                          ПРИКЛАДНАЯ ТЕРМОДИНАМИКА    

                                ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ      

        При разработке химических процессов очень важны термодинамические расчеты. Они позволяют сделать заключение о принципиальной возможности осуществления химического превращения, предварительно выбрать условия для его проведения, определить равновесный состав реакционной массы, рассчитать равновесную степень превращения, а также определить энергетические эффекты (теплота реакции, теплота изменения агрегатного состояния и т.д.), что в промышленных условиях необходимо для составления материальных и энергетических балансов.

§1. Расчет тепловых эффектов химических  реакций.

Любая химическая реакция, как известно, в общем случае сводится к разрушению определенного числа старых химических связей между атомами в молекуле и образованию новых связей:
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При этом если энергия, выделяющаяся при образовании новых связей, больше энергии, затрачиваемой на разрушение связей в исходных молекулах, реакция происходит с выделением теплоты (экзотермический процесс). В том же случае, когда энергия, выделяемая при образовании новых связей, меньше энергии разрыва старых связей, реакция сопровождается поглощением тепла (эндотермический процесс). Тепло, которое поглощается или выделяется в химическом процессе, называется тепловым эффектом химической реакции.

Теплота химической реакции является одной из важнейших количественных характеристик химического процесса, величина и знак которой в значительной мере определяют конструктивное оформление химического оборудования.

Расчет тепловых эффектов химических реакций, протекающих в изобарно-изотермических условиях, проводят, опираясь на закон Гесса. Из закона Гесса и его следствий, в частности, вытекает: 

1. Теплота химической  реакции равна сумме теплот образования конечных продуктов реакции за вычетом суммы теплот образования исходных веществ:  
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    2.Теплота химической реакции равна сумме теплот сгорания исходных  веществ  за вычетом суммы теплот сгорания:
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где 
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 – теплота сгорания химического вещества до СО2 и Н2О; 
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 – теплота образования химического вещества из элементов, его составляющих; 
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– стехиометрические коэффициенты в уравнении  реакции.

Закон Гесса позволяет легко рассчитывать тепловой эффект практически любой химической реакции при наличии в справочной литературе данных по теплотам сгорания или образования веществ, участвующих в реакции. Если такие данные отсутствуют, то приходится прибегать к эмпирическим методам расчета теплот сгорания и образования химических веществ. Рассмотрим некоторые из таких методов.

Расчет 
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 по Коновалову. Для расчета стандартных теплот сгорания органических соединений в газообразном состоянии при 25ºС Коноваловым было предложено уравнение:
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где 
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– теплота сгорания органического соединения до СО2 и Н2О; 48,8 – коэффициент, выражающий теплоту полного сгорания угля в расчете на 1 грамм – атом кислорода; 10,6 – коэффициент, учитывающий теплоту конденсации образующихся при сгорании органического вещества водяных паров; 

m – число атомов кислорода, необходимое для полного сгорания органического вещества; 

n – число молей воды, образующихся при сгорании органического вещества; ∆ – поправочная величина.

Для всех предельных органических соединений  ∆ = 0; для непредельных  ∆ > 0. Значение постоянно для всех членов данного гомологического ряда и растет с повышением непредельности соединения (∆С=С =21 ккал/моль, ∆С≡С =51 ккал/моль).

Расчет 
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по Карашу. Караш предложил общий метод вычисления стандартных теплот сгорания при 25ºС жидких органических соединений различных классов. Рассматривая любое органическое соединение как углеводород, в котором некоторое число атомов водорода замещено различными атомами и группами, и  считая 
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функцией числа электронов, перемещающихся при горении к атомам окислителя, Караш получил следующую расчетную формулу: 
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где 26,05 – теплота разрыва связей С –С, С – Н и последующего       образования СО2 и Н2О; С – число атомов углерода в соединении; Н – число атомов водорода в соединении; Р – число частично смещенных электронов в соединении; 
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– число одноименных заместителей; 
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Δ

– соответствующая данному заместителю тепловая поправка.

Частично смещать электроны в молекуле соединения могут только атомы сильных окислителей (кислород, галоген и т.д.), причем количество таких частично смещенных электронов обычно соответствует валентности атома окислителя в данной молекуле. Например: в С6Н6  р=0, в С2Н5ОН  р=2, в С6Н5Сl р=1 и т.д.

Метод Караша является весьма приближенным, позволяющим получить лишь очень грубую оценку величины 
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, к нему следует обращаться при полном отсутствии опытных данных.

Расчет 
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по Фросту. Закономерности, установленные Карашем, можно представить в форме, дающей более точные результаты. В частности Фростом было предложено для определения 
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 выразить зависимость теплоты горения от величины молекулы соединения. В результате им было получено уравнение, позволяющее вычислить стандартную теплоту сгорания для широкого круга органических веществ (алканов, алкенов, алкинов, цикланов, цикленов, ароматических углеводородов и полициклических ароматических углеводородов) в жидком состоянии:
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где 
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– число атомов углерода в соединении; 
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– число атомов водорода в соединении; 
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– число двойных связей в молекуле алкенов или в                   боковых цепях циклических соединений; 
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– число тройных связей в молекулах алкинов; 
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– число двойных связей в кольце цикленов; 
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– число связей между арильной и алкильной  группами; 
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​– число связей между арильными группами.

В расчетах для полициклических ароматических углеводородов         
[image: image27.wmf]Ar

Ar

n

-

 равно числу ароматических колец в полициклической группировке без единицы, умноженному на два. Например, для нафталина 
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Расчет  
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органических соединений по энергиям связи. Теплоту образования газообразного вещества с использованием энергии связей можно найти по уравнению:
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где 
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 – энергия связи; 
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 – число твердых атомов исходных элементов; 
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Q

– соответствующая им теплота возгонки; 
[image: image35.wmf]ij

ν

– стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции.

Применяя уравнения (2.1) и (2.2), можно рассчитать тепловой эффект химической реакции только для стандартных условий (Т = 298К, р = 1атм). Однако большинство химических реакций протекают в условиях, отличных от стандартных. Поэтому зачастую оказывается необходимым приводить стандартный тепловой эффект химического процесса к реальным условиям.

В частности зависимость теплового эффекта от температуры выражается уравнением Кирхгофа:
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где 
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​– стехиометрические коэффициенты в уравнении  реакции;
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С

– теплоемкость конечных и исходных веществ.

Очевидно, что при 
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 тепловой эффект не зависит от температуры. В связи с этим иногда в определенных температурных интервалах можно пренебречь изменением теплоемкости. С учетом этих условий, интегрируя уравнение (2.7) в пределах от 298К до Т при постоянном давлении, получаем:
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где 
[image: image42.wmf]р
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– изменение теплоемкости веществ – участников реакции, полученное при использовании в расчетах средних теплоемкостей веществ в заданном интервале температур.

В случае, когда создается необходимость учесть изменение теплоемкостей с температурой, следует до интегрирования в уравнение (2.7) подставить выражение 
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. Такая зависимость в справочниках обычно дается в виде температурного ряда, описываемого, например, уравнением:
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Однако, как известно, в результате химической реакции меняется теплоемкость участников реакции, что выражается уравнением:
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где  
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– разность сумм соответствующих коэффициентов в 
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 продуктов реакции и исходных веществ с учетом их стехиометрических коэффициентов.

Подставив уравнение (2.10) в уравнение(2.7) и проинтегрировав его,          получим:
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§2.Термодинамическая вероятность протекания  химических реакций.

При теоретическом исследовании сложных и простых обратимых химических процессов, например: 
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и т.д. очень часто возникает необходимость, прежде всего, установить, какие реакции из нескольких обратимых термодинамически наиболее вероятны и в каком направлении будут протекать эти реакции.

Мерой сродства реагентов к химическому взаимодействию в изобарно – изотермических процессах, как известно, служит энергия Гиббса. Энергию Гиббса
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либо рассчитывают, либо определяют на основе экспериментальных данных. Для расчета  
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    используют уравнение:
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где    
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– энергия Гиббса веществ  –  участников реакции при      температуре 298К; 
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– стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции.

При определении 
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 на основе экспериментальных данных обычно исходят из теплового эффекта реакции, найденного опытным путем. При этом пользуются уравнением:
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где 
[image: image56.wmf]0
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 – изменение энтропии реакции при данной температуре.

Значение 
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 находят по разности сумм между энтропиями продуктов и исходных веществ:
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где 
[image: image59.wmf]0
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– энергия химических веществ – участников реакции   при температуре 298К; 
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– стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции.

Если возникает необходимость расчета энергии Гиббса для реальных условий 
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, то можно воспользоваться уравнением Темкина – Шварцмана:
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Термодинамическая вероятность и направление протекания химически обратимых реакций определяются величиной и знаком энергии Гиббса. Существует следующая зависимость этой величины:
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< 0 – наиболее вероятно течение реакции слева направо (в прямом направлении);               
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> 0 – наиболее вероятно течение реакции справа налево (в обратном направлении);
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≈ 0 – реакция находится в термодинамическом равновесии.

Замечание. При отсутствии экспериментальных данных для теплоемкости веществ их можно оценить эмпирическими методами. Для этих целей из большого числа имеющихся в настоящее время эмпирических методов расчета теплоемкостей могут быть рекомендованы: метод Андерсена, Байера и Ватсона, метод Маслова, метод Метьюза и Харда, изложенные в сборнике примеров и задач А.С. Казанской и В.Н. Скобло «Расчеты химических равновесий», Изд. ВШ, М., 1974г.

§3.Расчет равновесия обратимых химических реакций.

Все обратимые химические реакции во времени стремятся к равновесию, при котором скорости прямого и обратного процессов уравновешиваются, в результате чего соотношение компонентов в реакционной массе остается неизменным, пока в системе не изменяются параметры технологического режима (температура, давление, концентрация компонентов). При изменении параметров технологического режима равновесие в системе нарушается и самопроизвольно переходит в новое состояние, которое характеризуется новым соотношением компонентов реакционной массы.

Закон действующих масс. Подвижное равновесие обратимых химических реакций в химической технологии количественно оценивается константой равновесия, которая выражается законом действующих масс. Допустим, что в системе протекает жидкофазная обратимая реакция типа:
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Как известно из курса общей химии, скорость прямой реакции пропорциональна произведению концентраций реагентов А и В: 
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, скорость обратной реакции – произведению концентраций продуктов: 
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. Из условия равенства скорости прямой и обратной реакций в момент химического равновесия 
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 получаем:
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При анализе обратимых реакций в газовой фазе константу равновесия выражают через парциальные давления (р). Константу равновесия можно выразить также через отношение мольных долей участников реакции (N) или через число молей компонентов (n).

Для реальных систем константу равновесия выражают через летучести (f) или активности (а). При небольших давлениях практически при любых температурах:
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где  
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 – изменение числа молей газообразных  реагентов в результате реакции.

При этом надо помнить, что в зависимости от типа химической реакции и используемых исходных данных (С, Р, N, n) единицы измерения констант равновесия будут различными. Например в случае уравнения (2.16) 
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– это безразмерная величина. Но если в реакторе протекает газофазная реакция:
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и единицей измерения 
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 в этом случае будет атм. и т.д.

Зависимость константы равновесия от температуры. Функциональная зависимость константы равновесия от температуры при постоянном давлении передается уравнением изобары Вант​–Гоффа:
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где 
[image: image83.wmf]0
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– тепловой эффект химической реакции; Т – температура реакции; R – газовая постоянная.

Из уравнения (2.19) следует, что при положительных значениях 
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– возрастающая функция. Если 
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 и константа равновесия уменьшается с повышением температуры.

Для процессов, протекающих при постоянном объеме, зависимость константы равновесия от температуры передается уравнением изохоры Вант–Гоффа:
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где 
[image: image90.wmf]0
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– изменение внутренней энергии химической реакции.

Уравнения изобары и изохоры Вант–Гоффа определяют зависимость константы равновесия от температуры в дифференциальной форме. Для практических расчетов равновесия при различных температурах требуется провести интегрирование этих уравнений. Если 
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не зависит от температуры (это справедливо для узкого интервала температур), то, например, из выражения (2.19) получаем уравнение:
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Используя это уравнение при известных 
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, можно легко определить значение константы равновесия при другой температуре. 

С другой стороны, если известна зависимость константы равновесия от температуры, то появляется возможность легко определить тепловой эффект химической реакции в заданном интервале температур 
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Расчет химического равновесия по термодинамическим данным. В основе расчета равновесия химических обратимых реакций лежит уравнение изотермы Вант–Гоффа:
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где 
[image: image97.wmf]a

K

– константа равновесия, выраженная через активности веществ – участников реакции.

Для газофазных обратимых реакций активность вещества (а) в общем случае представляет собой отношение летучести этого вещества в данном состоянии к его летучести в стандартном состоянии:
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Для газов за стандартное принято состояние идеального газа при давлении 1 кг/см² (≈0.1 МПа). Поэтому для идеального газа а = р. Следовательно, для идеальных газовых систем, в которых протекают обратимые реакции, уравнение (2.22) принимает вид:
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Из уравнения (2.24) следует, что  
[image: image100.wmf]р
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 может быть рассчитана по энергиям Гиббса газообразных веществ – участников реакции, данные по которым имеются в справочной литературе.

Следует заметить, что в выражение термодинамической константы равновесия входят не абсолютные значения равновесных парциальных давлений участвующих в реакции, а безразмерные величины (давления, отнесенные к значениям стандартного давления). Поэтому термодинамические константы равновесия, рассчитанные по уравнению (2.24), безразмерны.

Для реальных газовых систем, в которых идут обратимые химические реакции, (высокие давления) а = f. Причем при повышении общего давления в системе парциальное давление и летучесть могут существенно различаться, что учитывается коэффициентом активности    (
[image: image101.wmf]γ

), равным отношению летучести вещества к парциальному давлению в газовой фазе.
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Поскольку при снижении давления, все газы стремятся к идеальному состоянию, очевидно, что 
[image: image103.wmf]γ

=1 при р → 0. Из уравнения (2.25) можно рассчитать активность вещества как произведение его парциального давления на коэффициент активности:
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С учетом уравнения (2.26) константу равновесия обратимой газофазной реакции можно выразить уравнением:
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где П – символ произведения; j, i – индексы, характеризующие соответственно продукты реакции и исходные вещества.

Через 
[image: image106.wmf]γ
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 обозначена первая дробь правой части уравнения (2.27), представляющая собой по форме константу равновесия, в которой активности веществ заменены их коэффициентами активности.

Уравнение (2.27) позволяет получить окончательно выражение изотермы Вант–Гоффа для газофазных обратимых реакций, протекающих при высоких давлениях.
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Таким образом, введение понятия активности позволяет свести учет не идеальности системы к вычислению некоторой величины 
[image: image108.wmf]γ
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, зависящей от коэффициента активности и стехиометрических коэффициентов в уравнении реакции.

Коэффициент активности в свою очередь находят из данных по сжимаемости реальных газов (используя специальные таблицы или номограммы) и выражают как функцию приведенного давления, приведенной температуры и коэффициента сжимаемости, т.е. ( = f(П, (, ZКР).

При этом приведенное давление газа можно рассчитать по уравнению:
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Приведенную температуру можно найти, используя уравнение:
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а коэффициент сжимаемости вычислить, используя выражение:
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Опираясь на уравнение (2.31) по величине 
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 все вещества можно разделить на четыре группы: 
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=0.232 – вода; 
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= 0.24–0.26 – аммиак, ацетон, эфиры, спирты; 
[image: image115.wmf]кр.
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= 0.26–0.28 – 60% всех веществ (в основном углеводороды); 
[image: image116.wmf]кр.
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= 0.28–0.3 – кислород, азот, оксид углерода, сероводород, метан и этан.

Для расчета критических параметров, таких как 
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 и 
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, можно рекомендовать метод Лидерсена как наиболее надежный. Согласно этому методу критическую температуру вещества можно найти по уравнению:
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В этом уравнении 
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 – нормальная температура кипения в градусах Кельвина; 
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 – постоянная соединения, которая определяется следующим образом:

                             
[image: image122.wmf]2

)

Т

Δ

(

Т

Δ

0,567

χ

å

-

å

+

=

.                                (2.33)

Здесь 
[image: image123.wmf]Т

Δ

– сумма структурных и атомных констант тех групп, на которые можно рассчитывать рассматриваемое соединение.

Для вычисления критических давлений было предложено следующее уравнение:
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где М – молекулярная масса соединения; а – постоянная, определяемая сложением Δр – структурных и атомных констант соединения.

В основе расчета жидкофазных обратимых реакции также лежит уравнение изотермы Вант–Гоффа (2.22). Однако эти расчеты имеют ряд особенностей по сравнению с расчетами равновесия газофазных обратимых реакции, что обусловлено спецификой жидкого состояния веществ и растворов.

Активность в этом случае представляет собой отношение летучести жидкого вещества в данном состоянии к его летучести в стандартном состоянии.
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Но летучесть вещества в растворе всегда равна летучести пара, находящегося с ним в равновесии, которую можно считать равной его парциональному давлению 
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где 
[image: image128.wmf]N

– мольная доля вещества в растворе; 
[image: image129.wmf]0
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– давление насыщенного пара в свободном состоянии.

Отсюда получим 
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Таким образом для идеальных растворов, когда за стационарное принято состояние чистой жидкости при 25˚С, активность вещества равна его мольной доле и константу равновесия следует выражать не через концентрации (как это принято), а через мольные доли. С учетом сказанного уравнение (2.22) принимает вид:
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Из уравнения (2.38) следует, что константа равновесия 
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обратимой жидкофазной реакции может быть рассчитана обычным путем по изменению стандартных значений энергии Гиббса жидких веществ – участников реакции, данные по которым также имеются в справочной литературе.

Если эти данные в справочной литературе отсутствуют, то для определения 
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 можно воспользоваться другим способом, который состоит в использовании табличных или рассчетных данных по энергии Гиббса веществ для газообразного состояния 
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. Поскольку они относятся к давлению газа (пара) 1кг/см² при их пересчете на 
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 пара при изменении давления от 1кг/см² до давления, соответствующему равновесному давлению пара 
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 над жидкостью при данной температуре.

 Таким образом получаем:
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 Однако более простой путь расчета 
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 в идеальных растворах состоит в определении изложенными ранее методами 
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 и умножении ее на обратную величину отношений произведений равновесных давлений паров над чистыми жидкими продуктами и исходными веществами, причем давления должны быть взяты в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам:
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Основанные на изложенном методе расчеты равновесий жидкофазных реакций, протекающих в идеальных системах дают вполне удовлетворительные результаты для смесей и растворов углеводородов и галогенпроизводных; в меньшей степени они справедливы для простых эфиров, сульфидов, меркаптанов , кетонов, альдегидов, аминов и нитросоединений – в реакциях их изомеризации, гидрирования, алкилирования и др., в которых другими реагентами или продуктами не являются вещества, способные нарушать идеальность системы.

Для неидеальных растворов расчет равновесий существенно осложняется. Здесь стандартным остается для растворителя состояние чистой жидкости, а для растворенного вещества – гипотетическое состояние в растворе с активностью, равной единице, но с такими же термодинамическими и другими параметрами, которыми вещество обладает в бесконечно разбавленных растворах. Поэтому определение энергии Гиббса возможно только по экспериментальным данным о зависимости давления паров растворенного вещества над раствором при постоянном разбавлении. 

При этом известно, что при бесконечном разбавлении справедлива зависимость:
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  Откладывая на графике 
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Изменение энергии Гиббса образования каждого растворенного вещества можно затем вычислить по уравнению:
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                  Рис.2.1.Обработка экспериментальных данных при                                                                       

                   определении энергии Гиббса растворенного вещества.                                                                              

Алгебраически складывая найденные значения 
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 для всех компонентов реакции, можно рассчитать изменение энергии Гиббса в химической реакции, известным образом связанное с 
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Здесь следует лишь отметить, что когда на термодинамические параметры компонентов влияет их взаимодействие не только с растворителем, но и друг с другом (образование комплексов), изложенные методы термодинамического расчета равновесий становятся непригодны.

Необходимо также помнить, что если один из компонентов обратимой химической реакции является твердым, то его активность (а) равна 1, а  
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Экспериментальное определение равновесного состава реакционной массы и константы равновесия. Когда точные данные по термодинамическим функциям в литературе отсутствуют, для количественного расчета константы равновесия приходится прибегать к экспериментальному изучению равновесия обратимых химических реакций.

Методы экспериментального определения константы равновесия основаны на анализе состава реакционной массы после достижения ею состояния равновесия. Для получения надежных результатов, кроме обычной проверки на воспроизводимость, необходимо ставить эксперименты таким образом, чтобы состояние равновесия достигалось с разных сторон, то есть при первоначальном протекании как прямой, так и обратной реакции. Только совпадение (в пределах ошибки опыта) аналитических данных по составу реакционной массы может в этом случае гарантировать, что изучается истинное равновесие.

Основные экспериментальные приемы для определения констант равновесия делятся на две группы: статические и динамические   методы. 
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                                    Рис.2.2. Экспериментальное определение константы          

                     равновесия  реакции А           В статическим методом. 

При статических методах используют периодически действующие реакторы и ведут химический процесс в них до тех пор, пока результаты анализа реакционной массы не окажутся практически совпадающими (рис. 2.2).

Динамические методы основаны на использовании реакторов вытеснения, которые особенно удобны для изучения равновесия газофазных гетерогенно – каталитических процессов. 
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          Рис.2.3.Экспериментальное определение константы               

     равновесия реакции А            В динамическим методом.

В этом случае постепенно увеличивают условное время пребывания реакционной массы в реакторе 
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, пока на выходе не будет достигнут практически постоянный состав (рис. 2.3).

После определения этими методами равновесных значений концентраций (парциальных давлений, мольных долей и т.д.) расчет констант равновесия проводят, например, по уравнению (2.16).

Эти результаты достаточны для определения состава равновесных смесей при любом соотношении исходных реагентов в случае идеальных систем. Однако принимать, особенно для жидкофазных обратимых реакций, 
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 постоянными для реальных растворов было бы ошибочным. Так при каталитической этерификации спиртов карбоновыми кислотами:
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 существенно увеличиваются при повышении концентрации катализатора, что зависит от преимущественной сольватации протона 
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 более основной водой; это ведет к снижению действующей концентрации (активности) воды и смещению равновесия вправо. Этот пример показывает, что для неидеальных систем экспериментально найденные мольные доли веществ при равновесии надо выражать через активности, чтобы определить величину действительно постоянной константы 
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  Часто однако находят 
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 и 
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, но в этих случаях надо варьировать начальные параметры, чтобы убедиться в постоянстве 
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 и установить ее зависимость от состава смеси. 

§4. Расчет равновесного состава обратимых химических реакций по константе равновесия
Зная значения константы равновесия, можно легко рассчитать состав реакционной массы обратимых химических реакций и определить максимально возможный (теоретический) выход целевого продукта или равновесную степень превращения.

 Равновесный состав реакционной смеси простых обратимых реакций находят путем решения уравнений закона действующих масс.

Рассмотрим, например, простую обратимую газофазную реакцию:
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Если эта реакция идет в газовой фазе при условии, что газы можно считать идеальными, закон действия масс для нее можно записать следующим образом:

                                      
[image: image173.wmf]2

*

В

Р

*

А

Р

*

2

АВ

Р

р

К

=

 ,                                               (2.45)

где 
[image: image174.wmf]*

2

АВ

Р

,

*

В

Р

,

*

А

Р

– парциальное давление соответствующих компонентов в равновесной системе.

Парциальное давление любого компонента реакции, как известно по закону Дальтона, равно:
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где 
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 – число молей i-го компонента в равновесной реакционной            смеси; 
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– общее число молей всех компонентов, составляющих  равновесную реакционную смесь; 
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 – общее давление в системе в момент равновесия;  
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– мольная доля i–го компонента.

После подстановки (2.46) в (2.45) получим:
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Таким образом, решение задачи по определению состава равновесной смеси обратимой химической реакции сводится к определению мольных долей компонентов этой смеси, так как общее давление в процессе обычно известно. Решая задачи данного типа, следует помнить, что реагенты и продукты в газовой фазе, независимо от давления в системе, считаются идеальными. 

Положим, что количество молей в исходной смеси 
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– число молей исходного вещества прореагировавшего к моменту равновесия).

Суммарное число молей в равновесной системе при этом будет равно:
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тогда мольные доли компонентов в равновесной смеси можно найти следующим образом:
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 После подстановки N* из системы уравнений (2.49) в уравнение (2.46) будем иметь выражение третьей степени относительно:
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Решать подобные уравнения можно графическими методами последовательных приближений. Этот метод расчета равновесного состава реакционной массы пригоден для любых типов обратимых реакций, протекающих в газовой или жидкой фазе. В последнем случае константу равновесия непосредственно выражают через мольные доли компонентов равновесной реакционной смеси.

В случае сложных обратимых реакций расчет равновесия имеет свои особенности и сводится к решению системы уравнений, число которых соответствует числу параллельных и последовательных реакций, протекающих в системе.

В качестве примера в начале рассмотрим обратимую реакцию типа:
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Допустим, что эта реакция идет в газовой фазе при условии, что газы можно считать идеальными. Тогда закон действующих масс для реакций (1),  (2) и (3) можно записать следующим образом:
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С учетом закона Дальтона систему уравнений (2.51) можно переписать так:
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Примем, что число молей в начале процесса 
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 При этом общее число молей в системе равно: 
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Тогда мольные доли веществ – участников реакции в состоянии равновесия можно рассчитать по уравнениям:
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С учетом этой системы уравнений константы равновесия для каждой реакции будут выглядеть следующим образом:
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Суммируя эти уравнения, получим:
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Следовательно, зная 
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 и затем используя уравнения (2.54), рассчитать 
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, т.е. найти равновесный состав реакционной массы в мольных долях.

Теперь допустим, что в реакционной системе протекает последовательная обратимая реакция, для которой известны  
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Положим, что число молей в исходной смеси 
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 При этом общее число молей в равновесной системе будет равно    
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Тогда мольные доли компонентов в равновесной смеси могут быть найдены следующим образом:
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Константа равновесия первой реакции в этом случае может быть выражена по уравнению:
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          (2.57)                              

В тоже время константа равновесия второй реакции будет равна:
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  В этом случае величины x и y можно найти графическим методом, учитывая, что общее давление в системе обычно известно.

Из уравнения (2.57) следует:
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Из уравнения (2.59) получаем:
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Значения   
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                         Рис.2.4. Зависимость y1=f(x) и y2=f(x)

После определения этим методом y* и x* по уравнениям (2.56) можно рассчитать состав равновесной смеси в мольных долях.

§5. Законы  смещения равновесия

 Положение равновесия, как уже было отмечено, всегда зависит от внешних условий (параметров технологического режима), а так как внешние условия долго не могут сохраняться неизменными, то равновесие рано или поздно нарушается. Влияние изменения внешних условий на положение равновесия – принцип смещения равновесия, называемый в литературе принципом Ле – Шателье, можно сформулировать следующим образом: если на систему, находящуюся в устойчивом равновесии, воздействовать извне, изменяя какое – нибудь из условий, определяющих положение равновесия, то в системе усилится то направление реакции, течение которой ослабляет влияние произведенного воздействия, и положение равновесия смещается в том же направлении.

Заметим, что наиболее существенное влияние на состояние равновесия обратимых реакций оказывают давление, концентрация вещества и температура.

Характер влияния давления на равновесие химических реакций определяется законом разности числа молей газообразных реагентов Δn или законом объема ΔV. Для газофазных реакций, в которых число молей продуктов превышает число молей реагентов, то есть Δn>0, увеличение давления в системе неблагоприятно сказывается на равновесном выходе продукта. В этом случае смещению равновесия вправо способствует снижение давления. Если же реакция протекает с уменьшением числа молей Δn<0, повышение давления смещает равновесие реакции в сторону образования целевых продуктов. Чувствительность положения равновесия к изменениям давления тем больше, чем большим изменением объема сопровождается тот или иной процесс.

В соответствии с принципом Ле – Шателье введение в равновесную систему дополнительных количеств какого – либо вещества вызывает смещение равновесия в том направлении, в котором концентрация вещества уменьшается. Поэтому введение избытка реагентов смещает равновесие вправо; введение избытков продуктов вызывает смещение равновесия влево. Во многих случаях смещение равновесия процесса вправо можно осуществлять и путем вывода продукта из реакционной зоны.

Направление смещения равновесия при изменении температуры, как уже отмечалось, зависит от знака теплового эффекта реакции. Повышение температуры всегда благоприятствует накоплению веществ, образующихся в данной реакции с поглощением теплоты, то есть усиливает эндотермическое направление процесса. Понижение температуры действует в противоположную сторону, то есть усиливает экзотермическое направление. Следует отметить, что при изменении температуры равновесие смещается тем сильнее, чем большим тепловым эффектом сопровождается та или иная химическая реакция.
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