συγκέντρωση του HI είναι στην αρχή μηδέν και αυξάνεται με την πάροδο του χρόνου, μέχρις ότου σταθεροποιηθεί σε μια ορισμένη τιμή. Αντίθετα, οι συγκεντρώσεις των Η2 και Ι2 μειώνονται, μέχρις ότου επίσης σταθεροποιηθούν στη θέση ισορροπίας. Ανάλογο σκεπτικό ισχύει στην περίπτωση της αντίδρασης:

2ΗΙ(g) → H2(g) + I2(g),
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που περιγράφεται στο πείραμα 2, όπως φαίνεται στο δεξιό διάγραμμα του σχήματος 4.2. 

Αν επικεντρωθούμε στην αντίδραση διάσπασης του ΗI:  

2ΗΙ(g) → H2(g) + I2(g)  
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παρατηρούμε ότι το ΗΙ αρχίζει να διασπάται με αρχική ταχύτητα υ1. Η ταχύτητα αυτή συνεχώς ελαττώνεται, καθώς ελαττώνεται η ποσότητα άρα και η συγκέντρωση του ΗΙ. Μόλις σχηματιστούν οι πρώτες ποσότητες Η2 και Ι2 αρχίζει και η αντίθετη αντίδραση με μία ταχύτητα υ2, η οποία συνεχώς αυξάνεται, όσο αυξάνονται οι ποσότητες Η2 και Ι2. Όταν η υ1 γίνει ίση με τη υ2, όταν δηλαδή ο ρυθμός διάσπασης του ΗΙ εξισωθεί με το ρυθμό σχηματισμού αυτού, το μίγμα Η2, Ι2 και ΗΙ αποκτά σταθερή σύσταση. Στο σημείο αυτό έχει αποκατασταθεί ισορροπία. 
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Συνοψίζοντας έχουμε ότι, οι αντιδράσεις που πραγματοποιούνται και προς τις δύο κατευθύνσεις ταυτόχρονα και καταλήγουν σε κατάσταση χημικής ισορροπίας ονομάζονται αμφίδρομες αντιδράσεις. Οι αντιδράσεις αυτές συμβολίζονται με δύο αντίθετης φοράς βέλη μεταξύ των αντιδρώντων και προϊόντων π.χ. Η2(g) + I2(g)             2HI(g)  
[image: image39.wmf] 
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Θεωρητικά όλες οι χημικές αντιδράσεις είναι αμφίδρομες, δηλαδή καταλήγουν σε κατάσταση χημικής ισορροπίας. Αν η ισορροπία είναι τόσο πολύ μετατοπισμένη προς τα δεξιά, ώστε ένα τουλάχιστο από τα αντιδρώντα να μην ανιχνεύεται, τότε η αντίδραση χαρακτηρίζεται μονόδρομη ή ποσοτική.

Η χημική ισορροπία μπορεί να είναι ομογενής ή ετερογενής.
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Ομογενή ισορροπία έχουμε όταν  τα αντιδρώντα και προϊόντα βρίσκονται στην ίδια φάση (αέρια ή υγρά)  π.χ. Ν2(g) + 3H2(g) 
       2NH3(g)
[image: image41.png]


Ετερογενή ισορροπία έχουμε όταν τα σώματα που συμμετέχουν στην ισορροπία (αντιδρώντα και προϊόντα) βρίσκονται σε περισσότερες από μία φάσεις  π.χ.  CaCO3(s)    
       CaO(s) + CO2(g)
[image: image42.wmf]
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Απόδοση χημικής αντίδρασης

Έστω ότι σε κενό δοχείο όγκου V L προσθέτουμε 4 mol Ν2 και  20 mol Η2, τα οποία αντιδρούν προς σχηματισμό αμμωνίας, με βάση τη χημική εξίσωση: 


Ν2(g) + 3H2(g) → 2NH3(g)
Θεωρητικά, και εφόσον δεχτούμε ότι η αντίδραση είναι μονόδρομη, περιμένουμε  να αντιδράσουν 4 mol Ν2 με 12 mol Η2 προς σχηματισμό 8 mol ΝΗ3. Πρακτικά, όμως, λόγω της χημικής ισορροπίας που αποκαθίσταται μεταξύ των  αερίων Ν2, Η2 και ΝΗ3 : 
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Ν2(g) + 3H2(g)            2NH3(g)
παράγονται 6 mol ΝΗ3, όπως φαίνεται στον παρακάτω πίνακα.

[image: image45.wmf]ποσότητες / mol
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Ονομάζουμε απόδοση (α) μιας  αντίδρασης το λόγο της ποσότητας της ουσίας που παράγεται πρακτικά προς την ποσότητα της ουσίας που θα παραγόταν θεωρητικά αν η αντίδραση ήταν ποσοτική, δηλαδή:
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Στο συγκεκριμένο παράδειγμα η απόδοση (α) είναι:
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Προφανώς, η απόδοση μιας αντίδρασης που γίνεται στη βιομηχανία έχει τεράστιο οικονομικό ενδιαφέρον. Οι χημικοί - χημικοί μηχανικοί επιδιώκουν με κάθε τρόπο να αυξήσουν την απόδοση (με το μικρότερο δυνατό κόστος), μεταβάλλοντας τις συνθήκες αντίδρασης, Για τους παράγοντες αυτούς, που μπορούν να επηρεάσουν την απόδοση μιας αντίδρασης θα μιλήσουμε στην επόμενη ενότητα.

[image: image49.wmf]
Παράδειγμα  4.1

Σε δοχείο όγκου 10 L βάζουμε 4 mol PCl5. Θερμαίνουμε στους   1000 Κ και διασπάται το 50% του PCl5, σύμφωνα με η χημική εξίσωση:

[image: image50.png]


PCl5(g) 
PCl3(g) + Cl2(g). 

Να υπολογιστούν:

α. Οι ποσότητες όλων των αερίων στην ισορροπία.

β. Η μερική πίεση του Cl2 στην ισορροπία.

γ. Η ολική πίεση στην ισορροπία.

ΛΥΣΗ

[image: image51.png]


Έχουμε αρχικά 4 mol PCl5 και διασπάται το 50%, δηλαδή:

[image: image52.wmf][image: image53.wmf][image: image54.wmf][image: image55.wmf]α) Υπολογίζουμε τις ποσότητες όλων των αερίων στην ισορροπία:

[image: image56.wmf]PCl5(g) 
PCl3(g) + Cl2(g)
[image: image57.wmf][image: image58.wmf]1 mol         1 mol   
1 mol

[image: image59.wmf][image: image60.wmf][image: image61.wmf][image: image62.wmf]2 mol           x         
    y 

[image: image63.wmf]x = 2 mol, y =2 mol

δηλαδή έχουμε 2 mol PCl3, 2 mol Cl2 και (4-2) mol = 2 mol PCl5. 

[image: image64.wmf]β) Η μερική πίεση του Cl2 στην ισορροπία δίνεται από τη σχέση: 

[image: image65.wmf]
γ) Η ολική πίεση στην ισορροπία δίνεται από τη σχέση: Ρ Vδ = nολ R T
οπότε: P = (6.0,082.1000)/10 atm = 49,2 atm
Εφαρμογή

Σε δοχείο όγκου 2 L βάζουμε 5 mol COCl2. Θερμαίνουμε σους 227 (C και διασπάται το 80% του COCl2, όπως δείχνει η χημική εξίσωση: 

[image: image66.wmf]

COCl2(g)  
   CO(g) + Cl2(g)
Να υπολογίσετε:

α. τις ποσότητες όλων των αερίων στην ισορροπία

β. την μερική πίεση του CO στην ισορροπία

γ. την ολική πίεση των αερίων στη θέση ισορροπίας.

[image: image67.wmf]
Παράδειγμα 4.2

Σε κενό δοχείο εισάγουμε 2 mol Ν2 και 8 mol Η2. Αν στην ισορροπία έχουμε 3 mol ΝΗ3, ποια είναι η απόδοση της αντίδρασης;

[image: image68.wmf] Ν2(g) + 3H2(g) 
  2NH3(g) 
ΛΥΣΗ

Ονομάζουμε x mol την ποσότητα του Ν2 που αντιδρά, οπότε με βάση τα δεδομένα του προβλήματος, προκύπτει ο πίνακας:

[image: image69.wmf]Ποσότητα / mol
   N2(g)         +   3H2(g)             2NH3(g)

αρχικά 
2 
8 


αντιδρούν
x 
3x 


παράγονται


2x 

ισορροπία 
2-x
8-3x 
2x 

[image: image70.wmf]3

H

N

2

NH

p

2

2

3

p

p

p

K

×

=


[image: image71.wmf]Δίνεται ότι έχουμε στην ισορροπία 3 mol ΝΗ3, δηλαδή 2x = 3,  άρα 
x = 1,5.  Η   απόδοση α είναι:

[image: image72.wmf]ή 

[image: image73.wmf]Εφαρμογή

Σε κενό δοχείο εισάγουμε 4 mol SO2 και 10 mol O2. Αν στην ισορροπία έχουμε 3 mol SO3, ποια είναι η απόδοση της αντίδρασης:

[image: image74.wmf]2SO2 + O2           2 SO3

(α = 0,75)

4.2 Παράγοντες που επηρεάζουν τη θέση χημικής ισορροπίας - Αρχή Le Chatelier

Γενικά

Όπως ήδη αναφέραμε, μια αντίδραση εξελίσσεται με τέτοιο τρόπο, ώστε να φτάσει τελικά σε κατάσταση χημικής ισορροπίας. Η κατάσταση αυτή τείνει να διατηρηθεί, εφόσον το χημικό σύστημα δεν διαταράσσεται. Αν διαταράξουμε το σύστημα ισορροπίας, μεταβάλλοντας π.χ. τη θερμοκρασία, τότε οι δύο αντίθετες αντιδράσεις δεν εξελίσσονται πλέον με την ίδια ταχύτητα, αλλά επικρατεί η μία από τις δύο κατευθύνσεις. Το σύστημα όμως και πάλι θα οδηγηθεί σε ισορροπία (νέα θέση χημικής ισορροπίας). 

[image: image75.wmf]
Για παράδειγμα, αν επιβάλλουμε νέες συνθήκες στο σύστημα ισορροπίας:    Η2(g) + I2(g)                 2HI(g),
τότε πιθανόν η αντίδραση να εξελίσσεται ταχύτερα προς τα δεξιά απ’ ότι προς τα αριστερά, με αποτέλεσμα να αυξηθεί η ποσότητα του ΗΙ. Σ’ αυτή την περίπτωση λέμε ότι η θέση ισορροπίας μετατοπίστηκε προς τα δεξιά.

Παράγοντες που επηρεάζουν τη θέση χημικής ισορροπίας

Η θέση ισορροπίας επηρεάζεται από τους εξής παράγοντες  χημικής ισορροπίας: 
1. τη συγκέντρωση των αντιδρώντων ή προϊόντων,

2. την πίεση,

3. τη θερμοκρασία.

[image: image76.wmf]Αρχή Le Chatelier

Μπορούμε να προβλέψουμε θεωρητικά προς ποια κατεύθυνση μετατοπίζεται η θέση μιας ισορροπίας (χημικής ή φυσικής), χρησιμοποιώντας την αρχή Le Chatelier ή, όπως απλά λέγεται, «αρχή της φυγής προ της βίας». Σύμφωνα με την αρχή αυτή: 

· Όταν μεταβάλλουμε ένα από τους συντελεστές ισορροπίας (συγκέντρωση, πίεση, θερμοκρασία) η θέση της ισορροπίας μετατοπίζεται προς εκείνη την κατεύθυνση που τείνει να αναιρέσει τη μεταβολή που επιφέραμε. 

Μεταβολή της θερμοκρασίας

Η αύξηση της θερμοκρασίας μετατοπίζει την ισορροπία προς την κατεύθυνση εκείνη όπου απορροφάται θερμότητα. Αντίθετα, η μείωση της θερμοκρασίας μετατοπίζει την ισορροπία προς την κατεύθυνση εκείνη όπου εκλύεται θερμότητα.  Με άλλα λόγια η αύξηση της θερμοκρασίας ευνοεί την ενδόθερμη αντίδραση, ενώ η μείωση ευνοεί την εξώθερμη αντίδραση. 

Ας πάρουμε για παράδειγμα την ισορροπία:

[image: image77.wmf] 2SO2(g) + O2(g) 
      2SO3(g )   ΔΗ 
[image: image2.wmf]-

=

198 kJ  (εξώθερμη)

[image: image78.wmf]Αν σ’ ένα δοχείο σταθερού όγκου που περιέχει σε ισορροπία τα αέρια SO2, O2 και SO3 αυξήσουμε τη θερμοκρασία, τότε η ισορροπία μετατοπίζεται προς τα αριστερά, δηλαδή προς τη διάσπαση  του SO3, ώστε να ελαχιστοποιηθεί η μεταβολή που προκαλέσαμε.

[image: image79.wmf]
[image: image80.wmf]
[image: image81.wmf]Μεταβολή της συγκέντρωσης μιας ουσίας

Σύμφωνα με την αρχή Le Chatelier η μεταβολή της συγκέντρωσης σε ένα ή περισσότερα από τα σώματα που συμμετέχουν στην ισορροπία, μετατοπίζει την ισορροπία προς την κατεύθυνση εκείνη που ελαττώνεται η ποσότητα των σωμάτων των οποίων αυξάνεται η συγκέντρωση ή προς την κατεύθυνση προς την οποία σχηματίζονται τα σώματα, των οποίων μειώνεται η συγκέντρωση.   

Για  παράδειγμα  σε δοχείο έχουμε την ισορροπία: 

[image: image82.wmf] N2(g) + 3H2(g)  
2NH3(g)    όπως φαίνεται στο σχήμα 4.6 α.

[image: image83.wmf]Αν σε σταθερή θερμοκρασία και σε σταθερό όγκο αυξήσουμε τη συγκέντρωση μιας ουσίας π.χ. προσθέτοντας N2, η αντίδραση θα μετατοπιστεί προς τα δεξιά, οπότε ελαττώνεται η συγκέντρωση των Ν2 και Η2, ενώ αυξάνεται η συγκέντρωση της NH3 

[image: image84.wmf]
[image: image85.wmf]
Μεταβολή της πίεσης

Η μεταβολή της πίεσης, που προκαλείται με μεταβολή του όγκου του δοχείου, επηρεάζει τη θέση της χημικής ισορροπίας μόνο όταν:

 i) στην ισορροπία συμμετέχουν αέριες ουσίες και

 ii) κατά την αντίδραση παρατηρείται μεταβολή του αριθμού mol των αερίων. 

Στις περιπτώσεις αυτές, σύμφωνα με την αρχή Le Chatelier, η αύξηση της πίεσης υπό σταθερή θερμοκρασία, μετατοπίζει την ισορροπία προς την κατεύθυνση όπου έχουμε λιγότερα mol αερίων (τα λιγότερα mol ασκούν μικρότερη πίεση). Αντίθετα, η μείωση της πίεσης υπό σταθερή θερμοκρασία, μετατοπίζει την ισορροπία προς την κατεύθυνση, όπου έχουμε περισσότερα mol των αερίων (ασκούν μεγαλύτερη πίεση).

[image: image86.wmf]
Για παράδειγμα αν σε δοχείο που επικρατεί η ισορροπία (βλέπε σχήμα 4.7) :     N2(g) + 3H2(g)            2NH3(g)    
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αυξήσουμε την πίεση, ελαττώνοντας τον όγκο του δοχείου σε σταθερή θερμοκρασία, τότε η ισορροπία μετατοπίζεται δεξιά. Κατ’ αυτό τον τρόπο αντίδραση τείνει να ελαττώσει την πίεση, κινούμενη προς την κατεύθυνση όπου ελαττώνεται ο αριθμός των mol των αερίων (από 4 σε 2 mol).
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[image: image91.wmf]
Παράδειγμα 4.3
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Σε κλειστό δοχείο έχουμε σε ισορροπία α mol Ν2, β mol Η2 και γ mol ΝΗ3 σε θερμοκρασία θ : Ν2 + 3Η2            2ΝΗ3 , ΔΗ = - 22 kcal

α. Αυξάνουμε τον όγκο του δοχείου, οπότε η ποσότητα της ΝΗ3 ελαττώνεται.

β. Αυξάνουμε τη θερμοκρασία, οπότε η ποσότητα της ΝΗ3 αυξάνεται.

γ. Προσθέτουμε ποσότητα Η2, οπότε η ποσότητα της ΝΗ3 ελαττώνεται.

Ποια από τις παραπάνω τρεις προτάσεις είναι σωστή;

ΑΠΑΝΤΗΣΗ

Η α. είναι σωστή, γιατί αυξάνοντας τον όγκο του δοχείου, ελαττώνεται η πίεση. Συνεπώς η πίεση πρέπει να αυξηθεί, σύμφωνα με την αρχή Le Chatelier. Για να αυξηθεί όμως η πίεση θα πρέπει να αυξηθεί ο αριθμός των mol αερίων γι’ αυτό και η αντίδραση «πάει» προς τα αριστερά. Δηλαδή, ευνοείται η διάσπαση της ΝΗ3, με αποτέλεσμα η ποσότητά της να ελαττώνεται. 

Η β. είναι λάθος, γιατί η αύξηση θερμοκρασίας ευνοεί τις ενδόθερμες αντιδράσεις.

Η γ. είναι λάθος, γιατί όταν προσθέτουμε Η2, η ισορροπία μετατοπίζεται δεξιά προς σχηματισμό ΝΗ3.
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Εφαρμογή

[image: image95.wmf]Σε κλειστό δοχείο έχουμε σε ισορροπία α mol SO2, β mol O2 και γ mol SO3 σε θερμοκρασία θ :

2 SO2 +   O2    

2 SO3,  ΔΗ = -198 kJ  (εξώθερμη)

α. Προσθέτουμε ποσότητα Ο2 , οπότε η ποσότητα του SO3 ελαττώνεται.

β. Αυξάνουμε τη θερμοκρασία, οπότε η ποσότητα του SO3 ελαττώνεται.

γ. Αυξάνουμε τον όγκο του δοχείου, οπότε η ποσότητα του SO3 ελαττώνεται.

Ποιες από τις τρεις παραπάνω προτάσεις είναι σωστές;
4.3 Σταθερά χημικής ισορροπίας Κc - Kp 
Γενικά

Δύο βασικά ερωτήματα που αφορούν τη χημική αντίδραση είναι:

α. Πόσο γρήγορα ή αργά φτάνει μια χημική αντίδραση στην κατάσταση χημικής ισορροπίας;

β. Αν γνωρίζουμε την αρχική σύσταση του αντιδρώντος συστήματος, τις αρχικές δηλαδή ποσότητες των ουσιών που συμμετέχουν στην αντίδραση, προς τα πού θα οδηγηθεί η αντίδραση και ποια θα είναι η τελική της σύσταση; Ποιες θα είναι δηλαδή οι συγκεντρώσεις αντιδρώντων και προϊόντων στη θέση χημικής ισορροπίας;

Την απάντηση στο πρώτο ερώτημα δίνει η χημική κινητική, ενώ το κλειδί για την απάντηση στο δεύτερο ερώτημα αποτελεί μία σταθερά, που ονομάζεται σταθερά χημικής ισορροπίας.

Σταθερά χημικής ισορροπίας - Κc
Για μια αμφίδρομη χημική αντίδραση που περιγράφεται από τη χημική εξίσωση:
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αΑ(g) + βΒ(g)  
 γΓ(g) + δΔ(g)
αποδεικνύεται ότι στην κατάσταση χημικής ισορροπίας η παράσταση 
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 έχει μια σταθερή τιμή που συμβολίζεται με Kc. Η σταθερά αυτή ονομάζεται σταθερά χημικής ισορροπίας και μεταβάλλεται μόνο με τη θερμοκρασία. Η  παραπάνω σχέση μεταξύ των συγκεντρώσεων των αντιδρώντων και προϊόντων εκφράζει το νόμο χημικής ισορροπίας. 

[image: image97.wmf][image: image98.wmf]
[image: image99.wmf]Είναι προφανές ότι, όσο μεγαλύτερη είναι η τιμή της Κc τόσο μεγαλύτερο ποσοστό των αντιδρώντων μετατρέπεται σε προϊόντα, δηλαδή τόσο περισσότερο η χημική ισορροπία είναι μετατοπισμένη προς τα δεξιά και όσο μικρότερη είναι η τιμή της Κc τόσο περισσότερο η χημική ισορροπία είναι μετατοπισμένη προς τα αριστερά.

Κινητική απόδειξη του νόμου χημικής ισορροπίας 

Έστω η αμφίδρομη αντίδραση:  

[image: image100.wmf] 


2A(g) + B(g)
         A2B(g)
η οποία λαμβάνει χώρα σε ένα στάδιο και προς τις δύο κατευθύνσεις, είναι δηλαδή απλή αντίδραση και προς τις δύο κατευθύνσεις. 

Με βάση το νόμο της ταχύτητας, η ταχύτητα της αντίδρασης προς τα δεξιά  είναι:
υ1 = k1[A]2[B],

και αντίστοιχα προς τα αριστερά είναι:   υ2 = k2[A2B].

[image: image101.wmf][image: image102.wmf]Στην ισορροπία όμως έχουμε:  υ1 = υ2     οπότε,

k1[A]2[B] = k2[A2B]          ή

[image: image103.wmf]
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Σταθερά χημικής ισορροπίας – Κp
Αν στο σύστημα  ισορροπίας συμμετέχουν αέρια, τότε ο νόμος χημικής ισορροπίας μπορεί να εκφραστεί σε συνάρτηση με τις μερικές πιέσεις των αερίων. Η αντίστοιχη σταθερά συμβολίζεται Κp και εξαρτάται μόνο από τη θερμοκρασία. Δηλαδή για τη χημική εξίσωση: 

[image: image104.wmf]Ν2(g) + 3H2(g)            2ΝΗ3(g)     

[image: image105.wmf] έχουμε:

[image: image106.wmf]Σχέση που συνδέει την Kp με την Kc
Δίνεται η χημική εξίσωση:

[image: image107.wmf]α Α(g) + β B(g)              γ Γ(g) + δ Δ(g)
H Kp δίνεται από τη σχέση:
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[image: image108.wmf]
δηλαδή, 

όπου,  Δn = γ+δ – (α+β),

Αν Δn = 0, τότε Κp = Kc  Στην περίπτωση αυτή η Kc και η Κp είναι καθαροί αριθμοί.    

Προς ποια  κατεύθυνση κινείται μια αντίδραση; 

[image: image109.wmf]Έστω η ισορροπία: αΑ(g) + βΒ(g)              γΓ(g) + δΔ(g)
[image: image110.wmf]Στη θέση χημικής ισορροπίας η τιμή του κλάσματος 
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 ισούται με Kc. Το παραπάνω κλάσμα, που ονομάζεται πηλίκο αντίδρασης και συμβολίζεται με Qc, έχει τιμή διάφορο της Kc σε κατάσταση μη ισορροπίας. Με βάση την τιμή της Qc μπορούμε να προβλέψουμε προς ποια κατεύθυνση οδεύει μια αντίδραση (δεξιά ή αριστερά), ώστε να αποκατασταθεί η ισορροπία. Μπορούμε δηλαδή να διακρίνουμε τις εξής περιπτώσεις:  

[image: image111.wmf]Παράδειγμα 4.4

Σε δοχείο όγκου 10 Lέχουμε σε ισορροπία 40 mol NH3, 20 mol H2 και 60 mol N2. Ποια η τιμή της Kc των παρακάτω εξισώσεων που περιγράφουν το φαινόμενο:

 [image: image112.wmf]Ν2(g) + 3H2(g)
          2NH3(g) 
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[image: image114.png]


2NH3(g) 
    N2(g) + 3H2(g)
(3)
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Στην κατάσταση χημικής ισορροπίας οι συγκεντρώσεις των τριών σωμάτων είναι:
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Για την (1) η τιμή του κλάσματος 
[image: image10.wmf][
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στην ισορροπία ισούται με την Kc αυτής της εξίσωσης, άρα:
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Ανάλογα, για τη (2) η τιμή του κλάσματος
[image: image12.wmf][
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στην ισορροπία ισούται με τη σταθερά ισορροπίας της εξίσωσης αυτής, 
[image: image13.wmf]΄
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Δηλαδή:  
[image: image15.wmf]c
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EMBED Equation.3[image: image16.wmf]
Ανάλογα υπολογίζεται η σταθερά 
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Εφαρμογή 
[image: image116.wmf]HI
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Σε δοχείο όγκου V έχουμε σε ισορροπία ποσότητες SO2, O2 και SO3. H Kc της αντίδρασης: 2 SO2(g) + O2 (g)             2 SO3(g) είναι 4 Lmol-1. 

Ποια είναι η τιμή της Kc για κάθε  αντίδραση: 
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α. 2 SO3 (g)            2 SO2 (g) + O2(g) 

[image: image118.wmf]β. SO2 (g) + ½ O2            SO3 (g)
[image: image119.png]
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Παράδειγμα 4.5
Σε δοχείο όγκου 1 L υπάρχει ποσότητα στερεού C σε ισορροπία με 4 mol CO2 και 8 mol CO. Ποια είναι η τιμή της Kc της χημικής εξίσωσης 
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Τα καθαρά στερεά σώματα παραλείπονται από την έκφραση της σταθεράς χημικής ισορροπίας. Η συγκέντρωση των στερεών θεωρείται σταθερή και η τιμή της είναι ενσωματωμένη στην τιμή της σταθεράς ισορροπίας. Έτσι, η σταθερά Kc της χημικής εξίσωσης  
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Εφαρμογή

Σε δοχείο όγκου 1 L υπάρχει ποσότητα στερεού C σε ισορροπία με 2 mol CO2 και 6 mol CO σε θερμοκρασία θ1. Ποια είναι  η τιμή του Kc για καθεμιά από τις παρακάτω των χημικές εξισώσεις:
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α. CO2(g) + C(s)             2 CO(g)
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Παράδειγμα 4.6
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Σε δοχείο όγκου 1 L και σε θερμοκρασία 500 ºC εισάγονται 3 mol H2 και 3 mol I2. Να υπολογίσετε τον αριθμό mol ΗΙ στη θέση ισορροπίας, καθώς και την  απόδοση της αντίδρασης, αν η Kc της χημικής εξίσωσης      Η2(g) + I2(g)            2HI(g) στους 500 ºC ισούται με 49.

ΛΥΣΗ

Ονομάζουμε x mol την ποσότητα του Η2 που αντιδρά και σχηματίζουμε τον παρακάτω πίνακα. Για το x υπάρχει ο περιορισμός: 0 < x < 3 , δηλαδή ως ποσότητα θα έχει θετική τιμή και μικρότερη από τα συνολικά mol H2 που διαθέτουμε.
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Εφαρμογή
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Σε δοχείο όγκου 1 L και σε θερμοκρασία θ1 εισάγονται 4 mol PCl5 που διασπώνται μερικώς, σύμφωνα με τη χημική εξίσωση. Πόσα mol Cl2 θα έχουμε στην ισορροπία αν η Kc της αντίδρασης:                              PCl5(g) 
 PCl3(g) + Cl2(g)   ισούται με 9 σε θερμοκρασία θ1. 
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Παράδειγμα 4.7

Σε δοχείο όγκου 41 L εισάγονται 2 mol N2O4. Θερμαίνουμε στους 27 (C οπότε το N2O4 διασπάται μερικώς, σύμφωνα με την αντίδραση:
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N2O4(g)              2NO2(g)    

Το αέριο μίγμα ισορροπίας έχει ολική πίεση  P =1,8 atm. Ζητούνται:

α.  Η συνολική ποσότητα σε mol (nολ) των ουσιών στη θέση ισορροπίας

β.  Οι μερικές πιέσεις των αερίων στην ισορροπία

γ.  Η  τιμή της Κp της αντίδρασης.

ΛΥΣΗ

Ονομάζουμε x mol την ποσότητα του N2O4 που αντιδρά και σχηματίζουμε τον ακόλουθο πίνακα.
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ποσότητες / mol
   N2O4(g)                    2NO2(g)

αρχικά
2 
-

αντιδρούν
x


παράγονται

2x 

ισορροπία
   2-x
2x 

Στην ισορροπία έχουμε:

noλ = (2-x+2x) mol = (2+x) mol

P = 1,8 atm

V = 41 L 

T = θ +273 = 300 Κ 
Γράφουμε την καταστατική εξίσωση για το μίγμα και έχουμε:
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ή x = 1 και έχουμε:

(α) nολ = (2+x) mol = 3 mol
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Εφαρμογή 

Σε κλειστό δοχείο όγκου V = 8,2 L εισάγονται 2 mol PCl5 και  θερμαίνουμε στους 227 (C, οπότε ο PCl5 διασπάται μερικώς σύμφωνα με την αντίδραση:
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PCl5(g)              PCl3(g) + Cl2(g)       

Το αέριο μίγμα ισορροπίας έχει ολική πίεση P =12,5 atm.

(α) Ποιες είναι οι μερικές πιέσεις των τριών αερίων στην ισορροπία;

(β) Ποια είναι η τιμή της Κp της αντίδρασης;
[image: image139.wmf]
Παράδειγμα 4.8

Σε δοχείο όγκου V = 20 L εισάγονται στους 500 (C 4 g H2, 508 g I2 και 1024 g HI. Να διερευνήσετε αν το σύστημα είναι σε ισορροπία. Αν όχι, προς ποια κατεύθυνση οδεύει η αντίδραση και ποιες θα είναι οι ποσότητες των αερίων στη θέση ισορροπίας; Δίνεται ότι, η  Kc της παρακάτω αντίδρασης στους 500 (C είναι 9.
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           Η2(g) + Ι2(g)            2ΗΙ(g)

ΛΥΣΗ

Υπολογίζουμε τον αριθμό mol των τριών αερίων στην αρχική κατάσταση:

Υπολογίζουμε την τιμή του κλάσματος:

στην αρχική κατάσταση, ώστε να διερευνήσουμε προς ποια κατεύθυνση οδεύει η αντίδραση:


Διαπιστώνουμε ότι Qc>Kc, συνεπώς το σύστημα δεν είναι σε κατάσταση ισορροπίας και μάλιστα η αντίδραση οδεύει προς τα αριστερά μέχρις ότου το κλάσμα πάρει την τιμή Qc΄= Κc. Ονομάζουμε x mol την ποσότητα του ΗΙ που αντιδρά και σχηματίζουμε το σχετικό πίνακα.

ποσότητες / mol
Η2(g) +         Ι2(g)              2ΗΙ(g)

Αρχικά
2 
2 
8 

αντιδρούν


x

παράγονται
x/2
x/2


ισορροπία
2 + x/2
2 + x/2
8-x

Στην ισορροπία:

Η σύσταση  του μίγματος στην ισορροπία είναι: 7,2 mol HI, 2,4 mol H2 και 2,4 mol I2.


Eφαρμογή

Σε δοχείο όγκου 10 L, εισάγουμε 0,6 mol N2, 0,4 mol H2 και 0,4 mol NH3 σε θερμοκρασία 375 (C. Αν η Κc της αντίδρασης:

Ν2(g) + 3H2(g)            2NH3(g)

στους 375 (C είναι ίση με 1,2, να διερευνήσετε αν το σύστημα είναι σε ισορροπία και αν όχι, προς ποια κατεύθυνση οδεύει η αντίδραση.


Παράδειγμα 4.9

Σε δοχείο όγκου 1 L που περιέχει σε ισορροπία 0,8 mol SO2, 0,1 mol NO2, 0,6 mol SO3 και 0,4 mol NO προσθέτουμε 0,3 mol NO2. Τι θα συμβεί στην ισορροπία και ποια θα είναι η ποσότητα του ΝΟ2 στην τελική ισορροπία;

Δίνεται η ισορροπία: SO2(g) + NO2(g)              SO3(g) + NO(g).

ΛΥΣΗ

Αφού στην ισορροπία προστέθηκε ΝΟ2​, η αντίδραση σύμφωνα με την αρχή Le Chatelier θα προχωρήσει προς τα δεξιά, οπότε η ποσότητα του ΝΟ2 ελαττώνεται. Σχηματίζουμε τον παρακάτω πίνακα:

Ποσότητες /mol
SO2(g)   +  NO2(g)              SO3(g)  +    NO(g)

αρχική ισορροπία
0,8 
0,1 
0,6 
0,4 

προσθέτουμε
-
0,3 
-
-

αντιδρούν
x 
x 
-
-

σχηματίζονται
-
-
x 
x 

τελική ισορροπία
0,8–4
0,4–x
0,6+x
0,4+x

Από την αρχική ισορροπία υπολογίζουμε την Kc:
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όπου V ο όγκος του δοχείου σε L.

Αφού η θ παραμένει σταθερή, η Κc δε μεταβάλλεται και στην τελική ισορροπία έχουμε:
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Η δεκτή λύση είναι x = 0,17, οπότε στην τελική ισορροπία έχουμε        (0,4–0,17) mol = 0,23 mol  NO2.


Εφαρμογή

Σε δοχείο 2 L έχουμε σε ισορροπία 4 mol PCl5, 2 mol PCl3 και 8 mol Cl2. Προσθέτουμε 4 mol PCl5. Ποιες οι ποσότητες όλων των αερίων στη νέα ισορροπία;

Δίνεται η ισορροπία:   PCl5(g)             PCl3(g) + Cl2(g)

Παράδειγμα 4.10

Σε δοχείο όγκου 2 L έχουμε σε ισορροπία 8 mol PCl5, 4 mol PCl3 και     8 mol Cl2. Διπλασιάζουμε τον όγκο του δοχείου και διατηρούμε τη θερμοκρασία σταθερή. Πόσα mol Cl2 θα έχουμε στη νέα ισορροπία;

Δίνεται η εξίσωση ισορροπίας:  PCl5(g)             PCl3(g) + Cl2(g)
ΛΥΣΗ

Η αύξηση του όγκου του δοχείου ελαττώνει την πίεση του μίγματος. Σύμφωνα με την αρχή Le Chatelier, η χημική ισορροπία μετατοπίζεται προς τα δεξιά, όπου υπάρχουν περισσότερα mol αερίων σωμάτων. Ονομάζουμε x  mol την ποσότητα PCl5 που αντιδρά και συμπληρώνουμε τον ακόλουθο πίνακα:

Ποσότητες /mol
     PCl5(g)    +     PCl3(g)             Cl2(g)

αρχική  ισορροπία
8 
4 
8 

αντιδρούν
x
-
-

σχηματίζονται
-
x 
x 

τελική ισορροπία.
8–x
4+x
8+x

Από την αρχική ισορροπία υπολογίζουμε την τιμή της Kc:
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Η θερμοκρασία μένει σταθερή, άρα και η Κc. Στην τελική ισορροπία από την τιμή της Kc υπολογίζουμε:
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 η μόνη δεκτή λύση που ικανοποιεί τον περιορισμό 0<x<8. Επομένως το Cl2 στην τελική ισορροπία θα είναι: (8+1,49) mol = 9,49 mol.

Εφαρμογή

Σε ένα δοχείο που έχει όγκο V1 = 3 L βρίσκονται σε ισορροπία 2 mol N2O4 και 1 mol NO2,  σύμφωνα με τη χημική εξίσωση:

N2O4(g)             2NO2(g)
α. Να βρείτε την  τιμή της Kc 

β. Διατηρώντας σταθερή τη θερμοκρασία, αυξάνουμε τον όγκο του δοχείου σε V2 = 16 L. Τι θα συμβεί; Πόσα mol από κάθε αέριο θα υπάρχουν στο δοχείο, όταν αποκατασταθεί και πάλι η χημική ισορροπία;


Παράδειγμα 4.11

Σε δοχείο όγκου 10 L εισάγονται 1 mol H2 και 1 mol I2 στους 450 (C. Μετά  την αποκατάσταση της χημικής ισορροπίας στους 450 (C, σύμφωνα με τη χημική εξίσωση:  H2(g) + I2(g)              2HI(g)
η ποσότητα του Η2 γίνεται 0,4 mol.

α. Ποια είναι η τιμή της Kc​ στους  450 (C;

β. Στη συνέχεια το μίγμα ισορροπίας θερμαίνεται στους 600 (C, στη νέα κατάσταση χημικής ισορροπίας, η ποσότητα του Η2 γίνεται 0,2 mol. Να βρεθεί η τιμή της  Kc στη νέα ισορροπία , στους 600 (C.

γ. Να βρεθεί αν η αντίδραση σχηματισμού του ΗΙ είναι ενδόθερμη ή εξώθερμη.

ΛΥΣΗ

α. Η ποσότητα του Η2 που αντιδρά στους 450 (C είναι προφανώς
(1–0,4) mol = 0,6 mol. Σχηματίζουμε το γνωστό πίνακα:

ποσότητα /mol
 Η2(g)        +      Ι2(g)                  2ΗΙ(g)

αρχικά
1 
1 
-

αντιδρούν
0,6
0,6 
-

σχηματίζονται
-
-
1,2 

ισορροπία
0,4 
0,4 
1,2 

Στην κατάσταση χημικής ισορροπίας στους 450 (C:
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β. Με την αύξηση της θερμοκρασίας η ισορροπία μετατοπίζεται προς τα δεξιά, όπως φαίνεται από την εκφώνηση, και αντιδρούν (0,4–0,2) mol H2. Μετά από αυτή την παρατήρηση σχηματίζουμε πάλι τον αντίστοιχο πίνακα:

ποσότητες /mol
Η2(g)     +        Ι2(g)               2ΗΙ(g)

αρχικά
0,4 
0,4 
1,2 

αντιδρούν
0,2
0,2 
-

σχηματίζονται
-
-
0,4 

ισορροπία
0,2 
0,2
1,6 

Στην κατάσταση χημικής ισορροπίας στους 600 (C:
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γ. Παρατηρούμε ότι με αύξηση της θερμοκρασίας η αντίδραση σχηματισμού του ΗΙ μετατοπίζεται προς τα δεξιά, άρα σύμφωνα με την αρχή Le Chatelier η αντίδραση σχηματισμού του ΗΙ είναι ενδόθερμη.

Εφαρμογή

Σε δοχείο όγκου 3 L στους θ (C, ισορροπούν 5 mol N2, 4 mol H2 και    12 mol NH3, σύμφωνα με την αντίδραση:

N2(g) + 3H2(g)               2NH3(g). 

Aν αυξηθεί η θερμοκρασία, το Ν2 στη νέα ισορροπία βρίσκεται 5,5 mol.

α. Ποια είναι η σύσταση του μίγματος στη νέα ισορροπία;

β. Ποια η νέα τιμή της Kc;

γ. Η σύνθεση της ΝΗ3 είναι εξώθερμη ή ενδόθερμη; 
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Υγρό νερό και υδρατμός σε ισορροπία. Η ταχύτητα εξάτμισης ισούται με την ταχύτητα υγροποίησης.




















(  Κλειστό ονομάζεται το σύστημα που διατηρεί τη μάζα του σταθερή, ενώ η ενέργεια του μεταβάλλεται, δηλαδή μπορεί να προσλάβει ή να αποδώσει ενέργεια π.χ. κλειστό δοχείο.
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Henry–Louis Le Chatelier  (1850-1936. Γάλλος ανόργανος χημικός, καθηγητής στο πανεπιστήμιο της Σορβόννης. Ο Le Chatelier έδωσε εκπληκτικό έργο ως επιστήμονας, ως δάσκαλος και ως συγγραφέας. Εθεωρείτο αυθεντία σε θέματα εφαρμοσμένης ανόργανης χημείας, όπως η μεταλλουργία, τα τσιμέντα, το γυαλί και τα εκρηκτικά. Έδειξε ότι τα προβλήματα της χημικής βιομηχανίας μπορούν να επιλυθούν με στενότερη συνεργασία των θεωρητικών με τους μηχανικούς παραγωγής.   











(  Οι εξώθερμες αντιδράσεις έχουν μεγάλη απόδοση σε χαμηλές θερμοκρασίες, ενώ οι ενδόθερμες σε υψηλές θερμοκρασίες.














(  Η αρχή Le Chatelier μπορεί να εφαρμοστεί  ακόμα και σε ισορροπίες φυσικών μεταβολών π.χ. μεταβολές φυσικών καταστάσεων. 


Έτσι, αν στην ισορροπία: 


Η2Ο(l) � EMBED ChemDraw.Document.4.5  ��� H2O(g),


που είναι ενδόθερμη,  


αυξήσουμε την θερμοκρασία η ισορροπία μετατοπίζεται προς τα δεξιά.





















































Αν πάρουμε μια αντίδραση της ίδιας μορφής, που είναι όμως πολύπλοκή, δηλαδή γίνεται σε περισσότερα ενδιάμεσα στάδια :


�EMBED Equation.3��� � EMBED ChemDraw.Document.4.5  ��� Α2Β


Τότε η σταθερά  χημικής ισορροπίας για κάθε στάδιο είναι :


�EMBED Equation.3���και � EMBED Equation.3  ���


Αν πολλαπλασιάσουμε κατά μέλη τις δύο σχέσεις έχουμε:


�EMBED Equation.3���








� EMBED Equation.3  ���























(  Η απόδοση μιας αντίδρασης, α,  κυμαίνεται από 0 έως 100%. Όσο το α προσεγγίζει τη μονάδα τόσο η αντίδραση πλησιάζει τη μονόδρομη, κυριαρχεί δηλαδή η φορά προς τα δεξιά. Αντίθετα όσο το α προσεγγίζει το 0 τόσο κυριαρχεί η φορά  της αντίδρασης προς τ’ αριστερά.
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ΣΧΗΜΑ 4.3  Μεταβολή της ταχύτητας αντίδρασης καθώς το σύστημα προσεγγίζει την ισορροπία.








�EMBED Equation.3���      











          2HI(g)            Η2(g) + I2(g)             







































































(  Οι μονάδες της Kc εξαρτώνται από τη μορφή της χημικής εξίσωσης. Συνήθως όμως αυτές παραλείπονται.














(  Η τιμή της Kc δεν αναφέρεται στη χημική ισορροπία (δηλ. στο χημικό φαινόμενο) που πραγματοποιείται, αλλά στη χημική εξίσωση που περιγράφει την ισορροπία. Γι’ αυτό και η τιμή της αλλάζει, όταν αλλάξει ο τρόπος που γράφεται η χημική εξίσωση, ανεξάρτητα αν περιγράφεται πάντα η ίδια ισορροπία. Η Kc μιας ορισμένης χημικής εξίσωσης (με συγκεκριμένη φορά και συντελεστές) αλλάζει τιμή, μόνο αν αλλάξει η θερμοκρασία.


















































α. 0,25


β. 2
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Η παρουσία υδρατμών μετατοπίζει την ισορροπία 





CoCl2(s) + 6H2O 


(μπλε)        � EMBED ChemDraw.Document.4.5  ���


                    CoCl2.6H2O(s)


                         (κόκκινο)





προς τα δεξιά, οπότε το χρώμα αλλάζει από μπλε που είναι του CoCl2(s) σε ροδόχρουν που είναι του CoCl2.6H2O(s)   


Μ΄ αυτό τον τρόπο μπορεί να γίνει ανίχνευση της υγρασίας.
























































(  Μεταβολή της πίεσης επίσης προκαλείται με εισαγωγή ευγενούς αερίου  στο μίγμα ισορροπίας, υπό σταθερό όγκο και  θερμοκρασία. Στην περίπτωση αυτή η χημική ισορροπία δεν επηρεάζεται.














(  Μονόδρομη ή ποσοτική είναι η αντίδραση που γίνεται προς μια  μόνο κατεύθυνση.





(  Αμφίδρομη είναι  η αντίδράση που πραγματοποιείται και προς τις δύο κατευθύνσεις. Υπό κατάλληλες συνθήκες (κλειστό σύστημα, σταθερές συνθήκες) η αμφίδρομη αντίδραση οδηγείται σε κατάσταση χημικής ισορροπίας.











(  Στην κατάσταση  χημικής ισορροπίας ισχύουν τα εξής:





- η σύσταση των αντιδρώντων-προϊόντων παραμένει σταθερή


- οι ταχύτητες των δύο αντιθέτων αντιδράσεων (αριστερά προς τα δεξιά και δεξιά προς τα αριστερά) εξισώνονται.
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ΣΧΗΜΑ 4.2  Μεταβολή συγκεντρώσεων Η2, Ι2, ΗΙ, καθώς το σύστημα προσεγγίζει την ισορροπία. Αριστερά ξεκινάμε με ισομοριακές ποσότητες Η2 και Ι2  (α΄ πείραμα), ενώ δεξιά ξεκινάμε από ΗΙ (β΄ πείραμα).
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γ. 184,5 atm
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(  Οι καταλύτες δεν επηρεάζουν τη θέση της χημικής ισορροπίας. Οι καταλύτες επιταχύνουν και τις δύο αντίθετες αντιδράσεις με τον ίδιο ρυθμό, με αποτέλεσμα να μειώνουν το χρόνο που χρειάζεται για την αποκατάσταση της ισορροπίας.



























































ΣΧΗΜΑ 4.5    Η εξώθερμη ισορροπία, που γίνεται σε υδατικό διάλυμα:


  CoCl4 2-  +  6 H2O                           Co(H2O)6 2+  +  4 Cl -            ΔΗ <0


    (μπλε)			     (ροδόχρωμο)


με ψύξη μετατοπίζεται προς τα δεξιά, σύμφωνα με την αρχή Le Chatelier, γι’ αυτό �και το χρώμα του διαλύματος αλλάζει από μπλε σε ροδόχρωμο. 





ΣΧΗΜΑ 4.6  Με προσθήκη Ν2 η ισορροπία   Ν2 + 3Η2               2ΝΗ3     


μετατοπίζεται  προς τα δεξιά 
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ΣΧΗΜΑ 4.7  Διαγραμματική απεικόνιση της επίδρασης που έχει η ελάττωση του όγκου του δοχείου (αύξηση της πίεσης) στη θέση της  ισορροπίας:   


Ν2+3Η2              2ΝΗ3  


Στην περίπτωση αυτή έχουμε μετατόπιση της ισορροπίας προς τα δεξιά, σύμφωνα με την αρχή Le Chatelier.









































































































































(  Η  συγκέντρωση του στερεού παραλείπεται από την έκφραση της Κc, καθώς αυτή είναι ανεξάρτητη από την  ποσότητά του.





Δηλαδή για την ισορροπία: 


CaCO3(s)� EMBED ChemDraw.Document.4.5  ���CaO(s)+ CO2(g)


έχουμε  


Κc = [CO2] 





Επίσης για την ισορροπία:


PCl5(l) � EMBED ChemDraw.Document.4.5  ��� PCl3(l) + Cl2(g)       


Kc = [Cl2] 






















































































Αν η τιμή της σταθεράς χημικής ισορροπίας έχει μεγάλη τιμή, τότε η απόδόση της αντίδρασης είναι μεγάλη.





















































Αν η τιμή της σταθεράς χημικής ισορροπίας έχει μικρή τιμή ,τότε η απόδόση της αντίδρασης είναι μικρή.


 














αντιδρώντα





αντιδρώντα











προϊόντα





προϊόντα





i). Αν  Qc = Kc το σύστημα βρίσκεται σε κατάσταση ισορροπίας


ii)Αii) Αν Qc < Kc τότε η αντίδραση πηγαίνει προς τα δεξιά, ώστε η τιμή του Qc να μεγαλώσει (μικραίνει ο παρανομαστής του κλάσματος και μεγαλώνει ο αριθμητής). Κατ΄ αυτό τον τρόπο το σύστημα προσεγγίζει τη θέση ισορροπίας, όπου Qc = Kc.


iii) Αν Qc > Kc, τότε η αντίδραση οδεύει προς τα αριστερά, ώστε το σύστημα να φτάσει σε ισορροπία.


























































































































(  Q = Quotient (λόγος)





(  Κατ΄ αντιστοιχία  το Qp είναι το πηλίκο των μερικών πιέσεων. Η σύγκριση του με το Kp αποτελεί τη βάση για τον καθορισμό της κατεύθυνσης μιας αντίδρασης.  


































































































α. 18


β. 1/18







































































3 mol
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p Cl2 =2,5 atm, Kp = 5/6
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ΣΧΗΜΑ 4.1  Διαγραμματική απεικόνιση της εξέλιξης  μιας αντίδρασης προς τη θέση ισορροπίας, όπως περιγράφεται στο πείραμα 1 (πάνω) και πείραμα 2 (κάτω).
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    Κp  = Kc (RT)Δn
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6,94 mol, 3,06 mol,�9,06 mol
















































































ΣΧΗΜΑ 4.4  Ετερογενής ισορροπία μεταξύ των στερεών CaCO3 ,CaO  και του αέριου CO2.





 


νόμος χημικής ισορροπίας
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Στην κατάσταση χημικής ισορροπίας ισχύει ο τύπος:


�EMBED Equation.3��� λύση, η οποία ικανοποιεί τον περιορισμό που θέσαμε και είναι δεκτή. Άρα στην ισορροπία θα έχουμε �EMBED Equation.3��� και η απόδοση της αντίδρασης θα είναι �EMBED Equation.3���.






















































































1,5 mol N2O4, 2 mol NO2
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