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Parathënie 

Kimia fizike është një gur themeli i të kuptuarit shkencor, që lidh botën makroskopike me atë 

mikroskopike. Ajo shpjegon parimet që rregullojnë sjelljen e materies dhe energjisë dhe 

shërben si bazë për zhvillime në kimi, biologji, shkencat e materialeve dhe inxhinieri. Por 

zotërimi i saj nuk kufizohet te teoria: ai forcohet kur parimet zbatohen në zgjidhjen e 

problemeve konkrete. 

Ky libër përmbledh një koleksion problemesh dhe pyetjesh në kiminë fizike, të shoqëruara 

me zgjidhje të hollësishme dhe shpjegime të qarta të koncepteve themelore. Duke reflektuar 

përvojën tonë në mësimdhënie dhe interesat tona profesionale, kemi përfshirë një gamë 

ushtrimesh me nivele të ndryshme vështirësie, nga ato bazike deri te ato më sfiduese, me 

synimin për të ndihmuar lexuesin të forcojë të kuptuarit dhe aftësitë e zbatimit. 

Përmbajtja e librit mbulon konceptet themelore kimike, vetitë dhe ligjet e gazrave, reaksionet 

kimike dhe energjinë, termodinamikën, kinetikën, ekuilibrin kimik, ekuilibrin e tretësirave, si 

dhe elektrokiminë. Qëllimi ynë është të përforcojmë konceptet kryesore duke ofruar një 

pasqyrë praktike të aplikimeve të tyre, në mënyrë që lexuesi të mund t’i lidhë idetë teorike 

me situata të zgjidhshme. 

Një tipar dallues i këtij botimi është përqendrimi te qartësia dhe thellësia e arsyetimit. 

Zgjidhjet nuk paraqiten vetëm si përgjigje përfundimtare, por si udhëzime të strukturuara 

hap-pas-hapi, të cilat i nxisin studentët të kuptojnë se pse funksionojnë metodat e përdorura. 

Aty ku është e përshtatshme, ofrohen edhe qasje alternative për të zgjeruar këndvështrimin 

analitik. 

Ky libër është rezultat i viteve të mësimdhënies, kërkimit dhe bashkëpunimit me studentë që 

na kanë nxitur të përmirësojmë mënyrën e shpjegimit të temave komplekse. Shpresojmë që ai 

të kontribuojë në suksesin akademik të lexuesve dhe të nxisë një vlerësim afatgjatë për 

rëndësinë e kimisë fizike. 

Mirëpresim komentet dhe sugjerimet tuaja, sepse përmirësimi i vazhdueshëm dhe 

bashkëpunimi janë thelbësorë për avancimin e dijes. 

Faleminderit që keni zgjedhur të nisni këtë udhëtim në botën e kimisë fizike. Ju urojmë 

suksese dhe kënaqësi në studimet dhe përpjekjet tuaja për zgjidhjen e problemeve. 
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1. Hyrje në kimi fizike 

 

Kimia fizike është një nga degët qendrore të kimisë, e 

cila studion materien duke kombinuar konceptet 

themelore të fizikës me parimet kimike. Ajo analizon 

mënyrën se si atomet, jonet dhe molekulat 

ndërveprojnë, si transformohen dhe si energjia 

ndryshon gjatë proceseve kimike dhe fizike. Në këtë 

aspekt, kimia fizike përshkruan lidhjen midis botës 

mikroskopike të strukturave atomike dhe sjelljes 

makroskopike të substancave që mund të vëzhgohen 

dhe maten drejtpërdrejt. 

Në thelb, kimia fizike punon për t’u përgjigjur pyetjeve 

themelore si: Si sillet materia në kushte të ndryshme 

si presioni, temperatura, vëllimi etj? Si ndikojnë 

forcat ndërmolekulare në strukturën dhe vetitë e 

substancave? Çfarë energjie kërkohet që një 

reaksion të fillojë dhe si ndryshon energjia gjatë 

rrjedhës së tij? Përgjigjet ndaj këtyre pyetjeve bazohen 

në ligjet e termodinamikës, kinetikës kimike, 

mekanikës kuantike, teorisë së orbitaleve molekulare 

dhe elektrokimisë, që janë shtyllat kryesore të kësaj 

disipline. 

Me zhvillimet bashkëkohore në shkencë dhe teknologji, 

roli i kimisë fizike është bërë edhe më i rëndësishëm. 

Ajo përfshihet në projektimin e materialeve të reja (si 

nanomaterialet, superpërçuesit, polimerët e avancuar), 

në studimin e proceseve biologjike molekulare (si 

mekanizmat e proteinave dhe enzimeve), në modelimin 

kompjuterik të strukturave kimike, si dhe në zhvillimin 

e burimeve të qëndrueshme të energjisë (qeliza diellore, 

bateritë litium-jon, qelizat e karburantit). 

Në të gjitha këto fusha, matjet e sakta, përdorimi i ekuacioneve fiziko-kimike dhe zbatimi 

rigoroz i sistemit ndërkombëtar të njësive (SI) janë thelbësore. Pa këto, rezultatet nuk do të 

ishin të krahasueshme dhe modelet teorike nuk do të mund të përputheshin me eksperimentin. 

Kimia fizike ndahet në dy kategori të mëdha konceptuale: 

1. Kimia fizike teorike, e cila përdor matematikën, modelet kuantike, simulimet dhe 

analizën statistikore për të përshkruar dhe parashikuar vetitë e substancave  

2. Kimia fizike eksperimentale, e cila studion sjelljen e materies përmes matjeve 

laboratorike, spektroskopisë, kalorimetrisë, elektrokimisë, difraksionit dhe teknikave 

të gjendjes së ngurtë. 

Kimia fizike përdoret 

gjerësisht në industri 

dhe shkencë për: 

• analizën e stabilitetit 

dhe energjisë së 

materialeve; 

• studimin e ekuilibrave 

termodinamikë dhe 

fazorë; 

• modelimin e 

shpejtësive të 

reaksioneve; 

• kuptimin e strukturave 

kristalore dhe rrjeteve 

të ngurta; 

• studimin e 

lëvizshmërisë jonike 

dhe përçueshmërisë 

elektrike; 

• karakterizimin 

spektroskopik të 

substancave; 

• parashikimin e sjelljes 

molekulare në procese 

komplekse. 



 
 

Në tërësi, kimia fizike shërben si ura që lidh kiminë me fizikën dhe e shndërron kuptimin e 

strukturës së substancave në aplikime praktike, që nga dizajnimi i materialeve të reja deri te 

optimizimi i proceseve industriale. Për këtë arsye, ajo konsiderohet si një ndër shtyllat më të 

rëndësishme të shkencave natyrore dhe një prej degëve më dinamike dhe më të ndikueshme 

të kimisë moderne. 

 

Figura 1.1. Pamje e laboratorit modern të kimisë fizike 

 

1.1 Përkufizimi i materies - çfarë është materia? 

Materia është çdo formë e substancës që ka masë dhe zë hapësirë, pavarësisht nëse mund të 

shihet, të preket apo të perceptohet drejtpërdrejt. Ajo përbëhet nga grimca shumë të vogla, 

zakonisht atome dhe molekula, të cilat sipas natyrës së tyre kimike lidhen dhe ndërveprojnë 

për të formuar materiale të ndryshme në natyrë dhe në industrinë moderne. Edhe objektet që 

duken të ngurta dhe uniforme, një gur i imët, një copë metali ose një kristal kripe - në të 

vërtetë përbëhen nga trupa shumë më të vegjël të organizuar në mënyra specifike. Nga ana 

tjetër, gazrat, të cilët nuk i shohim, si oksigjeni apo dioksidi i karbonit, kanë gjithashtu masë 

dhe zënë hapësirë, edhe pse molekulat e tyre lëvizin lirshëm nëpër ambient. 

Në kiminë analitike, materia trajtohet kryesisht nga këndvështrimi i përbërjes dhe sasisë, me 

theks në identifikimin dhe matjen e saktë të përqendrimeve, masave dhe përbërësve kimikë. 

Ndërsa në kiminë fizike, materia studiohet në aspektin e vetive fizike, energjetike dhe 

termodinamike, duke u fokusuar në sjelljen e saj ndaj ndryshimeve të temperaturës, presionit 

dhe energjisë, si dhe në proceset që përcaktojnë ekuilibrat dhe transformimet fazore. Të dish 

se si sillet materia në kushte të ndryshme, si shpërndahet, si reagon dhe si mund të ndahet apo 

identifikohet, është hap i domosdoshëm për të kryer analiza të sakta dhe të riprodhueshme. 

1.1.1. Gjendjet e materies 

Edhe pse materia paraqitet në forma të shumta, ajo klasifikohet tradicionalisht në katër 

gjendje kryesore fizike: 

Gjendja agregate e ngurtë - materialet në gjendje të ngurtë ruajnë formën dhe vëllimin e tyre. 

Grimcat (atome, jone apo molekula) janë të pozicionuara në mënyrë të rregullt dhe kanë 

lëvizje shumë të kufizara (vetëm oscilime). 



 
 

 

Figura 1.2. Shembuj të lëndëve të ngurta: kristalet e kripës së kuzhinës (NaCl), teli i bakrit 

(Cu), minerali kuarc (SiO₂), akulli (H2O). Kjo rregullsi e bën të lehtë identifikimin e shumë 

substancave të ngurta përmes teknikave si XRPD (difraksioni i rrezeve X) - metodë shumë e 

përdorur në analizën minerale. 

 

 

Figura 1.3. Shembuj të gjendjes agregate të lëngët: uji (H₂O), etanoli (C₂H₅OH), acidet në 

tretësira (HCl, H₂SO₄). 

 

 

Gjendja agregate e lëngët - Lëngjet kanë vëllim pothuajse të pandryshueshëm, por marrin 

formën e enës ku ndodhen. Grimcat janë më afër se te gazrat dhe lëvizin më lirshëm se te 

lëndët e ngurta. 

Gjendja agregate e gaztë - gazrat nuk ruajnë as formën, as vëllimin; ato zënë tërë hapësirën 

ku ndodhen. Grimcat janë shumë larg njëra-tjetrës dhe lëvizin me shpejtësi të madhe dhe në 

mënyrë kaotike.  



 
 

 

Figura 1.4. Shembuj të gjendjes agregate të gaztë: oksigjeni (O₂), hidrogjeni (H₂), gazrat 

fisnike (He, Ne, Ar), avujt e tretësve (aceton, eter, benzen). 

 

 

Figura 1.5. Shembuj të gjendjes plazma përfshijnë rrufenë dhe Diellin; ndërsa flaka e 

zakonshme paraqet një gaz të jonizuar dobët, që në kushte ekstreme mund të kalojë në 

gjendje plazma. 

 

 

Figura 1.6. Këndvështrimi energjetik i gjendjeve agregate  

 

Gjendja plazma - plazma është një gjendje e jonizuar e materies, ku elektronet shkëputen 

nga atomet. Kjo krijon një përzierje të joneve dhe elektroneve të lira. 



 
 

1.1.2. Vetitë fizike të materies 

Vetitë fizike janë karakteristika të substancave që mund të maten ose të vëzhgohen pa 

ndryshuar përbërjen e tyre kimike, pra, pa shkaktuar ndonjë reaksion kimik. Ato 

përfaqësojnë mënyrën se si substanca sillet në kushte të ndryshme fizike, si presioni, 

temperatura apo forcat e jashtme dhe shpesh përdoren si tregues të parë në identifikimin e 

materialeve. Në laboratorët e kimisë, matja e vetive fizike është hap themelor për vlerësimin 

e pastërtisë, kontrollin e cilësisë dhe përzgjedhjen e metodës së duhur të analizës. Për 

shembull, një ndryshim i vogël në temperaturën e shkrirjes, dendësi apo viskozitet mund të 

tregojë praninë e ndotësve ose ndryshime strukturore. Prandaj, këto veti jo vetëm që 

ndihmojnë në dallimin e substancave të ngjashme, por shërbejnë edhe si bazë për shumë 

procedura analitike dhe teknika karakterizimi. Shembuj të vetive fizike të rëndësishme: 

Masa është një madhësi fizike themelore që karakterizon një trup dhe lidhet me përmbajtjen 

e tij materiale. Ajo matet në njësi të sistemit SI, kilogram (kg), dhe luan rol thelbësor në të 

gjitha analizat kimike. Në praktikën laboratorike, masa përdoret drejtpërdrejt në analizat 

gravimetrike dhe në përgatitjen e tretësirave standarde, ku kërkohet saktësi e lartë e matjeve. 

Në laboratorët kimikë, substancat peshohen me peshore shumë të sakta (deri në 0.0001 g), 

pasi edhe devijime shumë të vogla në masë mund të ndikojnë ndjeshëm në rezultatet 

përfundimtare. Në analizat gravimetrike, si përcaktimi i sulfatit në formën e BaSO₄ ose i 

klorurit në formën e AgCl, masa e precipitatit të përftuar shërben si bazë për llogaritjet 

kuantitative. Po ashtu, përgatitja e tretësirave standarde primare kërkon peshim shumë të 

saktë të substancave me pastërti të lartë. Për të minimizuar gabimet eksperimentale, mostrat 

zakonisht thahen, ftohen në desikator dhe peshohen në kushte të kontrolluara. 

Dendësia është raporti i masës ndaj vëllimit dhe është një veti karakteristike që ndihmon në 

identifikimin e substancave. Materiale të ndryshme kanë dendësi të ndryshme, p.sh. uji ka 

dendësi 1.00 g/mL, kripa (NaCl) rreth 2.16 g/cm³, ndërsa minerale si galena mbi 7 g/cm³. Në 

laborator, dendësia matet me piknometër ose densimetër/areomatër dhe përdoret si kriter i 

shpejtë identifikimi, sidomos në analizat minerale dhe të materialeve. Në industri, dendësia 

shërben për kontrollin e cilësisë së pijeve (Brix), naftës dhe tretësirave. Në kiminë analitike, 

dendësia përdoret edhe për të përcaktuar përqendrime dhe për të verifikuar uniformitetin e 

mostrave. Në analizën minerale, dendësia është tregues i rëndësishëm për identifikimin e 

mineraleve të panjohura. 

Temperatura e shkrirjes dhe vlimit janë veti karakteristike të substancave të pastra dhe 

mbeten konstante nën presion të caktuar, gjë që i bën tregues të rëndësishëm për identifikim 

dhe kontroll pastërtie. Çdo substancë kalon nga e ngurta në të lëngshme (shkrirje) dhe nga e 

lëngshme në gaz (vlim/avullim), vetëm kur energjia e nxehtësisë mjafton për të kapërcyer 

forcat ndërmolekulare. Për shembull, acidi benzoik shkrin në rreth 122 °C, ndërsa etanoli 

vlon në 78.3 °C; çdo devijim nga këto vlera tregon praninë e ndotësve ose përzierjeve.  

Viskoziteti është masa e rezistencës së një lëngu ndaj rrjedhjes. Sa më i lartë të jetë 

viskoziteti, aq më ngadalë lëngu rrjedh - sepse molekulat kanë më shumë fërkim ndërmjet 

tyre. Sa më i ulët të jetë viskoziteti, aq më shpejt lëngu lëviz. 

Shembuj të viskozitetit: Uji → viskozitet i ulët (rrjedh menjëherë). Mjalti → viskozitet i lartë 

(rrjedh ngadalë). Kjo ndodh sepse molekulat e mjaltit lëvizin me më shumë vështirësi dhe 



 
 

kanë fërkim të madh të brendshëm. Nga ana tjetër, në HPLC, solventët me viskozitet të ulët 

(p.sh. metanoli) rrjedhin më lehtë në kolonë, duke ulur presionin dhe përmirësuar ndarjen 

kromatografike. Solventët me viskozitet të lartë e rrisin presionin dhe e ulin performancën. 

Përçueshmëria elektrike (konduktiviteti) është aftësia e një substance për të lejuar kalimin e 

rrymës elektrike. Kjo veti varet nga prania e joneve të lira në një tretësirë, apo nga lëvizja e 

elektroneve në materialet përçuese. Në analizat elektro-kimike, konduktiviteti përdoret për të 

vlerësuar pastërtinë e ujit, sepse uji i pastër teorikisht ka shumë pak jone dhe për pasojë, një 

përçueshmëri shumë të ulët. Uji ultra-i-pastër, që përdoret në laboratorët analitik, ka 

konduktivitet tipik rreth 0.055 μS/cm, ndërsa uji i rubinetit mund të ketë 300–800 μS/cm, për 

shkak të kripërave të tretura. Shembuj të tjerë përfshijnë matjen e konduktivitetit në ujërat 

industriale, analiza të tokave, kontrollin e cilësisë së pijeve dhe monitorimin e proceseve të 

elektrolizës. Sa më i lartë konduktiviteti, aq më shumë jone të tretura ka dhe aq më pak i 

pastër është sistemi. 

Edhe pse konsiderohen shpesh si veti organoleptike, ngjyra, shija dhe aroma mund të jenë 

tregues shumë të rëndësishëm të përbërjes kimike të një substance. Në shumë raste, ato japin 

sinjale të menjëhershme për praninë e ndotësve ose përbërjeve të padëshiruara. Për shembull, 

ndryshimi i ngjyrës në një tretësirë mund të tregojë oksidim, degradim kimik apo precipitim 

të përbërjeve të reja (p.sh., zhvendosja e ngjyrës së permanganatit të kaliumit nga ngjyra 

vjollce në të pangjyrë gjatë reaksioneve redoks). Në industrinë ushqimore, shija dhe aroma 

përdoren si tregues cilësie, p.sh., prania e aromës së acidit acetik në verë tregon oksidim dhe 

prishje. Edhe në farmaci, ndryshimet e aromës mund të sinjalizojnë degradim të ilaçeve. 

Përpara çdo analize instrumentale, këto veti përdoren si kontroll paraprak për identifikim të 

shpejtë, sidomos kur substanca është e panjohur ose e dyshimtë. 

 

Figura 1.7. Vetitë fizike të materies 

 

1.1.3. Vetitë kimike të materies 

Vetitë kimike janë karakteristika që një substancë shfaq vetëm gjatë një reaksioni kimik, pra 

vetëm atëherë kur struktura e saj molekulare ndryshon dhe formohen produkte të reja. 

Ndryshe nga vetitë fizike, të cilat mund të maten pa e ndryshuar përbërjen e substancës, vetitë 



 
 

kimike lidhen drejtpërdrejt me aftësinë e substancës për të hyrë në reaksione, për të dhënë ose 

për të marrë elektrone, për të formuar lidhje të reja kimike, për t’u kombinuar me substanca të 

tjera ose për t’u shpërbërë në përbërës më të thjeshtë. Këto veti përcaktojnë sjelljen reaktive 

të substancave dhe shërbejnë si bazë për kuptimin e proceseve si oksidimi, reduktimi, djegia, 

stabiliteti kimik, formimi i lidhjeve, toksiciteti dhe proceset termodinamike. Për shembull, 

ndërsa metali natrium reagon fuqishëm me ujin duke prodhuar hidrogjen, ari mbetet inert - 

diferencë që vjen pikërisht nga vetitë e tyre kimike. Prandaj, kuptimi i këtyre vetive është 

thelbësor për analizën kimike, identifikimin e substancave dhe parashikimin e sjelljes së tyre 

në kushte të ndryshme. 

Numri i oksidimit është një madhësi që tregon sa elektrone ka humbur ose ka fituar një atom 

gjatë formimit të një komponimi. Kjo veti ndihmon për të kuptuar rolin e një elementi në 

reaksione kimike, sidomos në proceset oksidim-reduktim. Shembull: hekuri mund të jetë në 

gjendje oksidimi +2 (Fe²⁺) ose +3 (Fe³⁺), dhe secila formë ka reaktivitet dhe ngjyra të 

ndryshme; Fe²⁺ jep tretësira ngjyrë të gjelbër, ndërsa Fe³⁺ jep tretësira kafe. Balancimi i 

reaksioneve redoks bazohet pikërisht në ndryshimin e numrave të oksidimit. 

Stabiliteti kimik përshkruan aftësinë e një substance për të qëndruar e pandryshuar në prani 

të nxehtësisë, dritës, oksigjenit ose lagështisë. Substancat e paqëndrueshme degradohen ose 

reagojnë lehtë, prandaj kërkojnë kushte të posaçme ruajtjeje. Shembull: peroksidet organike 

mund të shpërbëhen në mënyrë të rrezikshme edhe në temperatura të moderuara, ndërsa 

vitamina C degradohet shpejt kur ekspozohet ndaj oksigjenit, ndaj analizat e saj bëhen me 

HPLC për të kontrolluar pastërtinë. 

Entalpia e djegies është energjia që çlirohet kur një substancë digjet plotësisht në prani të 

oksigjenit. Kjo veti përdoret për të vlerësuar energjinë e lëndëve djegëse dhe materialeve 

organike. Shembull: metani (CH₄) ka nxehtësi (energji) të madhe djegieje dhe është një nga 

karburantet më efikase. Në laboratorët analitik, kalorimetria përdoret për të matur sasinë e 

energjisë së çliruar nga djegia e lëndëve si qymyri, vajrat apo materialet ushqimore. 

Djegshmëria tregon sa lehtë një substancë mund të ndizet dhe të mbajë flakë. Substancat me 

avullim të lartë, si eteri dietilik, acetoni dhe benzina, janë shumë të djegshme dhe krijojnë 

përzierje të rrezikshme me ajrin. Shembull: acetonit i duhet një shkëndijë shumë e vogël për 

t’u ndezur, ndaj ruajtja e tij kërkon kushte të posaçme sigurie. Temperatura e pikës së ndezjes 

(flash point) është një tregues kyç në vlerësimin e djegshmërisë. 

Numri koordinativ tregon sa ligande (atome, jone ose molekula) lidhen drejtpërdrejt me një 

atom metalik në një komponim kompleks. Kjo veti ndikon në strukturën, ngjyrën dhe 

reaktivitetin e kompleksit. Shembull: bakri në formën Cu²⁺ zakonisht formon komplekse me 

numër koordinimi 4, si [Cu(NH₃)₄]²⁺, i njohur për ngjyrën blu të errët. Ky parim është bazë 

për titrimet kompleksonimetrike me EDTA. 

Reaktiviteti tregon që sa lehtë një substancë hyn në reaksione kimike. Substancat shumë 

reaktive reagojnë shpejt me oksigjenin, ujin ose substanca të tjera, ndërsa ato inertë reagojnë 

shumë pak. Shembull: natriumi metalik (Na) reagon menjëherë me ujin duke çliruar nxehtësi 

dhe gazin hidrogjen, ndërsa ari (Au) është shumë pak reaktiv dhe nuk oksidohet lehtësisht. 

Kjo veti është e rëndësishme në zgjedhjen e kushteve të analizave. 

Lidhjet kimike përcaktojnë mënyrën se si atomet bashkohen për të formuar molekula ose 

rrjete kristalore dhe ndikojnë drejtpërdrejt në vetitë fizike dhe kimike të substancave. Në 



 
 

varësi të llojit të lidhjes: jonike, kovalente, metalike ose hidrogjenore, ndryshojnë ndjeshëm 

vetitë si fortësia, tretshmëria dhe temperatura e shkrirjes. Komponimet jonike, si NaCl, 

karakterizohen nga forca elektrostatike shumë të forta ndërmjet joneve me ngarkesë të 

kundërt, të rregulluara në një rrjet kristalor tredimensional. Për të mposhtur këto ndërveprime 

dhe për të kaluar nga gjendja e ngurtë në atë të lëngshme, kërkohet një sasi e madhe energjie, 

çka reflektohet në temperatura shumë të larta shkrirjeje (p.sh. NaCl shkrihet në 801 °C). 

Në kontrast, shumica e komponimeve organike përbëhen nga molekula me lidhje kovalente 

brenda molekulës, ndërsa ndërmjet molekulave veprojnë forca ndërmolekulare dukshëm më 

të dobëta (forca van der Waals, ndërveprime dipol–dipol dhe, në disa raste, lidhje 

hidrogjenore). Si pasojë, energjia e nevojshme për të mposhtur këto ndërveprime është 

zakonisht më e ulët, gjë që shfaqet në temperatura shkrirjeje më të ulëta krahasuar me 

komponimet jonike. Shumica e komponimeve organike të ngurta shkrihen në intervalin 50–

200 °C, ndërsa vetëm disa përjashtime arrijnë temperatura më të larta, rreth 250–300 °C. 

Entalpia e formimit është ndryshimi i energjisë kur formohet një përbërje nga elementet e 

saj në gjendje standarde. Kjo veti përdoret për të vlerësuar stabilitetin termodinamik të 

substancave dhe për të parashikuar nëse një reaksion është i favorshëm. Shembull: entalpia e 

formimit të ujit (H₂O) është shumë negative, duke treguar se procesi i formimit të tij është i 

theksuar (shumë) ekzotermik. 

Toksiciteti tregon aftësinë e një substance për të shkaktuar dëm biologjik. Ai varet nga doza, 

mënyra e ekspozimit, koha e kontaktit dhe ndjeshmëria e organizmit. Shembull: jonet e 

merkurit (Hg²⁺), plumbit (Pb²⁺) dhe arsenit (As³⁺) janë shumë toksik dhe mund të shkaktojnë 

dëmtime akute ose kronike edhe në përqendrime shumë të ulëta. Për këtë arsye, analizat e 

tyre kërkojnë teknika shumë të ndjeshme si ICP-MS. 

 

Figura 1.8. Vetitë kimike të materies 

 

1.2. Substancat - klasifikimi i substancave 

Para se të analizojmë llojet kryesore të substancave, është e rëndësishme të kuptojmë se 

materia rreth nesh paraqitet në forma të ndryshme, të cilat ndryshojnë sipas përbërjes dhe 

mënyrës së shpërndarjes së grimcave të saj. Në nivel mikroskopik, çdo material përbëhet nga 

atome, jone ose molekula, por mënyra se si këto grimca organizohen dhe bashkëveprojnë 



 
 

përcakton nëse kemi të bëjmë me një substancë të pastër apo me një përzierje. Në kiminë 

analitike, identifikimi i saktë i llojit të substancës është hapi i parë drejt zgjedhjes së metodës 

së duhur analitike, pasi vetitë kimike dhe fizike të materialeve varen drejtpërdrejt nga natyra 

e tyre. Dallimi midis substancave të pastra dhe përzierjeve ka rëndësi të veçantë në laborator, 

sepse secila kategori kërkon qasje specifike në përgatitjen e mostrave, në ndarjen e 

përbërësve dhe në interpretimin e rezultateve. 

1.2.1. Substancat e pastra 

Një substancë e pastër është material me përbërje kimike të pandryshueshme, i cili paraqet të 

njëjtat veti fizike dhe kimike në çdo pjesë të tij. Kjo do të thotë se, pavarësisht nga vendi i 

marrjes së mostrës, përbërja dhe sjellja kimike e substancës mbeten të njëjta, duke siguruar 

rezultate analitike të riprodhueshme. 

Substancat e pastra ndahen në elemente dhe komponime. Elementet përbëhen nga një lloj i 

vetëm atomi dhe karakterizohen nga një numër i caktuar protonesh në bërthamë (numri 

atomik), i cili përcakton identitetin dhe vetitë e tyre kimike. Ato nuk mund të shpërbëhen në 

substanca më të thjeshta me metoda kimike. Elementet mund të paraqiten në forma të 

ndryshme strukturore ose gjendje fizike; për shembull, oksigjeni paraqitet si molekulë 

dyatomike O₂, ndërsa metalet si hekuri dhe bakri paraqiten në gjendje të ngurtë. 

Sipas teorisë së lidhjes metalike, metalet përshkruhen si një rrjet kationesh metalike të 

rregulluara, ndërmjet të cilave lëvizin elektrone të delokalizuara, të quajtura shpesh 

“elektrone të lira”. Kjo strukturë shpjegon vetitë karakteristike të metaleve, si përçueshmëria 

elektrike dhe termike, lakueshmëria dhe shkëlqimi metalik. Në laboratorët kimikë, elementet 

studiohen shpesh në formë jonike, veçanërisht në analizat spektroskopike si AAS, ICP-OES 

dhe ICP-MS, të cilat mundësojnë përcaktimin e tyre edhe në përqendrime shumë të ulëta. 

Shembuj elementesh janë oksigjeni (O₂), hidrogjeni (H₂), bakri (Cu) dhe hekuri (Fe). 

Aktualisht njihen 118 elemente në sistemin periodik. 

Komponimet, ose përbërjet kimike, formohen kur dy ose më shumë elemente bashkohen 

përmes lidhjeve kimike në raporte të fiksuara dhe të pandryshueshme. Atomet ose jonet 

brenda një komponimi organizohen në struktura molekulare ose kristalore, duke i dhënë 

substancës veti të reja, të ndryshme nga ato të elementeve përbërëse. Për shembull, uji (H₂O) 

përbëhet gjithmonë nga dy atome hidrogjeni dhe një atom oksigjeni, ndërsa kripa e kuzhinës 

(NaCl) përbëhet nga jonet Na⁺ dhe Cl⁻ në raport 1:1. Njohja e komponimeve është thelbësore 

në kimi, sepse formula kimike përcakton llogaritjet sasiore, barazimin e reaksioneve kimike, 

përgatitjen e tretësirave dhe interpretimin e rezultateve analitike. Shembuj komponimesh janë 

uji (H₂O), kripa e kuzhinës (NaCl), dioksidi i karbonit (CO₂) dhe sulfati i kalciumit (CaSO₄). 

Sipas të dhënave të Chemical Abstracts Service (CAS), janë të regjistruara mbi 275 milionë 

komponime kimike. 



 
 

 

Figura 1.9. Shembuj të substancave të pastra  

 

1.2.2. Përzierjet 

Përzierjet janë sisteme të përbëra nga dy ose më shumë substanca të ndryshme, të cilat nuk 

janë kimikisht të lidhura mes tyre dhe mund të ndahen me metoda fizike. Përbërësit e 

përzierjes ruajnë vetitë e tyre individuale, gjë që i dallon ato nga komponimet kimike. 

Përzierjet mund të jenë shumë të thjeshta, si rëra me kripën, ose shumë të ndërlikuara, si ajri, 

i cili përmban dhjetëra gazra dhe avuj në proporcione të ndryshme. Në laboratorin kimik, 

përzierjet janë objekt i analizave kimike për të përcaktuar nëse përmbajnë substanca të 

padëshiruara, sa janë përqendrimet e përbërësve, dhe si mund të pastrohen apo ndahen. 

Përzierjet mund të jenë: homogjene dhe heterogjene.  

1.2.3. Përzierje homogjene  

Përzierjet homogjene kanë shpërndarje plotësisht të njëtrajtshme të përbërësve të tyre, duke 

bërë që ato të duken si një substancë e vetme. Në këto sisteme, grimcat janë përzier aq mirë 

sa nuk mund të dallohen me sy të lirë ose me mikroskop, prandaj për këtë arsye në disa raste 

quhen edhe tretësira. Shembull klasik është tretja e NaCl në ujë, ku jonet Na⁺ dhe Cl⁻ 

shpërndahen në mënyrë uniforme (të njëtrajtshme). Edhe ajri është një përzierje homogjene, 

pasi përmban oksigjen, azot, argon dhe gazra të tjerë që janë të përzier në mënyrë uniforme. 

Përzierjet e alkoolit me ujin gjithashtu formojnë një tretësirë të vetme, falë përputhshmërisë 

së mirë molekulare. Shembuj: tretësira e kripës (NaCl) në ujë, ajri, përzierja e alkoolit me ujë, 

etj.  

 

 

 



 
 

1.2.4. Përzierjet heterogjene 

Përzierjet heterogjene karakterizohen nga shpërndarja jo e njëtrajtshme e përbërësve, duke 

bërë që ata të dallohen me sy ose me mikroskop. Llojet e ndryshme të materialeve nuk 

përzihen në mënyrë të plotë dhe ruajnë kufijtë e tyre të veçantë brenda sistemit. Rëra në ujë 

është shembull i thjeshtë, sepse grimcat e rërës qëndrojnë të pandryshuara në fund ose 

qëndrojnë pezull. Qumështi i papërpunuar, i cili përmban globula yndyre të shpërndara në 

ujë, është një emulsion natyror heterogjen. Emulsionet industriale, si majoneza ose kremrat 

kozmetik, po ashtu përbëhen nga dy faza që nuk përzihen në mënyrë të përsosur. Shembuj: 

rërë dhe ujë, qumësht i papërpunuar, emulsione të ndryshme, ujë dhe vaj etj.  

 

Figura 1.10. Të kuptuarit e përzierjeve  

 

 

1.3. Ligjet themelore të kimisë  

 

Ligjet themelore të kimisë përbëjnë bazën mbi të cilën është ndërtuar e gjithë kimia si 

shkencë. Ato janë formuluar përpara se të zbulohej struktura atomike dhe para se të 

konfirmohej ekzistenca e atomeve, por saktësia e tyre mbetet e padiskutueshme edhe sot. 

Këto ligje shpjegojnë mënyrën sesi substancat ndërveprojnë, si formohen komponimet, si 

ruhet masa gjatë reaksioneve dhe si kombinohen elementet në raporte të qëndrueshme. Në 

kimi, njohja e këtyre ligjeve është e domosdoshme sepse ato qëndrojnë në themel të 

barazimit të ekuacioneve, llogaritjeve sasiore, analizës së përqendrimeve dhe interpretimit 

të rezultateve eksperimentale. Tri ligjet themelore të kimisë janë: 

 

Ligji i ruajtjes së masës (Lavoisier) 

 

“Masa nuk krijohet dhe nuk zhduket gjatë një reaksioni kimik.” 

 

Ky ligj përcakton se masa totale e reaktantëve është gjithmonë e barabartë me masën totale 

(të përgjithshme) të produkteve. Për shembull, kur hidrogjeni digjet në oksigjen duke 

formuar ujë, masa totale e hidrogjenit dhe oksigjenit përpara reaksionit është identike me 



 
 

masën e ujit të formuar (fituar). Ky parim shpjegon pse duhet të barazohet çdo ekuacion 

kimik përpara se të përdoret në llogaritje analitike. Në analizat gravimetrike, ligji ka rëndësi 

të veçantë: masa e precipitatit të formuar lidhet ngushtë me masën e jonit të pranishëm në 

mostër, dhe gjithçka funksionon, sepse masa “munguar” apo “tepër” nuk ekziston: ajo 

thjesht shndërrohet. 

 
Figura 1.11. Ligji i ruajtjes së masës – shembull. Numri i atomeve edhe për nga sasia edhe 

për nga cilësia janë të njëjtë, qoftë tek reaktantët, ashtu edhe tek produktet.  

 

Ligji i marrëdhënieve të përhershme të masës (Proust) 

 

“Çdo përbërje kimike e pastër ka përbërje konstante dhe të pandryshueshme.” 

 

Kjo do të thotë se pavarësisht nga burimi, mënyra e përgatitjes apo sasia, një përbërje 

(komponim) e pastër ka gjithmonë të njëjtin raport masor të elementeve që e përbëjnë. Për 

shembull, uji (H₂O) ka gjithmonë 11.1% hidrogjen dhe 88.9% oksigjen sipas masës, kudo 

dhe kurdo që analizohet. Edhe NaCl gjithmonë ka raport jonik 1:1 midis Na⁺ dhe Cl⁻. Në 

laboratorët analitik, ky ligj garanton që përbërjet standarde të përdorura për kalibrime dhe 

titrime kanë gjithmonë të njëjtën përbërje, gjë që siguron saktësi dhe riprodhueshmëri të 

rezultateve.  

 
Figura 1.12. Sqarimi i ligjit të Proustit 

 

 

Ligji i marrëdhënieve të shumëfishta të masës (Dalton) 

 

“Kur dy elemente kombinohen për të formuar më shumë se një përbërje (komponim), 

raportet masore të elementit të dytë janë numra të thjeshtë të plotë.” 

 

Ky ligj thotë se kur dy elemente mund të formojnë më shumë se një komponim (përbërje), 

sasia e njërit element ndryshon gjithmonë me një raport të thjeshtë të plotë. Për shembull, 

karboni dhe oksigjeni formojnë CO dhe CO₂. Në CO ka dyfish më pak oksigjen sesa në CO₂ 



 
 

për të njëjtën sasi karboni. Kjo tregon se atomet kombinohen në mënyrë të rregullt dhe jo në 

përmasa të rastësishme. Ligji është i rëndësishëm, sepse tregon se atomet kanë raporte fikse 

dhe të paracaktuara në komponime. 

 
 

Figura 1.13. Sqarimi i ligjit të marrëdhënieve të shumëfishta të masës  

1.4. Masa atomike (masa atomike relative) dhe masa molare 

 

Masa atomike relative është një madhësi themelore në kimi që shpreh raportin ndërmjet 

masës së një atomi të një elementi dhe një të dymbëdhjetën e masës së izotopit të karbonit-

12. Me marrëveshje, masës së izotopit ¹²C i është caktuar vlera 12, e cila shërben si pikë 

reference për krahasimin e masave të të gjitha atomeve. Masa atomike relative është një 

madhësi jodimensionale, pasi paraqet një raport ndërmjet dy masave. 

Duhet bërë dallim i qartë midis masës së atomit, e cila është një madhësi fizike me njësi 

mase, dhe masës atomike relative. Masa e një atomi shprehet zakonisht në njësi atomike të 

masës, u, ku 

1 u = 1.66 × 10⁻²⁴ g, 

ndërsa masa atomike relative tregon vetëm sa herë masa e një atomi është më e madhe ose 

më e vogël krahasuar me standardin e karbonit-12. 

Në natyrë, shumica e elementeve paraqiten si përzierje izotopesh. Për këtë arsye, vlerat e 

paraqitura në tabelën periodike përfaqësojnë masën atomike relative mesatare, e llogaritur 

duke marrë parasysh përqindjen natyrore të secilit izotop. Për shembull, klori paraqitet 

kryesisht në dy izotope, ³⁵Cl dhe ³⁷Cl, dhe për këtë arsye masa atomike relative mesatare e tij 

është 35.45. 

Shembuj të masave atomike relative janë: H = 1.008, O = 16.00, Na = 22.99, Cl = 35.45, Fe = 

55.85. 

 

Masa atomike relative përbën bazën e llogaritjeve stekiometrike në kiminë sasiore, në 

balancimin e ekuacioneve kimike dhe në përgatitjen e tretësirave standarde. 



 
 

Masa molare është masa e 1 mol të një substance dhe shprehet në njësi gram për mol (g/mol). 

Një mol përfaqëson sasinë e substancës që përmban 6.022 × 10²³ grimca formale, vlerë e 

njohur si numri i Avogadros. Vlera numerike e masës molare të një elementi është e barabartë 

me vlerën numerike të masës së tij atomike relative, megjithëse ato ndryshojnë në njësi dhe 

në kuptimin fizik. 

 

 

Figura 1.14. Masa atomike dhe masa atomike relative 

 

1.4.1. Llogaritja e masës molare të komponimeve kimike 

Masa molare e një komponimi llogaritet duke mbledhur masat atomike të të gjithë atomeve 

që formojnë formulën kimike. 

Shembull 1: Uji (H₂O) 

 H: 1.008 × 2 = 2.016 g/mol 

 O: 16.00 × 1 = 16.00 g/mol 

 M(H₂O) = 18.016 g/mol 

Shembull 2: Sulfati i natriumit (Na₂SO₄) 

 Na: 22.99 × 2 = 45.98 

 S: 32.07 × 1 = 32.07 

 O: 16.00 × 4 = 64.00 

 M(Na₂SO₄) = 142.05 g/mol 

Shembull 3: Acidi sulfurik (H₂SO₄) 

 H: 1.008 × 2 = 2.016 

 S: 32.07 × 1 = 32.07 

 O: 16.00 × 4 = 64.00 



 
 

 M(H₂SO₄) = 98.086 g/mol 

Ky proces përdoret çdo ditë në laborator nga kimistët për 

të përgatitur tretësira me përqendrim të saktë dhe për të 

kryer analiza kuantitative. 

 

Tabela 1.1. Lidhja midis masës atomike, masës molare 

dhe molit 

Madhësia Përkufizimi Njësia 

Masa 

relative 

atomike 

Raporti ndërmjet masës së 

një atomi dhe një të 

dymbëdhjetës së masës së 

izotopit karbon-12 

1 

Masa molare 
Masa e 1 mol të një 

substance 
g/mol 

Moli 

Njësia e sasisë së 

substancës që përmban 

6.022 × 10²³ grimca 

formale 

mol 

 

Formula bazë që përdoret në çdo analizë kimike: 

𝑛 =
𝑚

𝑀
 

Ku: 

 n = numri i moleve 

 m = masa në gram 

 M = masa molare në g/mol 

Kjo formulë lejon të konvertojmë midis masës dhe sasisë 

së grimcave: një element thelbësor në kimi. 

 

1.5. Simbolet dhe formulat kimike 

Simbolet dhe formulat kimike përbëjnë gjuhën themelore 

të kimisë dhe janë mjeti qendror për përshkrimin, 

interpretimin dhe modelimin e proceseve fiziko-kimike. 

Në kiminë fizike, ku thelbi i studimit lidhet me 

ndërveprimet molekulare, energjitë, ekuilibrat dhe shpejtësitë e reaksioneve, përdorimi 

korrekt i simboleve dhe formulave është thelbësor. Ato na lejojnë të kalojmë nga niveli 

atomik tek ai makroskopik, duke formuar ura të qarta midis koncepteve matematikore, 

eksperimentale dhe teorike. Formulat nuk janë thjesht shenja për identifikim të substancave, 

por janë modele që shprehin strukturën e brendshme, energjitë e lidhjeve, parimet e valencës, 

konceptet kuantike dhe sjelljen termodinamike të molekulave. 

Pse masa molare është 

kaq e rëndësishme në 

kimi? 

Masa molare është një 

nga konceptet më të 

përdorura në laborator 

sepse : 

 Lejon përgatitjen e 

tretësirave me 

përqendrim të saktë 

(M, %, ppm, mg/L), 

 përdoret në 

llogaritjet 

stekiometrike gjatë 

titrimeve, 

 lidh matjet 

eksperimentale 

(masa, vëllimi) me 

numrin real të 

grimcave, 

 është thelbësore në 

analizat 

gravimetrike dhe 

vëllimetrike, 

 mundëson 

llogaritjen e 

rendimentit teorik 

dhe real të 

reaksioneve. 

Pa masën molare, nuk 

mund të përcaktohej 

përqendrimi i asnjë 

substance në 

laborator. 

 



 
 

1.5.1. Simbolet kimike 

Çdo element kimik ka një simbol unik të përbërë nga një ose dy shkronja, i lidhur ngushtë me 

numrin atomik, konfigurimin elektronik dhe rolin e tij në reaksionet fiziko-kimike. Përtej 

identifikimit, simbolet në kiminë fizike përdoren për: përcaktimin e numrit të oksidimit në 

reaksione redoks, identifikimin e konfigurimeve elektronike (p.sh.: Fe: [Ar] 3d⁶ 4s²), 

renditjen e elementeve sipas karakterit metalik, energjisë së jonizimit, elektronegativitetit, 

shkrimin e shkurtër të fazave - gjendjeve agregate (s - solid, l - liquid, g - gas, aq - aqueous), 

shprehjen e variablave termodinamike (p.sh., ΔH°(Fe), μ(Fe²⁺), γ(Cl⁻)), për përdorim në 

ekuacionet e ekuilibrit kimik dhe konstantet fizike.  

Shembuj funksional: 

Simboli O për oksigjenin përdoret si O(g), O₂(g), O³⁻ që varësisht nga gjendja, ka energji dhe 

sjellje të ndryshme kimike. 

Simboli H përdoret për H(g), H₂(g), H⁺(aq) dhe secila formë përfshin nivele të ndryshme 

energjie, orbitale dhe potencialesh kimike. 

Në kiminë fizike, simboli kimik gjithashtu lidhet me: numrin kuantik në orbitalet atomike, 

Spin-in (↑ dhe ↓), termet spektroskopike (p.sh., ³P₂, ¹S₀).  

 

Figura 1.15. Sistemi periodik i elementeve. Janë gjithsej 118 elemente, rrjedhimisht 118 

simbole të elementeve 

 

1.5.2 Llojet e formulave kimike  

Formulat kimike përfaqësojnë mënyrën më të përmbledhur dhe të saktë për të treguar 

përbërjen atomike të substancave, duke shërbyer si “gjuha zyrtare” e kimisë. Ato nuk janë 

thjesht shenja simbolike, por bartin informacion të thellë rreth natyrës së lidhjeve, numrit të 

atomeve, raportit të ngarkesave, strukturës së brendshme dhe shpesh deri te gjendja fizike e 

substancës. Në kiminë fizike, formulat kimike janë themelore, sepse lidhin botën 

mikroskopike të atomeve dhe molekulave me sjelljen makroskopike të materies - presionin, 



 
 

vëllimin, temperaturën, energjinë dhe ekuilibrat kimik. Ato na tregojnë se cilët atome marrin 

pjesë në një përbërje dhe në çfarë raporti, ndërsa formulat edhe më të detajuara, si ato 

strukturore, hapin rrugën drejt kuptimit të polaritetit, gjeometrisë molekulare, spektroskopisë 

dhe energjisë së lidhjeve. Nëpërmjet formulave kimike përcaktohen masat molare, llogariten 

rendimentet, balancohen ekuacionet dhe përkufizohen parametrat e reaksioneve 

termodinamike dhe kinetike. Në këtë mënyrë, formulat kimike shërbejnë si ura që lidhin 

konceptet teorike të kimisë fizike me matjet eksperimentale dhe me modelimet matematikore 

që e përshkruajnë sjelljen e materies. 

 

1.5.2.1 Formula empirike 

Formula empirike paraqet raportin më të thjeshtë të atomeve të pranishëm në një përbërje 

kimike, duke i reduktuar ato në numrat më të vegjël të plotë që ruajnë të njëjtin raport. Ajo 

nuk tregon numrin e vërtetë të atomeve në molekulë, por vetëm raportin bazë, i cili është i 

rëndësishëm sidomos në kiminë fizike kur analiza fillon nga të dhënat eksperimentale, si 

përqindjet masore apo rezultatet e analizës elementare. Formula empirike është hapi i parë në 

identifikimin e strukturës së substancave organike dhe inorganike, sepse na jep “skeletin 

elementar” të përbërjes. Për shembull, benzeni (C₆H₆) ka formulë empirike CH, çka tregon se 

raporti mes karbonit dhe hidrogjenit është 1:1 - një informacion kyç për të ndërtuar modelin 

molekular, apo modelet e tjera të mundshme teorike. Formula empirike është veçanërisht e 

rëndësishme në sistemet ku molekulat mund të kenë masa të mëdha, por raportet atomike 

mbeten të thjeshta, si në polimerë apo materiale ndërmjetëse të reaksioneve. 

 

1.5.2.2 Formula molekulare  

Formula molekulare tregon numrin real të atomeve në një molekulë të dhënë, duke e çuar 

përbërjen përtej raportit të thjeshtuar dhe duke ofruar informacion të plotë stekiometrik. Ky 

lloj formule është thelbësor në kiminë fizike, sepse përdoret për të llogaritur masën molare, 

për të përcaktuar energjitë e lidhjeve, për të ndërtuar struktura 3D të molekulave dhe për të 

zhvilluar modele matematikore të sjelljes së tyre termodinamike dhe kinetike. Për shembull, 

glukoza ka formulë molekulare C₆H₁₂O₆, e cila tregon se përbërja përmban 24 atome gjithsej 

dhe i përket një familjeje të caktuar të komponimeve organike me sjellje karakteristike 

spektroskopike dhe termodinamike. Formula molekulare na lejon të lidhemi saktë me 

variablat makroskopik të gazrave (n, p, V, T), sepse shpreh qartë natyrën e entiteve që marrin 

pjesë në reaksione dhe e bën të mundur llogaritjen e energjive të reaksioneve duke marrë 

parasysh numrin e lidhjeve të thyera dhe të formuara. 

 

 

 

 

 



 
 

1.5.2.3 Formulat strukturore  

Formulat strukturore tregojnë jo vetëm numrin e atomeve, por edhe mënyrën se si ato lidhen 

dhe si pozicionohen në hapësirë – një informacion jetik në kiminë fizike, ku orientimi dhe 

polariteti i molekulave përcaktojnë energjinë, reaktivitetin dhe spektroskopinë e tyre. Për 

shembull, etanoli CH₃–CH₂–OH paraqitet me lidhje të drejtpërdrejta C–H, C–C dhe O–H, të 

cilat përkufizojnë frekuencat e tij karakteristike IR (grupi O–H jep një shirit të gjerë rreth 

3300 cm⁻¹). Modelet 3D (tetraedrike për karbonin sp³, planare për karbonin sp², trigonal-

bipiramidale për fosforin etj.) ndihmojnë në llogaritjen e momenteve dipolare dhe të 

energjive të ndërveprimeve ndërmolekulare. Formulat strukturore shërbejnë si bazë për 

teorinë e orbitaleve molekulare, modelimin kuantik të energjive elektronike dhe analizat e 

mekanizmave të reaksioneve, ku konfigurimi hapësinor përcakton rrugën më të favorshme 

energjetike. 

 

1.5.2.4. Formulat jonike 

Formulat jonike përfaqësojnë substanca të formuara nga jone me ngarkesë pozitive dhe 

negative dhe tregojnë qartë raportet e ngarkesave që sigurojnë neutralitetin elektrik të 

përbërjes. Ato janë thelbësore në kiminë fizike, pasi përdoren në përshkrimin e ekuilibrave 

acid-bazë, në llogaritjen e konstantave të disocimit (Kₐ, Kb), në ekuilibrat e tretshmërisë së 

substancave të ngurta (Kₛₚ), si dhe në analizën e proceseve elektrokimike. Për shembull, joni 

Mg²⁺ bashkohet me dy jone Cl⁻ për të formuar MgCl₂, dhe ky raport stekiometrik është i 

domosdoshëm për llogaritjen e aktivitetit jonik, përçueshmërisë molare dhe energjisë së 

hidratimit. Formulat jonike thjeshtojnë analizën e sistemeve të ndërlikuara në tretësirë, duke 

mundësuar modelimin e potencialeve elektrokimike, të ekuilibrave membranorë (ekuacionet 

e Nernst-it dhe Goldman-it), si dhe të fenomeneve të migrimit të joneve në fushë elektrike. 

Gjithashtu, në spektroskopinë UV-Vis, shumë jone shfaqin breza karakteristikë absorbimi, të 

lidhur drejtpërdrejt me ngarkesën dhe konfigurimin e tyre elektronik. 

 

1.5.2.5 Formula e njësisë kristalore  

Formula e njësisë kristalore përdoret për të përshkruar materialet në gjendje të ngurtë në nivel 

atomik, duke specifikuar raportet e atomeve brenda celulës elementare që përsëritet në të tre 

drejtimet e hapësirës. Në kiminë fizike dhe kiminë e trupave të ngurtë, kjo formulë është e 

domosdoshme sepse nga ajo rrjedh informacion i rëndësishëm si dendësia e materialit, 

parametri i rrjetit, simetria kristalore dhe energjia e rrjetit. Për shembull, NaCl ka strukturë 

kubike me celula fcc, ku çdo jon Na⁺ është i rrethuar nga gjashtë jone Cl⁻ dhe anasjelltas. Ky 

organizim përcakton vetitë optike, mekanike dhe termike të materialit. Njësitë kristalore 

përdoren në llogaritjet XRPD (difraksion i rrezeve X), ku pozicionet e atomeve ndikojnë mbi 

pikat e difraksionit dhe intensitetet e tyre. Gjithashtu, krahasimi i formulave të celulave 

kristalore lejon identifikimin e polimorfizmit (p.sh., grafiti dhe diamanti kanë të njëjtën 

formulë C, por struktura tërësisht të ndryshme), i cili është fenomen kritik për përbërjet 

farmaceutike, katalizatorët dhe materialet nano-strukturore. 



 
 

1.5.2.6. Koeficientët kimik  

Koeficientët kimik në një ekuacion kimik tregojnë numrin e molekulave, moleve ose njësive 

të substancave që marrin pjesë në reaksion dhe sigurojnë zbatimin e ligjit të ruajtjes së masës. 

Në kiminë fizike, koeficientët janë thelbësorë, sepse nga ata varen llogaritjet stekiometrike, 

konstantet e ekuilibrit (Kc, Kp), rendi i reaksionit, si dhe energjitë e përgjithshme e 

reaksioneve (ΔH°, ΔG°, ΔS°). Për shembull, në reaksionin 2H₂ + O₂ → 2H₂O, raporti 

stekiometrik 2:1:2 është thelbësor për llogaritjen e sasisë së ujit të prodhuar, por edhe për 

llogaritjen e energjisë së reaksionit, sepse energjitë e lidhjeve llogariten për çdo molekulë të 

caktuar. Koeficientët ndikojnë edhe në kinetikën kimike, sepse përqendrimet e substancave 

reaguese varen nga numrat stekiometrikë, duke përcaktuar rendin e reaksionit dhe konstantën 

e shpejtësisë që lidhen direkt me formulën e ekuacionit. Pa koeficientë korrekt, është e 

pamundur të modelohen sjelljet makro dhe mikro të sistemeve kimike. 

 

 

Figura 1.16. Llojet e ndryshme të formulave për komponimin butan 

 

1.6. Ekuacionet (barazimet) kimike  

Ekuacionet kimike janë përshkrime të shkruara të reaksioneve kimike që tregojnë se cilat 

substanca marrin pjesë si reaktantë dhe cilat produkte formohen si rezultat i procesit. Ato janë 

një formë e standardizuar e komunikimit shkencor, që lidh shkallën mikroskopike të 

ndërveprimeve atomike me rezultatet makroskopike të vëzhguara në laborator. Një ekuacion 

kimik përmban simbolet dhe formulat kimike të substancave, si dhe koeficientët 

stekiometrikë, të cilët tregojnë raportet molare midis përbërësve. Shkruajtja dhe barazimi i 

ekuacioneve kimike mbështetet në ligjin e ruajtjes së masës: masa totale e reaktantëve duhet 

të jetë e barabartë me masën totale të produkteve. Kjo arrihet duke vendosur koeficientë të 

përshtatshëm para formulave kimike, në mënyrë që numri i atomeve për secilin element të 

jetë identik në të dyja anët e ekuacionit. Ky proces është jashtëzakonisht i rëndësishëm në 



 
 

kiminë fizike, sepse çdo llogaritje stekiometrike, termodinamike apo kinetike varet nga 

raportet e sakta të moleve. 

Shembull i ekuacionit kimik të barazuar, numrit të atomeve të ndryshme në anën e majtë 

(reaktantëve) është i njëjtë me numrin e atomeve në anën e djathtë (produkteve): 

2H2(g) + O2(g) → 2H2O(l) 
 

Ky ekuacion tregon që dy mole hidrogjen reagojnë me një mol oksigjen për të formuar dy 

mole ujë. Nga ky raport molar mund të llogariten energjitë e reaksionit, ndryshimi i entalpive 

(ΔH°), ndryshimi i energjisë së lirë (ΔG°), shpejtësia e reaksionit dhe parametrat e tjerë 

fiziko-kimik. 

 

 

Figura 1.17. Çfarë është ekuacioni kimik? 

1.7. Sistemi ndërkombëtar i njësive (SI)  

 

Sistemi Ndërkombëtar i Njësive (SI) është sistemi më i rëndësishëm dhe më i përdorur i 

matjeve në shkencë, teknologji dhe industri. Ai është hartuar për të krijuar një standard të 

unifikuar global që siguron saktësi, krahasueshmëri dhe koherencë të të gjitha të dhënave 

shkencore. Pa një sistem të tillë të standardizuar, rezultatet eksperimentale nuk do të mund të 

krahasoheshin midis vendeve, laboratorëve dhe shkencëtarëve, duke krijuar pasiguri dhe 

gabime në interpretim. Në kiminë fizike, ku matja e sasisë së substancës, temperaturës, 

energjisë, presionit dhe vëllimit është thelbësore, SI është baza e çdo llogaritjeje dhe çdo 

ekuacioni. 

Njësitë SI përdoren në termodinamikë, kinetikë, elektrokimi, spektroskopi, kiminë e gjendjes 

së ngurtë dhe në çdo proces tjetër fiziko-kimik. Për shembull, ligji i gazrave idealë kërkon që 

presioni të shprehet në paskal (Pa), vëllimi në metër kub (m³), temperatura në kelvin (K) dhe 

sasia e substancës në mol (mol), në mënyrë që vlera e konstantes së gazit R të mbetet e 



 
 

vlefshme dhe rezultatet të jenë korrektë. Përdorimi i njësive të tjera, si atmosfera, litrat apo 

gradët Celsius, mund të sjellë gabime të mëdha nëse nuk konvertohen siç duhet. Sistemi SI 

përbëhet nga shtatë njësi bazë, secila prej të cilave mat një madhësi fizike themelore: 

 

Tabela 1.2. Madhësitë bazë të sistemit SI 

Madhësia fizike Njësia SI Simboli 

Gjatësia metër m 

Masa kilogram kg 

Koha sekondë s 

Rryma elektrike amper A 

Temperatura kelvin K 

Sasia e substancës mol Mol 

Intensiteti i dritës kandela cd 

 

Secila prej këtyre njësive është e përcaktuar me kritere shumë të sakta fizike. Për shembull: 

 Metri (m) përcaktohet nga distanca që kalon drita në vakuum në një interval kohe të 

caktuar. 

 Kilogrami (kg) nuk bazohet më në një objekt fizik, por në konstante themelore si 

konstanta e Planck-ut (h). 

 Sekonda (s) përcaktohet nga frekuenca e rrezatimit të atomeve të ceziumit. 

Njësia mol, e cila është e rëndësishme, sidomos në kiminë fizike, lidhet me numrin e 

grimcave elementare të substancës: një mol përmban saktësisht 6.02214076 × 1023grimca 

(numri i Avogadros). Kjo lidh mikrobotën atomike me matjet makroskopike, duke bërë të 

mundur llogaritjet e saktësisë molare, presionin e gazrave, energjinë e reaksioneve dhe 

shumicën e proceseve fizike-kimike. Njësitë SI shoqërohen edhe me prefikse që tregojnë 

shumëfishat dhe nënshumëfishat, si nano (10⁻⁹), mikro (10⁻⁶), kilo (10³), mega (10⁶), të cilat 

janë të domosdoshme në matjet e spektroskopisë, nanokimisë, kimisë së materialeve dhe 

elektrokimisë. Përdorimi korrekt i njësive SI është parakusht për: 

 llogaritjet termodinamike (ΔH, ΔG, ΔS) 

 ekuilibrat kimik (Kc, Kp) 

 përqendrimet molare (mol·L⁻¹) 

 ligjet e gazrave 

 potencialet elektrokimike (V) 

 llogaritjet e energjive të lidhjeve 

 analizat spektroskopike (Hz, m, J) 

Në këtë mënyrë, SI nuk është thjesht një sistem matjesh, por është “infrastruktura” e të gjithë 

kimisë fizike dhe e shkencave natyrore. 



 
 

 

Figura 1.18. Sistemi ndërkombëtar SI 

2. Ligjet e gazrave 

Ligjet e gazrave përshkruajnë lidhjet kryesore ndërmjet presionit, vëllimit, temperaturës dhe 

sasisë së gazit. Ato bazohen në rezultate eksperimentale dhe shpjegojnë mënyrën se si 

ndryshon gjendja e një gazi kur ndryshojnë kushtet e jashtme. Këto ligje përdoren kryesisht 

për gazrat idealë dhe përbëjnë një pjesë themelore të kimisë fizike. Ligjet e Bojl Mariotit, 

Sharli-t, Gej Lisakut dhe Avogadros tregojnë se si një gaz reagon ndaj ngrohjes, ftohjes, 

ngjeshjes ose zgjerimit. Bashkimi i tyre çon në ekuacionin e gjendjes së gazit ideal, i cili 

përdoret gjerësisht në llogaritje teorike dhe praktike. Ligjet e gazrave kanë rëndësi të madhe 

në kimi, fizikë dhe në shumë zbatime teknike. 

2.1. Ligji i Bojl Mariotit 

 

Ky ligj është një nga ligjet themelore të gazrave dhe përshkruan marrëdhënien midis presionit 

(P) dhe vëllimit (V) të një gazi të mbyllur, kur temperatura mbetet konstante. 

 

Ligji i Bojl Mariotit thotë se: 

 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

 

ku: 

𝑃1- presioni fillestar 

Vëllimi i një sasie të caktuar gazi është në raport të zhdrejt me presionin e tij, nëse 

temperatura është konstante. 



 
 

𝑉1- vëllimi fillestar 

𝑃2- presioni përfundimtar 

𝑉2- vëllimi përfundimtar 

Sqarim: 

Nëse presioni rritet, atëherë vëllimi zvogëlohet dhe nëse presioni bie, atëherë vëllimi rritet, 

por temperatura duhet të jetë konstante. 

Detyra të zgjidhura: 

Shembulli 1: Një gaz zë 12.3 litra në presion prej 40.0 mmHg. Sa është vëllimi kur presioni 

rritet në 60.0 mmHg? 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

 

V2 = 
𝑃1𝑉1

𝑃2
=  40.0 mmHg∙ 12.3 L

60 mmHg
 = 8.20 L 

Shembulli 2: Nëse një gaz në 25.0 °C zë 3.60 litra në presion prej 1.00 atm, sa do të jetë 

vëllimi i tij në një presion prej 2.50 atm? 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

V2 = 
𝑃1𝑉1

𝑃2
=  1.00 atm ∙ 3.60 L

2.50 atm
= 1.44 L  

 

Shembulli 3: Një mostër gazi ka vëllim 1.56 L në presion prej 1.00 atm. Sa do të jetë vëllimi 

i këtij gazi nëse presioni bëhet 3.00 atm?  

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

V2 = 
𝑃1𝑉1

𝑃2
=  

1.00 atm∙ 1.56 L

3.00 atm
= 0.520 L 

 

Shembulli 4: Një gaz zë 11.2 litra në 0.860 atm. Sa është presioni nëse vëllimi bëhet 15.0 L? 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 



 
 

P2 = 
𝑃1𝑉1

𝑉2
=  

0.860 atm∙ 11.2 L

15.0 L
 = 0.642 atm 

 

Shembulli 5: 500.0 mL të një gazi mblidhet në 745.0 mmHg. Sa do të jetë vëllimi në presion 

standard? 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

V2 = 
𝑃1𝑉1

𝑃2
=  

745.0 mmHg ∙ 500.0  mL

760 mmHg
 = 490.1 mL 

 

Shembulli 6: Kur presioni mbi një gaz rritet, vëllimi do të rritet apo do të ulet? 

 

Zgjidhje: 

Vëllimi do të ulet. 

 

Shembulli 7: Një gaz zë 4.31 L në presion prej 0.755 atm. Përcaktoni vëllimin nëse presioni 

rritet në 1.25 atm. 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

V2 = 
𝑃1𝑉1

𝑃2
=  

0.755 atm ∙ 4.31 L

1.25 atm
 = 2.60 L 

 

Shembulli 8: Një mostër gazi ka vëllim prej 600.0 mL në presion prej 8.00 atm. Çfarë 

vëllimi do të zërë gazi nëse presioni ulet në 2.00 atm, duke supozuar se temperatura mbetet 

konstante? 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

V2 = 
𝑃1𝑉1

𝑃2
=  

8.00 atm ∙ 600.0 mL

2.00 atm
 = 2.400 mL 

 

Shembulli 9: Në presion të panjohur kemi 9.48 L të një gazi. Megjithatë, në presion 

standard, vëllimi i tij është 8.00 L. Sa është presioni i panjohur? 

 

Zgjidhje: 



 
 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

P1 = 
𝑃2𝑉2

𝑉1
=  

101.325 kPa ∙ 8.00 L

9.48 L
 = 85.50 kPa 

Shembulli 10: Një mostër e H2 ka një vëllim prej 10 L në presion prej 1 atmosfere (100 kPa). 

Nëse presioni rritet në 2 atmosfera, sa do të jetë vëllimi?  

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

V2 = 
𝑃1𝑉1

𝑃2
=  

100 kPa ∙ 10 L

200 L
 = 5 L 

Shembulli 11: Një mostër e gazit të oksigjenit në presion prej 3 atm ka një vëllim prej 100 L. 

Kur kompresohet, vëllimi i tij zvogëlohet deri në 73 L. Sa është presioni i gazit kur vëllimi 

është 73 L? 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

P2  = 
𝑃1𝑉1

𝑉2
=  

3 atm ∙ 100 L

73 L
 = 4.10 atm 

Shembulli 12: Një mostër e gazit të oksigjenit në 25 atm lejohet të zgjerohet në presion më të 

ulët. Pas zgjerimit në vëllim prej 30 L presioni është 20 atm. Sa është vëllimi, kur presioni 

është 25 atm? 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

V1  = 
𝑃2𝑉2

𝑃1
=  

20 atm ∙ 30 L

25 atm
 = 24 L 

 

Shembulli 13: Një enë mban 500 mL CO2 në 20 °C dhe presion prej 742 torr. Sa do të jetë 

vëllimi i CO2 , nëse presion rritet në 795 torr? 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

V2  = 
𝑃1𝑉1

𝑃2
=  

742 torr ∙ 500 mL

795 torr
 = 466.66 mL 

Shembulli 14: Një mostër neoni zë një vëllim prej 461 mL në presion standard. Sa do të jetë 

vëllimi i neonit, kur presioni ulet në 93.3 kPa? 



 
 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

V2  = 
𝑃1𝑉1

𝑃2
=  

101.325 kPa ∙ 461 mL

93.3 kPa
 = 501 mL 

Shembulli 15: 352 mL klor nën presion prej 680 mm 𝐻𝑔 vendosen në një enë, ku presioni 

është 1210 mmHg. Temperatura mbetet konstante në 296 K. Sa është vëllimi i enës në litra? 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

V2  = 
𝑃1𝑉1

𝑃2
=  

680 mmHg ∙ 352 mL

1210 mmHg
 = 197.81 mL = 0.19781 L 

Shembulli 16: Gazi në një tullumbace prej 600 mL ka presion prej 1.20 atm. Nëse 

temperatura mbetet konstante, sa do të jetë presioni i gazit në tullumbace kur ai të jetë i 

ngjeshur në 400 mL? 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

P2  = 
𝑃1𝑉1

𝑉2
=  

1.20 atm ∙ 600 mL

400 mL
 = 1.8 atm 

Shembulli 17: Një mostër e heliumit ka vëllim prej 24 L dhe ruhet në një cilindër në presion 

prej 758.4236 kPa. Heliumi transferohet në një enë me vëllim 15 L. Duke supozuar se 

temperatura mbetet konstante, sa do të jetë presioni i gazit?  

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 

P2  = 
𝑃1𝑉1

𝑉2
=  

758.4236 kPa ∙ 24 L

15 L
 = 1213.47 kPa 

 

Detyra për ushtrime: 

 

Detyra 1: 550.0 mL gaz ndodhen nën presion prej 990.0 torr. Sa do të jetë vëllimi i gazit në 

presion prej 1000.0 torr?  

Detyra 2: Një mostër prej 5.00 cm³ gaz ndodhet në presion prej 8.0 N/cm². Nëse presioni 

rritet në 18.0 N/cm², sa vëllim do të zërë gazi? 

Detyra 3: Sa duhet të jetë presioni për të kompresuar 186.0 L ajër në 1.00 atm në një cilindër 

me vëllim 21.0 L? 



 
 

Detyra 4: Për të matur vëllimin e një pjese të aparatit, një kimist mbushi një balonë prej 650 

mL me një gaz në presion prej 41.35 kPa dhe më pas e zgjeroi atë në aparat. Presioni 

përfundimtar ishte 11.40 kPa. Llogaritni vëllimin e përgjithshëm të zënë nga gazi. 

Detyra 5: Një tullumbace përmban 6.30 L He. Presioni reduktohet në 1.50 atm dhe 

tullumbacja zgjerohet për të zënë një vëllim prej 24.5 L. Sa ishte presioni fillestar i gazit? 

Detyra 6: Një tullumbace e evakuuar A, me vëllim 27 mL, lidhet me një tullumbace tjetër B 

që përmban një gaz ideal me presion prej 7 atm. Kur dy tullumbacet lidhen, presioni në 

sistem bie në 4 atm. Llogaritni vëllimin e tullumbaces B. 

Detyra 7: Një mostër gazi ka vëllim 10 L dhe presion prej 2 atm. Nëse presioni rritet në 3 

atm, sa do të jetë vëllimi i ri i gazit? 

Detyra 8: Një enë me oksigjen ka vëllim 25.0 mL dhe presion prej 3.00 atm. Nëse presioni i 

oksigjenit zvogëlohet në 2.00 atm dhe temperatura mbahet konstante, sa do të jetë vëllimi i ri 

i gazit?mbahet konstante. 

Detyra 10: Një rezervuar amoniaku prej 35.0 L ka presion prej 7.00 atm. Llogaritni vëllimin 

e amoniakut nëse presioni ndryshon në 11.0 atm dhe temperatura mbetet konstante. 

Detyra 11: Një tullumbace prej 1.9 L mbushet me azot në presion prej 14.0 atm. Për çfarë 

vëllimi do të kishte nevojë tullumbacja për të mbajtur këtë gaz në presion prej 2.0 atm? 

Detyra 12: Sa do të ndryshojë vëllimi i 55.0 mL neoni, nëse presioni ulet nga 30.0 torr në 

7.00 torr? 

Detyra 13: Një mostër gazi ka vëllim 7 L dhe presion prej 6 atm. Nëse presioni ulet në 4 atm, 

sa do të jetë vëllimi? 

Detyra 14: Ajri në rezervuarin e zhytësve ka një vëllim prej rreth 10 L dhe kompresohet në 

rreth 16 L. Nëse ajri lëshohet në atmosferë për të formuar një flluskë të madhe sapuni, sa do 

të jetë vëllimi i flluskës? 

Detyra 15: 1 L gaz është në presion prej 740 mmHg. Sa do të jetë vëllimi i tij në presion prej 

650 mmHg? 

Detyra 16: Shndërroni 550 mL gaz në presion prej 740 mmHg në vëllimin e tij të ri me 

presion standard. 

Detyra 17: Shndërroni 380 L gaz në presion prej 77 atm në vëllimin e tij të ri me presion 

standard. 

Detyra 18: 7.00 L të një gazi ndodhen nën presion prej 2.0 atm. Çfarë presioni do të ketë 

gazi kur vëllimi bëhet 11.0 L? 

 



 
 

2.2. Ligji i Sharlit 

Ligji i Sharlit thotë se: 

𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

ku: 

𝑉1- vëllimi fillestar 

𝑇1- temperatura fillestare (në Kelvin) 

𝑉2- vëllimi përfundimtar 

𝑇2- temperatura përfundimtare (në Kelvin) 

Detyra të zgjidhura: 

Shembulli 1: Një gaz ka vëllim prej 2.85 L në 25 °C. Sa do të jetë vëllimi i tij në temperaturë 

standarde? 

 

Zgjidhje: 

Konvertoni 25 °C në Kelvin dhe do fitoni 298 K. Temperatura standarde është 273.15 K. 

 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑉2 =
V1T2

T1
=  

2.85 L ∙  273 K 

298 K
= 2.61 L 

 

Shembulli 2: 4.40 L gaz mblidhen në 50 °C. Sa do të jetë vëllimi i tij kur të ftohet në 25 °C? 

 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

Vëllimi i një gazi është proporcional me temperaturën absolute (në Kelvin), nëse presioni 

mbetet i pandryshuar. Kjo do të thotë: kur temperatura rritet, vëllimi rritet dhe kur 

temperatura ulet, vëllimi ulet.  



 
 

𝑉2 =
V1T2

T1
=  

4.40 L ∙  298 K 

323 K
= 4.06 L 

 

Shembulli 3: Një mostër gazi me vëllim 5 L është në temperaturë 100 K dhe më pas lihet të 

zgjerohet në 20 L. Sa duhet të jetë temperatura e re për të mbajtur të njëjtin presion? 

 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑇2 =
𝑉2𝑇1

𝑉1
=  

20 L ∙  100 K 

5 L
= 400 K 

Shembulli 4: Temperatura e një mostre gazi me vëllim 4 L ndryshohet nga 10 °C në 20 °C. 

Sa do të jetë vëllimi i gazit në temperaturën e re, nëse presioni mbahet konstant? 

Sqarim: Temperatura duhet të përdoret në Kelvin. Nëse vëllimi dyfishohet, temperatura në 

Kelvin duhet gjithashtu të dyfishohet. Nuk duhet përdorur shkalla Celsius. 

 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑉2 =
𝑉1𝑇2

𝑇1
=  

4 L ∙  283 K 

293 K
= 4.14 L 

Shembulli 5: Një enë me gaz me vëllim 5 L ndryshon temperaturën në mënyrë që 

temperatura përfundimtare të jetë 4 herë më e madhe se temperatura fillestare. Sa do të jetë 

vëllimi i enës pas ndryshimit të temperaturës, nëse presioni mbahet konstant? 

 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑉2 =
𝑉1𝑇2

𝑇1
=  

5 L ∙  4T1 

T1
= 20 L 

 

vini re se T2 është e barabartë me 4T1 

 

Zgjidhja e mësipërme supozon se temperatura përfundimtare e Kelvinit është katër herë më e 

madhe se temperatura fillestare. Po sikur të përdorim shkallën Celsius dhe të supozojmë se 

temperatura përfundimtare është katër herë më e madhe se temperatura fillestare? 

 

Për shembull, do të përdorim një ndryshim nga 1 °C në 4 °C. 



 
 

 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑉2 =
𝑉1𝑇2

𝑇1
=  

5 L ∙  277 K 

273 K
= 5.0547 L 

 

Shembulli 6: Një mostër hidrogjeni me vëllim 2.5 L, e matur në temperaturë -100 °C, 

ngrohet deri në 100 °C. Llogaritni vëllimin e gazit në temperaturën më të lartë, duke supozuar 

se presioni mbetet konstant. 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑉2 =
𝑉1𝑇2

𝑇1
=  

2.5 L ∙  373 K 

173 K
= 5.39 L 

Shembulli 7: Nën presion konstant, në çfarë temperaturë (në K) do të dyfishohet madhësia e 

një tullumbaceje që fillimisht ishte në 102.4 K? 

 

Zgjidhje: 204.8 K. 

Ne e dimë se ligji i Charles-it tregon një marrëdhënie të drejtpërdrejtë midis vëllimit dhe 

temperaturës, kur temperatura shprehet në Kelvin. Për të dyfishuar vëllimin (nën presion 

konstant), temperatura në Kelvin duhet të dyfishohet. 

Ju mund të zgjidhni këtë problem duke përdorur formulën: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
  (nëse dëshironi). 

Përdorni 1 dhe 2 për vëllimet dhe 102.4 për T1. Zgjidh T2 dhe më pas llogaritni T2. 

Shembulli 8: Llogaritni uljen e temperaturës (në °C) kur 2 L gaz në 21 °C kompresohet në 1 

L, duke supozuar se presioni mbahet konstant. 

 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑇1 =
𝑉1 ∙ 𝑇2

𝑉2
=

1 L ∙ 294 K

2 L
= 147 K 

 

Shembulli 9: 600 mL ajër ndodhet në temperaturë 20 °C. Sa do të jetë vëllimi i tij në 60 °C, 

nëse presioni mbahet konstant? 

 



 
 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑉2 =
𝑉1𝑇2

𝑇1
=  

600 mL ∙  333 K 

293 𝐾
= 681.91 mL 

Shembulli 10: Një enë plastike e hapur "bosh" prej 2 L, e cila ka një vëllim aktual të 

brendshëm prej 2.05 L, hiqet nga frigoriferi në 5 °C dhe lihet të ngrohet deri në 21 °C. Sa 

është vëllimi i ajri të matur në 21 °C që do të largohet nga ena ndërsa ngrohet? 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑉2 =
𝑉1𝑇2

𝑇1
=  

2.05 L ∙  294 K 

278 K
= 2.16 L 

 

Llogaritni 𝑉2. Vëllimi që "largohet" është V2 minus 2.05 L 

Zakonisht, një problem që zgjidhet me anë të Ligjit të Sharli-t kërkon se cili është vëllimi 

përfundimtar (V2 në këtë pyetje) ose fillestar, përpara një ndryshimi të temperaturës. Kjo 

pyetje ju kërkon ndryshimin midis V1 dhe V2. Nuk është e vështirë për t'u zgjidhur, thjesht 

nuk pyetet shumë shpesh në problemet që zgjidhen me anë të Ligjit të Sharli-t. 

Shembulli 11: Dioksidi i karbonit zakonisht formohet gjatë djegies së benzinës. Nëse 

prodhohen 30 L CO2 në temperaturë prej 1.00 x 103 °C dhe lihet të arrijë temperaturën e 

dhomës (25 °C) pa asnjë ndryshim në presion, cili është vëllimi i ri i dioksidit të karbonit?  

 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑉2 =
𝑉1𝑇2

𝑇1
=  

30 L ∙  298 K 

1273 K
= 7.02278 L 

Shembulli 12: Një mostër e azotit prej 600 mL ngrohet nga 77 °C në 86 °C. Gjeni vëllimin e 

tij të ri nëse presioni mbetet konstant. 

 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑉2 =
𝑉1𝑇2

𝑇1
=  

600 mL ∙  359 K 

350 K
= 615.428 mL 

Shembulli 13: Çfarë ndryshimi i vëllimit ndodh në një mostër gazi prej 400 mL kur 

temperatura rritet nga 22 °C në 30 °C? 



 
 

 

Zgjidhje: 

 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑉2 =
𝑉1𝑇2

𝑇1
=  

400 mL ∙  303 K 

295 K
= 410. 847 mL 

Shembulli 14: Një shiringë përmban 56.05 mL gaz në temperaturë 315.1 K. Përcaktoni 

vëllimin që do të zërë gazi nëse temperatura rritet në 380.5 K, duke supozuar se presioni 

mbahet konstant. 

Zgjidhje: 

 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑉2 =
𝑉1𝑇2

𝑇1
=  

56.05 mL ∙  315.1 K 

380.5 K
= 46.416 mL 

Shembulli 15: Kur temperatura e një gazi ulet (me presion dhe sasi të mbajtur konstante), 

vëllimi rritet apo ulet? 

 

Zgjidhje: Ulet 

 

Shembulli 16: Nëse temperatura në Kelvin e një gazi dyfishohet, vëllimi i gazit do të rritet 

me çfarë faktori? 

 

Zgjidhje: Një faktor prej 2. 

 

Shembulli 17: Një tullumbace ka një vëllim prej 2500 mL në një ditë kur temperatura është 

30 °C. Nëse temperatura gjatë natës bie në 10 °C, sa do të jetë vëllimi i tullumbaces nëse 

presioni mbetet konstant? 

 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑉2 =
𝑉1𝑇2

𝑇1
=  

2500 mL ∙  283 K 

303 K
= 2334.9835 mL 

Shembulli 18: Kur 50 litra oksigjen në 20 °C kompresohet në 5 litra, sa duhet të jetë 

temperatura e re për të mbajtur presionin konstant? 

 



 
 

Zgjidhje: 

 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑇2 =
𝑉2𝑇1

𝑉1
=  

5 L ∙  293 K 

50 L
= 29.3 K 

Shembulli 19: Nëse 15 L neoni në 25 °C lejohet të zgjerohet në 45 L, cila duhet të jetë 

temperatura e re për të mbajtur presionin konstant? 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑇1
 = 

𝑉2

𝑇2
 

 

𝑇2 =
𝑉2𝑇1

𝑉1
=  

45 L ∙  298 K 

15 L
= 894 K 

 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Një gaz zë 900 mL në temperaturë 27 °C. Sa do të jetë vëllimi i tij në 132 °C, duke 

supozuar që presioni është konstant? 

Detyra 2: Një mostër gaz zë 300 mL në temperaturë 17 °C. Sa do të jetë vëllimi i tij në 10 

°C, nën presion konstant? Një gaz zë 1 L në temperaturë standarde (0 °C). Sa do të jetë 

vëllimi në 333 °C, duke supozuar që presioni është konstant? 

Detyra 3: Në 27 °C, një gaz ka vëllim prej 6 L. Sa do të jetë vëllimi në 150 °C, nëse presioni 

mbahet konstant? 

Detyra 4: Në 225 °C, një gaz ka vëllim prej 400 mL. Sa do të jetë vëllimi i tij në 127 °C, 

duke supozuar që presioni është konstant? 

Detyra 5: Në 210 °C, një gaz ka vëllim prej 8 L. Sa do të jetë vëllimi i tij në -23 °C, nën 

presion konstant? 

Detyra 6: Vëllimi i një gazi ndryshon nga një vlerë e panjohur në 852 mL, ndërsa 

temperatura rritet nga 315 °C në 452 °C. Cili është vëllimi fillestar i gazit, duke supozuar që 

presioni mbetet konstant? 

Detyra 7: Një shiringë përmban 42.3 mL gaz në 98.15 °C. Përcaktoni vëllimin që do të zërë 

gazi, nëse temperatura ulet në -18.50 °C, duke supozuar që presioni është konstant. 

Detyra 8: Një mostër azoti zë 540 mL në 0.00 °C. Sa do të jetë vëllimi i tij në 100 °C, nën 

presion konstant? 

Detyra 9: Nëse kemi 3.50 L gaz në 727 K, sa litra do të zënë në 153 K, duke supozuar që 

presion është konstant? 



 
 

2.3. Ligji i Gej Lisakut 

Ligji i Gej Lisakut thotë se: 

Pra: kur temperatura rritet, presioni rritet dhe kur temperatura ulet, presioni ulet. 

𝑃1

𝑇1
=

𝑃2

𝑇2
 

ku: 

𝑃1- presioni fillestar 

𝑇1-temperatura fillestare (në Kelvin) 

𝑃2- presioni përfundimtar 

𝑇2- temperatura përfundimtare (në Kelvin) 

Detyra të zgjidhura: 

Shembulli 1: Një gaz prej 10 L ushtron një presion prej 97 kPa në temperaturë 25 °C. Sa 

duhet të jetë temperatura e nevojshme (në °C) për të ndryshuar presionin në presion standard, 

duke supozuar se vëllimi mbahet konstant? 

Zgjidhje: 

 

𝑇2 =
𝑃2 𝑇1

𝑃1
 = 

 101.3235 kPa ∙ 298 K

97 kPa
 = 311.287 K 

Pyetja kërkon që rezultati të jepet në gradë Celsius, kështu që, pasi të llogaritet temperatura 

në Kelvin, duhet të zbriten 273 K për të marrë përgjigjen përfundimtare: 38.28 °C. Vini re se 

vëllimi nuk hyn kurrë në llogaritje. Kjo ndodh sepse problemi kërkon të përcaktojë 

marrëdhënien midis presionit dhe temperaturës; vëllimi (dhe sasia e gazit) mbeten konstant. 

Shembulli 2: 5 L gaz mblidhet në 22 °C dhe 745 mmHg. Kur temperatura ndryshohet në 

standarde, sa do të jetë presioni? 

 

Zgjidhje: 

 

𝑃2 =
𝑃1 𝑇2

𝑇1
 = 

 745 mmHg ∙ 273 K

295 K
 = 689.440 mmHg 

Presioni i një sasie të caktuar gazi është proporcional me temperaturën absolute (në Kelvin), 

nëse vëllimi mbetet konstant.  



 
 

Shembulli 3: Sa është presioni (në atm) kur një vëllim konstant i gazit nxehet nga 25.1 °C në 

37.5 °C? Presioni fillestar është 755.0 mmHg. 

Zgjidhje: 

𝑃2 =
𝑃1 𝑇2

𝑇1
 = 

 745 mmHg ∙ 310.5 K

298.1 K
 = 786.4055 mmHg 

 

Shndërro në atm: 

(786.4 mmHg) (1 atm / 760.0 mmHg)  =  1.034 atm 

Shembulli 4: Nëse një gaz në një enë të mbyllur është nën presion prej 15 atmosfera në 16 

atmosfera dhe temperatura e tij fillestare ishte 25 °C, cila do të ishte temperatura 

përfundimtare e gazit? 

 

Zgjidhje: 

𝑇2 =
𝑃2 𝑇1

𝑃1
 = 

 16 atm ∙ 298 K

15 atm
 = 317.866 K 

Shembulli 5: Nëse temperatura absolute e një sasie fikse të një gazi dyfishohet në vëllim 

konstant, çfarë ndodh me presionin? 

 

Zgjidhje: 

 

Le të fillojmë këtu: 

𝑃1

𝑇1
 = 

𝑃2

𝑇2
 

Le të lejojmë që temperatura absolute të dyfishohet: 

 

𝑃1

1
 = 

𝑃2

2
 

Zgjidheni: 

 

𝑃2 = 2𝑃1 

 

𝑃2 do të jetë dyfishi i vlerës së 𝑃1. Me fjalë të tjera, presioni do të dyfishohet kur 

temperatura absolute dyfishohet (duke pasur parasysh vëllimin konstant). 

 

4) Ju gjithashtu mund t'i caktoni vlerat presionit, si më poshtë: 

 

1

1
=

𝑥

2
 

 

Vini re se si temperatura absolute dyfishohet nga 1 në 2. Mund të jetë çdo dy vlera, vetëm për 

sa kohë që e dyta është dyfishi i së parës. 



 
 

Shembulli 6: Dy enë me vëllim të njëjtë janë të lidhur me një tub me një tapë për të 

parandaluar përzierjen e gazrave brenda rezervuarëve me njëri-tjetrin. Ena A ka presion prej 

2 atm dhe një vëllim prej 10 L ndërsa ena B ka presion prej 4 atm dhe një vëllim prej 10 L. 

Të dy enët kanë një temperaturë fillestare prej 27 °C dhe më pas u ngrohën në 127 °C. Me 

arritjen e 127 °C, tapa u lëshua. Sa është presioni në të dy enët pas lëshimit të tapës? 

 

Zgjidhje: Përcaktoni presionin në çdo rezervuar në 127 °C duke përdorur Ligjin e 

Gej Lisakut: 

𝑃1

𝑇1
 = 

𝑃2

𝑇2
 

Ena A:  𝑃2 =
𝑃1 𝑇2

𝑇1
 = 2 atm ∙ 400 K

300 K 
= 2.66 atm 

Ena B:  𝑃2 =
𝑃1 𝑇2

𝑇1
 = 4 atm ∙ 400 K

300 K 
= 5.33 atm 

1) Kur hiqet tapa, çdo rezervuar vepron sikur vëllimi i tij ka shkuar nga 10.0 L në 

20.0 L. Përdorni ligjin e Bojl Mariotit për të llogaritur presionin e ri në çdo 

rezervuar. 

 

𝑃1

𝑉1
=

𝑃2

𝑉2
 

Ena A:   

𝑃2 =
𝑃1𝑉2

𝑉1
=

2.66 atm ∙ 20 L

10 L
= 5.32 atm 

Ena B:  

𝑃2 =
𝑃1𝑉2

𝑉1
=

5.33 atm ∙ 20 L

10 L
= 10.66 atm 

2) Mblidhni së bashku dy presionet. 

 

1.33 atm + 2.67 atm = 4 atm 

 

2.4. Ligji i Avogadros 

Ky ligj është një nga ligjet bazë të gazrave dhe lidhet me vëllimin (V) dhe sasinë e substancës 

(n) të një gazi, kur temperatura dhe presioni janë konstantë. 

Ligji i Avogadros thotë se: 

Vëllimet e barabarta të gazrave, në të njëjtat kushte temperaturë dhe presioni, përmbajnë 

numër të barabartë molekulash. 



 
 

 

Pra: Nëse rritet sasia e gazit (n), vëllimi rritet në mënyrë proporcionale dhe nëse ulet sasia e 

gazit, vëllimi ulet. 

𝑉1

𝑛1
=

𝑉2

𝑛2
 

ku: 

𝑉1- vëllimi fillestar 

𝑛1- sasia fillestare (në mol) 

𝑉2- vëllimi përfundimtar 

𝑛2- sasia përfundimtare 

Detyra të zgjidhura: 

Shembulli 1: Dihet se 5.00 L gaz përmban 0.965 mol. Nëse sasia e gazit rritet në 1.80 mol, 

sa do të jetë vëllimi i ri (në një temperaturë dhe presion të pandryshuar)? 

 

Zgjidhja: 

 
𝑉1

𝑛1
 = 

𝑉2

𝑛2
 

𝑉2 =
𝑉1∙ 𝑛2

𝑛1
 = 

5 L ∙ 0.965 mol 

0.180 mol
 = 26.80 L 

Shembulli 2: Një cilindër me një piston të lëvizshëm përmban 2 g helium, në temperaturën e 

dhomës. Më shumë helium u shtua në cilindër dhe vëllimi u rregullua në mënyrë që shtypja e 

gazit të mbetej e njëjtë. Sa gram helium janë shtuar në cilindër, nëse vëllimi ndryshohet nga 2 

L në 2.7 L? (Temperatura u mbajt konstante.) 

 

Zgjidhje: 

 

1) Shndërroni gramët e He në mol: 

𝑛 =
𝑚

𝑀
=

2 g

4 g/mol
= 0.5 mol 

2) Përdorni ligjin e Avogadros:  
𝑉1

𝑛1
 = 

𝑉2

𝑛2
 

𝑛2 =
𝑉2 ∙  𝑛1

𝑉1
=

2.7 L ∙ 0.5 mol

2 L
= 0.675 mol 

3) Llogarit gramët e shtuara të He: 

 



 
 

0.675 mol − 0.5 mol = 0.175 mol 

𝑚 = 𝑛 ∙ 𝑀 = 0.175 mol ∙ 4
g

mol
= 0.7 g 

Shembulli 3: Një enë elastike me një vëllim fillestar prej 5.120 L përmban 8.500 mol gaz. 

Më pas shtohet më shumë gaz në enë derisa të arrijë një vëllim përfundimtar prej 18.10 L. 

Duke supozuar se shtypja dhe temperatura e gazit mbeten konstante, llogaritni numrin e 

moleve të gazit të shtuar në enë. 

 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑛1
 = 

𝑉2

𝑛2
 

𝑛2 =
𝑉2 ∙  𝑛1

𝑉1
=

18.10 L ∙ 8.5 mol

5.120 L
= 30.04 mol 

(molet totale, jo molet e shtuara) 

30.05 −  8.500 =  21.55 mol 
 

Llogaritja me anë të Ligjit të Avogadros ju jep molet e përgjithëshme të kërkuara për atë 

vëllim, Jo molet e gazit të shtuar. Kjo është arsyeja pse kemi përdorur zbritjen. 

Shembulli 4: Nëse 0.00810 mol të neonit në një temperaturë dhe presion të caktuar zë një 

vëllim prej 214 mL, çfarë vëllimi do të zinte 0.00684 mol të neonit në të njëjtat kushte? 

 

Zgjidhje: 
𝑉1

𝑛1
 = 

𝑉2

𝑛2
 

𝑉2 =
𝑉1 ∙  𝑛2

𝑛1
=

214 mL ∙ 0.00684 mol

0.00810 mol
= 180.71 ml 

Shembulli 5: Një enë me vëllim 25.47 L përmban 1.050 mol oksigjen (O2) masa molare e të 

cilit është 31.9988 g/mol. Sa është vëllimi nëse 7.210 g gaz oksigjen hiqen nga ena, duke 

supozuar se presioni dhe temperatura mbeten konstante? 

Zgjidhje: 

1) Masa fillestare e O2: 

(1.050 mol) (31.9988 g/mol)  =  33.59874 g 

2) Masa përfundimtare e O2: 

33.59874 −  7.210 =  26.38874 g 

3) Molet përfundimtare të O2: 

26.38874 g / 31.9988 g/mol =  0.824679 mol 

4) Përdorni ligjin e Avogadros: 



 
 

𝑉1

𝑛1
 = 

𝑉2

𝑛2
 

𝑉2 =
𝑉1 ∙  𝑛2

𝑛1
=

25.47 L ∙ 0.050 mol

0.824679 mol
= 20 L 

Shembulli 6: Një enë me një vëllim fillestar prej 6.13 L përmban 8.51 mol gaz. Më pas 

shtohet më shumë gaz në enë derisa të arrijë një vëllim përfundimtar prej 15.5 L. Duke 

supozuar që presioni dhe temperatura e gazit mbeten konstante, llogaritni numrin e moleve të 

gazit të shtuar në enë. 

 

Zgjidhje: 

𝑉1

𝑛1
 = 

𝑉2

𝑛2
 

𝑛2 =
𝑉2 ∙  𝑛1

𝑉1
=

15.5 L ∙ 8.51 mol

6.13 L
= 21.5 mol 

Përcaktoni numrin e moleve të shtuara: 

21.5 mol −  8.51 mol =  13.0 mol 
 

Detyra për ushtrime: 

 

Detyra 1: Një enë me një vëllim fillestar prej 5.10 L përmban 7.51 mol gaz. Më pas shtohet 

më shumë gaz në enë derisa të arrijë një vëllim përfundimtar prej 13.5 L. Duke supozuar se 

presioni dhe temperatura e gazit mbeten konstante, llogaritni numrin e moleve të gazit të 

shtuar në enë. 

Detyra 2: Një cilindër me një piston të lëvizshëm përmban 2 g helium, në temperaturën e 

dhomës. Më shumë helium u shtua në cilindër dhe vëllimi u rregullua në mënyrë që presioni i 

gazit të mbetej i njëjtë. Sa gram helium janë shtuar në cilindër, nëse vëllimi ndryshohet nga 2 

L në 2.5 L? (Temperatura u mbajt konstante.) 

 

2.5. Ligji i gazrave ideale 

Ky është ligji që bashkon të gjitha ligjet themelore të gazrave (Bojl Mariotit, Sharlit, Gej 

Lisakut). Ai përshkruan lidhjen midis presionit (P), vëllimit (V), temperaturës (T) dhe sasisë 

së substancës (n). 

Ligji i gazrave ideale thotë se: 

Presioni i një gazi është në raport të drejtë me sasinë e tij dhe temperaturën dhe në raport të 

zhdrejtë me vëllimin. 



 
 

 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

ku: 

𝑃- presioni i gazit 

𝑉- vëllimi 

𝑛- sasia e substancës (mol) 

𝑇- temperatura absolute (Kelvin) 

𝑅- konstanta universale e gazrave 

Vlera e konstantës R :  

𝑅 = 0.0821 L ⋅ atm/(mol ⋅ K) 

𝑅 = 8.314 J/(mol ⋅ K)  

Detyra të zgjidhura: 

Shembulli 1: Një mostër gazi në 25 °C ka një vëllim prej 11 L dhe ushtron presion prej 

87000 Pa. Sa mol gaz ka në mostër? 

 

Zgjidhja: 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

𝑛 =
𝑃𝑉

𝑅𝑇
=

 87000 Pa ∙  0.011 m3

8.314 Pa m3mol−1K−1 298K
=

957

2477.572
= 0.386 mol  

Shembulli 2: Llogaritni vëllimin e përafërt të një mostre prej 0.400 mol gaz në 11 °C dhe 

presion prej 2430 Pa. 

 

Zgjidhje: 

 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

𝑉 =
𝑛𝑅𝑇

𝑃
=

0.400 mol ∙ 8.314 Pa m3mol−1K−1 ∙ 284 K

2430 Pa
= 0.3886 m3 

Shembulli 3: Llogaritni temperaturën e përafërt të një mostre prej 0.3 mol gaz në 7800 Pa 

dhe një vëllim prej 6 L. 

 

Zgjidhje: 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

 



 
 

𝑇 =
𝑃𝑉

𝑛𝑅
=

7800 Pa ∙ 0.006 m3

0.3 mol ∙ 8.314 Pa m3mol−1K−1
= 18.76 K 

Shembulli 4: Sa është presioni që ushtrohet nga 2.3 mol gaz me temperaturë 40 °C dhe 

vëllim 3.5 L? 

 

Zgjidhje: 

 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

 

𝑃 =
𝑛𝑅𝑇

𝑉
=

2.3 mol ∙ 8.314 Pa m3mol−1K−1 ∙ 313 K

0.0035 m3
= 1710071.0285 Pa 

Shembulli 5: Një enë në 25 °C evakuohet në një pikë ku sasia e gazit të mbetur është 5 x 109 

molekula për m3. Sa është presioni në enë? 

 

Zgjidhje: 

Zgjidheni duke përdorur një metër kub: 

 

1) Përcaktoni molet e gazit të pranishëm në 1 m3: 

𝑛 =
𝑁

𝑁𝐴
=

5 ∙ 109

6.022 ∙ 1023
= 8.303 ∙ 10−15 mol 

2) Përdorni ligjin e gazrave ideale: 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

 

𝑃 =
𝑛𝑅𝑇

𝑉
=

8.303 ∙ 10−15 mol ∙ 8.314 Pa m3mol−1K−1 ∙ 298 K

1 m3

= 20571.2803 ∙ 10−15 Pa 

Shembulli 6: Nëse 12.8 g helium të lëngshëm në 1.7 K avullohet plotësisht, atëherë çfarë 

vëllimi do të zë heliumi në kushte standarde? 

Zgjidhje: 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

 

𝑉 =
𝑚𝑅𝑇

𝑃𝑀
=

12.8 g ∙ 8.314 Pa m3mol−1K−1 ∙ 274.7 K

101325 Pa ∙ 4.0026 g/mol
=

29233.3542

405563.445
= 0.072 m3 

Shembulli 7: Një mostër gazi ka vëllim prej 890 mL në temperaturë 21 °C dhe presion 750 

mm Hg. Sa mol gaz përmban kjo mostër? 

Zgjidhje: 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

 

𝑛 =
𝑃𝑉

𝑅𝑇
=

99991.5 Pa ∙ 0.00089 m3

8.314 Pa m3mol−1K−1 ∙ 294 K
=

88.992

2444.316
= 0.036 mol 



 
 

Shembulli 8: 13.9 gram gaz i panjohur vendoset në një enë prej 5 L. Ai ka një presion 

fillestar prej 58.6 kPa dhe temperaturë fillestare prej 60 °C. Si quhet ky gaz? 

Zgjidhje: 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

 

𝑛 =
𝑃𝑉

𝑅𝑇
=

58600 Pa ∙ 0.005 m3

8,314 Pa m3mol−1K−1 ∙ 333 K
=

293

2768.562
= 0.1058 mol 

 

Përcaktoni masën molekulare: 

13.9 g / 0.10582 mol =  131.4 g/mol 

 
Ekzaminimi i tabelës periodike na çon në identifikimin e gazit si ksenon.  

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Një mostër gazi në 28 °C ka një vëllim prej 6.20 L dhe ushtron një presion prej 

7200 Pa. Sa mol gaz ka në mostër? 

Detyra 2: Një mostër e gazit të thatë me peshë 2.1025 gram është gjetur se zë 2.850 L në 22 

°C dhe 7400 Pa. Sa mol gaz janë të pranishëm dhe sa është masa molare? 

Detyra 3: 1.09 g H2 gjendet në një enë 2.00 L në 20.0 °C. Sa është presioni në këtë enë në 

mmHg? 

Detyra 4: Llogaritni vëllimin që 3 mole gaz do të zënë në 24 °C dhe 762.4 mm Hg. 

Detyra 5: Sa mol gaz do të jenë të pranishëm në një gaz të bllokuar brenda një enë prej 100 

mL në 25 °C me një presion prej 2.50 atmosferash? 

Detyra 6: Çfarë vëllimi do të zënë 1.27 mol gaz helium në kushte standarde? 

Detyra 7: Në çfarë presioni 0.150 mol i gazit të azotit në 23 °C do të zënë 8.90 L? 

Detyra 8: Çfarë vëllimi do të zënë 32 g gaz NO2 në 3.12 atm dhe 18 °C? 

Detyra 9: Një balonë 1 L mbushet me 1.25 g argon në 25 °C. Avulli i etanit shtohet më pas 

në të njëjtën balonë derisa presioni i përgjithshëm të jetë 1.050 atm. Sa është masa e etanit që 

i u shtua balonës? 

Detyra 10: Hidroksidi i litiumit (LiOH) përdoret në anijet kozmike për të thithur dioksidin e 

karbonit të nxjerrë nga astronautët sipas ekuacionit të mëposhtëm: 

2LiOH(s) + CO2(g) → Li2CO3(s) + H2O(l) 

Sa litra gaz dioksid karboni në 23 ºC dhe 732 mmHg mund të absorbohet nga 284 g hidroksid 

litiumi? 

2.6. Ligji i kombinuar i gazrave 

Ky ligj bashkon tre ligjet kryesore të gazrave: Bojl Mariotit (P–V), Sharlit (V–T) dhe Gej 

Lusakut (P–T). Ai përshkruan marrëdhënien midis presionit (P), vëllimit (V) dhe 

temperaturës (T) kur sasia e gazit është konstante, por të tre madhësitë mund të ndryshojnë. 



 
 

Ligji i kombinuar i gazrave thotë se: 

𝑃1𝑉1

𝑇1
 = 

𝑃2𝑉2

𝑇2
  

ku: 

𝑃1, 𝑉1, 𝑇1- presioni, vëllimi dhe temperatura fillestare 

𝑃2, 𝑉2, 𝑇2- presioni, vëllimi dhe temperatura përfundimtare 

Detyra të zgjidhura: 

Shembulli 1: 2 L gaz mblidhet në 25 °C dhe 745 mmHg. Sa është vëllimi në kushte 

standarde? 

 

Zgjidhje: 

𝑃1𝑉1

𝑇1
 = 

𝑃2𝑉2

𝑇2
  

𝑉2 =
𝑃1𝑉1𝑇2

𝑇1𝑃2
=

745 mmHg ∙ 2 L ∙ 273 K

298 K ∙ 760 mmHg
=

406770

226.480
= 1.7960 L 

Shembulli 2: 500 litra gaz në një enë me mure elastike përgatiten në 700 mmHg dhe 200 °C. 

Gazi vendoset në një rezervuar nën presion të lartë. Kur rezervuari ftohet në 20 °C, presioni i 

gazit është 30 atm. Sa është vëllimi i gazit? 

 

Zgjidhje: 
𝑃1𝑉1

𝑇1
 = 

𝑃2𝑉2

𝑇2
  

𝑉2 =
𝑃1𝑉1𝑇2

𝑇1𝑃2
=

700 mmHg ∙ 500 L ∙ 293 K

473 K ∙ 22800 mmHg
=

102550000

10784400
= 9.50 L 

Shembulli 3: Cili është vëllimi përfundimtar i një kampioni gazi prej 400 mL që i 

nënshtrohet një ndryshimi të temperaturës nga 22 °C në 30 °C dhe një ndryshimi të presionit 

nga presioni standard në 360.0 mmHg? 

 

Zgjidhje: 
𝑃1𝑉1

𝑇1
 = 

𝑃2𝑉2

𝑇2
  

Raporti i presionit dhe vëllimit ndaj temperaturës mbetet konstant për një sasi të caktuar të 

gazit. 



 
 

𝑉2 =
𝑃1𝑉1𝑇2

𝑇1𝑃2
=

760 mmHg ∙ 400 mL ∙ 303 K

293 K ∙ 360 mmHg
=

92112000

105480
= 86.386 mL 

Shembulli 4: Një tullumbace ajri tani zë 10 L në 25 °C dhe 1 atm. Çfarë temperaturë ka 

pasur fillimisht, nëse zinte 9.4 L dhe ishte në frigorifer me presion 0.939 atm? 

 

Zgjidhje: 
𝑃1𝑉1

𝑇1
 = 

𝑃2𝑉2

𝑇2
  

 

𝑇1 =
𝑃1𝑉1𝑇2

𝑃2𝑉2
=

0.939 atm ∙ 9.4 L ∙ 298 K

1 atm ∙ 10 L
=

2630.3268

10
= 263.032 K 

 

Forma e temperaturës përfundimtare nuk ishte e specifikuar, por zakonisht kërkohet në 

Celsius, kështu që: 

𝑇1 =  −10 °C 

Shembulli 5: Një mostër prej neoni ka një vëllim prej 0.730 dm3 në një temperaturë prej 21 

°C dhe presion prej 102.5 kPa. Nëse dendësia e neonit është 0.900 g/dm3 në 0 °C dhe 101.3 

kPa, sa është masa e mostrës? 

 

Zgjidhje: 
𝑃1𝑉1

𝑇1
 = 

𝑃2𝑉2

𝑇2
  

 

𝑉2 =
𝑃1𝑉1𝑇2

𝑇1𝑃2
=

102.5 kPa ∙ 0.730 dm3  ∙ 273 K

294 K ∙ 101.3 kPa
=  0.685887 dm3 

Përcaktoni masën: 

𝑚 = 𝑉 ∙ 𝜌 = 0.685887 dm3 ∙ 0.900
g

dm3
= 0.617 g 

 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Sa është vëllimi i gazit në 2 atm dhe 200 K nëse vëllimi i tij fillestar ishte 300 L në 

0.250 atm dhe 400 K. 

Detyra 2: Në kushtet e presionit prej 785 torr dhe temperaturës prej 15 °C, një gaz zë një 

vëllim prej 45.5 mL. Sa do të jetë vëllimi i të njëjtit gaz në 745 torr dhe 30 °C? 

 

2.7. Ligji i Daltonit për presionet parciale (të pjesshme) 

Ky ligj përshkruan sjelljen e përzierjeve të gazrave dhe mënyrën se si secili gaz kontribuon 

në presionin e përgjithshëm. 



 
 

Ligji i Daltonit thotë : 

𝑃𝑝ë𝑟𝑔𝑗 =  𝑃1 + 𝑃2 + 𝑃3 + 𝑃𝑛  

ku: 

𝑃përgj - është presioni i përgjithshëm i përzierjes 

𝑃1, 𝑃2, 𝑃3- janë presionet parciale të secilit gaz 

Presioni parcial i një gazi mund të llogaritet duke përdorur raportin molar: 

𝑃𝑖 = xi ∙ 𝑃përgjithëshme 

ku: 

𝑃𝑖 - presioni parcial i gazit i 

xi =
𝑛𝑖

𝑛përgj.
; thyesa molare 

𝑃përgjithëshme- presioni i përgjithshëm 

2.7.1. Shprehja e presioneve parciale përmes pjesëmarrjes sasiore (molare) 

 

Shprehja e pjesëmarrjes molare: 

xi =
𝑛𝑖

𝑛përgj.

 

ku: 

𝑛𝑖 – sasia (molët) e gazit i 

𝑛përgj. = 𝑛1 + 𝑛2 + 𝑛3 - (shuma e moleve të të gjithë gazrave) 

Detyra të zgjidhura: 

Presioni i përgjithshëm i një përzierjeje gazrash është i barabartë me shumën e presioneve 

parciale të secilit gaz në përzierje. Çdo gaz në përzierje ushtron presion sikur të ishte vetëm 

në atë vëllim. 

Në një përzierje gazesh, presioni parcial i secilit gaz lidhet drejtpërdrejt me pjesëmarrjen 

molare të atij gazi në përzierje. 



 
 

Shembulli 1: Një enë përmban gaze: oksigjen, dioksid karboni dhe helium. Presionet e 

pjesshme të gazrave janë përkatësisht 202.65 kPa, 303.97500 kPa dhe 405.3 kPa. Sa është 

presioni i përgjithshëm brenda enës? 

 

Zgjidhje: 

 

1) Duke përdorur simbole, shkruani Ligjin e Daltonit të presioneve të pjesshme: 

𝑃përgj =  𝑃O2 +  𝑃CO2 +  𝑃He 

2)  Shuma e të gjitha presioneve të pjesshme në enë na jep presionin e përgjithshëm: 

𝑃(përgjithshme) = 202.65 kPa + 303.97500 kPa + 405.3 kPa = 911.925 kPa 

Shembulli 2: Mbi ujë në 50 °C mblidhen 80 L oksigjen. Presioni atmosferik në dhomë është 

96 kPa. Sa është presioni i pjesshëm i oksigjenit? 

Zgjidhje: 

𝑃përgj =  𝑃O2 + 𝑃H2O 

96 kPa = 𝑃O2 + 12.3 = 83.7 kPa  

Sqarim: Presioni i avullit të ujit në 50 °C = 12.3 kPa (vlerë standarde tabelare) 

Shembulli 3: Një përzierje gazi përmban hidrogjen, helium, neon dhe argon. Presioni i 

përgjithshëm i përzierjes është 93.6 kPa. Presionet e pjesshme të heliumit, neonit dhe argonit 

janë përkatësisht 15.4 kPa, 25.7 kPa dhe 35.6 kPa. Sa është presioni i shtrirë nga hidrogjeni? 

 

Zgjidhje: 

 

Përdorni ligjin e Daltonit të presioneve të pjesshme: 

93.6 − (15.4 + 25.7 + 35.6) = 16.9 kPa 

Shembulli 4: Një përzierje e gazrave përmban 2.14 g N2, 5.85 g H2 dhe 4.18 g NH3. Nëse 

presioni i përgjithshëm i përzierjes është 4.58 atm, sa është presioni i pjesshëm i secilit 

komponent? 

 

Zgjidhje: 

 

1) Përcaktoni molet e secilit gaz: 

𝑛(N2) =
2.14 g

28.014 g/mol
= 0.07639 mol 

𝑛(H2) =
5.85 g

1.008 g/mol
= 5.80357 mol 

𝑛(NH3) =
4.18 g

17.031 g/mol
= 0.24535 mol 

 

2) Mblidhni molet për numrin e përgjithshëm të moleve: 

 

0.07639 mol +  5.80357 mol +  0.24535 mol =  6.12531 mol 



 
 

 
3) Ndani çdo mol me numrin e moleve të përgjithshme: 

x(N2) =
0.07639 mol

6.12531 mol
= 0.01247 

 

x(H2) =
5.80357 mol

6.12531 mol
= 0.94747 

 

x(NH3) =
0.245435 mol

6.12531 mol
= 0.04006 

 Shembulli 5: Shumëzoni fraksionin molar të çdo gazi me presionin total. Çdo përgjigje 

është presioni i pjesshëm i gazit. 

Zgjidhje: 

𝑃𝑖 = xi ∙ 𝑃përgjithëshme 

𝑃(N2) = 0.01248 ∙ 4.58 atm = 0.056 atm 

𝑃(H2) = 0.94745 ∙ 4.58 atm = 4.34 atm 

𝑃(NH3) = 0.04007 ∙ 4.58 atm = 0.184 atm 

Shembulli 6: Llogaritni presionin e pjesshëm të gazit të oksigjenit në një përzierje të azotit, 

dioksidit të karbonit dhe oksigjenit. Përzierjet kanë presion të përgjithshëm prej 150 kPa dhe 

presionet e pjesshme të azotit dhe dioksidit të karbonit janë përkatësisht 100 kPa dhe 24 kPa. 

 

Zgjidhje: 

𝑃përgj = 𝑃(Azot) + 𝑃(Dioksid karboni) + 𝑃(Oksigjen) 

 

150 kPa = 100 kPa + 24 kPa + 𝑃(Oksigjen) 

𝑃(Oksigjen) = 150 − 124 = 26 kPa 

Shembulli 7: Sa është presioni i pjesshëm i azotit në një përzierje të N2, SO2 dhe CO2 që ka një 

presion të përgjithshëm prej 6.84 atm. Presioni i pjesshëm i SO2 është 2.10 atm, dhe presioni i 

pjesshëm i CO2 është 1.74 atm. 

 

Zgjidhje: 

𝑃përgj =  𝑃(N2) +  𝑃(SO2) +  𝑃(CO2) =  6.84 atm 

𝑃(N2) =  𝑃përgj −  [𝑃(SO2) +  𝑃(CO2)] 

𝑃(N2) =  6.84 atm − [2.10 atm +  1.74 atm] 

𝑃(N2)  =  3.00 atm 

 

Detyra për ushtrime: 



 
 

Detyra 1: Një balonë prej 19.5 L në 15 °C përmban një përzierje të gazrave: N2 (2.5 mol), He 

(0.38 mol) dhe Ne (1.34 mol). Llogaritni presionin e pjesshëm të gazit neon në përzierje. 

Detyra 2: Nëse vendosni 3 mol N2 dhe 4 mol O2 në një enë prej 35 L në 25 °C, sa do të jetë 

presioni i përzierjes së gazrave? 

Detyra 3: Një llambë prej 3 L që përmban N2 me presion 1.8 atm lidhet me një llambë 2 L të 

mbushur me H2 me presion 3.5 atm. Sa është presioni përfundimtar i sistemit kur hapet 

valvula? 

Sugjerim: Për zgjidhjen e problemit, duhet të zgjedhim veçmas presionet për të dy llojet e 

gazrave, më pas presionin e përgjithshëm. Fillojmë me azotin dhe më pas vazhdojmë të 

llogarisim presionin e hidrogjenit: 

Detyra 4: Duke supozuar se një gaz ka sjellje ideale, llogaritni presionin e përgjithshëm (në 

atm) të një përzierjeje prej 0.0260 mol azot (N2) dhe 0.0170 mol argon (Ar), në një balonë 

prej 3.50 L në 20 ºC? 

Detyra 5: Një përzierje gazesh përmban CH4, N2 dhe H2 dhe ushtron presiontë përgjithshëm 

prej 2.65 atm. Përzierja përmban 0.456 mol CH4, 0.540 mol N2 dhe 0.730 mol H2. Sa është 

presioni i pjesshëm i hidrogjenit në atmosferë? 

Sqarim: Për zgjedhjen e kësaj detyre përdoren këto formula:  

 

𝑃(H2) = 𝜒 ∙ 𝑃(përgj) 

χ(H2) =  
𝑛 (H2)

𝑛 (H2) + 𝑛 (CH4) + 𝑛 (N2)
 

Detyra 6: Presionet e pjesshme të CH4, C3H8 dhe C4H10 në një përzierje gazi janë 

përkatësisht 270 torr, 1016 torr dhe 1142 torr. Sa është fraksioni molar i butanit (C4H10)? 

Sqarim: Për zgjedhjen e kësaj detyre përdoren këto formula:  

 

𝑃(C4H10)  =  𝜒(C4H10) x 𝑃(përgj) 

 

𝜒(C4H10) =  
𝑃(C4H10)

𝑃(përgj)
 

Detyra 7: Në një përzierje të dy gazrave, presioni i pjesshëm i CO2 është 0.145 atm dhe ai i 

O2 është 0.370 atm. 

a) Sa është fraksioni molar i çdo gazi në përzierje? 

b) Llogaritni numrin e përgjithshëm të moleve të gazit në përzierje, nëse përzierja zë 

një vëllim prej 12.5 L në 45 °C. 

c) Llogaritni numrin e gramëve të çdo gazi në përzierje. 

Sqarim: Për zgjedhjen e kësaj detyre përdoren këto formula:  

𝜒(CO2) =  
𝑃(CO2)

𝑃(përgj)
 

𝑃𝑉 =  𝑛𝑅𝑇 

 

𝑛 =
𝑃𝑉

𝑅𝑇
 

𝜒(CO2) =  
𝑛 (CO2)

𝑛 (CO2) +  𝑛 (O2)
 



 
 

𝑚(CO2) =  𝑛 ∙ 𝑀  

 

𝜒(O2) =  
𝑛 (O2)

𝑛 (CO2) +  𝑛 (O2)
 

 

𝑛(O2) = ? 

 

𝑚(O2) =  𝑛 ∙ 𝑀 

2.8. Gazrat reale 

Dy arsye kryesore janë për ndodhjen e devijimeve: 

1. Molekulat e gazit kanë vëllim real - Në ligjin e gazit ideal supozohet se molekulat nuk zënë 

hapësirë, kjo nuk është e vërtetë. 

2. Ka forca ndërmolekulare, molekulat e gazit tërheqin njëra-tjetrën paksa dhe kjo ul 

presionin krahasuar me një gaz ideal. 

Gazrat nuk sillen si ideale në: temperatura të ulëta (forcat ndërmolekulare bëhen më të 

rëndësishme); presione të larta (molekulat afrohen dhe vëllimi i tyre bëhet i rëndësishëm). 

Për të korrigjuar sjelljen joreale përdoret Ekuacioni i van der Waals-it: 

(P + 
𝑎𝑛2

𝑉2 ) (V – nb)  = nRT 

ku: 

a - korrigjon forcat ndërmolekulare 

b - korrigjon vëllimin real të molekulave 

 2.8.1. Faktori i korrigjimit (kompresimit) 

Faktori i kompresimit 𝑍 tregon se sa devijon një gaz real nga ligji ideal i gazrave: 

Gazrat reale janë gaze që nuk u binden plotësisht ligjit të gazrave ideal. Në kushte të caktuara, 

sjellja e tyre devijon nga ajo që parashikon formula 𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇. 

Kur një gaz nuk sillet si gaz ideal, përdoret faktori i kompresimit për të treguar devijimin nga 

sjellja ideale. 



 
 

𝑍 =
𝑃𝑉real

𝑛𝑅𝑇
 

ku: 

𝑃- presioni i gazit real 

𝑉real- vëllimi i gazit real 

𝑛- sasia e substancës (mol) 

𝑅- konstanta universale e gazrave 

𝑇- temperatura absolute 

2.8.2. Ekuacioni i van der Waals-it 

Detyra të zgjidhura: 

Shembulli 1: 1 mol amoniak mbush një shishe prej 7 litra në 350 K. Në bazë të ekuacionit 

van der Waals, sa do të jetë presioni? Për amoniakun a = 4.17 dhe b = 0.0371 L/mol. 

Zgjidhje: 

(P + 
𝑎𝑛2

𝑉2 ) (V – nb)  = nRT 

 𝑃 =
𝑛𝑅𝑇

𝑉−𝑛𝑏
−

𝑎𝑛2

𝑉2  

𝑃 =
1 mol ∙ 0.0821 L atm mol−1K−1 350 K

7 L−1 mol 0.0371 L/mol
−

 (4.17 
atmL2

mol2 )∙(1mol2)

(7 L2)
=4.0418 atm 

 

Shembulli 2: Ju keni 0.75 mole O2 në 2 L në 25 °C. Duke përdorur formulën van der Waals, 

llogaritni presionin për O2.  

 

Zgjidhje: 

 

(P + 
𝑎𝑛2

𝑉2 ) (V – nb)  = nRT 

Ky ekuacion korrigjon ligjin e gazit ideal për të marrë parasysh forcat ndërmolekulare dhe 

vëllimin e molekulave, duke përshkruar sjelljen e gazrave reale. 



 
 

P = 
𝑛𝑅𝑇

𝑉−𝑛𝑏
 - 

𝑎𝑛2

𝑉2  = 
0.75 mol ∙ 0.0821 L atm mol−1K−1 298 K

2 L−0.75 mol 0.0318 L/mol
 – 

 (1.38 
atmL2

mol2 )∙(0.75 mol2)

(2 L2)
 = 9.09 atm  

Shembulli 3: 2 mol NH3 zënë një vëllim prej 5 litrash në 27 °C. Llogaritni presionin, nëse 

gazi i bindet ekuacionit të van der Waals-it. Janë dhënë: a = 4.17 L2 atm mol−2, b = 0.037 

L/mol. 

 

Zgjidhje: 

 (P + 
𝑎𝑛2

𝑉2 ) (V – nb)  = nRT 

P = 
𝑛𝑅𝑇

𝑉−𝑛𝑏
 - 

𝑎𝑛2

𝑉2  = 
2 mol ∙ 0.0821 L atm mol−1K−1 300 K

5 L−2 mol 0.037 L/mol
 – 

 (4.17 
atmL2

mol2 )∙(2 mol2)

(5 L2)
 = 9.33 atm  

 

 

Detyra për ushtrime: 

1. Cilindri prej 5 L përmban 250 g metan. Llogaritni presionin e tij në 13 °C duke 

përdorur 

 

a) ligjin për gazrat ideale 

b) ekuacionin van der Waals. 

2. Për 6.74 mol gaz N2 në një vëllim prej 1 L në 151.4 K, 

 

a) llogarit presionin e ushtruar nga gazi N2 duke përdorur ligjin e gazrave ideale 

(b) llogarit presionin e ushtruar nga gazi N2 duke përdorur ekuacionin van der Waals 

Të dhënat: Në ekuacionin van der Waals për N2: a = 1.390 atm·L2·mol–2; b = 0.03913 

L·mol–1 

3. Reaksionet kimike dhe energjia 

3.1. Ndryshimi i energjisë në reaksionet kimike 

Reaksionet kimike janë procese transformuese në të cilat substancat e njohura si reaktantë 

shndërrohen në substanca të reja të quajtura produkte. Gjatë këtyre transformimeve, lidhjet 

midis atomeve te reaktantët prishen dhe formohen lidhje të reja për të krijuar produktet. Ky 

ri-rregullim i atomeve është në thelb të proceseve të panumërta natyrore dhe industriale, nga 

djegia e lëndëve djegëse deri te reaksionet biokimike që mbështesin jetën. 

 

Një komponent kritik i çdo reaksioni kimik është energjia. Për të thyer lidhjet në reaktantë, 

kërkohet energji, ndërsa formimi i lidhjeve të reja çliron energji. Ky rol i dyfishtë i energjisë 

mund të shfaqet si nxehtësi, dritë apo edhe energji elektrike, në varësi të llojit të reaksionit. 



 
 

Nxehtësia është transferimi i energjisë nga një trup në tjetrin për shkak të një ndryshimi në 

temperaturë. Për shembull, kur prekim diçka me duar, ne e interpretojmë atë objekt si të 

nxehtë ose të ftohtë, në varësi të mënyrës se si transferohet energjia: nëse energjia 

transferohet në duart tuaja, objekti ndihet i nxehtë. Nëse energjia transferohet nga duart tuaja 

në objekt, duart tuaja ndihen të ftohta.  

 

Reaksionet kimike përgjithësisht ndahen në dy kategori kryesore bazuar në ndryshimet e tyre 

të energjisë: 

 

Reaksionet ekzotermike - Janë reaksione që çlirojnë energji drejt mjedisit, zakonisht në 

formë nxehtësie (dhe shpesh edhe dritë). Si pasojë, mjedisi rrethues ngrohet. Shembull tipik 

është djegia: oksidimi i karburanteve shoqërohet me çlirim të konsiderueshëm nxehtësie dhe 

drite. 

Reaksionet endotermike - Janë reaksione që thithin energji nga mjedisi për t’u zhvilluar, 

zakonisht në formë nxehtësie, ndaj mjedisi mund të ftohet. Një shembull i njohur është 

fotosinteza, ku bimët thithin energjinë e rrezatimit diellor për të shndërruar CO₂ dhe H₂O në 

lëndë organike. 

 

 
 

Figura 3.1. Reaksionet ekzotermike dhe endotermike  

 

  
Figura 3.2. Në një reaksion ekzotermik nxehtësia është liruar nga reaksioni në mjedis, 

prandaj përmbajtja e energjisë së produkteve është më e vogël se e reaktantëve  



 
 

  

Tabela 3.1. Nxehtësitë specifike të substancave të ndryshme 

 

Substanca Nxehtësia specifike 

(𝐉/𝐠 ℃) 

Hekuri 0.449 

Alumini 0.999 

Magnezi 1.03 

Oksigjeni 0.918 

Ari 0.129 

Uji 4.184 

Heliumi 5.171 

Merkuri 0.139 

 

Shembulli 1: Llogaritja e sasisë së nxehtësisë së liruar 

Sa gram të karbonit duhet të digjen për të nxehur 20.5 gram ujë prej 17 ⁰C në 77 ⁰C? 

 

Zgjidhje: Për të nxehur 20.5 g ujë prej 17 ⁰C në 77 ⁰C, sa nxehtësi është e nevojshme 

𝑞 = 𝑚 𝑥 𝑐 𝑥 ∆𝑡 

𝑞 = 20.5 g 𝑥 1
cal

g⁰C
 𝑥 (77 0C − 17 0C) = 1230 cal = 1.23 kcal të nxehtësisë 

Reaksioni i djegies së karbonit është ekzotermik. Në bazë të reaksionit që është dhënë më 

sipër, 94.0 kcal të nxehtësisë janë liruar nga djegia e 1 mol karbon.  

Nëse: 

 

 {1 mol 𝐶 jep 94 kcal}   

          {𝑥 mol 𝐶 japin 1.23 kcal} 

𝑥 = 0.013 mol 𝐶 => 0.013 mol 𝑥 12
g

mol
= 0.157g 𝐶 

Shembulli 2: Llogaritni nxehtësinë e përfshirë kur 20 g Fe rrit temperaturën nga 19 °C në 73 

°C. Nxehtësia specifike e Fe është 0.449 J/g·°C. 

 

Zgjidhje: Së pari duhet të përcaktojmë ΔT. Një ndryshim është gjithmonë vlera 

përfundimtare minus vlerën fillestare: 

Δ𝑇 =  73 °C −  19 °C =  54 °C 

Tani mund të përdorim shprehjen për q, të zëvendësojmë të gjitha variablat dhe të zgjidhim 

nxehtësinë: 

𝑞 = 𝑚 𝑥 𝑐 𝑥 ∆𝑡 

𝑞 = 20 𝑔 𝑥 0.449 J/g · °C 𝑥 54 ℃ = 484.92 J 
Vlera e nxehtësisë është pozitive, që do të thotë se energjia po shkon në sistem. 

 

Shembulli 3: Llogaritni nxehtësinë e përfshirë kur 73.5 g Ag rrit temperaturën nga 14.8 °C 

në 141.5 °C. Nxehtësia specifike e Ag është 0.233 J/g·°C. 

 

Zgjidhje: 

𝑞 = 𝑚 𝑥 𝑐 𝑥 ∆𝑡 

𝑞 = 73.5 g 𝑥 0.233 J/g · °C 𝑥 126.7 ℃ = 2169.80 J 



 
 

Shembulli 4: Llogaritni nxehtësinë specifike të Hg, nëse 360 g Hg kërkojnë 5.408 J për të 

rritur temperaturën në 94 °C. 

 

Zgjidhje: 

𝑞 = 𝑚 𝑥 𝐶 𝑥 ∆𝑡 

𝐶 =
𝑞

𝑚 𝑥 ∆𝑡
=

5.408 J

360 g 𝑥 94 ℃
= 0.159 J/g ℃ 

 

Shembulli 5: Ari ka një nxehtësi specifike prej 0.129 J/g·°C. Nëse nevojiten 1267 J për të 

rritur temperaturën e një mostre ari me 88.9 °C, sa është masa e arit? 

 

Zgjidhje: 

𝑞 = 𝑚 𝑥 𝑐 𝑥 ∆𝑡 

𝑚 =
𝑞

 𝑐 𝑥 ∆𝑡
=

1267 J

0.129 J/g ℃ 𝑥 88.9 ℃
= 110.480 g 

 

 

 
Figura 3.3. Nxehtësia absorbohet nga mjedisi në një reaksion endotermik  

 

Sqarim: Si rregull e përgjithshme është që reaksionet kimike të cilat drejtohen nga një gjendje 

më e qëndrueshme është një reaksion ekzotermik ndërsa, reaksionet kimike që drejtohen nga 

një gjendje më pak e qëndrueshme është një reaksion endotermik. 

 

Shembulli 6: Sa kalori janë të nevojshme që të prodhohen 1.2 L të O2(g) në temperaturë dhe 

presion standard për dekompozimin e HgO (s)? 

 

Zgjidhje: 

𝑛(𝑂2) =
1.2 L

22.4 L/mol
= 0.05 mol 

Nëse  

43.4 kcal prodhojn 1 mol O2 

x kcal prodhojn 0.005 mol O2 

x kcal = 2.170 kcal = 2170 𝑐𝑎𝑙 



 
 

 

Ligji i ruajtjes së energjisë mbështet të kuptuarit tonë për këto ndryshime energjetike, duke 

deklaruar se brenda një sistemi të mbyllur, energjia nuk mund të krijohet dhe as të 

shkatërrohet, por vetëm të transformohet. Kështu, energjia e përdorur për të shkëputur lidhjet, 

transformohet në vend që të humbasë, duke u rishfaqur në forma të ndryshme, ndërsa lidhjet 

krijohen në produkte. 

 

Që reaksionet të fillojnë, ato duhet së pari të kapërcejnë një prag të quajtur energjia e 

aktivizimit, energjia minimale e nevojshme për të vazhduar reaksionin. Energjia e aktivizimit 

shërben si një "pengesë fillestare" që reaktantët duhet të kapërcejnë. Ky koncept ndihmon për 

të shpjeguar pse disa reaksione kërkojnë ngrohje ose përdorimin e katalizatorëve, të cilët ulin 

energjinë e aktivizimit dhe i bëjnë reaksionet më efikase. 

 

Të kuptuarit se si energjia ndikon në reaksionet kimike ka implikime të gjera. Nga 

përmirësimi i proceseve të prodhimit me efikasitet energjetik deri te eksplorimi i 

karburanteve të qëndrueshme dhe madje edhe kuptimi i jetës në nivel molekular, studimi i 

energjisë në reaksionet kimike hap dyert për përparime transformuese shkencore dhe 

industriale. 

 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Sa është nxehtësia kur 235 g H2O ftohen nga 355 K në 298 K? Kapaciteti termik i 

H2O është 4.184 J/g ⁰C. 

Detyra 2: Sa është nxehtësia kur 90 g Mg ftohen nga 718 K në 544 K? Kapaciteti termik i 

Mg 1.03 J/g ⁰C. 

Detyra 3: Duhen 452 J nxehtësi për të ngritur temperaturën e një kampioni prej 36.8 g të një 

metali nga 22.9 °C në 98.2 °C. Sa është kapaciteti termik i metalit?  

Detyra 4: Duhen 2267 J nxehtësi për të ngritur temperaturën e një kampioni prej 45 g të një 

metali nga 33.9 °C në 288.3 °C. Sa është kapaciteti termik i metalit? 

Detyra 5: Një masë e panjohur e Al thith 180 J nxehtësi dhe e rrit temperaturën e saj nga 

20.5°C në 32.6 °C. Sa është masa e aluminit?  

  

3.2. Entalpia dhe nxehtësia e reaksionit 

 

Entalpia, është një veti termodinamike që përfaqëson përmbajtjen totale të nxehtësisë së një 

sistemi nën presion konstant, simboli i entalpisë H. Është përcaktuar si: 

𝐻 = 𝑈 + 𝑃𝑉 

ku:  

U është energjia e brendshme e sistemit, P është presioni dhe V është vëllimi. 

Entalpia është e dobishme, sepse përfaqëson ndryshimin e energjisë që ndodh kur një sistem 

pëson një reaksion kimik ose ndryshim fazor me presion konstant, i cili është i zakonshëm në 

shumë mjedise të botës reale (si reaksionet në ajër të hapur). Në këtë kontekst, ndryshimet në 

entalpi, të përfaqësuara nga ΔH, tregojnë nëse një reaksion thith ose çliron nxehtësinë. 



 
 

Entalpia dhe transferimi i nxehtësisë: 

Për proceset me presion konstant, ndryshimi i entalpisë (ΔH) korrespondon drejtpërdrejt me 

nxehtësinë e absorbuar ose të lëshuar nga sistemi: 

∆𝐻 = 𝑞𝑝 

ku: 

 𝑞𝑝 është nxehtësia në presion konstant.  

Kjo e bën entalpinë një mjet të vlefshëm në matjen e ndryshimeve të nxehtësisë në reaksione. 

Njësia e entalpisë në Sistemin Ndërkombëtar të njësive (SI) është Joule (J) ose kilojoule (kJ), 

matet në xhul (J) ose kiloxhul (kJ), megjithëse ndonjëherë jepet edhe në kalori (cal) në 

literaturën më të vjetër ose specifike shkencore. 

Një ekuacion kimik që përfshin një ndryshim entalpie quhet ekuacion termokimik. Një 

ekuacion termokimik supozohet se i referohet ekuacionit në sasi molare, që do të thotë se 

duhet të interpretohet në terma molare, jo molekula individuale. 

Shembulli 1: Shkruani ekuacionin termokimik për reaksionin e PCl3 (g) me Cl2(g) për të 

fituar PCl5(g), i cili ka një ndryshim entalpie prej -88 kJ. 

Zgjidhje: Ekuacioni termokimik është: 

PCl3(g) +  Cl2(g) → PCl5(g)       Δ𝐻 =  −88 kJ 

Shembulli 2: Shkruani ekuacionin termokimik për reaksionin e N2(g) me O2(g) për të fituar 

2NO(g), i cili ka një ndryshim entalpie prej 181 kJ. 

Zgjidhje: Ekuacioni termokimik është: 

N2(g) +  O2(g) → 2NO(g)       Δ𝐻 =  181 kJ 

Ndryshimi i entalpisë së një reaksioni (ΔH), përfaqëson ndryshimin në entalpinë midis 

produkteve dhe reaktantëve në presion konstant. Tregon nëse një reaksion thith nxehtësinë 

(endotermike) ose lëshon nxehtësi (ekzotermike). 

∆𝐻 = ∑ 𝐻produkteve − ∑ 𝐻reaktantëve 

Reaksionet ekzotermike: Nëse ΔH është negative, reaksioni lëshon nxehtësi, duke e bërë atë 

ekzotermik. Kjo do të thotë që produktet kanë një entalpi më të ulët se reaktantët. 

Reaksionet endotermike: Nëse ΔH është pozitiv, reaksioni thith nxehtësinë, duke e bërë atë 

endotermik. Këtu, produktet kanë një entalpi më të lartë se reaktantët. 

Nëse, ∑ 𝐻reaktantëve > ∑ 𝐻produkteve, atëherë ∆𝐻 < 0, reaksioni do të jetë ekzotermik. Nëse, 

𝐻produkteve > 𝐻reaktantëve dhe ∆𝐻 > 0, atëher kemi reaksion endotermik. 

Për të fituar pasqyrë më të qart të ∆𝐻 do të konsiderojm formimin e glukozës 

6CO2(g) +  6H2O (l) + 670 kcal → C6H12O6(s) + 6O2(g) 

Do ta rishkruajmë reaksionin endotermik si vijon: 



 
 

6CO2(g) +  6H2O (l) → C6H12O6(s) + 6O2(g), ∆H = +670 kcal/mol glukozë 

Nxehtësia e reaksionit është 670 kcal 

∆𝐻 = ∑ 𝐻produkteve − ∑ 𝐻reaktantëve 

∆𝐻 = [C6H12O6(s) + 6O2(g)] − [6CO2(g) +  6H2O (l)] 

Shembulli 3: Të shkruarit e reaksioneve kimike me nxehtësinë e reaksionit 

Rishkruani secilin nga reaksionet kimike dhe përfshini efektin e nxehtësisë si ∆𝐻 për mol të 

produktit 

a) H2(g) +
1

2
O2 → H2O(g) +  57.8 kcal 

b) N2(g) + 2O2 + 16.18 kcal → 2NO2(g) 

Zgjidhje: 

a) 57.8 kcal të energjisë është dhënë kur një mol H2 (g) është djegur, prandaj 

reaksioni është ekzotermik dhe ka një shenjë negative të ∆𝐻. Nxehtësia është 

në anën e produkteve, prandaj reaksion është ekzotermik, pra, ΔH është 

negativ 

H2(g) +
1

2
O2 → H2O(g)        ∆𝐻 = −57.8

kcal

mol
H2O 

b) Reaksioni është endotermik: nxehtësia është në anën e reaktantëve, prandaj 

reaksion është endotermik, pra, ΔH është pozitiv 

N2(g) + 2O2 → 2NO2(g)     ∆𝐻 = +16.18
kcal

2mol
 NO2 𝑜𝑠𝑒 ∆𝐻 = +8.1

kcal

mol
 NO2 

Shembulli 4: Konsideroni këtë ekuacion termokimik: 

2CO(g) +  O2(g)  → 2CO2(g)         Δ𝐻 =  −566 kJ 

A është reaksion ekzotermik apo endotermik? Sa energji lëshohet ose absorbohet? 

Zgjidhje: Sipas përkufizimit, një reaksion kimik që ka një 𝛥𝐻 negative është reaksion 

ekzotermik, që do të thotë se kjo shumë energjie në këtë rast, −566 kJ jepet nga reaksioni. 

Shembulli 5: Konsideroni këtë ekuacion termokimik: 

CO2(g)  +  H2(g)  → CO(g)  +  H2O(g)       Δ𝐻 =  41.2 kJ 

A është reaksion ekzotermik apo endotermik? Sa energji lëshohet ose absorbohet? 

Zgjidhje: Sipas përkufizimit, një reaksion kimik që ka një 𝛥𝐻 pozitive është reaksion 

endotermik, që do të thotë se kjo shumë energjie në këtë rast, 41.2 kJ absorbohet nga 

reaksioni. 

Shembulli 6: Gazi i hidrogjenit dhe gazi i klorit reagojnë për të krijuar acid klorhidrik me një 

ndryshim shoqërues të entalpisë prej −184 kJ. Shkruani një ekuacion termokimik të 

balancuar siç duhet për këtë proces dhe tregoni nëse ky proces është ekzotermik apo 

endotermik? 



 
 

Zgjidhje:  

H2(g) +  Cl2(g) → 2HCl(g)      Δ𝐻 =  −184 kJ 

Ndryshimi i entalpisë është negativ (𝛥𝐻 = −184 kJ), që do të thotë se reaksioni çliron 

energji në rrethinën. 

Reaksionet ekzotermike lëshojnë nxehtësi, kështu që ky proces është ekzotermik. 

Shembulli 7: Acidi sulfhidrik H2S (g) zbërthehet në gaz hidrogjen H2(g)  dhe squfur H2(g), 

duke kërkuar +166 kJ energji. Shkruani reaksionin termokimik dhe tregoni nëse ky proces 

është ekzotermik apo endotermik? 

Zgjidhje: Reaksioni termokimik është si vijon: 

2H2S(g) + 166 kJ → 2H2(g) + S2(g) 

Pasi absorbohet energji, reaksioni është endotermik. 

Shembulli 8: Oksidi i aluminit Al2O3(s) zbërthehet në alumin Al(s)  dhe oksigjen O2(g), 

duke kërkuar +1675 kJ energji. Shkruani reaksionin termokimik dhe tregoni nëse ky proces 

është ekzotermik apo endotermik? 

Zgjidhje: Reaksioni termokimik është si vijon: 

2Al2O3(s) + 1675 kJ → 4Al(s) + 3O2(g)            Δ𝐻 =  +1675 kJ 

Pasi absorbohet energji, reaksioni është endotermik. 

Shembulli 9: Shkruani një ekuacion kimik 

Kur një gram i sakarozës (C12H22O11) është djegur që të japë CO2(g) dhe H2O(l), 3.95 kcal 

të nxehtësisë janë prodhuar. Shkruani një ekuacion kimik për reaksionin duke përfshirë 

efektin e nxehtësisë në ∆𝐻, C12H22O11 = 342 g/mol 

Zgjidhje: Reaksioni i djegies së sakarozës është C12H22O11(s) + 12O2 → 12CO2(g) +

11H2O(l). Ky reaksion paraqet djegien e 1 mol (ose 342 gram) të sakarozës. Prandaj ne 

duhet të llogarisim sasinë e nxehtësisë që do të lëshohet nga 342 g të sakarozës. 

342 g

mol
C12H22O11 x 

3.95 kcal

1 g C12H22O11
≅ 1351 kcal/mol 

Kështu që reaksioni termokimik do të jetë 

C12H22O11(s) + 12O2(g) → 12CO2(g) + 11H2O(l)   ∆𝐻 = −1352 kcal/mol C12H22O11 

Shembulli 10: Llogaritni sasinë e nxehtësisë së liruar 

2H2(g) + O2(g) → 2H2O(g)         ∆𝐻 = −115.60 kcal 

Duke përdorur të dhënat, llogaritni sa shumë nxehtësi do të lirohet kur 1 gram i hidrogjenit 

reagon me oksigjen si në reaksionin e dhënë. 

Zgjidhje:  Ekuacioni na tregoni që kur 2 mol H2 janë përdorur, 115.60 kcal të nxehtësisë janë 

liruar. Për shkak se është reaksion ekzotermik atëherë do të kemi 



 
 

1 mol H2 do të jap 
115.60 kcal

2 mol të H2
= 57.80 kcal/mol H2  

1 mol H2 peshon 2 g, n(H2) =  
1g

2 g/mol
= 0.5 mol H2  

Nëse: 

1 mol i H2 liron 57.80 kcal 

0.5 mol H2                    x 

1 x = 28.90 kcal  

 

Detyra për ushtime:  

Detyra 1: Propani (C3H8) reagon me gazin elementar të oksigjenit (O2) për të prodhuar 

dioksid karboni (CO2) dhe ujë të lëngshëm (H2O) me një ndryshim shoqërues të entalpisë 

prej −2220 kJ. Shkruani një ekuacion termokimik të balancuar siç duhet për këtë proces. 

Detyra 2: Gazi i azotit N2(g) reagon me gazin e oksigjenit O2(g) për të krijuar NO(g) ndërsa 

thith 180 kJ. Shkruani një ekuacion termokimik të balancuar siç duhet për këtë proces. 

Detyra 3: Gazi i hidrogjenit (H2) reagon me gazin e jodit  (I2) për të krijuar  (HI) ndërsa 

thith 52 kJ. Shkruani një ekuacion termokimik të balancuar siç duhet për këtë proces. 

Detyra 4 Gazi i azotit N2(g) reagon me gazin e hidrogjenit H2(g) për të formuar amoniakun 

NH3(g) duke lëshuar -92.4 kJ. Shkruani ekuacionin termokimik të balancuar? 

Detyra 5: Squfuri S(s) reagon me oksigjenin O2(g) për të formuar dioksid squfuri SO2(g), 

duke çliruar −297 kJ energji. Shkruani ekuacioni termokimik të balancuar? 

Detyra 6: Karbonati i kalciumit (CaCO3)(g) zbërthehet në oksid kalciumi (CaO)(g) dhe 

dioksid karboni (CO2)(g), duke kërkuar (absorbuar) +178 kJ. Shkruani ekuacionin 

termokimik të balancuar? 

Detyra 7: Peroksidi i hidrogjenit (H2O2)(l) zbërthehet në ujë (H2O)(l) dhe oksigjen 

(O2)(g), duke lëshuar −98.2 kJ. Shkruani ekuacionin termokimik të balancuar? 

Detyra 8: Alumini Al(s) reagon me oksigjenin O2(g) për të formuar oksid alumini Al2O3(s), 

duke çliruar −1675 kJ energji. Shkruani ekuacionin termokimik të balancuar? 

Detyra 9: Karboni C(s) reagon me hidrogjenin H2(g) për të formuar metanin CH4(g), duke 

absorbuar +74.8  kJ energji. Shkruani ekuacionin termokimik të balancuar? 

Detyra 10: Etanoli C2H5OH(l) digjet me oksigjenin O2(g) për të formuar dioksid karboni 

CO2(g) dhe H2O(l),  duke çliruar −1367  kJ energji. Shkruani ekuacionin termokimik të 

balancuar? 

Detyra 11: Acidi jodhidrik HI(g) zbërthehet në hidrogjen H2(g) dhe jod I2(g), duke 

absorbuar +52  kJ energji. Shkruani ekuacionin termokimik të balancuar? 



 
 

Detyra 12: Gazi i hidrogjenit H2(g)  digjet në oksigjen O2(g)  për të formuar ujë H2O(g), 

duke lëshuar −572 kJ për mol ujë të formuar. Shkruani ekuacionin termokimik të balancuar 

dhe tregoni nëse ky proces është endotermik apo ekzotermik? 

Detyra 13: Gazi i azotit N2(g) reagon me gaz hidrogjen H2(g)  për të formuar amoniak 

NH3(g), duke lëshuar −92.4 kJ. Shkruani ekuacionin termokimik të balancuar dhe tregoni 

nëse ky proces është endotermik apo ekzotermik?  

Detyra 14: Amoniaku NH3(g) zbërthehet në azotit N2(g) dhe hidrogjen H2(g)  duke 

absorbuar energji +92.4 kJ. Shkruani ekuacionin termokimik të balancuar dhe tregoni nëse 

është ky proces është endotermik apo ekzotermik? 

Detyra 15: Karboni C(s) reagon me oksgjenin O2(g) për të formuar dioksid karboni CO2(g)  

duke çliruar energji prej −393.5 kJ. Shkruani ekuacionin termokimik të balancuar dhe 

tregoni nëse është ky proces është endotermik apo ekzotermik? 

Detyra 16: Avulli i ujit (H2O)(g) zbërthehet në hidrogjeni (H2)(g) dhe oksigjen (O2)(g), 

duke kërkuar 241.8 kJ për mol ujë. Shkruani ekuacionin termokimik të balancuar dhe tregoni 

nëse ky proces është endotermik apo ekzotermik? 

 

3.3. Matjet e nxehtësisë së reaksionit 

3.3.1. Kalorimetria 

Kalorimetria është proces eksperimental që përdoret për të matur sasinë e nxehtësisë së 

çliruar ose të absorbuar gjatë një procesi kimik ose fizik. Instrumenti i përdorur për këtë 

matje quhet kalorimetër. 

Ekzistojnë disa lloje të kalorimetrave, edhe atë: 

 Kalorimetër me presion konstant (p.sh. kalorimetri i filxhanit të kafesë): përdoret për 

reaksionet që ndodhin në tretësirë, mat ndryshimin e temperaturës në presion konstant 

atmosferik, i përshtatshëm për përcaktimin e nxehtësisë së reaksioneve, duke përfshirë 

neutralizimin dhe shpërbërjen. 

 Kalorimetri i bombës (kalorimetër me vëllim konstant): përdoret për reaksionet e 

djegies, përfshin një enë të mbyllur (bombën) ku ndodh reaksioni, mat nxehtësinë e 

reaksionit në vëllim konstant, duke lejuar përcaktimin e saktë të reaksioneve në 

temperaturë të lartë, siç është djegia e karburanteve. 

Kalorimetria mbështetet në parimin e ruajtjes së energjisë, ku nxehtësia e humbur nga sistemi 

fitohet nga rrethina, ose anasjelltas. Për shkak se nxehtësia është një masë e transferimit të 

energjisë, nxehtësia matet gjithashtu në J. Sasia e nxehtësisë (𝑞) e përfshirë është 

proporcionale me dy gjëra: masën e objektit (𝑚) dhe ndryshimin e temperaturës (𝛥𝑇) të 

shkaktuar nga transferimi i energjisë. Këtë mund ta shkruajmë matematikisht si: 

𝑞 ∝ 𝑚∆𝑇 

ku:  

∝ do të thotë "është proporcionale"  



 
 

Për ta bërë një proporcionalitet një barazi, ne përfshijmë një konstant proporcionaliteti. Në 

këtë rast, konstanta e proporcionalitetit emërtohet (𝐶) dhe quhet kapaciteti specifik i 

nxehtësisë, ose më shkurt, nxehtësia specifike. 

Si maten vlerat 𝛥𝐻 në mënyrë eksperimentale? Në fakt, 𝛥𝐻 nuk matet; 𝑞 matet. Por matjet 

kryhen në kushte të presionit konstant, pra 𝛥𝐻 është e barabartë me 𝑞 të matur. Ekuacioni 

bazë i kalorimetrisë i përdorur për llogaritjen e nxehtësisë (𝑞) të një reaksioni është: 

𝑞 = 𝑚 ∙ 𝐶 ∙ ∆𝑇 

ku: 

m = masa e substancës (ose tretësirës) në gram 

𝐶 = kapaciteti specifik i nxehtësisë së substancës (J/g ℃  ose J/g K) 

∆𝑇 - ndryshimi i temperaturës (℃ ose K) 

Kapaciteti i nxehtësisë është një veti e një substance që tregon sasinë e energjisë termike të 

nevojshme për të rritur temperaturën e saj me një gradë Celsius (ose një Kelvin). Ai pasqyron 

aftësinë e një materiali për të ruajtur energjinë termike. 

Kapaciteti i nxehtësisë (C) i një objekti ose sistemi përkufizohet si: 

𝐶 =
𝑞

∆𝑇
 

ku: 

𝑞 - nxehtësia (J) 

Δ𝑇 - ndryshimi i temperaturës (në °C ose K). 

Në kalorimetri, kapaciteti i nxehtësisë është një faktor kritik kur matni nxehtësinë e përfshirë 

në reaksionet kimike ose ndryshimet fazore. Kapaciteti i nxehtësisë të një kalorimetri, i 

quajtur konstanta e kalorimetrit, duhet të llogaritet në matjet e sakta: 

𝑞reaksionit = 𝐶cal ∙ ∆𝑇 

Kalorimetria gjen aplikime në fusha të ndryshme si: 

-termokimia: studimi i ndryshimeve të nxehtësisë në reaksionet kimike 

-shkencat e materialeve: përcaktimi i përmbajtjes së energjisë në lëndë djegëse dhe materiale 

-biokimi: analizimi i reaksioneve metabolike dhe proceseve të katalizuara nga enzimat 

-industria ushqimore: matja e përmbajtjes kalorike të ushqimeve 

Shembull 1: Një kalorimetër është përdorur për të matur nxehtësinë e liruar nga djegia e 9.0 

g glukozë (C6H12O6). Kalorimetri përmban 2000 g ujë dhe temperatura fillestare e 

kalorimetrit dhe përbërjes së tij është 22 ⁰C. Djegia liron 33.6 kcal nxehtësi. Nëse kapaciteti i 

nxehtësisë së kalorimetrit është 0.54 kcal/⁰C, atëherë: 

a) sa do të jetë temperatura përfundimtare e kalorimetrit dhe përbërjes së tij? 

b) çfarë sasie e nxehtësisë do të lirohet nga djegia e 1 mol glukozë? 



 
 

Zgjidhje: 

a) Djegia e 9 g të glukozës liron 33.6 kcal. Kjo është marrë nga kalorimetri dhe uji. Sasia 

e  nxehtësisë e marrë nga substanca është llogaritur me anë të ekuacionit: 

𝑞 = 𝑚 𝑥 𝐶 𝑥 ∆𝑡 

𝑞 = 𝑞kalorimetrit + 𝑞ujit = 𝑚1 𝑥 𝑐1 𝑥 ∆𝑡 + 𝑚2 𝑥 𝑐2 𝑥 ∆𝑡 

33.6 𝑘𝑐𝑎𝑙 = 33600 𝑐𝑎𝑙 = 540 𝑐𝑎𝑙/0C x ∆t + 2000 g x 
1 cal

g x ⁰C
 x ∆t = 2540 cal/0C x ∆𝑡  

𝑡përfundimtare = 𝑡fillestare + ∆𝑡 => 𝑡p = 22 ℃ + 13.23 ℃ = 35.23 ℃ 

b)  

9 g glukozë =
9 g

180 g/mol
= 0.05 mol 

Nëse 

0.05 mol glukozë liron 33.6 kcal 

1 mol do të liroj           x 

x = 672 kcal 

Shembulli 2: Kur 2.44 g të acidit benzoik (C6H5COOH), janë djegur në një kalorimetër që 

përmban 3076 g të H2O në 25 ℃, temperatura e ujit do të rritet për 5 ℃. Sa është nxehtësia 

molare e djegies të acidit? Nxehtësia specifike e ujit është 1 cal/g ⁰C. Supozojmë që nxehtësia 

është marrë vetëm nga uji. 

Zgjidhje: 

𝑞 = 𝑚 x 𝑐 x ∆𝑡 

𝑞 = 3076 g x 1cal/g ⁰C  x  5 ⁰C = 15380 kalori 

Nëse djegia e 2.44 g të acidit benzoik lëshon 15380 kalori, pastaj për 1 mol të acidit benzoik 

(i cili peshon 122 g) sasia e nxehtësisë së liruar është: 

2.44g lëshojnë 15380 cal 

122 g (1 mol)             x 

x = 769000 cal = 769 kcal/mol 

Shembulli 3: Në një tretësirë prej 500 mL, përzihen 0.50 mol NaOH dhe 0.50 mol HCl. 

Temperatura rritet nga 23.1 °C në 37.2 °C. Gjeni 𝑞 dhe 𝛥𝐻 për mol. 

Zgjidhje: Shkruajmë reaksionin dhe të dhënat 

NaOH(aq) + HCl(aq) → NaCl(aq) + H2O(l) 

Vëllimi i tretësirës 500 mL 

𝑛(NaOH) = 0.50 mol , 𝑛(HCl) = 0.50 mol 

Temperatura fillestare 23.1 ℃ 



 
 

Temperatura përfundimtare 37.2 ℃ 

Kapaciteti specifik i ujit 4.18 J/g ℃ 

Dendësia e tretësirës 1.00 g/ml 

Masa e tretësirës 500 𝑚𝑙 

𝑞 = 𝑚 𝑥 𝑐 𝑥 ∆𝑡 

𝑞 = 500 x 4.18 x (37.2 − 23.1) 

𝑞 = 500 x 4.18 x 14.1 

𝑞 = 29469 = 29.469 kJ 

Meqenëse reagon 0.50 mol NaOH, ndryshimi i entalpisë për mol është: 

∆𝐻 =
𝑞

mol i reaktantëve të fituar
 

∆𝐻 =
29.5

0.50
= −59 kJ/mol 

Nxehtësia e lëshuar është 25.9 kJ 

Ndryshimi i entalpisë molare: ∆𝐻 = −59 kj/mol 

Shembulli 4: Kur 0.10 mol NaOH tretet në 200 mL ujë, temperatura rritet nga 25 °C në 

32.5 °C. Gjeni nxehtësinë e lëshuar dhe ndryshimin e entalpisë për mol. 

Zgjidhje: : Shkruajmë reaksionin dhe të dhënat: 

NaOH(s) + H2O(aq) → Na+(aq) + OH−(aq) 

Vëllimi i tretësirës 200 mL 

𝑛(NaOH) = 0.10 mol, 

Temperatura fillestare 25 ℃ 

Temperatura përfundimtare 32.5 ℃ 

Kapaciteti specifik i ujit 4.18 J/g ℃ 

Dendësia e tretësirës 1.00 g/ml 

Masa e tretësirës 200 g 

𝑞 = 𝑚 𝑥 𝑐 𝑥 ∆𝑡 

𝑞 = 200 x 4.18 x (32.5 − 25) 

𝑞 = 200 x 4.18 x 7.5 

𝑞 = 6270 J = 6.27kJ 

Llogarisim ∆𝐻: 



 
 

∆𝐻 =
𝑞

mol i NaOH
 

∆𝐻 =
6.27

0.10
= −62.7 kJ/mol 

Nxehtësia e lëshuar është 6.27 kJ 

Ndryshimi i entalpisë molare: ∆𝐻 = −62.7 kJ/mol 

Shembulli 5: Metali i magnezit reagon me acid klorhidrik në një tretësirë prej 150 mL, duke 

bërë që temperatura të rritet nga 20 °C në 42.5 °C. 

Zgjidhje: Shkruajmë reaksionin dhe të dhënat 

Mg(s) + 2HCl(aq) → MgCl2(aq) + H2(g) 

Vëllimi i tretësirës 150 mL 

Temperatura fillestare 20 ℃ 

Temperatura përfundimtare 42.5 ℃ 

Kapaciteti specifik i ujit 4.18 J/g ℃ 

Dendësia e tretësirës 1.00 g/ml 

Masa e tretësirës 150 g 

𝑞 = 𝑚 𝑥 𝑐 𝑥 ∆𝑡 

𝑞 = 150 x 4.18x (42.5 − 20) 

𝑞 = 150 x 4.18 x 22.5 

𝑞 = 14092.5 J = 14.1 kJ 

Llogarisim ∆𝐻, meqenëse 1 mol Mg reagon me 2 mol HCl, dhe supozojmë se është përdorur 

1 mol Mg, ndryshimi i entalpisë për mol është: 

∆𝐻 =
𝑞

mol i Mg
 

∆𝐻 =
14.1

1.00
= −14.1 kJ/mol 

Nxehtësia e lëshuar është 14.1 kJ 

Ndryshimi i entalpisë molare: ∆𝐻 = −14.1 kJ/mol 

Shembulli 6: Kur 0.20 mol KOH tretet në 300 mL ujë, temperatura rritet nga 24 °C në 30.2 

°C. Gjeni q dhe ΔH për mol. 

Zgjidhje:  

𝑞 = 𝑚 𝑥 𝐶 𝑥 ∆𝑡 

𝑞 = 300 x 4.18 x (30.2 − 24) 



 
 

𝑞 = 300 x 4.18 x 6.2 

𝑞 = 7775.6 J = 7.78 kJ 

Llogarisim ∆𝐻: 

∆𝐻 =
𝑞

mol i KOH
 

∆𝐻 =
7.78 kJ

0.20 mol
= −38.9 kJ/mol 

 

Shembulli 7: Kur 1.00 mol etanol (C2H5OH) digjet, ai çliron −1367 kJ energji. 

 

Ekuacioni i balancuar: 

C2H5OH(l) + 3O2(g) → 2CO2(g) + 3H2O(l)                 Δ𝐻 = −1367 kJ 

Nëse digjen 0.500 mol etanol, sa energji lirohet? 

Zgjidhje: 

∆𝐻 =
𝑞

𝑛
 

𝑞 = ∆𝐻 ∙ 𝑛 = −
1367kJ

mol
∙ 0.500mol = −683.5 kJ 

Sqarim: Vlera e dhënë e energjisë është për reaksionin për mol etanol të djegur Δ𝐻 =

−1367 kJ. 

Kur zgjidhim për një numër të ndryshëm molesh, ne përdorim kJ për mol. 

Rezultati (−683.5 kJ) është nxehtësia totale e lëshuar, por nëse duhet të përgjithësojmë për 

çdo reaksion, e shprehim atë në kJ/mol. 

Rregulli kryesor: 

Kur kemi të bëjmë me një sasi specifike të reaktantit, gjejmë ndryshimin e përgjithshëm të 

energjisë në kJ. 

Kur raportojmë ndryshimin standard të entalpisë së reaksionit, ne e shprehim atë në kJ/mol, 
pasi i referohet ndryshimit të energjisë për mol të një reaktanti të specifikuar në reaksionin e 

balancuar. 

Shembulli 8: Një tretësirë prej 80 mL përmban 0.25 mol Ca2+(aq). Ajo përzihet me 0.50 

mol jone F−(aq) dhe formohet precipitati CaF2 

Ca2+(aq) +  2F−(aq)  → CaF2(s) 

Temperatura e tretësirës rritet me 15.5 °C. 

a) Cili ishte ndryshimi i entalpisë për këtë reaksion? 



 
 

b) Cili ishte ndryshimi i entalpisë për prodhimin e 1 mol CaF2? 

Supozoni se tretësira ka të njëjtën dendësi dhe nxehtësi specifike si uji. 

Zgjidhje: Për shkak se na është dhënë 𝛥𝑇 drejtpërdrejt, ne mund të përcaktojmë nxehtësinë e 

reaksionit, e cila është e barabartë me ΔH: 

𝑞 = (80 g)(4.18 J/g ℃)(15.5 ℃) 

𝑞 = 5183.2 J = 5.1832 kJ 

Pasi një mol i Ca2+ reagon me 2 mol të Fe− të dy reaktantët janë në raporte stekiometrike. 

Reaktanti kufizues është Ca2+, duke prodhuar 0.25 mol CaF2. 

Nxehtësia e përgjithshme e lëshuar korrespondon me formimin e 0.25 mole CaF2. 

∆𝐻 =
𝑞

mol CaF2
 

∆𝐻 =
5.1832 kJ

0.25 mol 
= −2.7328 kJ/mol 

Ndryshimi i entalpisë për reaksionin është −2.7328 kJ (negativ sepse reaksioni është 

ekzotermik). 

Ndryshimi i entalpisë për mol të CaF2 të prodhuar është −2.7328 kJ/mol. 

q ishte pozitive sepse rrethina fitoi nxehtësi. 

Vetë reaksioni humbi nxehtësinë, duke bërë 𝛥𝐻 negative. 

Një vlerë negative e 𝛥𝐻 do të thotë se reaksioni është ekzotermik. 

Shembulli 9: Në një kalorimetër me presion konstant, 0.10 mol CH4(g) dhe 0.20 mol O2(g) 

reagojnë. 

CH4(g)  +  2O2(g)  → CO2(g)  +  2H2O(l) 

Reaksioni ngroh 700 g H2O me 25 °C. Sa është 𝛥𝐻 për reaksionin në një shkallë molare? 

Zgjidhje: Meqenëse reaksioni ndodh në një kalorimetër me presion konstant, nxehtësia e 

lëshuar nga reaksioni është e barabartë me nxehtësinë e absorbuar nga uji: 

𝑞 = (700 g)(4.18 J/g ℃)(25 ℃) 

𝑞 = 73150 J = 73.150 kJ 

Kjo është nxehtësia totale e lëshuar nga reaksioni. 

Nga stekiometria  

1 mol CH4 reagon me 2 mol O2 

0.10 mol CH4 do të kërkojn  0.20 mol O2 

Pasi ne kemi me saktësi  0.20 mol O2, te dy reaktantët janë harxhuar tërësisht. 

Prandaj 0.10 mol CH4 janë djegur tërësisht 



 
 

Përcaktojmë ndryshimin e entalpisë për mol 

∆𝐻 =
𝑞

mol CH4
 

∆𝐻 =
−73.150 kJ

0.150 mol 
= −487.66 kJ/mol 

Ndryshimi i entalpisë për mol të CH4 të djegur është −487.66 kJ/mol. Shenja negative 

tregon një reaksion ekzotermik. 

Shembulli 10: Një tretësirë prej 50 mL ku 1.00 M NaOH përzihet me 50 mL të 1.00 M HCl 

në një kalorimetër filxhan kafeje. Temperatura fillestare e të dy tretësirave është 25°C, kurse 

pas reaksionit, temperatura përfundimtare e tretësirës është 31.6°C. Supozojmë se dendësia e 

tretësirës është 1.00 g/mL dhe kapaciteti specifik i nxehtësisë është 4.18 J/g · °C. 

a) Llogaritni nxehtësinë e çliruar nga reaksioni. 

b) Përcaktoni ndryshimin e entalpisë për mol të ujit formuar. 

Zgjidhje: a) Llogaritni nxehtësinë e çliruar nga reaksioni 

Masa totale e tretësirës:  

𝑚 = 50 g + 50 g = 100 g 

Ndryshimi i temperaturës 

∆𝑇 = 𝑇p − 𝑇f = 31.6 − 25 = 6.6 ℃ 

Nxehtësia e lëshuar llogaritet duke përdorur formulën: 

𝑞 = 𝑚𝑐∆𝑇 

𝑞 = 100g ∙ 4.18J/g ℃ ∙ 6.6 ℃ = 2758.8 J = 2.76 kJ 

Pasi reaksioni çliron nxehtësi, vlera e 𝑞 është negative 

𝑞 = −2.76 kJ 

b) Përcaktoni ndryshimin e entalpisë për mol të ujit të formuar 

Reaksioni i balancuar i neutralizimit: 

HCl(aq) + NaOH(aq) → NaCl(aq) + H2O(l) 

Për përqendrimet e dhëna 

𝑛 = 𝑀(Molariteti) 𝑥 𝑉(vëllimi) 

𝑛(NaOH) = 1.00 mol/L  x 0.0500 L = 0.0500 mol 

𝑛(HCl) = 1.00 mol/L  x 0.0500 L = 0.0500 mol 

1 mol HCl reagon me 1 mol NaOH për të prodhuar 1 mol H2O. 

Meqenëse kemi 0.0500 mol HCl dhe 0.0500 mol NaOH, prodhojmë 0.0500 mol H2O. 

Kjo është arsyeja pse përdoret 0.0500 mol kur llogaritet entalpia për mol të ujit të formuar. 



 
 

molet e NaOH = molet e HCl 

Tani, llogarisni ndryshimin e entalpisë për mol ujë: 

∆𝐻 =
𝑞

mol të H2O
 

∆𝐻 =
−2.76kJ

0.0500mol
= −55.2kJ/mol 

Nxehtësia totale e çliruar: −2.76 kJ 

Ndryshimi i entalpisë për mol H2O të formuar: −55.2 kJ/mol 

 

Shembulli 11: Një mostër prej 1.50 g glukoze (C6H12O6) digjet në një kalorimetër bombë. 

Kapaciteti termik i kalorimetrit është 5.00 kJ/°C dhe temperatura e sistemit rritet me 3.42 °C. 

a) Llogaritni nxehtësinë e çliruar nga djegia e glukozës. 

b) Përcaktoni nxehtësinë e lëshuar për mol glukozë të djegur. 

Zgjidhje: 

Të dhënat: 

Masa e glukozës (C6H12O6) = 1.5 g 

Kapaciteti i nxehtësisë të kalorimetrit 𝐶 = 5.00 kJ/℃ 

Ndryshimi i temperaturës ∆𝑇 = 3.42 ℃ 

Masa molare e glukozës = 180.16 g/mol 

Llogaritni nxehtësinë e lëshuar nga djegia 

Meqenëse ky është një kalorimetër bombë, ne përdorim formulën: 

𝑞 = 𝐶∆𝑇 

𝑞 = 5.00 kJ/ ℃ ∙ 3.42 ℃ = 17.1 kJ 

Meqenëse ky është një reaksion djegieje, nxehtësia e lëshuar është negative: 

𝑞 = −17.1 kJ 

Llogaritni nxehtësinë e çliruar për mol të glukozës 

Së pari, gjeni molet (sasinë e substancës) të glukozës: 

𝑛 =
𝑚

𝑀
=

1.50 g

180.16 g/mol
= 0.00833 mol 

Tani, llogarisim ∆𝐻 për mol të glukozës 

∆𝐻 =
𝑞

𝑛
= −

17.1 kJ

0.00833 mol
= −20.54 kJ/mol 



 
 

Nxehtësia totale e çliruar: −17.1 kJ 

Ndryshimi i entalpisë për mol glukozë të djegur: −2054 kJ/mol 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Një copë alumini prej 75 g në 200 °C hidhet në 300 g ujë në 25 °C. Temperatura 

përfundimtare e sistemit është 27.8 °C. 

a) Përcaktoni nxehtësinë e humbur nga alumini. 

b) Përcaktoni kapacitetin termik specifik të aluminit. 

(E dhënë: Nxehtësia specifike e ujit = 4.18 J/g·°C) 

Sqarim Meqenëse energjia ruhet, nxehtësia e humbur nga alumini është e barabartë me 

nxehtësinë e fituar nga uji: 𝑞(Al) = −𝑞(H2O) 

Meqenëse alumini humbet nxehtësinë, vlera e 𝑞 është negative. Shenja negative për 𝑞(Al), 

thjesht tregon humbjen e nxehtësisë, ndërsa shenjë pozitive për 𝑞(H2O) tregon fitimin e 

nxehtësisë 

Detyra 2: Një mostër prej 0.500 g metali të zinkut i shtohet 50 mL tretësirë  CuSO4 0.500 M 

në një kalorimetër. Temperatura fillestare e tretësirës është 22 °C, dhe temperatura 

përfundimtare është 28.5 °C. 

a) Llogaritni nxehtësinë e çliruar nga reaksioni. 

b) Përcaktoni ndryshimin e entalpisë për mol të zinku që ka reaguar. 

(Supozojmë dendësia = 1.00 g/mL dhe kapacitetin specifik të nxehtësisë = 4.18 J/g · °C) 

Detyra 3: Kur 25 g klorur amoni (NH4Cl) tretet në 100 mL ujë, temperatura e tretësirës 

zvogëlohet nga 25 °C në 18.5 °C. 

a) Llogaritni nxehtësinë e thithur nga tretësira. 

b) Përcaktoni ndryshimin e entalpisë për mol të tretur. 

(Supozojmë dendësinë = 1.00 g/mL dhe kapacitetin specifik të nxehtësisë = 4.18 J/g · °C, 

masa molare = 53.49 g/mol) 

Detyra 4: 50 mL të Ba(OH)₂ 0.50 M janë përzier me 50 mL të H₂SO₄ 0.50 M. Temperatura 

e tretësirës rritet për 6.2 ℃. Supozoni se tretësira sillet si uji. Gjeni nxehtësinë 𝑞 që është 

çliruar dhe ndryshimin e entalpisë (∆𝐻) për mol të reaksionit. 

Ba(OH)2(aq) + H2SO4(aq) → BaSO4(s) + 2H2O(l) 

Detyra 5: Kur 50 mL prej 0.75 M NaOH përzihet me 50 mL prej 0.75 M HCl, temperatura e 

tretësirës rritet me 5.5 °C. Supozoni se tretësira sillet si uji. Gjeni: nxehtësinë e përgjithshme 

të lëshuar (𝑞) dhe 𝛥𝐻 për mol të reaksionit 



 
 

Detyra 6: Kur 10 g klorur natriumi (NaCl) treten në 100 mL ujë (H2O), temperatura e 

tretësirës ulet nga 25 °C në 22 °C. Supozoni se tretësira sillet si uji. Gjeni: nxehtësinë e 

përthithur nga tretësira (𝑞) dhe ndryshimin e entalpisë (𝛥𝐻) për mol NaCl të tretur. 

Detyra 7: Një mostër 2.50 g propan (C3H8) digjet në një kalorimetër bombë. Temperatura e 

kalorometrit rritet nga 22.5 °C në 27.8 °C. Kapaciteti termik i kalorimetrit është 4.75 kJ/°C. 

Gjeni: nxehtësinë e çliruar nga djegia e propanit (𝑞) dhe ndryshimin e entalpisë (𝛥𝐻) për 

djegien e 1 mol propan. 

Detyra 8: Kur 50 mL Na2CO3 0.50 M  përzihet me 50 mL  CaCl2 0.50 M, formohet një 

precipitat i bardhë i CaCO3. Temperatura e tretësirës rritet me 3.2 °C. Supozoni se tretësira 

sillet si uji. Gjeni: nxehtësinë e përgjithëshme të lëshuar (𝑞) dhe ndryshimin e entalpisë (𝛥𝐻) 

për mol CaCO3 të formuar. 

Detyra 9: Kur 15 g nitrat amoni (NH4NO3) treten në 100 mL ujë (H2O), temperatura e 

tretësirës zvogëlohet nga 23 °C në 18 °C. Supozoni se tretësira sillet si uji. Gjeni: nxehtësinë 

e përthithur nga tretësira (𝑞) dhe ndryshimin e entalpisë (𝛥𝐻) për mol (NH4NO3) të tretur. 

Detyra 10: Një tretësirë prej 100 mL të HNO3 1.00 M përzihet me 100 mL të KOH 1.00 M 

në një kalorimetër filxhani kafeje. Temperatura e tretësirës rritet nga 22 °C në 32.5 °C. Gjeni: 

nxehtësinë totale të çliruar (𝑞) në reaksion dhe ndryshimin e entalpisë për mol (𝛥𝐻) për 

reaksionin e neutralizimit. 

Supozoni: tretësira ka të njëjtin densitet si uji (1.00 g/mL). 

Kapaciteti termik specifik i tretësirës është 4.18 J/g · °C 

Detyra 11: Kur 10 g KNO3 tretet në 150 mL ujë, temperatura e tretësirës bie nga 25 °C në 

18.7 °C. Gjeni: nxehtësinë totale të përthithur (𝑞) nga tretësira dhe ndryshimin e entalpisë për 

mol të KNO3 të tretur (𝛥𝐻). 

Të dhënat: Kapaciteti specifik termik i ujit = 4.18 J/g · °C. Dendësia e ujit = 1.00 g/mL. 

Masa molare e KNO3 =  101.10 g/mol 

3.4. Entalpia standarde e formimit 

 

Entalpia standarde e reaksionit: Ndryshimi standard i entalpisë ∆𝐻reaksionit
°  është 

ndryshimi i entalpisë kur reaktantët shndërrohen në produkte në kushte standarde (298 K, 1 

atm dhe 1 M për përqendrimin e tretësirave), që nënkupton, nxehtësia standarde e formimit të 

një komponimi ∆𝐻f
° është ndryshimi i nxehtësisë kur një mol i një komponimi është formuar 

nga elementet në gjendjen e tyre fillestare. Entalpitë standarde ndihmojnë në krahasimin e 

ndryshimeve të entalpisë në reaksione të ndryshme.  

Do të konsiderojmë reaksionin e formimit të CO2 të formuar nga C (s) dhe O2 (g) në kushte 

standarde 

C(s) + O2(g) → CO2(g), ∆H = −94 kcal (në 25 °C dhe 1 atm) 



 
 

mund të themi që nxehtësia e formimit të këtij reaksioni është e barabartë me nxehtësinë e 

formimit të CO2,  ∆𝐻f
°(CO2) = −94 kcal 

Sqarim: Entalpia standarde e formimit gjithashtu quhet nxehtësia standarde e formimit. 

 

Tabela 3.2. Entalpia standarde e formimit (25 °C ose 298 K dhe 1 atm)  

Substanca Formula 
Entalpia standarde e 

formimit (∆𝑯𝐟
°) (kJ/mol) 

Uji H2O -285.83 

Dioksidi i karbonit (g) CO2 -393.5 

Metani (g) CH4 -74.8 

Amoniaku (g) NH3 -45.9 

Hidrogjeni (g) H2 0 

Oksigjeni (g) O2 0 

Azoti (g) N2 0 

Glukoza (s) C6H12O6 -1273.3 

Dioksid squfuri (g) SO2 -296.8 

Etanoli (l) C2H5OH -277.7 

Acid klorhidrik (aq) HCl -167.2 

Karbonat kalciumi (s) CaCO3 -1207.1 

Benzeni (l) C6H6 49.0 

Propani (g) C3H8 -104.7 

Etileni (g) C2H4 52.4 

Acidi acetik (l) CH3COOH -484.5 

Oksid azoti (g) N2O 82.1 

Oksid squfuri (VI) (g) SO3 -396.0 

Fromaldehidi (g) CH2O -108.6 

Metanoli (l) CH3OH -238.7 

Acid sulfhidrik (g) H2S -20.6 

Monoksid karboni (g) CO -110.5 

Acid florhidrik (g) HF -271.1 

Oksidi i kalciumit (s) CaO -635.1 

Hidroksidi i natriumi (s) NaOH -425.6 

Nitrati i amonit (s) NH4NO3 -365.6 

Kloruri i kaliumit (s) KCl -436.7 

 

Këto vlera janë thelbësore për llogaritjen e ndryshimit të entalpisë së reaksioneve duke 

përdorur ligjin e Hess-it dhe në analiza të ndryshme termodinamike. 

Entalpitë bazohen në një mol të përbërjes së formuar nga elementët përbërës të tij në gjendjet 

e tyre standarde. 

Entalpia e reaksionit (nxehtësia e reaksionit) mund të shprehet si shuma e nxehtësisë së 

formimit të produkteve minus shuma e formimit të reaktantëve.  

Për një reaksion hipotetik kemi 

𝑎A + 𝑏B → 𝑐C + 𝑑D 



 
 

Nxehtësia e reaksionit mund të shkruhet 

∆𝐻° = ∑ ∆𝐻f
°(produkteve) − ∑ ∆𝐻f

°(reaktantëve) 

ose, 

∆𝐻° = [𝑐∆𝐻f
°(C) + 𝑑∆𝐻f

°(D)] − [𝑎∆𝐻f
°(A) + 𝑏∆𝐻f

°(B)] 

Disa shënime (vrejtje) për formimin e nxehtësisë janë si vijojnë 

1. Nxehtësia standarde e formimit të një elementi në formën e saj më të qëndrueshme 

është paraparë që të jetë zero. (∆𝐻f
°(O2) = 0 por, ∆𝐻f

°(O3) = +34kcal/mol) 
2. Çdoherë duhet të shkruhet gjendja fizike e reaktantëve dhe e produkteve për shkak se 

ndryshimi i entalpisë varet nga ato. 

H2(g) + 1/2O2(g) → H2O(g)  ∆𝐻f
° = −57.8kcal 

H2(g) + 1/2O2(g) → H2O(l)  ∆𝐻f
° = −68.3kcal 

3. Substancat të cilat kanë entalpi pozitive të formimit janë zakonisht më pak të 

qëndrueshme dhe kanë tendencë të reagojnë më shumë se ato të cilat kanë entalpi 

negative të formimit. 

Shembulli 1: Përdorni entalpitë standarde të formimit për të përcaktuar nxehtësinë e 

reaksionit: 

2Cl2(g) + 2H2O(l) → 4HCl(g) + O2(g)            ∆𝐻 =? 

Zgjidhje: 

∆𝐻f
°(Cl2) = 0 

∆𝐻f
°(O2) = 0 

 

Entalpitë standarde të këtyre elementve janë 0. 
 

∆𝐻f
°(H2O(l)) = −68.3kcal/mol 

∆𝐻f
°(HCl(g)) = −22.02 kcal/mol 

∆𝐻reak.
° = [4∆𝐻f

°(HCl(g)) + ∆𝐻f
°(O2(g))] − [2∆𝐻f

°(Cl2(g)) + 2∆𝐻f
°(H2O(l))] 

 

∆𝐻reak.
° = [4x(−22.02) + 0] − [0 + 2x(−68.32)] 

∆𝐻reak.
° = −88.08 + 136.64 = 48.56 kcal 

Shembulli 2: Duke përdoruar entalpitë standarde të formimit për reaksionin e dhënë 

SbCl3(g) + Cl2(g) → SbCl5(l), gjeni entalpinë standarde të formimit të reaksionit. 

Zgjidhje: 

∆𝐻f
°(SbCl3(g)) = −75.0 kcal/mol 

∆𝐻f
°(SbCl5(g)) = −105.2kcal/mol 

∆𝐻reak.
° = [∆𝐻f

°(SbCl5(g))] − [∆𝐻f
°(SbCl3(g)) + ∆Hf

°(Cl2(g))] 

∆𝐻reak.
° = [−105.2kcal/mol] − [−75.0kcal/mol + 0] 

∆𝐻reak.
° = −30.2 kcal/mol 



 
 

Shembulli 3: Nxehtësia e përfshirë për formimin e MgO (s) nga elementet është 3570 cal/g, 

nxehtësia e përfshirë për formimin e Al2O3 (s) nga elemetet është 3910 cal/g. Llogaritni 

∆𝐻° për reaksionin 

2Al(s) + 3MgO(s) → Al2O3(g) + 3Mg(s) 

Zgjidhje: Fillimisht llogarisim nxehtësinë e formimit të MgO (s) dhe të Al2O3 (s) në 

kcal/mol 

1g MgO(s)                        3570 cal janë përfëshirë 

40g (1mol)MgO                 x                                                 

x = 142800 cal 

142800 ÷ 1000 = 142.8 𝑘𝑐𝑎𝑙/𝑚𝑜𝑙 

Sqarim: 40 g/mol janë nga masa molare e MgO për të kthyer formimin e nxehtësisë nga 

cal/g në cal/mol. 

∆𝐻f
°(MgO) = −142.8 kcal/mol 

1g Al2O3(g)                       3910 cal janë përfëshirë 

102g (1mol)Al2O3(g)                 x                                                 

x = 398822 cal 

 398822 ÷ 1000 = 398.82 𝑘𝑐𝑎𝑙/𝑚𝑜𝑙 

∆𝐻f
°(Al2O3(g)) = −398.82 kcal/mol 

Sqarim: Në detyrë thuhet: “nxehtësia e përfshirë për formimin…” 

Kjo zakonisht nënkupton që nxehtësia lirohet gjatë formimit: pra reaksion është ekzotermik 

∆𝐻f
°(Al(s)) = 0,  ∆𝐻f

°(Mg(s)) = 0 

∆𝐻reak.
° = [∆𝐻f

°(Al2O3(g)) + 3∆𝐻f
°(Mg(s)) − [3∆𝐻f

°(MgO(g)) + 2∆𝐻f
°(Al(s))] 

∆𝐻reak.
° = (−398.82 + 0) − [3x(−142.80) + 0] = −398.82 + 428.4 = 29.58 kcal 

Shembulli 4: Nxehtësia e përfshirë në formimin e NaCl (s) nga elementët është 378.4 cal/g, 

dhe nxehtësia e përfshirë në formimin e KCl (s) nga elementët është 495.3 cal/g. Llogaritni 

∆𝐻° për reaksionin: 

2Na(s) + Cl2(g) → 2NaCl(s) 

2K(s) + Cl2(g) → 2KCl(s) 

Zgjidhje:  Së pari, llogaritni nxehtësinë e formimit për mol për NaCl dhe KCl. 

Masa molare për NaCl = 58.44 g/mol 

Nxehtësia e formimit për 1 mol të NaCl 



 
 

∆𝐻f
°(NaCl(s)) = 378.4 cal/g × 58.44 g/mol = 22193.54 cal/mol 

Masa molare për KCl = 74.55 g/mol 

Nxehtësia e formimit për 1 mol të KCl: 

∆𝐻f
°(KCl(s)) = 495.3 cal/g × 74.55 g/mol = 36986.47 cal/mol 

Për reaksionin me 2 NaCl: 

∆𝐻f
°(NaCl(s) produktet) = 2 x 22193.54 cal/mol = 44387.08 cal/mol 

∆𝐻reak.
° = [2∆𝐻f

°(NaCl(g))] − [2∆𝐻f
°(Na(s)) + ∆𝐻f

°(Cl(s))] 

∆𝐻reak.
° = 44387.08 cal/mol − 0 = 44387.08 cal/mol 

Për reaksionin me 2 KCl: 

∆𝐻f
°(KCl(s) produktet) = 2 x 36986.47 cal/mol = 73972.94 cal/mol 

∆𝐻reak.
° = [2∆𝐻f

°(KCl(g))] − [2∆𝐻f
°(K(s)) + ∆𝐻f

°(Cl(s))] 

∆𝐻reak.
° = 73972.94 cal/mol − 0 = 73972.94 cal/mol 

Shembulli 5: Nxehtësia e përfshirë në formimin e H2O(l) nga elementët është 68.3 cal/g, 

dhe nxehtësia e përfshirë në formimin e CO2 (g) nga elementët është 94.1 cal/g. Llogaritni 

∆𝐻° për reaksionin 

C(s) + O2(g) → 2CO2(g) 

2H2(s) + O2(g) → 2H2O(l) 

 

Zgjidhje: Për reaksionin  C(s) + O2(g) → 2CO2(g), nxehtësia e formimit të ∆𝐻f
°(CO2(g)) =

94.1kcal/mol, ndërsa nxehtësia e formimit për rekatantët C(s) dhe CO2(g) është zero, për 

shkak se janë ne gjendje elementare. 

∆𝐻° = ∆𝐻f
°(2CO2(g)) − ∆𝐻f

°(e rekatantve) 

∆𝐻°94.1 kcal/mol − 0 = 94.1 kcal/mol 

Për reaksionin 2H2(s) + O2(g) → 2H2O(l), nxehtësia e formimit të ∆𝐻f
°(H2O(g)) =

68.3 kcal/mol, ndërsa nxehtësia e formimit për rekatantët H2(g) dhe O2(g) është zero, për 

shkak se janë ne gjendje elementare. 

∆𝐻° = ∆𝐻f
°(H2O(g)) − ∆Hf

°(reaktantve) 

 

Shembulli 6: Llogaritni nxehtësinë e reaksionit (∆𝐻)  për djegien e metanit: 

CH4(g) + 2O2(g) → CO2(g) + 2H2O(l) 



 
 

Vlerat e entalpisë standarde të formimit janë ∆𝐻f
°(CO2(g)) = −393.5 kJ/mol, 

∆𝐻f
°(H2O(g)) = −285.8 kJ/mol dhe ∆𝐻f

°(CH4(g)) = −74.8. 

Zgjidhje: 

∆𝐻reak.
° = [∆𝐻f

°(CO2(g)) + 2∆𝐻f
°(H2O(g))] − [∆𝐻f

°(CH4(g)) + 2∆𝐻f
°(O2(g))] 

∆𝐻reak.
° = [−393.5 + 2(−285.8)] − [(−74.8) + 0] 

∆𝐻reak.
° = [−393.5 − 571.6)] − [(−74.8)] 

∆𝐻reak.
° = −965.1 + 74.8 = −890.3 kJ 

Shembulli 7: Llogaritni ndryshimin e entalpisë (∆𝐻reak.
° ) për formimin e amoniakut duke 

përdorur entalpitë standarde të formimit (∆𝐻f
°)kJ/mol. 

∆𝐻f
°(N2) = 0 

∆𝐻f
°(H2) = 0 

∆𝐻f
°(NH3) = −45.9 

Ekuacioni kimik i balancuar (barazuar) për reaksionin është: 

N2(g) + 3H2(g) → 2NH3(g) 

Zgjidhje: 

∆𝐻reak.
° = ∑ ∆𝐻f

°(produkteve) − ∑ ∆𝐻f
°(reaktantëve) 

∆𝐻reak.
° = [2 x (−45.9)] − [1(0) + 2(0)] 

∆𝐻reak.
° = −91.8 kJ 

∆𝐻° = 68.3 kcal/mol − 0 = 68.3 kcal/mol 

 

Shembulli 8: Llogaritni ndryshimin e entalpisë për djegien e butanit, duke pasur parasysh 

vlerat për entalpinë standarde të formimit: 

∆𝐻f
°(CO2(g)) = −393.5 kJ/mol 

∆𝐻f
°(H2O(l)) = −285.8 kJ/mol 

∆𝐻f
°(C4H10(g)) = −125.6 kJ/mol 

2C4H10(g) + 13O2 → 8CO2(g) + 10H2O(l) 

Zgjidhje: 

∆𝐻reaks.
° = ∑ ∆𝐻f

°(produkteve) − ∑ ∆𝐻f
°(rekatantëve) 

∆𝐻reaks.
° = [8∆𝐻f

°(CO2(g)) + 10∆𝐻f
°(H2O(l))] − [2∆𝐻f

°(C4H10(g)) + ∆𝐻f
°(O2(g))] 



 
 

∆𝐻reaks.
° = [8(−393.5) + 10(−285.8)] − [2(−125.6) + 0] 

∆𝐻reaks.
° = [−6006] − [−251.2] = −5754.8 kJ 

Kjo do të thotë se djegia e butanit është proces ekzotermik! 

Shembulli 9: Llogaritni nxehtësinë e reaksionit vijues 

C2H4(g) + H2(g) → C2H6(g) 

 

duke pasur parasysh vlerat për entalpinë standarde të formimit: 

∆𝐻f
°(C2H4(g)) = −52.3 kJ/mol 

∆𝐻f
°(C2H6(g)) = −84.7 kJ/mol 

Zgjidhje: 

∆𝐻reaks.
° = ∑ ∆𝐻f

°(produkteve) − ∑ ∆𝐻f
°(rekatantëve) 

∆𝐻reaks.
° = [[∆𝐻f

°(C2H6(g))] − [∆𝐻f
°(C2H4(g)) + ∆𝐻f

°(H2(g))] 

∆𝐻reaks.
° = [(−84.7))] − [(52.3) + 0] 

∆𝐻reaks.
° = −137.0 kJ 

Meqenëse ndryshimi i entalpisë është negativ, kjo do të thotë se hidrogjenizimi i etenit është 

një reaksion ekzotermik (liron nxehtësinë). 

Shembulli 10: Nxehtësia për formimin e CO2(g) është −94.0 kcal/mol dhe për H2O(l) është 

−68.3 kcal/mol. Nxehtësia e djegies të C5H12(l) është ∆𝐻 = −845.5 kcal/mol. Sa është 

nxehtësia e formimit të C5H12(l)? 

C5H12(l) + 8O2 → 5CO2(g) + 6H2O (l),              ∆𝐻 = −845.5 kcal/mol 

Zgjidhje: ∆𝐻 = [5∆𝐻f
°(CO2) + 6∆𝐻f

°(H2O)] − [∆𝐻f
°(C5H12(l)) + 8∆𝐻f

°(O5(g))] 

−845.5 = [5x(94.0) + 6x(−68.3)] − [∆𝐻f
°(C5H12(l)) + 0] 

−845.5 = −879.8 − ∆𝐻f
°(C5H12(l)) 

∆𝐻f
°(C5H12(l)) = −34.3 kcal/mol 

Shembulli 11: Kur 4g të CH4(g) digjen komplet, 53 kcal të nxehtësisë janë liruar. Nëse 

∆𝐻f
°(CO2(g)) = −94 kcal/mol, ∆𝐻f

°(H2O(g)) = −68 kcal/mol. Sa është nxehtësia e 

formimit të ∆𝐻f
°(CH4(g))? 

CH4(g) + 2O2(g) → CO2(g) + 2H2O(l) 

Zgjidhje: Fillimisht do të llogarisim sa kalori janë lëshuar kur 1 g metan është djegur. 1 g 

metan është 16 g. 

nëse 4 g metan lëshohen         53kcal 



 
 

16 g metan lëshojnë       x 

x = 212 kcal/mol ose ∆𝐻 = −212 kcal/mol 

∆𝐻 = [∆𝐻f
°(CO2(g)) + 2∆𝐻f

°(H2O(g))] − [∆𝐻f
°(CH4(g)) + 2∆𝐻f

°(O2(g))] 

−212 = [−94 + 2(−68)] − [∆𝐻f
°(CH4(g)) + 0] 

−212 = −230 − ∆𝐻f
°(CH4(g)) 

∆𝐻f
°(CH4(g)) = −230 + 212 = −18 kcal/mol 

Shembulli 12: Sa nxehtësi është liruar kur 23 g C2H5OH është djegur, nëse ∆𝐻f
°CO2 =

−94 kcal/mol, ∆𝐻f
°C2H5OH = −66 kcal/mol dhe ∆𝐻f

°H2O = −57 kcal/mol. 

C2H5OH(l) + 3O2(g) → 2CO2(g) + 3H2O(g) 

Zgjidhje: 

∆𝐻 = [2∆𝐻f
°(CO2)(g) + 3∆𝐻f

°(H2O)(g)] − [∆𝐻f
°(C2H5OH)(l) + 3∆𝐻f

°(O2)(l)] 

∆𝐻 = [2x(−94) + 3x(−57.8)] − [(−66.4) + 0] = −361.4 + 66.4 = −295 kcal/mol 

Kur 

1 mol(46 g)C2H5OH është djegur                    295 kcal nxehtësi janë liruar 

23 g C2H5OH janë djegur                              x 

x = 147.5 kcal do të lëshohen 

Shembulli 13: Reaksioni i dekompozimit të peroksidit të hidrogjenit është: 

H2O2(l) → 2H2O(l) + O2(g) 

Duke pasur parasysh entalpitë standarde të formimit (∆𝐻f
°) në kJ/mol për ∆𝐻f

°O2 = 0 kJ/

mol, ∆𝐻reaks.
° (dekompozimi i H2O2) = −196 kJ dhe ∆𝐻f

°H2O = −285 kJ/mol. Përcaktoni 

entalpinë e formimit për ∆𝐻f
°( H2O2)? 

Zgjidhje: 

∆𝐻reaks.
° = ∑ ∆𝐻f

°(produkteve) − ∑ ∆𝐻f
°(rekatantëve) 

−196 = [2x(−285) + (0)] − [2∆𝐻f
°( H2O2)] 

−196 = [−571.6 + 0] − [2∆𝐻f
°( H2O2)] 

−196 = [−571.6] − [2∆𝐻f
°( H2O2)] 

2∆𝐻f
°( H2O2) = −571.6 + 196 

2∆𝐻f
°( H2O2) = −375.6 

∆𝐻f
°( H2O2) = −

375.6

2
 



 
 

∆𝐻f
°( H2O2) = −187.8 kJ/mol 

Shembulli 14: Reaksioni i djegies së squfurit është: 

S(s) + O2(g) → SO2(g) 

Duke pasur parasysh entalpitë standarde të formimit (∆𝐻f
°) në kJ/mol për ∆𝐻f

°O2 = 0 kJ/

mol, ∆𝐻reaks.
° (djegja e sulfurit) = −296.8kJ. Përcaktoni entalpin e formimit për ∆𝐻f

°(SO2)? 

Zgjidhje: 

∆𝐻reaks.
° = ∑ ∆𝐻f

°(produkteve) − ∑ ∆𝐻f
°(rekatantëve) 

−296.8 = [∆𝐻f
°(SO2)] − [0 + 0] 

−296.8 = [∆𝐻f
°(SO2)] 

[∆𝐻f
°(SO2)] = −296.8 kJ/mol 

 

Shembulli 15: Nxehtësia e absorbuar për formimin e dioksidit të squfurit është 290 cal/g 

dhe nxehtësia e përthithur për formimin e trioksidit të squfurit është 350 cal/g. Llogaritni 𝛥𝐻 

për reaksionin: 

2SO2(s) + O2(g) → 2SO3(g) 

Duke pasur parasysh masën molare të 

SO2 = 64.07g/mol 

SO3 = 80.07 g/mol 

Zgjidhje: Nxehtësitë e dhëna për oksidin e squfurit (IV) dhe oksidin e squfurit (VI) janë 

290 cal/g dhe 350 cal/g 

Hapi 1: Shndërroni entalpinë për mol 

Ne e shumëzojmë entalpinë për gram me masën molare: 

∆𝐻f(SO2) = 290 x 64.07 = 18580.3 cal/mol 

∆𝐻f(SO3) = 350 x 80.07 = 28024.5 cal/mol 

Aplikojmë ligjin e Hess-it 

∆𝐻reaksi. = 2∆𝐻f(SO3) − 2∆𝐻f(SO2) 

∆𝐻reaksi. = 56049 − 37160.6 = 18888.4 cal 

∆𝐻reaksi. = 18.89 kcal (endotermik) 

Detyra për ushtime: 



 
 

Detyra 1: Nxehtësia e absorbuar për formimin e NO (g) është 720 cal/g. Nxehtësia e 

absorbuar për formimin e NO2(g) është 176 cal/g. Llogaritni ∆𝐻 për reaksionin, 2NO(g) +

O2(g) → 2NO2(g) 

Detyra 2: Janë dhënë nxehtësitë e reaksionit vijues, përcaktoni nxehtësinë e formimit të 

CCl4(g). Nxehtësia për formimin e CH4(g) është −17.89 kcal/mol, nxehtësia për formimin e 

CCl4(g) është −33.3 kcal/mol dhe nxehtësia për djegien e reaksionit ∆𝐻 = −96.17kcal/
mol. 

CH4(g) + 4Cl2(g) → CCl4(g) + 4HCl(g),          ∆𝐻 = −96.17kcal/mol 

Detyra 3: Sasia e nxehtësisë së prodhuar nga djegia e 10 g C2H6 rrit temperaturën e 2000 g 

H2O për 57 ℃. Llogaritni nxehtësinë e formimit të C2H6, nëse ∆𝐻f
°(CO2)(g) = −94.0 kcal/

mol, ∆𝐻f
°(H2O)(g) = −58kcal/mol. 

C2H6(g) + 7/2O2(g) → 2CO2(g) + 3H2O(g) 

Detyra 4: Llogaritni nxehtësinë e formimit të CH4 (g) nga elementet e tij duke përdorur të 

dhënat e mëposhtme 

C(s) + O2(g) → CO2(g)                                   ∆𝐻 = −94 kcal/mol 

H2(g) + 1/2O2(g) → H2O(g)                          ∆𝐻 = −57.8 kcal/mol 

CO2(g) + 2H2O(g) → CH4(g) + 2O2(g)        ∆𝐻 = −191.8 kcal/mol 

Detyra 5: Reaksioni i djegies së etanolit është si vijon 

C2H5OH(l) + 3O2(g) → 2CO2(g) + 3H2O(g) 

Duke pasur parasysh entalpitë standarde të formimit (∆𝐻f
°) në kJ/mol për ∆𝐻f

°CO2 =

−393.5 kJ/mol, ∆𝐻reaks.
° (djegia e C2H5OH) = −1366.7 kJ/mol dhe ∆𝐻f

°H2O =

−285 kJ/mol. Përcaktoni entalpin e formimit për ∆𝐻f
°( C2H5OH) 

Detyra 6: Nxehtësia e përfshirë në formimin për SO2(g) është 296.8 kJ/mol, dhe nxehtësia e 

formimit për NO2 (g) është 33.1 kJ/mol. Llogaritni ∆𝐻° për reaksionin: 

S(s) + O2(g) → SO2(g) 

2N(g) + O2(g) → 2NO2(g) 

 

Detyra 7: Nxehtësia e formimit për CaO(s) është 635 kcal/mol, dhe nxehtësia e formimit 

për MgO (s) është 625 kcal/mol. Llogaritni ∆𝐻° për reaksionin 

Ca(s) + 1/2O2(g) → CaO(s) 

Mg(s) + 1/2O2(g) → MgO(s) 

Detyra 8: Llogaritni ndryshimin e entalpisë për djegien e propanit, duke pasur parasysh 

vlerat për entalpinë standarde të formimit: 

∆𝐻f
°(CO2(g)) = −393.5 kJ/mol 



 
 

∆𝐻f
°(H2O(l)) = −285.8 kJ/mol 

∆𝐻f
°(C3H8(g)) = −103.8 kJ/mol 

C3H8(g) + 5O2 → 3CO2(g) + 4H2O(l) 

Detyra 9: Llogaritni nxehtësinë e reaksionit për djegien e etanit, duke pasur parasysh vlerat 

për entalpinë standarde të formimit: 

∆𝐻f
°(CO2(g)) = −393.5 kJ/mol 

∆𝐻f
°(H2O(l)) = −285.8 kJ/mol 

∆𝐻f
°(C2H6(g)) = −84.7 kJ/mol 

C2H6(g) + 7/2O2(g) → 2CO2(g) + 3H2O(l) 

Detyra 10: Përcaktoni ndryshimin e entalpisë për formimin e amoniakut, duke pasur 

parasysh vlerat për entalpinë standarde të formimit: 

∆𝐻f
°(NH3(g)) = −45.9 kJ/mol 

∆𝐻f
°(H2(l)) = 0 kJ/mol 

∆𝐻f
°(N2(g)) = 0 kJ/mol 

Duke u bazuar në reaksionin e dhënë: 

N2(g) + 3H2 → 2NH3(g) 

Detyra 11: Llogaritni nxehtësinë e reaksionit për dekompozimin e peroksidit të hidrogjenit, 

duke pasur parasysh vlerat për entalpinë standarde të formimit: 

∆𝐻f
°(H2O2(l)) = −187.8 kJ/mol 

∆𝐻f
°(H2O(l)) = −285.8 kJ/mol 

∆𝐻f
°(O2(g)) = 0 kJ/mol 

Duke u bazuar në reaksionin e dhënë: 

H2O2(l) → 2H2O(l) + +O2(g) 

Detyra 12: Llogaritni nxehtësinë e reaksionit për djegien e etanolit, duke pasur parasysh 

vlerat për entalpinë standarde të formimit:  

∆𝐻f
°(C2H5OH(l)) = −277.7 kJ/mol 

∆𝐻f
°(CO2(l)) = −393.5 kJ/mol 

∆𝐻f
°(H2O(g)) = −285.8 kJ/mol 

Duke u bazuar në reaksionin e dhënë: 

C2H5OH(l) + 3O2(g) → 2CO2(g) + 3H2O(l) 



 
 

Detyra 13: Llogaritni ndryshimin e entalpisë për dekompozimin e karbonatit të kalciumit, 

duke pasur parasysh vlerat për entalpinë standarde të formimit: 

∆𝐻f
°(CaCO3(l)) = −1207 kJ/mol 

∆𝐻f
°(CaO(l)) = −635.5 kJ/mol 

∆𝐻f
°(CO2(g)) = −393.5 kJ/mol 

Duke u bazuar në reaksionin e dhënë: 

CaCO3(s) → CaO(s) + CO2(l) 

 

 3.5. Ligji i Hess-it 

 

Ligji i Hess-it thotë: 

Ndryshimi i përgjithshëm i entalpisë (ΔH) për një reaksion kimik është i njëjtë, pavarësisht 

nga numri i hapave ose shtegu specifik i ndërmarrë, me kusht që gjendja fillestare dhe 

përfundimtare të jenë të njëjta. Një reaksion i përgjithshëm mund të fitohet duke mbledhur dy 

ose më shumë reaksione elementare. Në këtë rast, ndryshimi i entalpisë së reaksionit të 

përgjithshëm është i barabartë me shumën algjebrike të ndryshimeve të entalpisë së secilit 

hap individual. 

Kjo do të thotë që entalpia është një funksion i gjendjes dhe nxehtësia e përgjithshme e një 

reaksioni mund të llogaritet duke përmbledhur ndryshimet e entalpisë të hapave individual që 

çojnë në të njëjtin reaksiontë përgjithshëm. 

Nëse një reaksion mund të shprehet si shuma e reaksioneve të shumëfishta të ndërmjetme: 

A → B, ∆𝐻1 

B → C, ∆𝐻2 

C → D, ∆𝐻3 

Pastaj reaksioni i përgjithshëm: 

A → D 

ka një ndryshim entalpie: 

∆𝐻përgjithshme = ∆𝐻1 + ∆𝐻2 + ∆𝐻3 

Zbatimet e ligjit të Hess-it janë të shumta edhe atë: 

Llogaritja e ndryshimeve të entalpisë së panjohur: Nëse dihen ndryshimet e entalpisë së 

hapave individual, ligji i Hess-it lejon llogaritjen e ndryshimit të përgjithshëm të entalpisë. 

Përcaktimi i nxehtësisë së formimit ose djegies: Kombinimi i nxehtësisë standarde të 

formimit ose djegies për reaksione të ndërmjetme. 

Efikasiteti i energjisë: Kuptimi dhe optimizimi i proceseve në sistemet termokimike. 



 
 

Hapat e përgjithshëm për zgjidhjen e problemeve me anë të ligjit të Hess-it: 

 Shkruani reaksionin e duhur. Ndryshimi i entalpisë varet vetëm nga gjendja fillestare 

dhe përfundimtare, jo nga mënyra se si ndodh procesi. 

 Kontrolloni reaksionet e dhëna:  

 Nëse reaktantët/produktet janë në anën e gabuar, zhvendoseni ekuacionin në 

anën e kundërt (dhe ndryshoni shenjën e ∆𝐻) 

  Nëse koeficientët nuk përputhen, shumëzoni/pjesëtoni të gjithë reaksionin, 

duke përfshirë Δ𝐻. 

 Mblidhni reaksionet në mënyrë që substancat e padëshiruara të anulohen. 

 Mblidhni vlerat të Δ𝐻 për përgjigjen përfundimtare. 

Ekuacioni i përgjithshëm për llogaritjen e nxehtësisë së çliruar (Δ𝐻) gjatë djegies është: 

∆𝐻 =
𝑚

𝑀
 𝑥 ∆𝐻djegia për mol 

Shembulli 1: Gjeni ndryshimin e entalpisë (ΔH) për reaksionin: 

C(s) +
1

2
O2(g) → CO(g) 

Jepen reaksionet vijuese 

1. C(s) + O2(g) → CO2(g), ∆𝐻 = −393.5 kJ/mol 

2. CO(g) +
1

2
O2(g) → CO2(g), ∆𝐻 = −283.0 kJ/mol 

Zgjidhje: Zhvendoseni reaksionin e kundërt të reaksionit 2 për të përfaqësuar formimin e 

CO: 

Sqarim: Kur zhvillojmë ekuacion termokimik të kundërt, duhet patjetër të ndryshojmë edhe 

shenjën e ∆𝐻, ndërsa kur shumëzojmë koeficientët e një ekuacioni me një faktor tjetër, duhet 

të shumëzojmë edhe vlerën e ∆𝐻 me të njejtin faktor. 

1. CO2(g) → CO(g) +
1

2
O2(g), ∆𝐻 = +283.0 kJ/mol 

Shtoni dy reaksionet: 

2. C(s) + O2(g) → CO2(g), ∆𝐻 = −393.5 kJ/mol 

3. CO2(g) → CO(g) +
1

2
O2(g), ∆𝐻 = +283.0 kJ/mol 

Reaksioni që fitohet: 

4. C(s) +
1

2
O2(g) → CO(g), ∆𝐻 = −393.5 + 283.0 = −110.5 kJ/mol 

Shembulli 2: Përcaktoni vlerën e ∆𝐻 për reaksionin 

3C(grafiti) + 4H2(g) → C3H8(g) 

Zgjidhje: Sidoqoftë është shumë e vështirë të kombinohet karboni me hidrogjenin dhe të 

fitohet vetëm C3H8, por duke e përdorur Ligjin e Hess-it ne mund të përcaktojmë nxehtësinë 

e reaksionit nga nxehtësia e reaksioneve vijuese: 



 
 

I. C3H8(g) + 5O2(g) → 3CO2(g) + 4H2O(l),                   ∆𝐻1 = −531.1 kcal/mol 

II. C(grafit) + O2(g) → CO2(g),                                            ∆𝐻2 = −94.05 kcal/mol 
III. H2(g) + 1/2O2(g) → H2O(l),                                          ∆𝐻3 = −68.32 kcal/mol 

Në ekuacionin që duam, C3H8(g) paraqitet në anën e djathtë, prandaj ekuacioni (I) duhet të 

zhvillohet në anën e kundërt. Që të fitohen koeficientët e duhur për C(grafit) dhe H2(g) në 

ekuacionin përfundimtar, ekuacioni (II) duhet të shumzohet me 3 dhe ekuacioni (III) duhet të 

shumëzohet me 4. 

1) 3CO2(g) + 4H2O(l) → C3H8(g) + 5O2(g),               ∆𝐻1 = +531.1 kcal/mol  

2) 3C(grafit) + 3O2(g) → 3CO2(g),                              ∆𝐻2 = −3 x 94.05 kcal/mol 

3) 4H2(g) + 2O2(g) → H2O(l),                                         ∆4 x 68.32 kcal/mol 
 

3C(grafiti) + 4H2(g) → C3H8(g),            ∆𝐻 =? 

∆𝐻 = ∆𝐻1 + ∆𝐻2 + ∆𝐻3 = 531.1 − 282.15 − 273.28            ∆𝐻 = −24.33 kcal/mol 

Shembulli 3: Gjeni ndryshimin e entalpisë (Δ𝐻) për reaksionin: 

N2(g) + O2(g) → 2NO(g) 

Janë dhënë reaksionet vijuese: 

1. N2(g) + 2O2(g) → 2NO2(g)              ∆𝐻 = +66.4 kJ 
2. 2NO(g) + O2(g) → 2NO2(g)            ∆𝐻 = −114.2 kJ 

Zgjidhje: E zhvillojmë ekuacionin e dytë nga ana e kundërt 

Hapi 1: Ne kemi nevojë për NO si produkt, por në ekuacionin e dytë, është një reaktant. Pra, 

ne e kthejmë reaksionin dhe ndryshojmë shenjën e Δ𝐻: 

 2NO2(g) → 2NO(g) + O2(g)           ∆𝐻 = +114.2 kJ 

Hapi 2: Mbledhim dy ekuacionet 

1. N2(g) + 2O2(g) → 2NO2(g)             ∆𝐻 = +66.4 kJ 

2. 2NO2(g) → 2NO(g) + O2(g)           ∆𝐻 = +114.2 kJ 

Largojmë 2NO2 nga të dy anët 

N2(g) + 2O2(g) → 2NO(g) 

Hapi 3: Llogarisim   ∆𝐻 

  ∆𝐻 = 66.4 + 114.2 = +180.6 kJ 

Pasi  ∆𝐻 është pozitive, ky reaksion është endoterm (absorbon energji). 

Shembulli 4:  Llogaritni  vlerën e ∆𝐻 duke përdorur ligjin e Hess-it 

a) 2CO(g) + O2(g) → 2CO2(g)                               ∆𝐻 = −135.4 kcal 

b) 2Cu(s) + O2(g) → 2CuO(s)                               ∆𝐻 = −74.4 kcal 

Nga nxehtësitë e reaksioneve vijuese llogaritni ∆𝐻 për reaksionin: 



 
 

c) CuO(s) + CO(g) → Cu(s) + CO2                          ∆𝐻 = −135.4 kcal 

Zgjidhje: Ne duhet të manipulojmë me ekuacionin (a) dhe (b) kështu që kur t’i mbledhim ato 

do të fitojmë ekuacionin (c), ekuacionin që dëshirojmë. Si do të arrihet kjo? 

Hapi parë: Ekuacion (c) ka në anën e majtë CuO, por ekuacioni (b) ka 2CuO në të djathtë. 

Që ta zhvendosim atë në majtë dhe ta bëjmë numrin një (CuO), duhet ta zhvillojmë 

ekuacionin (b) në anën e kundërt dhe ta shumëzojmë me 1/2, duke pasur parasysh ta 

ndryshojmë shenjën e ∆𝐻 dhe ta shumëzojmë ∆𝐻 me 1/2. 

1/2[2CuO(s) →   2Cu(s) + O2(g)]                   ∆𝐻 = 1/2 𝑥(+74.4 kcal) 

Gjithashtu fitojmë një numër të përshtatshëm për Cu në anën e djathtë të ekuacionit (a) 

Hapi dytë: Atje duhet të ketë një CO në anën e majtë, por ekuacioni (a) ka 2CO në anën e 

majtë. Ne duhet ta shumëzojmë ekuacionin (a) me 1/2. 

1/2[2CO(g) + O2(g) → 2CO2(g)]                               ∆𝐻 = 1/2  x − 135.4 kcal 

Duke e bërë këtë ne kemi rregulluar numrin e CO2. Më poshtë kemi ekuacionet e rregulluara, 

të ndjekura nga shuma e tyre. 

1) CuO(s) →   Cu(s) + 1/2O2(g)                              ∆𝐻 = +37.2 kcal 
2) CO(g) + 1/2O2(g) → CO2(g)                               ∆𝐻 = −67.7 kcal 

CuO(s) + CO(g) → Cu(s) + CO2(g)              ∆𝐻 = (+37.2) + (−67.7) = −30.5 kcal  

Sqarim: Oksigjeni largohet nga ekuacionet. 

Shembulli 5: Formimi i H2O nga H2 dhe O2. Gjeni ndryshimin e entalpisë (𝛥𝐻) për 

reaksionin: 

H2(g) + 1/2O2(g) → H2O(l) 

Është dhënë reaksioni vijues: 

2H2(g) + O2(g) → 2H2O(l)               ∆H = −571.6 kJ 

Zgjidhje:  

Hapi 1: Rregulloni ekuacionin e dhënë 

Ne kemi nevojë për reaksionin e shprehur për formimin e 1 moli H2O(l), por reaksioni i 

dhënë i referohet 2 moleve. Për këtë arsye, të gjithë koeficientët (dhe ndryshimet e entalpisë) 

ndahen me 2. 

H2(g) + 1/2O2(g) → H2O(l) 

∆𝐻 =
−571.6

2
= −285.8 kJ 

Pasi ∆𝐻 është vlerë negative, reaksioni i dhënë është ekzotermik (çliron energji). 

Shembulli 6: Gjeni ndryshimin e entalpisë (𝛥𝐻) për reaksionin: 

CaCO3(s) → CaO(s) + CO2(g) 



 
 

Janë dhënë reaksionet vijuese: 

1) Ca(s) + 1/2O2(g) + CO2(g) → CaCO3(s)                         ∆𝐻 = −1206.9 kJ 
2) Ca(s) + 1/2O2(g) → CaO(s)                                                ∆𝐻 = −635.5 kJ  

Zgjidhje: 

Hapi 1: Zhvilloni ekuacionin e parë në anën e kundërt 

Ne kemi nevojë për CaCO3 si një reaktant, por në ekuacionin e parë, është një produkt. Pra, 

ne e zhvillojmë reaksionin dhe ndryshojmë shenjën e 𝛥𝐻: 

CaCO3(s) → Ca(s) + 1/2O2(g) + CO2(g)                  ∆𝐻 = +1206.9 kJ 

Hapi 2: Ekuacioni 2 mbetet ashtu siç është 

Ca(s) + 1/2O2(g) → CaO(s)                                                ∆𝐻 = −635.5 kJ  

Hapi 3: Mblidhni të dy reaksionet 

1)        CaCO3(s) → Ca(s) + 1/2O2(g) + CO2(g)                    ∆𝐻 = +1206.9 kJ  
2)   +   Ca(s) + 1/2O2(g) → CaO(s)                                            ∆𝐻 = −635.5 kJ  

 

3) CaCO3(s) → CaO(s) + CO2(g)                     

Sqarim: Largojmë Ca(s) + 1/2O2(g) 

Hapi 4: Llogarisim ∆𝐻 

∆𝐻 = 1206.9 + (635.5) = 571.4 kJ 

Pasi ∆𝐻 është pozitive, reaksioni është endotermik (absorbon nxehtësi) 

Shembulli 7: Janë dhënë reaksionet vijuese: 

1) C(s) + O2(g) → CO2(g)          ∆𝐻 = −94.05 kcal 

2) C(s) + 1/2O2(g) → CO(g)     ∆𝐻 = −26.41 kcal 

Llogaritni ∆𝐻 për reaksionin 

3) CO(g) + 1/2O2(g) → CO2(g)     ∆𝐻 =? 

Zgjidhje: Në ekuacionin (3), për të cilin duhet të llogarisim vlerën e ∆𝐻, CO(g) është 

reaktant, por CO(g) është produkt në ekuacionin (2). Kjo është arsyeja pse ekuacioni (2) 

duhet të zhvillohet në anën e kundërt dhe pastaj ekuacionin (1) dhe (2) mund të mblidhen. 

Kur një ekuacion zhvillohet në anën e kundërt, shenja e ∆𝐻 ndryshon. 

1) C(s) + O2(g) → CO2(g)                  ∆𝐻 = −94.05 kcal 

2)  CO(g) → C(s) + 1/2O2(g)      +  ∆𝐻 = −26.41 kcal 
 

CO(g) + 1/2O2(g) → CO2(g)         ∆𝐻 = −67.64 kcal 

Sqarim: Karboni largohet nga ekuacionet. 

Shembulli 8: Janë dhënë reaksionet vijuese: 



 
 

1) Fe(s) + 1/2O2(g) → FeO(s)          ∆𝐻 = −64.04 kcal 

2) 2Fe(s) + 3/2O2(g) → Fe2O3(s)     ∆𝐻 = −196.5 kcal 

Llogaritni ∆𝐻 për reaksionin: 

3) 2FeO(s) + 1/2O2(g) → Fe2O3(s)    ∆𝐻 =? 

Zgjidhje: Që të fitohet ekuacioni 3, ekuacioni 1 duhet të kthehet në anën e kundërt dhe të 

shumëzohet me 2 dhe pastaj ekuacioni 1 dhe 2 do te shtohen. 

1)        2FeO(s) → 2Fe(s) + O2(g)                         ∆𝐻 = 2 x (+64.04 kcal) 

2) +     2Fe(s) + 3/2O2(g) → Fe2O3(s)          +  ∆𝐻 = −196.5 kcal 
 

3) 2FeO(s) + 1/2O2(g) → Fe2O3(s)                ∆𝐻 = +128.08 − 196.5 = −68.42 kcal 

Sqarim: Hekuri largohet nga ekuacioni 1 dhe 2. 

Shembulli 9: Janë dhënë reaksionet vijuese 

1) 1/2N2(g) + 1/2O2(g) → NO(g)          ∆𝐻 = +21.6 kcal 

2) 1/2N2(g) + 3/2H2(g) → NH3(g)       ∆𝐻 = −11.0 kcal 

3) H2(g) + 1/2O2(g) → H2O(g)              ∆𝐻 = −57.8 kcal 

Llogaritni ∆𝐻 për reaksionin: 

4) NH3(g) + 5/4O2(g) → NO(g) + 3/2H2O(g) 

Zgjidhje: Duhet të shënojmë që NH3(g) duhet të paraqitet në anën e majtë të ekuacionit, 

kështu që ne do të shkruajmë reaksionin e kundërt të ekuacionit 2 dhe do të ndryshojmë 

shenjën e vlerës së ∆𝐻. Na duhet 3/2 mol të H2O(g), por 1 mol i H2O(g) është prodhuar nga 

reaksioni 3 dhe do të shumëzohet me 3/2. 

1)    1/2N2(g) + 1/2O2(g) → NO(g)            ∆𝐻 = +21.6 kcal (mbetet e njejt) 

2)    NH3(g) → 1/2N2(g) + 3/2H2(g)              ∆𝐻 = +11.0 kcal(në anën e kundërt) 

3) + 3/2H2(g) + 3/2x1/2O2(g) → 3/2H2O(g)          +     ∆𝐻 = 3/2 x(−57.8) kcal 

 

NH3(g) + 5/4O2(g) → NO(g) + 3/2H2O(g)                       ∆𝐻 = −54.1 kcal 

Sqarim: Azoti dhe hidrogjeni largohen nga ekuacioni 1 dhe 2. 

Shembulli 10: Janë dhënë reaksionet vijuese: 

1) C(s) + O2(g) → CO2(g)                                                  ∆𝐻 = −94  kcal/mol 

2) H2(g) + 1/2O2(g) → H2O(g)                                       ∆𝐻 = −57.8 kcal/mol 
3) 2C(s) + 3H2(g) + 1/2O2(g) → C2H5OH(l)              ∆𝐻 = −66.4 kcal/mol 

Llogaritni nxehtësinë e liruar kur 4.6 g të C2H5OH(l) janë djegur 

Zgjidhje: Fillimisht ne duhet të gjejmë ∆𝐻 për reaksionin e djegies së C2H5OH(l) 

C2H5OH(l) + 3O2(g) → 2CO2(g) + 3H2O(g)               ∆𝐻 =? 



 
 

Reaksioni (1) do të shumëzohet me numrin 2 për të fituar 2CO2(g). Reaksioni (2) do të 

shumzohet me numrin 3 për të fituar 3H2O(g). Reaksioni (3) do të kthehet në anën e kundërt 

që C2H5OH(l) të mbetet në anën e majtë. 

1) 2C(s) + 2O2(g) → 2CO2(g)                                    ∆𝐻 = 2 x (−94) kcal 

2) 3H2(g) + 3 x 1/2O2(g) → 3H2O(g)                    ∆𝐻 = 3 x (−57.8) kcal 
3) C2H5OH(l) → 2C(g) + 3H2(g)  + 1/2O2(g)          ∆𝐻 = +66.4 kcal 

 

C2H5OH(l) + 3O2(g) → 3H2O(g) + 2CO2(g)               ∆𝐻 = −295.0 kcal 

Në bazë të këtij rezultati 1 mol (46 g) C2H5OH(l) çlirojnë 295.0 kcal kur digjen. 

Nëse 46 g C2H5OH(l) çlirojnë       295 kcal 

        4.6 g C2H5OH(l) çlirojnë        x 

 

x = 29.5 kcal 

Shembulli 11: Është dhënë reaksioni vijues: 

CH4(g) + 2O2(g) → CO2(g) + 2H2O(l)                      ∆𝐻 = −191.8  kcal/mol 

Llogaritni nxehtësinë e liruar kur 10 g të CH4(g) janë djegur 

Zgjidhje: Masa molare e CH4(g) = 16.06 g/mol 

Gjeni sasin e substancës të CH4(g) 

𝑛(CH4(g)) =
𝑚

𝑀
=

10 g

16.04 g/mol
= 0.624 mol 

Llogaritni nxehtësinë e çliruar: 

0.624 x (−191.8) = −119.7 kcal 

Përgjigje: 119.7 kcal çlirohen kur digjen 10 g metan. 

Sqarim: Pse rezultati për 𝛥𝐻 është negativ, por rezultati në përgjigjen përfundimtare është 

pozitiv? 

 Ndryshimi i entalpisë (𝛥𝐻) për një reaksion djegie është gjithmonë negativ, sepse 

djegia është një proces ekzotermik (lëshon nxehtësi). 

 Kur llogarisim energjinë e lëshuar, ne e raportojmë atë si një vlerë pozitive, sepse 

kemi të bëjmë me madhësinë e nxehtësisë së çliruar dhe jo me drejtimin e rrjedhës së 

nxehtësisë. 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Formimi i SO2 nga S dhe O2. Gjeni ndryshimin e entalpisë (𝛥𝐻) për reaksionin: 

S(s) + O2(g) → SO2(g) 

Janë dhënë reaksionet vijuese: 



 
 

1. SO2(g) + 1/2O2(g) → SO3(g)                     ∆H = −99 kJ 

2. S(s) + 3/2O2(g) → SO3(g)                          ∆H = −395 𝑘𝐽 

Detyra 2: Llogaritni vlerën e ∆𝐻 me anë të ligjit të Hess-it për formimin e CO2 nga CO dhe 

O2. 

Llogaritni ∆𝐻 për reaksionin 

1) CO(g) + 1/2O2(g) → CO2(g)     ∆𝐻 =? 

Janë dhënë reaksionet vijuese 

2) C(s) + O2(g) → CO2(g)          ∆𝐻 = −393.5 kJ 
3) C(s) + 1/2O2(g) → CO(g)     ∆𝐻 = −110.5 kJ 

Detyra 3: Formimi i NH3 nga N2 dhe H2. Gjeni ndryshimin e entalpisë (𝛥𝐻) për reaksionin: 

N2(g) + 3H2(g) → 2NH3(g) 

Janë dhënë reaksionet: 

1) N2(g) + O2(g) → 2NO(g)                                            ∆𝐻 = +180.6 kJ 

2) 2NO(g) + O2(g) → 2NO2(g)                                      ∆𝐻 = −114.2 kJ 
3) 2NO2(g) + 3H2(g) → 2NH3(g) + 2O2(g)             ∆𝐻 = −1170.8 kJ 

Detyra 4: Formimi i NO2 nga N2 dhe O2. Gjeni ndryshimin e entalpisë (𝛥𝐻) për reaksionin: 

N2(g) + 2O2(g) → 2NO2(g) 

Janë dhënë reaksionet vijuese: 

1. N2(g) + O2(g) → 2NO(g)                  ∆𝐻 = +180.6 kJ 
2. 2NO(g) + O2(g) → 2NO2(g)            ∆𝐻 = −114.2 kJ 

Detyra 5: Dekompozimi i H2O në H2 dhe O2. Gjeni ndryshimin e entalpisë (𝛥𝐻) për 

reaksionin: 

H2O(l) → 2H2(g) + O2(g) 

Është dhënë reaksioni vijues: 

1. 2H2(g) + O2(g) → 2H2O(l)                  ∆𝐻 = −571 kJ 

Detyra 6: Formimi i C2H6 (etanit) në C dhe H2. Gjeni ndryshimin e entalpisë (𝛥𝐻) për 

reaksionin: 

2C(s) + 3H2(g) → C2H6(g) 

Janë dhënë reaksionet vijuese: 

1. C(s) + O2(g) → CO2(g)                                                        ∆𝐻 = −393.5 kJ 

2. H2(g) + 1/2O2(g) → H2O(l)                                               ∆𝐻 = −285.8 kJ 
3. C2H6(g) + 7/2O2(g) → 2CO2(g) + 3H2O(l)                  ∆𝐻 = −1560.0 kJ 

Sqarim: 



 
 

 Zhvilloni ekuacionin e tretë në anën e kundërt, kështu që C2H6 do të jetë produkt dhe 

shenja e ∆𝐻 do të ndryshojë. 

 Dy reaksionet e para mbeten ashtu siç janë, por i dyfishoni ato, kështu që numri i 

atomeve përshtatet 

 Mblidhni të gjithë reaksionet, çdo gjë largohet përveç ekuacionit të dëshiruar 

 Largoni CO2 dhe H2O dhe mblidhni ndryshimet e entalpisë. 

Detyra 7: Është dhënë reaksioni vijues: 

C3H8(g) + 5O2(g) → 3CO2(g) + 4H2O(l)                      ∆𝐻 = −530.4  kcal/mol 

Llogaritni nxehtësinë e liruar kur 5 g të C3H8(g) janë djegur 

Detyra 8: Është dhënë reaksioni vijues: 

2C4H10(g) + 13O2(g) → 8CO2(g) + 10H2O(l)                   ∆𝐻 = −1300  kcal/mol 

Llogaritni nxehtësinë e liruar kur 8 g të C4H10(g) janë djegur 

Detyra 9: Është dhënë reaksioni vijues: 

2H2(g) + O2(g) → 2H2O(g)                   ∆𝐻 = −115.6  kcal/mol 

Llogaritni nxehtësinë e liruar kur 20 g të C2(g) janë djegur 

Detyra 10: Është dhënë reaksioni vijues: 

2C8H18(l) + 25O2(g) → 16CO2(g) + 18H2O(l)                   ∆𝐻 = −2500  kcal/mol 

Llogaritni nxehtësinë e liruar kur 12 g të C8H18(g) janë djegur 

Detyra 11: Është dhënë reaksioni vijues: 

C6H12O6(s) + 6O2(g) → 6CO2(g) + gH2O(l)                   ∆𝐻 = −686  kcal/mol 

Llogaritni nxehtësinë e liruar kur 15 g të C6H12O6(g) janë djegur. 

3.6. Energjitë e lidhjeve kimike 

 

Energjia e lidhjes i referohet sasisë së energjisë që kërkohet për të shkëputur një mol të një 

lidhje specifike në një molekulë në gjendje të gaztë. Zakonisht shprehet në kiloxhul për mol 

(kJ/mol) dhe përfaqëson forcën e një lidhje kimike. 

Atomet mbahen së bashku në molekula me anë të lidhjeve kimike. Energjia lirohet kur 

atomet kombinohen të formojnë lidhje kimike dhe energjia kërkohet për të shkëputur lidhjet.  

Pikat kryesore që bazohen energjitë e lidhjes janë: 

1. Përkufizimi: energjia e lidhjes (ose entalpia e lidhjes) është energjia mesatare e 

nevojshme për të shkëputur një lidhje midis dy atomeve në një molekulë. 

2. Kushtet e matjes: përcaktohet në kushte standarde dhe për lidhjet në molekula të 

gazta. 

3. Natyra endotermike: shkëputja e një lidhjeje thith energji (proces endotermik), 

ndërsa formimi i një lidhjeje çliron energji (proces ekzotermik). 



 
 

4. Energjia dhe stabiliteti i lidhjes: sa më e fortë të jetë lidhja, aq më e madhe është 

energjia e lidhjes dhe aq më e vështirë është shkëputja e saj. 

Faktorët që ndikojnë në energjitë e lidhjeve 

Rendi i lidhjes: Rendet më të larta të lidhjeve (p.sh., lidhjet e trefishta) kanë energji më të 

mëdha lidhjesh sesa lidhjet e njëfishta për shkak të tërheqjeve më të forta midis atomeve. 

Shembull: C ≡ C (lidhja e trefishtë) > C = C (lidhja e dyfishtë) > C − C (lidhje e njëfishtë). 

Gjatësia e lidhjes: Lidhjet më të shkurtra (si në atomet më të vogla ose lidhjet e shumëfishta) 

janë më të forta dhe kanë energji më të lartë. 

Shembull: H − H (lidhje e shkurtër) ka një energji të lartë lidhje në krahasim me C − C. 

Madhësia atomike: Atomet më të vogla formojnë lidhje më të forta, duke rezultuar në 

energji më të lartë lidhjesh. 

Shembull: H − F > H − Cl > 𝐻 − 𝐵𝑟 > 𝐻 − 𝐼 

Polariteti: Lidhjet polare shpesh kanë energji më të lartë të lidhjes për shkak të karakterit 

jonik shtesë.  

Shembull: H − F > H − H 

Fortësia e një lidhje kimike mund të parashihet duke krahasuar cilësinë e energjisë në lidhje. 

 

Tabela 3.3. Energjia mesatare e lidhjeve kimike  

Lidhja Energjia e lidhjes 

𝐤𝐜𝐚𝐥/𝐦𝐨𝐥 
Energjia e lidhjes 

(𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥) 

𝐇 − 𝐇 104.0 436 

𝐇 − 𝐂 99.0 412 

𝐇 − 𝐂𝐥 103.1 431 

𝐇 − 𝐅 135.2 567 

𝐇 − 𝐁𝐫 87.1 366 

𝐇 − 𝐈 71.0 299 

𝐇 − 𝐍 95.2 391 

𝐇 − 𝐎 110.8 463 

𝐅 − 𝐅 37.1 158 

𝐂𝐥 − 𝐂𝐥 58.1 243 

𝐁𝐫 − 𝐁𝐫 46.2 193 

𝐈 − 𝐈 36.1 151 

𝐎 − 𝐎 33.0 146 

𝐎 = 𝐎 118.2 498 

𝐎 − 𝐅 44.0 190 

𝐎 − 𝐂𝐥 49.0 203 

𝐍 − 𝐍 38.0 163 

𝐍 = 𝐍 100.0 418 

𝐍 ≡ 𝐍 225.1 941 

𝐏 − 𝐇 76.1 322 



 
 

𝐍 − 𝐂𝐥 48.0 200 

𝐏 − 𝐂𝐥 78.0 326 

𝐂 − 𝐂 83.0 348 

𝐂 = 𝐂 148.0 614 

𝐂 ≡ 𝐂 194.0 839 

𝐂 − 𝐎 80.0 358 

𝐂 = 𝐎 169.0 799 

𝐂 − 𝐅 116 485 

𝐂 − 𝐂𝐥 78.0 243 

𝐂 − 𝐍 70.0 305 

𝐂 = 𝐍 147.4 615 

𝐂 ≡ 𝐍 210.3 891 

𝐒 − 𝐇 81.1 347 

𝐒 − 𝐒 63.2 226 

𝐒 − 𝐂𝐥 66.0 253 

* Këto vlera janë mesatare dhe ndryshojnë në varësi të mjedisit molekular. 

 

3.7. Energjitë e lidhjes dhe entalpia e reaksionit 

 

Ndryshimi i entalpisë të një reaksioni (ΔH) që përfshin specie të gazta është i barabartë me 

shumën e ndryshimeve të entalpisë të lidhjeve që shkëputen dhe atyre që formohen gjatë 

reaksionit. 

Lidhjet që shkëputen formojnë një proces endotermik, ndërsa lidhjet që formohen është një 

proces ekzotermik. 

Energjitë e lidhjeve kimike disa herë quhen lidhje të entalpisë, për shembull: 

H2(g) → 2H(g)            ∆𝐻 = +104 kcal/mol 

shkëputja e lidhjes 

H2(g) → 2H(g)            ∆𝐻 = −104 kcal/mol 

formimi i lidhjes 

 

Ndryshimi i entalpisë (ΔH) i një reaksioni mund të vlerësohet duke përdorur energjitë e 

lidhjes: 

∆𝐻 = ∑ Energjitë e lidhjeve të shkëputura − ∑ Energjitë e lidhjeve të formuara 

1. Lidhjet që shkëputen kërkojnë energji (∆𝐻 pozitive, proces endotermik) 

2. Lidhjet që formohen lëshojnë energji (∆𝐻 negative, proces ekzotermik) 

Shembull 1: Gjeni ndryshimin e entalpisë për reaksionin: 

H2(g) + Cl2(g) → 2HCl(g) 

Energjitë e lidhjes 



 
 

 H − H = 436 kJ/mol 

 Cl − Cl = 243 kJ/mol 

 H − Cl = 431 kJ/mol 

Zgjidhja: 

1. Lidhjet e shkëputura: H − H dhe Cl − Cl 

                               Hyrja e përgjithshme e energjisë =  436 +  243 =  679 kJ. 

2. Lidhjet e formuara: Dy lidhje të H − Cl 

Energjia e përgjithsme e lëshuar =  2 x 431 = 862 kJ 

3. Ndryshimi i entalpisë 

∆𝐻 = 679 − 862 = −183 kJ 

Reaksioni është ekzotermik (∆𝐻 < 0). 

Shembulli 2: Llogaritni nxehtësinë e reaksionit, ∆𝐻 për reaksionin: 

CH4(g) + Cl2(g) → CCl4(g) + 4HCl(g)                          ∆𝐻 =? 

Zgjidhje: Energjia absorbohet kur një lidhje shkëputet dhe energjia çlirohet kur një lidhje 

formohet. 

∆𝐻 për shkëputjen e lidhjes 

4 mol C − H lidhjet janë shkëputur dhe 4 x (+99 kcal/mol) = +396 kcal 

1 mol Cl − Cl lidhjet janë shkëputur dhe 1 x (+58.1 kcal/mol) = +58.1 kcal 

∆H për formimin e lidhjes 

4 mol C − Cl lidhjet janë formuar dhe 4 x (−78 kcal/mol) = −312 kcal 

4 mol H − Cl lidhjet janë shkëputur dhe 4 x (−103 kcal/mol) = −412 kcal 

Nxehtësia e reaksionit 

∆𝐻 = ∆𝐻shkëputja e lidhje + ∆𝐻formimi i lidhjes  

∆𝐻 = +396 + 58.1 − 312 − 412 = −299.9 kcal 

Shembulli 3: Llogaritni 𝛥𝐻 për djegien e hidrogjenit nga energjia e lidhjeve 

2H2(g) + O2(g) → 2H2O(g) 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 H − H =  436 kJ/mol 
 O = O =  498 kJ/mol 
 O − H =  463 kJ/mol 

Zgjidhje:  



 
 

Lidhjet e shkëputura të reaktantëve 

 2 H − H =  2 x 436 = 872 kJ 
 1 O = O =  1 x 498 = 498 kJ 
 Shuma e përgjithshme = 872 + 498 = 1370 kJ 

Lidhjet e formuara të produkteve 

 4 O − H =  4 x 463 = 1852 kJ 

Llogaritni ∆𝐻: 

∆𝐻 = 1370 − 1852 = −482 kJ 

Sqarim: Ja pse ndryshon njësia prej energjisë së lidhjes në lidhjet e formuara apo të 

shkëputura: 

Energjia e lidhjes është në kJ/mol:  

Kjo na tregon energjinë e kërkuar për mol lidhje. 

Ne shumëzojmë me numrin e moleve të lidhjeve: Kjo anulon pjesën "për mol", duke lënë 

vetëm kJ. 

Matematikisht, funksionon kështu: 

(463 kJ/mol) × (2 mol) = 872 kJ 

Moli largohet dhe mbetet vetëm kJ. 

Shembulli 4:  Llogaritni 𝛥𝐻 për djegien e metanit 

CH4(g) + 2O2(g) → CO2(g) + 2H2O(g) 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 C − H =  412 

 O = O =  498 

 C = O (në CO2) =  799 

 O − H =  463 
Zgjidhje: Identifikoni lidhjet në reaktante dhe produkte 

Reaktantët 

CH4 ka 4 lidhje C − H:   4 x 412 = 1648 kJ 

2 molekula të O2 kanë 2 O = O lidhje: 2 x 498 = 996 kJ 

Energjia e përgjithshme e kërkuar për të shkëputur lidhjet: 



 
 

1648 + 996 = 2644 kJ 

Produktet 

CO2 ka 2 lidhje C = O: 2 x 799 = 1598 kJ 

2 molekula H2O kanë 4 O − H lidhje: 4 x 463 = 1852 kJ 

Energjia e përgjithshme e çliruar kur formohen lidhjet: 

1598 + 1852 = 3450 kJ 

Llogaritni ∆𝐻: 

∆𝐻 = 2644 − 3450 = −806 kJ 

Shembulli 5:  Llogaritni 𝛥𝐻 për formimin e amoniakut 

N2(g) + 3H2(g) → 2NH3(g) 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 N ≡ N =  945 

 H − H =  436 

 N − H =  391 
Zgjidhje: Identifikoni lidhjet në reaktante dhe produkte 

Reaktantët: 

molekula e N2 ka 1 N ≡ N lidhje: 1 x 945 = 945 kJ 

3 molekula H2 kanë 3 H − H lidhje: 3 x 436 = 1308 kJ 

Energjia e përgjithshme e kërkuar për të shkëputur lidhjet: 

945 + 1308 = 2253 kJ 

2 molekula NH3 kanë 6 N − H lidhje: 6 x 391 = 2346 kJ 

Llogaritni ∆𝐻: 

∆𝐻 = 1308 − 2346 = −93 kJ 

Shembulli 6:  Llogaritni 𝛥𝐻 për dekompozimin e peroksidit të hidrogjenit 

2H2O2(g) → 2H2O(g) + O2(g) 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 O − O (lidhje njëfishe në H2O2) =  146 



 
 

 O − H =  463 

 O = O (molekula e O2)  =  498 

 

Zgjidhje: Identifikoni lidhjet në reaktantë dhe produkte 

Reaktantët: 

molekula e H2O2 ka 4 O − H lidhje: 4 x 463 = 1852 kJ 

2 O − O lidhje: 2 x 146 = 292 kJ 

Energjia e përgjithshme e kërkuar për të shkëputur lidhjet: 

1852 + 292 = 2144 kJ 

2 molekula H2O kanë 4 O − H lidhje: 4 x 463 = 1852 kJ 

1 molekul O2 ka 1 O = O lidhje: 1 x 498 = 498 kJ 

Energjia e përgjithshme e çliruar për të formuar lidhjet: 

1852 + 498 = 2350 kJ 

Llogaritni ∆𝐻: 

∆𝐻 = 2144 − 2350 = −206 kJ 

Shembulli 7:  Llogaritni 𝛥𝐻 duke përdorur energjitë e lidhjeve 

CH4(g) + 2Cl2(g) → CCl4(g) + 4HCl(g) 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 C − H =  413 

 Cl − Cl =  243 

 C − Cl  =  338 

 H − Cl  =  431 
Zgjidhje: Identifikoni lidhjet në reaktante dhe produkte 

Reaktantët: 

molekula e CH4 ka 4 C − H lidhje: 4 x 413 = 1652 kJ 

2 molekula Cl2 2 Cl − Cl lidhje: 2 x 243 = 486 kJ 

Energjia e përgjithshme e kërkuar për të shkëputur lidhjet: 

1652 + 486 = 2138 kJ 



 
 

4 molekula HCl kanë 4 H − Cl lidhje: 4 x 431 = 1724 kJ 

1 molekul CCl4 ka 4 C − Cl lidhje: 4 x 338 = 1352 kJ 

Energjia e përgjithshme e çliruar për të formuar lidhjet: 

1724 + 1352 = 3076 kJ 

Llogaritni ∆𝐻: 

∆𝐻 = 2138 − 3076 = −938 kJ 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1:  Llogaritni 𝛥𝐻 duke përdorur energjitë e lidhjeve 

C2H6(g) + 15O2(g) → 12CO2(g) + 6H2O(g) 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 C − H =  413 

 C − C =  348 

 O = O =  498 

 C = 0  =  799 

 O − H =  463 

Llogaritni ∆𝐻 për këtë reaksion. 

Detyra 2:  Llogaritni 𝛥𝐻 duke përdorur energjitë e lidhjeve 

C4H10(g) + 13O2(g) → 8CO2(g) + 10H2O(g) 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 C − H =  413 

 C − C =  348 

 O = O =  498 

 C = 0  =  799 

 O − H =  463 

Llogaritni ∆𝐻 për këtë reaksion. 

Detyra 3:  Llogaritni 𝛥𝐻 duke përdorur energjitë e lidhjeve 

2NO(g) + O2(g) → 2NO2(g) 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 N = O =  607 



 
 

 O = O  =  498 

 N = O (lidhje e energjisë në NO2)  =  498 

Llogaritni ∆𝐻 për këtë reaksion. 

Detyra 4:  Llogaritni 𝛥𝐻 duke përdorur energjitë e lidhjeve 

C2H6(g) + 15O2(g) → 12CO2(g) + 6H2O(g) 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 C − H =  413 

 C − C =  348 

 O = O =  498 

 C = 0  =  799 

 O − H =  463 

Llogaritni ∆𝐻 për këtë reaksion. 

Detyra 5:  Llogaritni 𝛥𝐻 duke përdorur energjitë e lidhjeve 

2SO2(g) + O2(g) → 2SO3(g) 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 S = O =  523 

 O = O  =  498 

Llogaritni ∆𝐻 për këtë reaksion. 

Detyra 6:  Llogaritni 𝛥𝐻 duke përdorur energjitë e lidhjeve 

CH3OH(g) + O2(g) → CO2(g) + 2H2O(g 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 C − H =  413 

 O = O  =  498 

 C = O  =  799 

 O − H  =  463 

Llogaritni ∆𝐻 për këtë reaksion. 

Detyra 7:  Llogaritni 𝛥𝐻 duke përdorur energjitë e lidhjeve 

2C2H4(g) + 3O2(g) → 4CO2(g) + 4H2O(g 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 C − H =  413 



 
 

 C − C =  612 

 O = O  =  498 

 C = O  =  799 

 O − H  =  463 

Llogaritni ∆𝐻 për këtë reaksion. 

Detyra 8:  Llogaritni 𝛥𝐻 duke përdorur energjitë e lidhjeve 

2C8H18(g) + 25O2(g) → 16CO2(g) + 18H2O(g 

Energjia e lidhjeve (𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥): 

 C − H =  413 

 C − C =  612 

 O = O  =  498 

 C = O  =  799 

 O − H  =  463 

Llogaritni ∆𝐻 për këtë reaksion. 

4. Kinetika dhe dinamika e reaksioneve 

4.1. Shpejtësia e reaksionit kimik  

 

Shpejtësia e reaksionit kimik është shpejtësia me të cilën reaktantët shndërrohen në produkte 

në një reaksion kimik. Zakonisht shprehet si ndryshimi i përqendrimit të një reaktanti ose 

produkti për njësi të kohës. Njësitë janë në mol/(L ·  s). 

Shprehja e shpejtësisë së reaksionit 

𝑣 =
∆𝐶

∆𝑡
 

Për një reaksion të përgjithshëm: 

𝑎A + 𝑏B → 𝑐C + 𝑑D 

Shpejtësia e reaksionit shprehet si: 

𝑣 = −
1

𝑎

d[A]

d𝑡
= −

1

𝑏

d[B]

d𝑡
=

1

𝑐

d[C]

d𝑡
=

1

𝑑

d[D]

d𝑡
 

Këtu, koeficientet 𝑎, 𝑏, 𝑐 dhe 𝑑 duhet të normalizojë normat për çdo substancë bazuar në 

raportet e tyre stekiometrike. 

Nëse marrim një reaksion hipotetik A2(g) + B2(g) → 2AB(g) do të shohim se gjatë 

zhvillimit të reaksionit A2(g) dhe B2(g) janë shpenzuar dhe është prodhuar AB. Prandaj 

përqendrimet e A2(g) dhe të B2(g) zvogëlohen, ndërsa përqendrimi i AB rritet. Me 



 
 

shpejtësinë e reaksionit do të shohim sa shpejt këto përqendrime ndryshojnë dhe mund të 

shkruajmë disa shprehje për shpejtësinë e këtij reaksioni. 

 

Figura 4.1. Një grafik i përqendrimit kundrejt kohës për reaksionin 

𝑣1 =
∆[AB]

∆𝑡
=

ndryshimi i përqendrimit të AB

koha e nevojshme për ndryshim
 

𝑣2 =
−∆[A2]

∆𝑡
 

𝑣3 =
−∆[B2]

∆𝑡
 

Shenja minus tregon që përqendrimet e reaktantëve zvogëlohen gjatë zhvillimit të reaksionit. 

Vlerat numerike të shpejtësive munden që mos të jenë të barabarta. Supozojmë që në një 

kohë të caktuar përqendrimet e A2 do të ulen me një shpejtësi prej 0.05  M/s, shpejtësia e 

zvogëluar në përqendrimin e B2 do të jetë gjithashtu 0.05M/s, kështu që 

𝑣2 = 𝑣3 

Nga ana tjetër ekuacioni kimik tregon që 2 mol të AB do të prodhohen për çdo mol të 

përdorur të A2 dhe B2, pastaj shpejtësia për formimin e AB do të jetë dy herë më shumë se sa 

shpejtësia e konsumimit të A2 dhe B2. Shpejtësia e shprehur për AB do të jetë 2 x 0.05 =

0.1 M/s ose 

𝑣1

2
= −𝑣2 = −𝑣3 

4.2.Kuptimi dhe matjet e shpejtësisë së reaksioneve 

 

Matja e ndryshimit të përqendrimit gjatë një reaksioni është e vështirë nëse nuk ndërhyn në 

reaksion. Një nga metodat më të përshtatshme për shpejtësinë e reaksionit është e bazuar në 

vetitë e matjes së vazhdueshme, e cila ndryshon gjatë reaksionit. Kjo veti përfshin ndryshim 

në presion, ngjyrë (shfaqja ose zhdukja e ngjyrës), vëllimi, dendësia, viskoziteti dhe shumë 

veti tjera.  

Shembulli 1: Matja e shkallës së dekompozimit të peroksidit të hidrogjenit (H2O2) 

Reaksioni:                                       



 
 

2H2O2(aq) → 2H2O(l) + O2(g) 

Ky është një reaksion dekompozimi ku gazi i oksigjenit O2(g) lëshohet. 

Qëllimi: 

Matja e shpejtësisë së reaksionit duke përcaktuar vëllimin e gazit të oksigjenit të prodhuar me 

kalimin e kohës. 

Të dhënat: 

Koha (s) Vëllimi i O2 (mL)  

0 0 

10 5 

20 12 

30 18 

40 22 

50 25 

60 26 

 

Llogaritjet: 

Shpejtësia e reaksionit mund të llogaritet si më poshtë: 

𝑣 =
∆𝑉(O2)

∆𝑡
 

Për shembull, nëse marrim matjet midis 20 dhe 30 s: 

𝑣 =
18 − 12

30 − 20
= 0.6 mL/s 

Si përfundim mund të themi që shpejtësia e reaksionit zvogëlohet me kalimin e kohës kur 

përqendrimi i H2O2 zvogëlohet. Duke ndryshuar katalizatorin ose përqendrimin, studentët 

mund të eksplorojnë faktorët që ndikojnë në shpejtësinë e reaksionit. 

Shembulli 2: Llogaritni shpejtësinë e reaksionit 

Dekompozimi i CaCO3 është dhënë me reaksionin vijues 

CaCO3(s) → CaO(s) + CO2(g) 

Nëse përqendrimi i CaCO3 zvogëlohet prej 0.80 M në 0.40 M në 10 minuta, llogaritni 

shpejtësinë mesatare të reaksionit 

Zgjidhje: Shpejtësia e reaksionit është dhënë me anë të ekuacionit: 

𝑣 = −
∆[Reaktanti]

∆𝑡
 

𝑣 = −
[CaCO3]përfundimtar − [CaCO3]fillestar

𝑡përfundimtare − 𝑡fillestare
 



 
 

𝑣 = −
[0.40] − [0.80]

10
=

0.40

10
= 0.04M/min 

Sqarim: Arsyeja për shenjën negative 

Në një reaksion kimik, reaktantët zhduken me kalimin e kohës, që do të thotë se përqendrimi i 

tyre zvogëlohet. Matematikisht, kjo do të thotë: 

∆[Reaktanti] = [Reaktanti]përfundimtar − [Reaktanti]fillestar 

Pasi që [Reaktanti]përfundimtar ka vlerë më të vogël se [Reaktanti]fillestar, dallimi i 

∆[Reaktanti] është vlerë negative. Sidoqoftë, sipas përkufizimit, shpejtësia e reaksionit duhet 

të jetë gjithmonë një vlerë pozitive. Për ta korrigjuar këtë, ne fusim një shenjë negative në 

ekuacion: 

𝑣 = −
∆[Reaktanti]

∆𝑡
 

Kjo siguron që shpejtësia e reaksionit të jetë pozitive edhe pse përqendrimi i reaktantit është 

në rënie. 

Nga e gjithë kjo mund të përmbledhim:  

 Përqendrimet e reaktantëve ulen, pra Δ[Reaktanti] është negativ. 

 Për ta bërë vlerën pozitive, ne përdorim një shenjë negative. 

 Përqendrimet e produktit rriten, kështu që nuk nevojitet asnjë shenjë negative. 

Shembulli 3: Përcaktimi i ligjit të shpejtësisë 

Përcaktoni ligjin e shpejtësisë për reaksionin: A + B → C  

Më poshtë janë dhënë vlerat eksperimentale: 

Eksperimenti [A]/M [B]/M Shpejtësia/ M/s 

1 0.1 0.1 0.02 

2 0.2 0.1 0.08 

3 0.2 0.2 0.08 

 

Zgjidhje: 

Ligji i përgjithshëm për shpejtësinë është 

𝑣 = 𝑘[A]𝑚[B]𝑛 

Krahasojmë eksperimentin e parë dhe dytë 

 [B] është konstant 

 [A] dyfishohet nga 0.1 në 0.2 

 Shpejtësia rritet nga 0.02 në 0.08 M/s 

Pasi  

0.08 = k[0.2]𝑚 dhe 0.02 = k[0.1]𝑚 



 
 

0.08

0.02
= (

0.2

0.1
)𝑚 

4 = 2𝑚 

𝑚 = 2 

Krahasojmë eksperimentin e dytë dhe tretë 

 [A] është konstant 

 [B] dyfishohet nga 0.1 M në 0.2 M 

 Shpejtësia mbetet e njëjtë 

Pasi shpejtësia nuk ndryshon, do të thotë që B nuk ka asnjë efekt (n=0) 

Kështu që ligji për shpejtësinë do të jetë: 

𝑣 = [A]2 

Shembulli 4: Përcaktimi i ligjit të shpejtësisë 

Përcaktoni ligjin e shpejtësisë për reaksionin, rendin e reaksionit dhe konstantën e 

shpejtësisë: A + 2B → C  

Më poshtë janë dhënë vlerat eksperimentale: 

Eksperimenti [A]/M [B]/M Shpejtësia/ M/s 

1 0.1 0.1 0.02 

2 0.2 0.1 0.04 

3 0.2 0.2 0.16 

 

Zgjidhje: 

Gjejmë rendin për substancën A 

Krahasojmë eksperimentin e parë dhe dytë 

 [B] është konstant 

 [A] dyfishohet nga 0.1 në 0.2 

 Shpejtësia rritet nga 0.02 në 0.04 M/s 

Pasi  

v = [A]𝑚 dhe duke dyfishuar përqendrimin e A dyfishohet edhe shpejtësia 𝑚 = 1 

Gjejmë rendin për substancën B 

Krahasojmë eksperimentin e dytë dhe tretë 

 [A] është konstant 

 [B] dyfishohet nga 0.1 M në 0.2 M 

 Shpejtësia katërfishohet prej 0.04 M/s në 0.16 M/s 

Pasi v = [B]n dhe duke dyfishuar përqendrimin e B katërfishohet edhe shpejtësia n = 2 

Kështu që ligji për shpejtësinë do të jetë: 



 
 

𝑣 = 𝑘[A]1[B]2 

Gjejmë k duke përdorur eksperimentin 1. 

0.02 = 𝑘(0.1)1(0.1)2 

0.02 = 𝑘(0.001) 

𝑘 = 20 M−2s−1 

Ligji për shpejtësinë është: 

𝑣 = 20[A][B]2 

Shembulli 5: Për reaksionin e dhënë: 

2A + B → C 

Përqendrimi i A zvogëlohet nga 1.00 M në 0.80 M në 5 minuta. Llogaritni: 

a) Shpejtësinë e konsumimit të reaktantit A. 

b) Shpejtësinë e konsumimit të reaktantit B. 

c) Shpejtësinë e formimit të produktit C. 

Zgjidhje: 

a) Shpejtësinë e konsumimit të reaktantit A. 

𝑣 = −
∆[A]

∆𝑡
= −

[0.80 − 1.00]

5min
= −

0.20

5
= 0.04M/min 

b) Shpejtësinë e konsumimit të reaktantit B. 

Nga reaksioni 

2A + B → C 

2 mol të A reagojnë me 1 mol të B 

Shpejtësia e konsumimit të B është gjysma e shpejtësisë të konsumimit të A: 

Shpejtësia e konsumimit të B =
1

2
 x 0.04 = 0.02 M/min 

 

c) Shpejtësia e formimit të C. 

Meqenëse 1 mol C formohet për çdo 2 mol A, shpejtësia e formimit të tij është: 

 

Shpejtësia e formimit të C =
1

2
 x 0.04 = 0.02 M/min 

 

Shembulli 6: Llogaritni shpejtësinë e reaksionit 

Kur amoniaku (NH3) është djegur, shpejtësia e konsumimit të NH3 është matur të jetë 

4 x 10−2 M/s. Llogaritni shpejtësinë e paraqitjes të produkteve. Ekuacioni është: 

4NH3(g) + 5O2(g) → 4NO(g) + 6H2O(g) 

Zgjidhje: Ekuacioni i barazuar tregon që konsumimi i 4 mol të NH3 shkaktojnë prodhimin e 

4 mol të NO (g) dhe 6 mol të H2O (g). 

Nëse 4 mol të NH3(g) prodhojnë               4 mol të NO 



 
 

4 x 10−2 mol të NH3(g)  do të prodhojnë     x mol të NO 

x =
4 x 10−2 x 4

4
= 4 x 10−2 mol 

 

Nëse 4 mol të NH3(g) prodhojnë                 6 mol të H2O 

4 x 10−2 mol të NH3(g)  do të prodhojnë   x mol të H2O 

x =
4 x 10−2 x 6

4
= 6 x 10−2mol 

Kështu që shpejtësia e paraqitjes të NO = 4 x 10−2M/s 

Shpejtësia e paraqitjes së H2O = 6 x 10−2M/s 

ose 

𝑣 = −
∆[NH3]

4∆𝑡
= −

∆[O2]

5∆𝑡
=

∆[NO]

4∆𝑡
=

∆[H2O]

6∆𝑡
 

−
𝑣(NH3)

4
= −

𝑣(O2)

5
=

𝑣(NO)

4
=

𝑣(H2O)

6
 

Nga ky raport, 𝑣(NH3) = 𝑣(NO) = 4 x10−2 M/s 

𝑣(H2O) =
6 x 𝑣(NH3)

4
=

6 x 4 x10−2

4
= 6 x 10−2 M/s 

Sqarim: Të shkruajmë raportin e shpejtësisë së reaktantëve dhe produkteve. Shpejtësia e çdo 

substance është ndarë me koeficientin  e substancave përkatëse në ekuacionin e balancuar. 

Shembulli 7: Llogaritni shpejtësinë e reaksionit të peroksidit të hidrogjenit 

Peroksidi i hidrogjenit zbërthehet sipas reaksionit 

H2O2(l) → 2H2O(l) + O2(g) 

Nëse shpejtësia e konsumimit të H2O2 është 0.08 M/s, llogaritni: 

a) Shpejtësia e paraqitjes së O2 

b) Shpejtësia e paraqitjes së H2O 

Zgjidhje: Duke përdorur raportin stekimoetrik 

a) Për O2 

𝑣(O2) =
1

2
 x shpejtësia e konsumimit të H2O2 =

1

2
 x 0.08

M

s
= 0.04M/s 

b) Për H2O 

 

𝑣(H2O) =
2

2
 x shpejtësia e konsumimit të H2O2 = 1 x 0.08 M/s = 0.008 M/s 

Shembulli 8: Gjetja e shpejtësisë në një reaksion 



 
 

Dekompozimi i pentaoksidit të diazotit do të paraqitet me reaksionin vijues: 

2N2O5(g) → 4NO2(g) + O2(g) 

Nëse përqendrimi i N2O5 zvogëlohet nga 0.0095 mol/L në 0.0045 mol/L në 23 sekonda, sa 

është shpejtësia mesatare qoft e NO2(g) ose O2(g)? 

Zgjidhje: Gjeni ndryshimin e përqendrimit të N2O5(g) në 23 sekonda. 

∆[N2O5] = 0.0095 − 0.0045 = 0.005 mol/L 

𝑣 = −
∆N2O5

∆𝑡
=

0.005 mol/L

23 s
= −0.000217 mol/(L ∙ s) ose − 2 x 10−4 mol/(L ∙ s) 

Shenja minus tregon zvogëlimin e përqendrimit të [N2O5] 

Nga ana tjetër, ekuacioni tregoni që NO2 është formuar dy herë më shpejt pasi N2O5 është 

përdorur. 

𝑣 =
∆[NO2]

∆𝑡
= 2 x 

∆[N2O5]

∆𝑡
= 2 x 2 x 10−4 = 4 x 10−4 mol/(L ∙ s) 

Ekuacioni gjithashtu tregon që N2O5 është konsumuar dy herë më shpejt sesa formimi i O2. 

Prandaj kemi: 

𝑣 = −
∆[N2O5]

2∆𝑡
=

∆[O2]

∆𝑡
=

2 x 10−4

2
= 1 x 10−4 mol/(L ∙ s) 

Shembulli 9: Gjetja e shpejtësisë në zbërthimin e acidit jodhidrik 

Zbërthimi i acidit jodhidrik jepet me reaksionin: 

2HI(g) → H2(g) + I2(g) 

Nëse përqendrimi i HI zvogëlohet nga 0.050 M në 0.020 M në 15 sekonda, llogaritni 

shpejtësinë mesatare të: 

a)  Shpejtësia e konsumimit të HI 

b)  Shpejtësia e paraqitjes të H2 

c)  Shpejtësia e paraqitjes të I2 

Zgjidhje: Formula për shpejtësinë mesatare është 

𝑣 = −
∆[Reaktantit]

∆𝑡
 

a) Shpejtësia e konsumimit të HI 

𝑣 = −
(0.020 − 0.050)

15
= −

0.030

15
= 0.0020 M/s 

b) Shpejtësia e paraqitjes së H2: Pasi 2 mol të HI dekompozohen që të formohet 1 mol 

H2, shpejtësia do të jetë: 

𝑣(H2) =
1

2
 x 0.0020 = 0.0010 M/s 



 
 

c) Shpejtësia e paraqitjes së I2: pasi që raporti është i njejt si te H2, atëherë: 

𝑣(I2) = 0.0010 M/s 

Shembulli 10: Gjetja e ekuacionit nga shprehja për shpejtësinë 

Shprehjet për shpejtësinë në terme për molekulat e përfshira në reaksion janë të dhëna si 

vijon: 

𝑣 =
∆[H2O]

2∆𝑡
= −

∆[NO]

2∆𝑡
=

∆NH3

2∆𝑡
= −

∆H2

5∆𝑡
 

Shkruani ekuacionin për këtë reaksion. 

Zgjidhje: Raporti i mëposhtëm 

𝑣 =
∆[H2O]

2∆𝑡
= −

∆[NO]

2∆𝑡
=

∆NH3

2∆𝑡
= −

∆H2

5∆𝑡
 

Tregon që shpejtësia e konsumimit të NO është e barabartë me shpejtësinë e prodhimit të 

NH3 dhe H2O. Prandaj, koeficentët e NO, NH3, H2O duhet të jenë të barabartë dhe çdo njëri 

ka koeficientin 2. 

Ekuacioni gjithashtu tregon që konsumimi i H2 është 5/2 herë më i shpejtë sesa i NO, 

prandaj koeficienti i H2 është 5. 

Pasi NO dhe H2 janë përdorur ato shkruhen në anën e majtë si reaktant dhe NH3 dhe H2O 

janë formuar ato duhet të shkruhen në anën e djathtë si produkte, kështu kemi ekuacionin e 

fituar: 

2NO + 5H2 → 2NH3 + 2H2O 

Shembulli 11: Gjetja e ekuacionit nga shprehja për shpejtësinë 

Shprehjet për shpejtësinë në terme për molekulat e përfshira në reaksion janë të dhëna si 

vijon: 

𝑣 =
∆[CO2]

1∆𝑡
= −

∆[C2H6]

2∆𝑡
= −

∆[O2]

7∆𝑡
=

∆[H2O]

6∆𝑡
 

Shkruani ekuacionin e barazuar. 

Zgjidhje:  

Reaktantët: C2H6 (2 molekula) dhe O2 (7 molekula) 

Produktet: CO2 (1 molekulë) dhe H2O (6 molekula) 

Ekuacion i barazuar do të jetë: 

2C2H6(g) + 7O2(g) → 4CO2(g) + 6H2O 

Sqarim: Pse kemi ndryshim midis shprehjes së shpejtësisë dhe ekuacionit të balancuar në 

numrin e molekulave? 

Shprehja e shpejtësisë bazohet në mënyrën se si substancat shfaqen ose zhduken në reaksion. 

Molekula e CO2 në shprehjen e shpejtësisë thjesht përfaqëson një faktor të shpejtësisë 



 
 

relative, jo koeficientin përfundimtar në ekuacionin e balancuar. Kur balancojmë ekuacionin, 

duhet të sigurojmë ruajtjen e masës, kjo është arsyeja pse CO2, përfundon me një koeficient 4 

në vend të 1. 

Shembulli 12: Shpejtësia e menjëhershme e reaksionit 

Zbërthimi i amoniakut në një sipërfaqe platini jepet nga: 

2NH3 → N2 + 3H2 

Në një moment të caktuar, shkalla e formimit të N2 është 0.10 M/s. Gjeni: 

a) Shpejtësinë e formimit të H2 

b) Shkalla e konsumimit të NH3 

Zgjidhje: Nga ekuacioni i barazuar 

2NH3 → N2 + 3H2 

Shpejtësia e reaksionin paraqitet në bazë të koeficientëve stekiometrik: 

𝑣 = −
1

2

∆[NH3]

∆𝑡
=

∆[N2]

∆𝑡
=

1

3

∆[H2]

∆𝑡
 

a) Shpejtësia e formimit të H2 

∆[H2]

∆𝑡
= 3𝑥

∆[N2]

∆𝑡
= 3 x 0.10 M/s = 0.30 M/s 

b) Shpejtësia e konsumimit  të NH3 

∆[NH3]

∆𝑡
= 2𝑥 

∆[N2]

∆𝑡
= 2 x 0.10M/s = 0.20M/s 

Kështu që: 

 H2 është prodhuar për 0.30 M/s 

 NH3 është konsumuar në 0.20 M/s 

Shembulli 13: Gjysma e jetës së reaksionit të rendit të parë 

Një reaksion i rendit të parë ka një konstante shpejtësie 𝑘 = 0.693 min−1. Gjeni gjysmën e 

jetës së reaksionit. 

Zgjidhje: 

Për një reaksion të rendit të parë, gjysma e jetës jepet nga: 

𝑡1/2 =
0.693

𝑘
 

𝑡1/2 =
0.693

0.693
= 1 min 

Kështu që gjysmë jeta e reaksionit është 1 min. 

Shembulli 14: Gjysma e jetës së një reaksioni të rendit të parë 

Një reaksion ndjek kinetikën e rendit të parë me një konstante shpejtësie prej 0.138 s−1. 

Llogaritni gjysmën e jetës së tij. 



 
 

Zgjidhje: 

Për një reaksion të rendit të parë, gjysma e jetës jepet nga: 

𝑡1/2 =
0.693

𝑘
 

𝑡1/2 =
0.693

0.138
= 5.02 s 

Kështu që gjysmë jeta e reaksionit është 5.02 s. 

Shembulli 15: Energjia e aktivizimit duke përdorur ekuacionin Arrhenius 

Konstanta e shpejtësisë për një reaksion në 300 K është 2.5 x10−3 s−1 dhe në 350 K është 

6.0 x10−3 s−1. Llogaritni energjinë e aktivizimit, duke e ditur që vlera e 𝑅 = 8.314 J/mol ∙ K 

Zgjidhje: Ekuacioni i Arheniusit në formë logaritmike është 

𝑙𝑛
𝑘2

𝑘1
=

𝐸a

𝑅
(

1

𝑇1
−

1

𝑇2
) 

Zëvendësojmë vlerat: 

𝑙𝑛
6.0 𝑥 10−3s−1

2.5 𝑥 10−3s−1
=

𝐸a

8.314
(

1

300
−

1

350
) 

𝑙𝑛2.4 =
𝐸a

8.314
(

1

300
−

1

350
) 

0.875 =
𝐸a

8.314
(0.00333 − 0.00286) 

0.875 =
𝐸a

8.314
0.00047 

𝐸a =
0.875x8.314

0.00047
= 15478.191 J/mol = 15.5 kJ/mol 

 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1. Përcaktoni ligjin e shpejtësisë dhe konstantën e shpejtësisë për reaksionin: 

A + B → C 

Më poshtë janë dhënë vlerat eksperimentale: 

Eksperimenti [A]/M [B]/M Shpejtësia/ M/s 

1 0.2 0.1 0.05 

2 0.4 0.1 0.20 

3 0.4 0.2 0.20 

 

Detyra 2. Përcaktoni ligjin e shpejtësisë, konstantën e shpejtësisë dhe rendin e reaksionit: 



 
 

X + Y → Z 

Më poshtë janë dhënë vlerat eksperimentale: 

Eksperimenti [X]/M [Y]/M Shpejtësia/ M/s 

1 0.10 0.10 0.005 

2 0.10 0.10 0.020 

3 0.20 0.20 0.020 

 

Detyra 3. Përcaktoni ligjin e shpejtësisë, konstantën e shpejtësisë dhe rendin e reaksionit: 

X + Y → Z 

Më poshtë janë dhënë vlerat eksperimentale: 

Eksperimenti [X]/M [Y]/M Shpejtësia/ M/s 

1 0.2 0.1 0.05 

2 0.4 0.1 0.10 

3 0.4 0.2 0.40 

 

Detyra 4: Llogaritni shpejtësinë e reaksionit të pentaoksidit të azotit 

Pentaoksidi i azotit zbërthehet sipas reaksionit 

2N2O5(g) → 4NO2(g) + O2(g) 

Nëse shpejtësia e konsumimit të N2O5 është 0.10 M/s, llogaritni: 

a) Shpejtësinë e paraqitjes të NO2 

b) Shpejtësinë e paraqitjes të O2 

Detyra 5: Llogaritni shpejtësinë e reaksionit të djegies së metanit 

Djegia e metanit ndodh sipas reaksionit 

CH4(g) + 2O2(g) → CO2(g) + 2H2O(g) 

Nëse oksigjeni konsumohet me shpejtësi prej 0.06 M/s, llogaritni: 

a) Shpejtësinë e konsumimit të CH4 

b) Shpejtësinë e paraqitjes të CO2 

c) Shpejtësinë e paraqitjes së H2O 

Detyra 6: Llogaritni shpejtësinë e reaksionit të dekompozimit të oksidit të squfurit (VI) 

Dekompozimi i oksidit të squfurit (VI) ndodh sipas reaksionit 

2SO3(g) → 2SO2(g) + O2(g) 

Nëse SO3 dekompozohet me shpejtësi prej 0.12 M/s, llogaritni: 

a) Shpejtësinë e formimit të SO2 

b) Shpejtësinë e formimit të O2 



 
 

Detyra 7: Gjetja e shpejtësisë në zbërthimin e COCl2 

Zbërthimi i COCl2 jepet me reaksionin: 

COCl2(g) → CO(g) + Cl2(g) 

Nëse përqendrimi i COCl2 zvogëlohet nga 0.020 M në 0.010 M në 15 s, llogaritni 

a) Shpejtësinë mesatare të konsumimit të COCl2 

b) Shpejtësinë mesatare të formimit të CO 

c) Shpejtësinë mesatare të formimit të Cl2 

Detyra 8: Llogaritni shpejtësinë e reaksionit të peroksidit të hidrogjenit 

Peroksidi i hidrogjenit zbërthehet sipas reaksionit 

H2O2(aq) → 2H2O(l) + O2(g) 

Nëse përqendrimi i H2O2 zvogëlohet nga 0.080 M në 0.010 M në 25 s gjeni: 

a) Shpejtësinë e konsumimit të H2O2 

b) Shpejtësinë e paraqitjes të O2 

Detyra 9: Llogaritni shpejtësinë e reaksionit në mes të bromit dhe hidrogjenit 

Sipas reaksionit 

H2(g) + Br2(g) → 2HBr(g) 

Nëse përqendrimi i Br2 zvogëlohet nga 0.050 M në 0.020 M në 30 s gjeni: 

a) Shpejtësinë e konsumimit të Br2 

b) Shpejtësinë e formimit të HBr 

Detyra 10: Shprehja e shpejtësisë për një reaksion është dhënë si vijon: 

𝑣 = −
∆[SO2]

2∆𝑡
= −

∆[O2]

1∆𝑡
=

∆[SO3]

2∆𝑡
 

Gjeni ekuacionin kimik të balancuar? 

Detyra 11: Shprehjet e shpejtësisë për një reaksion janë dhënë si vijon: 

𝑣 =
∆[NO2]

2∆𝑡
= −

∆[N2O5]

1∆𝑡
 

Gjeni ekuacionin kimik të balancuar? 

Sqarim: 

Shprehja e shpejtësisë nuk përfshin gjithmonë të gjitha llojet e substancave nga ekuacioni i 

balancuar—vetëm ato që maten. 

Gazi oksigjen (O2) formohet si nënprodukt, por mund të mos gjurmohet në mënyrë eksplicite 

në shprehjen e shpejtësisë. 

Ekuacioni i balancuar duhet t'i bindet ende ligjit të ruajtjes së masës, kështu që O2, përfshihet. 



 
 

Detyra 12: Një reaksion është i rendit të dytë me një konstante shpejtësie k =

0.200 M−1s−1. Nëse përqendrimi fillestar është 0.50 M, gjeni gjysmën e jetës. 

Sqarim: Për një reaksion të rendit të dytë, formula e gjysmës së jetës është: 

𝑡1/2 =
1

𝑘[A0]
 

Detyra 13: Një reaksion ka konstantet e mëposhtme të shpejtësisë në temperatura të 

ndryshme: 

𝑘1 = 2.0 × 10−3 s−1 në 300 K 

𝑘2 = 6.0 × 10−3 s−1 në 350 K 

Gjeni energjinë e aktivizimit duke përdorur ekuacionin e Arheniusit. 

 

4.3. Teoria e kolizionit (përplasjes) 

 

Teoria e përplasjes shpjegon se si dhe pse ndodhin reaksionet kimike. Ajo bazohet në idenë 

se që të ndodhë një reaksion, molekulat e reaktantëtve duhet të përplasen me njëra-tjetrën në 

kushte të përshtatshme. Teoria e përplasjes është e zbatueshme vetëm për reaksionet 

bimolekulare elementare. Me supozime shtesë mund të zbatohet te reaksionet e rendit parë 

dhe me elaborim plotësues mund të zbatohet në reaksionet elementare trimolekulare. 

Të shqyrtojmë reaksionin në vijim: 

A2(g) + B2(g) → 2AB(g) 

Në bazë të teorisë së përplasjes, fillimisht molekulat e A2 dhe B2 do të përplasen me njëra 

tjetrën, lidhjet midis atomeve A − A dhe B − B duhet të shkëputen dhe lidhje të reja midis 

atomeve A − B do të formohen. Që të zbatohet teoria e përplasjes duhet të plotësohen disa 

parime kryesore: 

Përplasjet janë të nevojshme: Reaksionet kimike ndodhin kur grimcat e reaktantëve (atomet, 

jonet ose molekulat) përplasen. 

Përplasjet efektive: Jo çdo përplasje ndërmjet grimcave rezulton në reaksion kimik. Një 

përplasje quhet efektive vetëm nëse grimcat kanë energji të mjaftueshme për të kapërcyer 

energjinë e aktivizimit dhe nëse ato përplasen me orientimin e duhur. Energjia minimale e 

nevojshme shërben për të dobësuar ose shkëputur lidhjet ekzistuese dhe për të mundësuar 

formimin e lidhjeve të reja, ndërsa orientimi i përshtatshëm i grimcave siguron që procesi i 

shkëputjes dhe reformimit të lidhjeve të ndodhë në mënyrë efektive. 

Përplasjet joefektive: Përplasjet ku grimcat nuk kanë energji të mjaftueshme ose janë të 

orientuara në mënyrë jo të duhur, nuk rezultojnë në një reaksion. 

Është llogaritur që 1031 përplasje për sekondë janë të mundshme në mes molekulave 

A2 dhe B2 në një enë prej një litër dhe presion prej 0.5 atm në temperaturë dhome. Nëse çdo 

përplasje e molekulës A2 me molekulën B2 çon në formimin e reaksionit, reaksioni do të 



 
 

përfundojë menjëherë. Në të vërtetë vetëm një pjesë e reaksioneve përfundojnë menjëherë, 

një pjesë e madhe e reaksioneve janë shumë të ngadalta pasi që përplasjet nuk japin reaksion. 

Shpejtësia e reaksionit është në mënyrë proporcionale me numrin e përplasjeve efektive, por 

vetëm një ndarje e vogël prej përplasjeve të përgjithshme është e suksesshme. 

Nëse molekulat A2 dhe B2 përplasen me butësi atëherë lidhjet në mes molekulave A − A dhe 

B − B ndoshta nuk do të shkëputen, molekulat A2 dhe B2 mbeten të pandryshueshme. 

Në përgjithësi, kur dy molekula me lëvizje të ngadalta i afrohen njëra-tjetrës nga afër, ato 

priren të tërhiqen (rilidhen), për shkak të zmbrapsjes së shkaktuar nga retë elektronike të 

ngarkuara negativisht që rrethojnë rajonet (molekulat) e tyre të jashtme. Megjithatë, kur dy 

molekula që lëvizin më shpejt, përplasen, energjia e tyre kinetike mund të jetë e mjaftueshme 

për të kapërcyer këtë forcë refuzuese. Në raste të tilla, lidhjet në molekulat A2, dhe B2, mund 

të shkëputen, duke lejuar që atomet të riorganizohen dhe të formohen AB. Nëse molekulat A2 

dhe B2, përplasen me orientimin dhe energjinë e duhur, duke çuar në thyerjen e lidhjeve A −
A dhe lidhjet B − B, përplasja mund të klasifikohet si një përplasje efektive. 

  

 

Figura 4.2. Një përplasje joefektive (A) është ajo që nuk rezulton në formimin e produktit. 

Një përplasje efektive (B) është ajo në të cilën lidhjet kimike shkëputen dhe formohet një 

produkt. 

Teoria e përplasjes thotë që të ndodhë një reaksion, molekulat reaktante duhet të: 

 Përplasen me njëri-tjetrin. 

 Kenë energji të mjaftueshme (e barabartë me ose më e madhe se energjia e aktivizimit 

𝐸a 

 Të jetë i orientuar saktë gjatë përplasjes 

Shembulli 1: Reaksioni ndërmjet dioksidit të azotit (NO2) dhe monoksidi i karbonit (CO) 

ndjek ekuacionin 

NO2 + CO → NO + CO2 



 
 

Në 300 K, konstanta e shpejtësisë (k) është 1.2 × 10−3 s−1. Kur temperatura rritet në 350 K, 

atëherë konstantna ndryshon në 4.5 × 10−2 s−1. Llogaritni energjinë e aktivizimit (𝐸a) për 

këtë reaksion duke përdorur ekuacionin Arrhenius: 

𝑘 = 𝐴𝑒−
𝐸a
𝑅𝑇 

Zgjidhje: Marrim logaritmin natyror në të dyja anët: 

ln𝑘 = ln𝐴 −
𝐸a

𝑅
𝑥

1

𝑇
 

Për dy temperatura të ndryshme ne përdorim: 

ln
𝑘2

𝑘1
=

𝐸a

𝑅
𝑥(

1

𝑇1
−

1

𝑇2
) 

ln
4.5 x 10−2

1.2 x 10−3
=

𝐸a

8.314
x(

1

300
−

1

350
) 

ln (37.5) =
𝐸a

8.314
x(0.00333 − 0.00268) 

3.62 =
𝐸a

8.314
 x 0.00047 

𝐸a =
3.62 x 8.314

0.00047
≈ 64.0 kJ/mol 

Shembulli 2: Një reaksion ndjek ligjin e shpejtësisë: 

𝑣 = 𝑘[A]2[B] 

Nëse përqendrimi i A dyfishohet dhe B trefishohet, me çfarë faktori do të rritet shpejtësia e 

reaksionit? 

Zgjidhje: 

Ligji i shpejtësisë është: 

𝑣 = 𝑘[A]2[B] 

Le të jenë përqendrimet fillestare [A1] dhe [B1] dhe shpejtësia fillestare do të jetë: 

𝑣1 = 𝑘[A]1
2[B]1 

Tani, nëse A dyfishohet dhe B trefishohet, do të fitojmë: 

[A]2 = 2[A]1, [B]2 = 3[B]1 

Tani ligji për shpejtësinë do të jetë: 

𝑣2 = 𝑘(2[A]1)2(3[B]1) 

𝑣2 = 𝑘 x 4[A]1
2 x 3[B]1 

 



 
 

𝑣2 = 𝑘 x 12[A]1
2 [B]1 

𝑣2 = 12𝑣1 

Shpejtësia e reaksionit do të rritet për një faktor prej 12. 

Shembulli 3: Një reaksion ka një energji aktivizimi prej 80 kJ/mol. Sa do të rritet shpejtësia 

e reaksionit nëse temperatura rritet nga 300 K në 310 K? 

Zgjidhje: Përdorim ekuacionin e Arrheniusit 

ln
𝑘2

𝑘1
=

𝐸a

𝑅
𝑥(

1

𝑇1
−

1

𝑇2
) 

ln
𝑘2

𝑘1
=

80000

8.314
𝑥(

1

300
−

1

310
) 

ln
𝑘2

𝑘1
= 9623 x 0.000107 

ln
𝑘2

𝑘1
= 1.03 

𝑘2

𝑘1
= e1.03 ≈ 2.08 

Shpejtësia e reaksionit rritet me një faktor prej 2.8 kur temperatura rritet nga 300 K në 310 K. 

Shembulli 4: Që të ndodhë një reaksion, molekulat duhet të përplasen me një energji të 

barabartë ose më të madhe se energjia e aktivizimit. Nëse 5% e molekulave kanë energji të 

mjaftueshme për të reaguar në 300 K, cila pjesë e molekulave do të ketë energji të 

mjaftueshme në 350 K? (Përdorni një përafrim: fraksioni i molekulave që reagojnë 

dyfishohet për çdo rritje prej 10 °C). 

Zgjidhje: 

Meqenëse temperatura rritet me 50 K (ose 5 hapa prej 10 °C), fraksioni i molekulave që 

reagojnë dyfishohet 5 herë. 

Fraksioni i ri = 5% x 25 

Fraksioni i ri = 5% x 32 

Fraksioni i ri = 162%  

Meqenëse një fraksion nuk mund të kalojë 100%, kjo do të thotë se pothuajse të gjitha 

molekulat kanë energji të mjaftueshme për të reaguar në 350 𝐾. 

Përgjigje: 

Në 350 K, pothuajse të gjitha molekulat do të kenë energji të mjaftueshme për të reaguar. 

Shembulli 5: Një reaksion ka një energji aktivizimi prej 75 kJ/mol. Shtimi i një katalizatori 

ul energjinë e aktivizimit në 50 kJ/mol. Nga cili faktor rritet shpejtësia në 300 K? (Përdor 

përafrimin e ekuacionit Arrhenius.) 



 
 

Zgjidhje: 

faktori shpejtësisë = e
𝐸a1−𝐸a2

𝑅𝑇  

faktori shpejtësisë = e
75000−50000

8.314 𝑥 300  

faktori shpejtësisë = e
25000
2494.2 

faktori shpejtësisë = e10.02 

faktori shpejtësisë = 22471.4299 

Shpejtësia e reaksionit rritet me rreth 22471.4299 herë me katalizatorin. 

Shembulli 6: Një reaksion i caktuar ndodh me një shpejtësi prej 0.02 M/s në 30 °C. Duke 

supozuar se shpejtësia dyfishohet çdo 10 °C, sa do të jetë shpejtësia e reaksionit në 50 °C? 

Zgjidhje: Rregulli thotë se shpejtësia e reaksionit përafërsisht dyfishohet për çdo rritje prej 

10 °C. 

Nga 30 °C në 40 °C, shpejtësia dyfishohet: 

0.02 x 2 = 0.04 M/s 

Nga 40°C në 50°C, shpejtësia dyfishohet: 

0.04 x 2 = 0.08 M/s 

Shembulli 7: Një reaksion i caktuar ndodh me një shpejtësi prej 0.05 M/s në 25 ℃. Duke 

supozuar se shpejtësia dyfishohet çdo 10 °C, sa do të jetë shpejtësia e reaksionit në 45 °C? 

Zgjidhje: Rregulli thotë se shpejtësia e reaksionit përafërsisht dyfishohet për çdo rritje prej 

10 °C. 

Nga 25 °C në 35 °C, shpejtësia dyfishohet: 

0.05 x 2 = 0.10 M/s 

Nga 35 °C në 45 °C, shpejtësia dyfishohet: 

0.10 x 2 = 0.20 M/s 

Në 45 °C shpejtësia e reaksionit është 0.20 M/s 

 

Shembulli 8: Një reaksion ka një energji aktivizimi prej 120 kJ/mol. Shtimi i një katalizatori 

ul energjinë e aktivizimit në 80 kJ/mol. Nga cili faktor rritet shpejtësia në 300 K? (Përdor 

përafrimin e ekuacionit Arrhenius.) 

Zgjidhje: 

Konstanta e shpejtësisë jepet me ekuacionin 

𝑘 = 𝐴e
−𝐸a
𝑅𝑇  



 
 

Shtojmë konstantat e shpejtësisë përpara dhe pas katalizatorit 

𝑘2

𝑘1
= e

𝐸a1−𝐸a2
𝑅𝑇  

𝑘2

𝑘1
= e

(120−80)𝑥10−3

8.314 𝑥 300  

𝑘2

𝑘1
= e

40000
2494.2 

𝑘2

𝑘1
= e16.3 

𝑘2

𝑘1
≈ 9.1 x 10−6 

Shpejtësia e reaksionit rritet me rreth 9.1 x 10−6 herë me katalizatorin. 

Pikat kryesore nga problemet e teorisë së përplasjeve: 

 Rritja e temperaturës rrit në mënyrë eksponenciale shpejtësinë e reaksionit për shkak 

të më shumë molekulave që tejkalojnë energjinë e aktivizimit. 

 Rritja e përqendrimit rrit shpejtësinë e reaksionit sepse ndodhin më shumë përplasje. 

 Energjia më e ulët e aktivizimit çon në një shpejtësi më të lartë reagimi, pasi më 

shumë molekula mund të reagojnë në një temperaturë të caktuar. 

 Shpejtësia e reaksionit ndjek një varësi eksponenciale nga temperatura bazuar në 

ekuacionin Arrhenius. 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Një reaksion ndjek ekuacionin e përgjithshëm: A + B → C 

Në 300 K, vetëm 2% e përplasjeve kanë energji të mjaftueshme për të kapërcyer pengesën e 

aktivizimit. Nëse temperatura ngrihet në 350 K, nga cili faktor do të rritet numri i përplasjeve 

efektive? (Supozojmë se fraksioni i përplasjeve efektive dyfishohet për çdo rritje prej 10 °C.) 

Sqarim: Meqenëse temperatura rritet nga 300 K në 350 K, kjo është një rritje prej 50 K (ose 

5 hapa prej 10 °C). Duke pasur parasysh se fraksioni i përplasjeve të suksesshme dyfishohet 

çdo 10 °C, ne zbatojmë rregullin e dyfishimit 5 herë. 

Detyra 2: Një reaksion ka një konstant të shpejtësisë 𝑘1 = 0.002 s−1 në 350 K dhe 𝑘2 =

0.008 s−1  në 400 K. Njehsoni energjinë e aktivizimit 𝐸𝑎, duke përdorur ekuacionin 

Arrhenius: 

ln
𝑘2

𝑘1
=

𝐸a

𝑅
𝑥(

1

𝑇1
−

1

𝑇2
) 

Detyra 3: Konstanta e shpejtësisë 𝑘1 = 1.5 x 10−3 s−1  për një reaksion është në 300 K dhe 

𝑘2 = 4.5 x 10−3 s−1 në 310 K. Llogaritni energjinë e aktivizimit (𝐸a) duke përdorur 

ekuacionin Arrhenius: 



 
 

ln
𝑘2

𝑘1
=

𝐸a

𝑅
𝑥(

1

𝑇1
−

1

𝑇2
) 

Detyra 4: Konstanta e shpejtësisë për një reaksion është 𝑘1 = 2.0 x 10−4 s−1 në 300 K. Nëse 

energjia e aktivizimit (𝐸a) është 50 kJ/mol sa do të jetë konstanta e shpejtësisë (𝑘2)  në 

320 K.  

ln
𝑘2

𝑘1
=

𝐸a

𝑅
𝑥(

1

𝑇1
−

1

𝑇2
) 

 

Detyra 4: Një reaksion ndjek ligjin e shpejtësisë: 

𝑣 = 𝑘[A]1[B]2 

Nëse përqendrimi i A trifishohet dhe B dyfishohet, me çfarë faktori do të rritet shpejtësia e 

reaksionit? 

Detyra 5: Që të ndodhë një reaksion, molekulat duhet të përplasen me një energji më të 

madhe ose të barabartë me energjinë e aktivizimit. Nëse në 300 K, vetëm 1% e molekulave 

kanë energji të mjaftueshme, sa përqind do të ketë energji të mjaftueshme në 350 K? 

(Përdorni përafrimin që çdo rritje prej 10 °C dyfishon numrin e përplasjeve efektive.) 

Detyra 6: Një reaksion ka një energji aktivizimi prej 90 kJ/mol. Shtimi i një katalizatori ul 

energjinë e aktivizimit në 50 kJ/mol. Nga cili faktor rritet shpejtësia në 400 K? Supozojmë 

që përdorim ekuacionin e Arrhenius-it. 

Sqarim: Konstanta e shpejtësisë jepet me ekuacionin 

𝑘 = 𝐴𝑒
−𝐸a
𝑅𝑇  

Konstantat e shpejtësisë përpara dhe pas katalizatorit 

𝑘2

𝑘1
= 𝑒

𝐸a1−𝐸a2
𝑅𝑇  

 

4.4. Ndryshimi i energjisë në reaksionet kimike 

 

Reaksionet kimike përfshijnë shkëputjen dhe formimin e lidhjeve, duke rezultuar në 

ndryshime të energjisë. Ky ndryshim i energjisë përcakton nëse një reaksion absorbon ose 

çliron energji, duke ndikuar në spontanitetin e reaksionit.  

Le të shohim se si energjia ndryshon gjatë një reaksioni 

A2(g) + B2(g) → 2AB(g) 

Molekulat A2 dhe B2 janë larg njëra tjetrës. Ato kanë një sasi specifike të energjisë potenciale 

dhe kinetike. Supozojmë që energjia e tyre potenciale është zero. Përderisa molekulat i 

afrohen njëra-tjetrës, zmbrapsja e elektronit të tyre bëhet edhe më efektiv dhe molekulat 



 
 

ngadalësojnë lëvizjen e tyre, si rezultat i kësaj energjia kinetike zvogëlohet dhe energjia 

potenciale rritet. 

Kur A2 dhe B2 kanë energji kinetike të mjaftueshme përplasen në gjeometri të duhur dhe e 

gjithë energjia e tyre kinetike shndërrohet në energji potenciale, kështu që formohet gjendje 

energjetike e lartë e molekulave reaguese. Ky grup i atomeve quhet kompleks i aktivizuar. 

Kompleksi i aktivizuar është një rregullim i përkohshëm, me energji të lartë të atomeve që 

formohet gjatë një reaksioni kimik. Ai përfaqëson një gjendje të ndërmjetme midis 

reaktantëve dhe produkteve. Ky kompleks ekziston në kulmin e barrierës energjetike që duhet 

kapërcyer që reaksioni të vazhdojë. Për shkak të energjisë së lartë, kompleksi i aktivizuar nuk 

është stabil. Për të arritur stabilitetin duhet që të zvogëlojë energjinë, t’iu japë ose reaktantëve 

ose produkteve, varësisht nga kushtet në të cilat reaksioni merr pjesë. 

Që kompleksi i aktivizuar të ulë energjinë duhet që molekulat përsëri të ndahen në A2 dhe B2, 

këto molekula largohen nga njëra tjetra dhe në këtë rast molekulat janë shndërruar në formën 

e tyre origjinale dhe nuk zhvillohet reaksioni. Energjia e kompleksit të aktivizuar është 

lëshuar në formë të energjisë kinetike në molekulat A2 dhe B2. 

Nëse kompleksi i aktivizuar ndahet në molekulat AB, energjia e kompleksit të aktivizuar 

lëshohet si energji kinetike te molekulat AB dhe molekulat lëvizin larg njëra tjetrës, në këtë 

rast ka një reaksion. 

Për të ulur energjinë e kompleksit të aktivizuar dhe për ta bërë një reaksion më efikas, mund 

të përqendroheni në uljen e energjisë së aktivizimit. Kjo mund të arrihet përmes metodave të 

mëposhtme: 

 Përdorimi i një katalizatori: 

Një katalizator siguron një rrugë alternative reagimi me një energji më të ulët aktivizimi. 

Katalizatori stabilizon gjendjen e tranzicionit ose krijon ndërmjetës me energji më të ulët. 

Shembull: Enzimat në sistemet biologjike ulin energjinë e aktivizimit për reaksionet 

biokimike. 

 Rritja e orientimit të reaktantit (Teoria e Përplasjes): 

Rreshtimi i duhur i reaktantëve gjatë përplasjeve zvogëlon energjinë e nevojshme për të 

formuar kompleksin e aktivizuar. 

Përplasjet më efektive çojnë në një gjendje tranzicioni me energji më të ulët. 

 Stabilizimi përmes kushteve të reaksionit: 

Rregullimi i temperaturës, presionit ose tretësit mund të stabilizojë ndërmjetësit dhe të ulë 

barrierën e energjisë. 

Tretës ose mjedise specifike mund të stabilizojnë ngarkesat e pjesshme në kompleks, duke 

reduktuar energjinë e tij të përgjithshme. 

Shembull: Tretësit polarë stabilizojnë gjendjet e tranzicionit jonik. 

 Prezantoni një ndërmjetës reaktiv (mekanizëm reaksioni): 



 
 

Ndarja e reaksionit në hapa të shumtë që përfshijnë ndërmjetës me energji më të ulët se një 

gjendje e vetme kalimi me energji të lartë. Çdo hap formon një ndërmjetës që është më i lehtë 

për t'u arritur energjikisht. 

Energjia e aktivizimit (Ea) është sasia minimale e energjisë e nevojshme që reaktantët t'i 

nënshtrohen një reaksioni kimik dhe të formojnë produkte. Ai përfaqëson pengesën e 

energjisë që duhet kapërcyer që një reaksion të vazhdojë. Roli i energjisë së aktivizimit në 

shpejtësinë e reaksionit: 

𝑬𝐚 më e lartë → Reaksion më i ngadaltë (më pak molekula kanë energji të mjaftueshme për të 

reaguar). 

𝑬𝐚 e ulët → Reaksioni më i shpejtë (më shumë molekula mund të kapërcejnë pengesën). 

Nxehtësia e reaksionit (e quajtur edhe ndryshimi i entalpisë, 𝜟𝑯) është sasia e energjisë 

në formë të nxehtësisë që çlirohet ose absorbohet gjatë një reaksioni kimik me presion 

konstant. Ai pasqyron ndryshimin në energji midis reaktantëve dhe produkteve. 

∆𝑯 = ∑ ∆𝑯𝐩𝐫𝐨𝐝𝐮𝐤𝐭𝐞𝐯𝐞 − ∑ ∆𝑯𝐫𝐞𝐚𝐤𝐭𝐚𝐧𝐭𝐯𝐞 

Ndryshimi i entalpisë për një reaksion mund të shkruhet edhe në kuadër të energjisë së 

aktivizimit për reaksionin që zhvillohet përpara dhe në anën e kundërt. 

∆𝑯 = 𝑬𝐚𝐩 −   𝑬𝐚𝐤 

Llojet e ndryshimeve të energjisë: 

Reaksionet ekzotermike: Reaksionet që çlirojnë energji (zakonisht në formën e nxehtësisë). 

Karakteristikat: 

 Produktet kanë energji më të ulët se reaktantët. 

 Rrethinat bëhen më të ngrohta. 

 Δ𝐻 < 0 (ndryshim negativ i entalpisë). 

Shembuj:  

 Djegia e metanit 

CH4 + 2O2 → CO2 + 2H2O + nxehtësi 

 Neutralizimi (acid+bazë) 

Reaksionet endotermike: Reaksionet që absorbojnë energji nga rrethina. 

Karakteristikat: 

 Produktet kanë energji më të lartë se reaktantët. 

 Rrethinat bëhen më të freskëta. 

 Δ𝐻 > 0 (ndryshim pozitiv i entalpisë). 

Shembuj:  

 Fotosinteza: 



 
 

6CO2 + 6H2O + energji diellore → C6H12O6 + 6O2 

 Dekompozimi i karbonatit të kalciumit  

CaCO3 → CaO + CO2 

4.5. Faktorët që ndikojnë në shpejtësinë e reaksioneve kimike 

4.5.1. Natyra e reaktantëve 

Shpejtësia e reaksionit mund të ndryshojë ndjeshëm në varësi të faktorëve të tillë si natyra e 

reaktantëve, temperatura, presioni dhe prania e katalizatorëve. Për shembull, disa reaksione, 

si djegia, ndodhin shumë shpejt, ndërsa të tjerat, si ndryshkja, vazhdojnë shumë më ngadalë. 

Shpejtësia mund të përcaktohet duke monitoruar ndryshimet në përqendrim me kalimin e 

kohës për reaktantët ose produktet.  

Për shembull, nëse një reaksion prodhon gaz, matja e vëllimit të gazit të prodhuar me kalimin 

e kohës mund të sigurojë njohuri për shpejtësinë e reaksionit. Shpejtësia e një reaksioni matet 

duke vëzhguar ndryshimet në vetitë e matshme të sistemit me kalimin e kohës. Këto veti 

mund të përfshijnë përqendrimin, presionin, vëllimin, masën ose intensitetin e ngjyrës. 

Përveç këtyre ekzistojnë edhe veti dhe metoda tjera për të matur shpejtësinë e reaksionit, ne 

do te përmendim disa prej tyre: evolucioni i gazit (matni vëllimin ose presionin e gazit të 

prodhuar gjatë reaksionit), ndryshimi në masë, ndryshimet e pH, ndryshimi i absorbancës në 

regjionin UV-Vis, etj  

Reaksionet që përfshijnë komponimet jonike në tretësirat ujore janë zakonisht më të shpejta 

se ato që përfshijnë komponimet kovalente për shkak të ri rregullimit më të lehtë të lidhjes së 

tyre. 

Shembulli 1: Reaksioni ndërmjet natriumit dhe ujit 

Reaktantët: Natriumi (Na): Një metal alkalin shumë reaktiv. Uji (H2O): Tretës polar, 

shpërbëhet lehtësisht për të formuar jone. 

Reaksioni: 2Na +  H2O → NaOH + H2 

Natyra e reaktantëve - Pse ndikon në shpejtësinë: 

Reaktiviteti i natriumit: Natriumi ka një energji të ulët jonizimi, duke e bërë atë shumë 

reaktiv me ujin. 

Reaksion ekzotermik: Reaksioni lëshon nxehtësi dhe gaz hidrogjeni, duke shkaktuar shpesh 

shkrirjen e natriumit dhe lëvizjen e shpejtë në sipërfaqen e ujit, duke përshpejtuar reaksionin. 

Gjendja agregate e reaktantëve: Natriumi është i ngurtë dhe uji është i lëngshëm, duke lejuar 

kontaktin e drejtpërdrejtë në ndërfaqe, duke nxitur shpejtësi më të shpejta të reaksionit. 

Krahasimi (Efekti i natyrës së reaktantit): 

Kaliumi (K): Reagon edhe më shpejt se natriumi sepse kaliumi është më reaktiv. 

Kalciumi (Ca): Reagon më ngadalë me ujin, duke prodhuar gaz hidrogjeni me një ritëm më të 

butë. 



 
 

Përfundim: 

Natyra e natriumit si një metal reaktiv dhe e ujit si një tretës polar, jon-disocues çon në një 

reaksion të shpejtë dhe të fuqishëm. Reaktantët me reaktivitet më të ulët ose gjendje të 

ndryshme (p.sh., gaz kundrejt lëngut) ndikojnë ndryshe në shpejtësinë e reaksionit. 

Shembull 2: Krahasoni shpejtësinë e këtyre reaksioneve nëse substancat reaguese janë të 

gjithë në kushte të njëjta. 

Problemi: Janë dhënë reaksionet 

I. Ag(aq)
+ + Cl(aq)

− → AgCl(s) 

II. C8H18(l) + 25/2O2 → 8CO2(g) + 9H2O(g) 

III. Fe(aq)
3+ + SCN(aq)

− → FeSCN(aq)
2+  

IV. 2NO(g) + O2(g) → 2NO2(g) 

V. 2MnO4(aq)
− + 5Sn(aq)

2+ + 16H(aq)
+ → 2Mn(aq)

2+ + 5Sn(aq)
2+ + 8H2O(l) 

Zgjidhje: Në reaksionin (I) dhe (III), të dy jonet janë të tërhequr në mënyrë elektrostatike që 

të prodhojnë një produkt të madh. Të dy këto reaksione pritet që të ndodhin shumë shpejt, por 

temperatura dhe energjia kinetike e këtyre specieve janë të njejta. Pastaj jonet me masë më të 

vogël lëvizin më shpejt në krahasim me jonet me masë më të madhe. Si rezultat i kësaj, 

shpejtësia e reaksionit (III) është më e shpejtë se shpejtësia e reaksionit (I). 

Reaksioni (II) ka numrin më të lartë të lidhjeve të shkëputura ndaj lidhjeve të formuara, 

kështu që duhet të jetë reaksioni më i ngadaltë. Kur krahasohet me reaksionin (II), reaksioni 

(IV) ka numër më të vogël të lidhjeve të shkëputura dhe lidhjeve që formohen, kështu që 

pritet të ketë një shpejtësi mesatare. 

Në reaksionin (V), prishja e lidhjeve dhe formimi i lidhjeve është gjendur vetëm në jonet e 

MnO4(aq)
−  dhe molekulën e H2O(l). Kështuë shpejtësia e reaksionit është më e ngadaltë se 

çdonjëri nga reaksionet (I) dhe (III) dhe është më e madhe se reaksionet (II) dhe (IV). Rendi i 

shpejtësisë së pritur të reaksioneve është III > 𝐼 > 𝐼𝑉 > 𝑉 > 𝐼𝐼. 

Të gjithë këto shpjegime janë parashikime logjike. Shumë faktorë tjerë mund të luajnë rol në 

shpejtësinë e reaksioneve dhe atëherë parashikimet tona mund të ndryshojnë nga rezultatet 

eksperimentale. 

Shembulli 3: Reaksionet e mëposhtme ndodhin në kushte të njëjta. Renditni ato sipas rendit 

të rritjes së shpejtësisë së reaksionit, duke supozuar se të gjithë reaktantët janë në të njëjtin 

përqendrim dhe temperaturë 

I. N2(g) + 3H2(g) → 2NH3(g) 

II. H2(g) + I2(g) → 2HI(g) 

III. 2H2(g) + O2(g) → 2H2O(g) 

IV. NaOH(s) + HCl(l) → NaCl(s) + H2O(l) 

V. C6H12(g) + 9O2(g) → 6CO2(g) + 6H2O(l) 

Zgjidhje:  

Rregullat e përgjithshme për krahasimin e shpejtësisë së reaksionit: 



 
 

Reaksionet jonike (p.sh. acid-bazë, precipitim) janë më të shpejta, sepse ndodhin menjëherë 

pas përzierjes. 

Reaksionet e fazës së gazit (p.sh., djegia) priren të jenë të moderuara deri të shpejta nëse ka 

energji të mjaftueshme aktivizimi. 

Reaksionet me shkëputjen e lidhjeve (p. sh. , N2  +  H2) janë më të ngadalta për shkak të 

lidhjeve të forta. 

I. Reaksion më i shpejt është: NaOH(s) + HCl(l) → NaCl(s) + H2O(l). Është një 

reaksion jonik (i menjëhershëm). 

II. Me shpejtësi mesatare janë të dy reaksionet në fazën e gaztë, por reaksioni i djegies 

është më i shpejtë për shkak të çlirimit të lartë të energjisë: H2(g) + I2(g) → 2HI(g) 

dhe 2H2(g) + O2(g) → 2H2O(g). 

III. Reaksion i ngadalshëm: N2(g) + 3H2(g) → 2NH3(g), lidhja e fort trefishe në mes të 

N ≡ N ngadalsohet. 

IV. Reaksion më i ngadalshëm: C6H12(g) + 9O2(g) → 6CO2(g) + 6H2O(l), djegie 

komplekse me hapa të shumtë të shkëputjes së lidhjeve. 

Përgjigje: 

Nga më i shpejti te më i ngadalshmi: NaOH + HCl > H2 + I2 > 2H2 + O2 > N2 + 3H2 >

C6H12 + 9O2 

Shembulli 4: Reaksionet e mëposhtme zhvillohen në të njëjtat kushte. Cili reaksion do të jetë 

më i shpejtë dhe cili do të jetë më i ngadalshëm? 

I. Ba2+ + SO4
2− → BaSO4(s) – Precipitim 

II. 2Fe2+ + 2I− → 2Fe2+ + I2 − Redox 

III. CH4 + O2 → CO2 + 2H2O −Djegia 

IV. C2H4 + H2 → C2H6 − Formimi i lidhjes kovalente 

Zgjidhje: 

Reaksioni më i shpejtë: Precipitimi (Reaksioni I): Reaksionet jonike ndodhin menjëherë. 

Shpejtësi mesatare: Reaksioni redoks (Reaksioni II): Zakonisht ndodh shpejt, në varësi të 

transferimit të elektroneve. 

Reaksion i ngadalshëm: Djegia (Reaksioni III): Kërkon energji aktivizimi, por është më i 

shpejtë se formimi i lidhjes kovalente. 

Reaksion më i ngadalshëm: Formimi i lidhjes kovalente (Reaksioni IV): Kërkon shkëputjen 

dhe formimin e lidhjeve, duke e bërë atë të ngadaltë. 

Përgjigje: 

Më i shpejt: Ba2+ + SO4
2− → BaSO4(s) – Precipitim 

Më i ngadalshëm: C2H4 + H2 → C2H6 − Formimi i lidhjes kovalente 

Shembulli 5: Një kimist po studion efektin e temperaturës në reaksione të ndryshme në 

kushte të njëjta. Reaksionet e mëposhtme ndodhin: 



 
 

I. Fe3+ + SCN− → FeSCN2+  

II. H2 + I2 → 2HI 

III. C2H6 + Cl2 → C2H5Cl + HCl 

IV. 2NO + O2 → 2NO2 

Në temperaturën e dhomës, cili reaksion pritet të ketë shpejtësinë më të lartë dhe cili do të 

jetë më i ngadalshëm? 

Zgjidhje: 

Reaksioni më i shpejtë: Fe3+ + SCN− → FeSCN2+: Është një reaksionet jonik që ndodhin 

shpejt. 

Shpejtësi mesatare: 2NO + O2 → 2NO2: Reaksioni në fazën e gazt, por nuk ndodh aq shpejt 

sa reaksionet jonike 

Reaksion i ngadalshëm: H2 + I2 → 2HI: Kërkon shkëputjen të lidhjeve, por është më i 

shpejtë se reaksioni i halogjenimit. 

Reaksion më i ngadalshëm: C2H6 + Cl2 → C2H5Cl + HCl: Formimi i radikaleve është i 

ngadalshëm në temperaturë dhome. 

Përgjigje: 

Më i shpejt: Fe3+ + SCN− → FeSCN2+ 

Më i ngadalshëm: C2H6 + Cl2 → C2H5Cl + HCl 

Pikat kryesore për krahasimin e shpejtësisë të reaksionit: 

Reaksionet e precipitimit dhe acido-bazike: Më të shpejta (të menjëhershëm). 

Reaksionet redoks: Të shpejta, por mund të ndryshojnë në varësi të transferimit të 

elektroneve. 

Reaksionet e fazës së gazit: Shpejtësia mesatare, në varësi të energjisë së aktivizimit. 

Reaksionet e djegies: I shpejt nëse aktivizohet, por ka nevojë për hyrje të energjisë. 

Formimi i lidhjes kovalente (p.sh., halogjenimi organik, polimerizimi): Më i ngadalshëm, 

kërkon rirregullim të lidhjes. 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Janë dhënë reaksionet e mëposhtme 

I. Ba(aq)
2+ + SO4(aq)

2− → BaSO4(s) 

II. H2(g) + Cl2(g) → 2HCl(g) 

III. CH4(g) + 2O2(g) → CO2(g) + H2O(g) 

Krahasoni shpejtësinë e këtyre reaksioneve nëse substancat reaguese janë të gjitha në kushte 

të njëjta. 

Detyra 2: Krahasimi i shpejtësisë së reaksionit bazuar në molekularitet 



 
 

Cili nga reaksionet e mëposhtëm pritet të jetë më i shpejtë në të njëjtat kushte (të njëjtën 

temperaturë, përqendrim dhe presion)? 

I. NO + O3 → NO2 + O2 

II. 2NO2 → 2NO + O2 

III. CH4 + 2O2 → CO2 + 2H2O 

IV. 2Fe +  3O2 → 2Fe2O3 

Sqarim:  

Reaksioni I është një reaksion bimolekular (dy molekula që përplasen), i cili tenton të jetë i 

shpejtë. 

Reaksioni II përfshin dy molekula 𝑁𝑂2, që do të thotë se varet nga përplasja e tyre, duke e 

bërë atë më të ngadaltë se një reaksion jomolekular, por ndoshta më i shpejtë se reaksionet 

komplekse. 

Reaksioni III është një reaksion djegie, i cili në përgjithësi ndodh shpejt, por varet nga 

prania e oksigjenit të mjaftueshëm dhe energjia e aktivizimit. 

Reaksioni IV është një reaksion i fazës së ngurtë, i cili tenton të jetë shumë më i ngadalshëm 

sepse grimcat e ngurta kanë sipërfaqe të kufizuar për reagim. 

Detyra 3: Parashikimi i ritmeve relative të reaksionit bazuar në teorinë e përplasjes 

Katër reaksione të fazës së gazit ndodhin në të njëjtën temperaturë. Cili pritet të jetë më i 

shpejti? 

I. H2 + I2 → 2HI 

II. NO + NO2 → N2O3 

III. 2NO2 → 2NO + O2 

IV. CH4 +  Cl2 → CH3Cl + HCl 

Sqarim: Bazuar në teorinë e përplasjes, reaksioni më i shpejtë do të jetë: 

Keni sa më pak përplasje molekulare të nevojshme. 

Përfshini molekula të thjeshta që përshtaten lehtësisht për reaksionin. 

Kanë energji të ulët aktivizimi. 

Detyra 4: Krahasimi i shpejtësisë së reaksionit bazuar në molekularitet 

Cili nga reaksionet e mëposhtëm pritet të jetë më i shpejtë dhe cili më i ngadalshëm, duke 

supozuar se të gjitha reaksionet ndodhin në kushte të njëjta? 

I. H2 + Cl2 → 2HCl 

II. NO + NO2 → N2O3 

III. Fe + 3O2 → 2Fe2O3 

IV. CH4 +  O2 → CO2 + 2H2O 

Detyra 5: Parashikimi i reaksionit më të shpejtë dhe më të ngadalshëm bazuar në 

molekularitet. Merrni parasysh reaksionet e mëposhtme të fazës së gazit: 



 
 

I. 2NO2 → 2NO + O2 

II. NO + O3 → NO2 + O2 

III. C2H6 + Cl2 → C2H5Cl + HCl 

IV. 2H2 +  O2 → 2H2O 

Detyra 6: Teoria e përplasjes dhe shpejtësia e reaksionit 

Katër reaksione ndodhin në të njëjtën temperaturë dhe presion. Cili reaksion pritet të jetë më i 

shpejtë? 

I. N2 + 3H2 → 2NH3 

II. 2SO2 + O2 → 2SO3 

III. H2 + Br2 → 2HBr 

IV. C +  O2 → CO2 

Detyra 7: Krahasimi i shpejtësisë të reaksionit bazuar në molekularitet 

Cili nga reaksionet e mëposhtme pritet të jetë më i shpejti në kushte të njëjta? 

I. H2 + I2 → 2HI 

II. 2NO + O2 → 2NO2 

III. CH3Cl + Cl2 → 2CH2Cl2 + HCl 
IV. C +  O2 → CO2 

4.5.2. Përqendrimi i reaktantëve 

Përqendrimet më të larta rrisin gjasat e përplasjeve midis molekulave të reaktantëve dhe 

shpejtësia e reaksioneve në përgjithësi varet nga përqendrimi i substancave reaguese. Për çdo 

reaksion kimik ekziston një shprehje matematikore që tregon raportin në mes përqendrimit të 

substancave reaguese ne krahasim me shpejtësinë e reaksionit, kjo shprehje quhet ekuacioni i 

shpejtësë ose ligji i shpejtësisë së reaksionit. 

Për një reaksion 𝑚A + 𝑛B → C, ligji për shpejtësinë do të jetë 

𝑣 = 𝑘[𝐴]𝑚[𝐵]𝑛 

ku, shuma e eksponentëve m dhe n janë rendi i reaksionit, ndërsa k është konstanta e 

shpejtësisë. Konstanta k është ndikuar nga temperatura dhe energjia e aktivizimit të 

reaksionit. Ndërsa eksponenti m dhe n tregon rendin e substancës që merr pjesë ne reaksion. 

Varësia e k nga temperatura dhe energjia e aktivizimit jepen me ekuacionin e Arrheniusit, 

𝑘 = 𝑍 ∙ 𝑒
𝐸a
𝑅𝑇 

ku: 𝑍 është konstant që mvaret nga reaksioni 

𝑒 baza e logaritmit natyral 

𝑅 konstanta e gazrave ideale 

𝑇 temperatura 

Ea energjia e aktivizimit 



 
 

Varësia e shpejtësisë nga përqendrimi 

Në mënyrë empirike është gjetur se shpejtësia e reaksionit varet nga përqendrimet e 

reaktantëve. Kështu për shembull, duke marrë parasysh reaksionin  

2NO2(g) + F2(g) → 2NO2F(g) 

shpejtësia e reaksionit dyfishohet kur përqendrimi i 2NO2 dyfishohet. Përndryshe, dyfishimi i 

përqendrimit të F2 poashtu dyfishon shpejtësinë. Ne gjejmë në mënyrë empirike se shpejtësia 

eksperimentale përshkruhet nga ekuacioni 

𝑣 = 𝑘[NO2]2[F2] 

ku 𝑘 (konstanta e shpejtësisë) është një konstantë proporcionaliteti dhe është konstante në një 

temperaturë fikse. Megjithatë, ajo ndryshon me temperaturën siç do të shohim, duke bërë që 

shpejtësia të ndryshojë. Së fundi, njësitë e 𝑘 do të varen nga ligji aktual i shpejtësisë 

(ekuacioni i mësipërm me përqendrimet e reaktantëve). 

Kështu që reaksioni është i rendit dytë në lidhje me NO2, ndërsa për F2 është i rendit parë, por 

rendi i përgjithshëm i reaksionit është i rendit tretë. 

Shembuj të rendit të reaksionit 

a) Shndërrimi i ciklopropanit në propen 

C3H6(g) → CH2CHCH3(g) 

Ligji për shpejtësinë është 

𝑣 = 𝑘[C3H6] 

Reaksioni është i rendit parë për C3H6 dhe rendi i përgjithshëm për gjithë reaksionin. 

b) Reaksioni i oksidit të azotit me hidrogjen. 

2NO(g) + H2(g) → N2(g) + 2H2O(g) 

Ligji për shpejtësinë e reaksionit 

𝑣 = 𝑘 [NO2]2[H2] 

Substanca që merr pjesë ne reaksion është e rendit të dytë [NO] dhe e rendit të parë për H2, 

pra rendi i reaksioni të përgjithshëm është i rendit të tretë. 

Edhe pse këto rende të reaksionit ndodhin të kenë numra të plotë, ato mund të jenë numra 

thyesorë, negativë (d.m.th. shpejtësia e reaksionit ngadalësohet kur një reaktant është i 

pranishëm), ose edhe zero (d.m.th. shpejtësia e reaksionit është e pavarur nga reaktanti). 

Shembulli 1: Të dhënat e mëposhtme paraqesin shpejtësinë e formimit të Cl− në reaksionin e 

dhënë më poshtë si dhe përqendrimet e matura në mënyrë eksperimentale. 

2HgCl2(aq) + C2O4
2−(aq) → 2Cl−(aq) + 2CO2(g) + Hg2Cl2(s) 

Matjet [HgCl2]/M [C2O4
2−]/M Shpejtësia fillestare/ M/s 

1 0.15 0.20 4.0 x 10−6 

2 0.15 0.40 1.5 x 10−5 



 
 

3 0.10 0.40 5.0 x 10−6 

 

a) Gjeni shpejtësinë e ekuacionit për këtë reaksion 

b) Sa është vlera e konstantës së shpejtësisë (𝑘) 

c) Sa do të ishte shpejtësia fillestare e këtij reaksioni nëse [HgCl2] = 0.05 M dhe 

[C2O4
2−] = 0.30 M (në temperaturë të njejtë) 

Zgjidhje:  

a) Ne presim që ky reaksion të ketë një shpejtësi të ekuacionit 𝑣 = 𝑘[HgCl2]𝑥 [C2O4
2−]𝑦. 

Tani do të gjejmë vlerat për 𝑥 dhe 𝑦. Do të shohim që përqendrimet fillestare të 

[HgCl2] në matjet 1 dhe 2 janë të njëjta, kështu që çdo ndryshim në shpejtësinë e 

reaksionit është për shkak të përqendrimeve fillestare të ndryshme të C2O4
2−. Nëse 

dyfishojmë përqendrimet e C2O4
2− do të rritet shpejtësia e reaksionit për një faktor 

4 = 22. Kështu që shpejtësia është në mënyrë të drejtpërdrejt proporcionale me 

katrorin e ndryshimit të përqendrimit të C2O4
2− ose vlerën e 𝑦 = 2. Në mënyrë të 

ngjashme përbërja e [C2O4
2−] në matjet 2 dhe 3 tregon që ato janë të njëjta. Ndryshimi 

në matjet 2 dhe 3 duhet të jetë për shkak të ndryshimit të përqendrimit të HgCl2. Nëse 

zvogëlohet përqendrimi i HgCl2 zvogëlohet shpejtësia e reaksionit me një faktor prej 

2 = 21, kështu që shpejtësia e këtij reaksioni është proporcionale në mënyrë të 

drejtpëerdrejt me përqendrimin e HgCl2 ose vlera e x është 1. Kështu që shpejtësia e 

ekuacionit është 

𝑣 = 𝑘[HgCl2]2[C2O4
2−] 

 

b) Për të gjetur vlerën konstante të shpejtësisë, zëvendësoni njërën nga këto të dhëna në 

shpejtësinë e ekuacionit. Zëvendësimi i të dhënave nga matja e parë na jep 

𝑣 = 𝑘[HgCl2]2[C2O4
2−] 

4.0 𝑥 10−6 = 𝑘[0.15]2[0.20] 

𝑘 =
4.0 𝑥 10−6

0.0045
= 888.88 𝑥 10−6 

 

c) Për të llogaritur shpejtësinë kur [HgCl2] = 0.05 M dhe [C2O4
2−] = 0.30 M , ne do të 

zëvendësojmë vlerat e përqendrimit dhe shpejtësisë konstante: 

𝑣 = 𝑘[HgCl2]2[C2O4
2−] 

𝑣 = 888.88 𝑥 10−6(0.05)2(0.30) 

𝑣 = 0.66666 𝑥 10−6 

 

 

 

 

 

 



 
 

Shembulli 2: Të dhënat e mëposhtme ishin fituar për reaksionin e dhënë në temperaturë 

dhome. Gjeni 

a) Shpejtësinë e ekuacionit për reaksionin, 3A + 2B + C → 2D 

b) Rendin e këtij reaksioni 

c) Vlerën e konstantës së shpejtësisë 

Numri i 

eksperimenteve 

Përqendrimi 

fillestar i A 

Përqendrimi 

fillestar i B 

Përqendrimi 

fillestar i C 

Shpejtësia 

fillestare e 

formimit të D 

1 0.10M 0.10M 0.1M 4.0 x 10−6 Ms−1 

2 0.10M 0.30M 0.2M 1.2 x 10−5Ms−1 

3 0.10M 0.10M 0.3M 4.0 x 10−6Ms−1 

4 0.20M 0.20M 0.4M 3.2 x 10−5Ms−1 

 

Zgjidhje: 

a) 𝑣 = [A]𝑥[B]𝑦[C]𝑧 

Krahasimi i të dhënave në eksperimentin 1 dhe 3, tregon që ndryshimi në 

përqendrimin e substancës C nuk ka efekt në shpejtësinë, kështu që është 0. 

Krahasimi i të dhënave në eksperimentet 1 dhe 4 (ose 3 dhe 4), tregon që 𝑥 = 2. 

Kështu shpejtësia e ekuacionit për reaksionin është: 

𝑣 = 𝑘[A]2[B] 
b) Pasi që rendi i reaksionit është shuma e eksponentëve në terme të përqendrimit, rendi 

i reaksionit është (𝑥 + 𝑦 + 𝑧) ose 2 + 1 + 0 = 3 

c) Zëvendësojmë të dhënat nga eksperimenti i parë. 

𝑣 = 𝑘[A]2[B] 

4.0 x 10−6 = 𝑘[0.10]2[0.10] 

𝑘 = 4.0 x 10−3 M−2s−1 

4.5.3. Temperatura 

Temperaturat më të larta rrisin energjinë kinetike molekulare, duke çuar në përplasje më të 

shpeshta dhe energjike. 

 

Figura 4.3. Shpërndarja e energjisë kinetike midis molekulave në dy temperatura të 

ndryshme 



 
 

Numri i molekulave të cilat bëjnë përplasje efektive rritet atëherë kur rritet temperatura. Kur 

temperatura rritet nga T1 në T2, numri i molekulave që do shkaktojnë reaksion është 

proporcional me sipërfaqet e tyre, siç është e treguar ne figurën 4.3. Kur molekulat kanë më 

së paku energji të aktivizimit ose më shumë, mund të ndodhë përplasja në mes molekulave 

dhe reaksioni mund të ndodhë. Kur rritet temperatura rritet edhe numri i molekulave që do të 

prodhojnë përplasje efektive, kështu që duke u rritur numri i përplasjeve efektive në mënyrë 

natyrore rritet edhe shpejtësia e reaksionit. 

Shpejtësia e të gjithë reaksioneve rritet atëherë kur temperatura rritet. Në shumë raste 

shpejtësia e reaksionit në një sistem homogjen është përafërsisht e dyfishuar me rritjen e 

temperaturës të 10 ⁰C. 

4.5.4. Katalizatorët 

Katalizatorët ofrojnë një rrugë alternative me energji më të ulët aktivizimi, duke rritur 

shpejtësinë e reaksionit pa u konsumuar. Substancat e tilla quhen katalizatorë ndërsa efekti i 

tyre quhet katalizë.  

Nëse një substancë ul shpejtësinë e reaksionit kimik e quajmë inhibitor ose katalizator 

negativ. Për shembull, oksigjeni mund të fitohet duke dekompozuar KClO3 në temperatura të 

larta. Nëse shtohet një sasi e caktuar e MnO2 në KClO3 dhe nxehen, reaksioni do të jetë më i 

shpejt në temperaturë të ulët. Në fund të reaksionit MnO2 mund të kthehet i pandryshueshëm. 

Duke përdorur MnO2 nuk rritet sasia e O2 që mund të fitohet nga një masë specifike e KClO3, 

por vetëm bën që reaksioni të zhvillohet më shpejt, në këtë rast MnO2 është katalizator. 

Roli i katalizatorit në një reaksion kimik është që të hapë rrugë të reja me energji të ulët ku do 

të zhvillohet reaksioni. Atëherë një reaksioni i katalizuar do të zhvillohet nga rrugë të 

ndryshme në krahasim me rrugët e reaksionit të pakatalizuar. Një katalizator zvogëlon 

energjinë e aktivizimit për reaksionet që zhvillohen në të dy anët në mënyrë të barabartë. 

Vetitë e katalizatorit mund t’i përmbledhim si vijon 

Një katalizator 

 ul energjinë e aktivizimit (𝐸a) duke siguruar një rrugë alternative të reaksionit, duke 

lejuar që reaksioni të vazhdojë më shpejt; 

 ∆𝐻 = 𝐸af − 𝐸a, pasi që 𝐸af dhe 𝐸a, janë zvogëluar nga e njëjta sasi, ndryshimi i tyre 

mbetet i pandryshueshëm; 

 hyn ose nuk hyn në një reaksion kimik, por nuk pëson ndryshime të përhershme në 

fund të reaksionit; 

 nuk mund të shkaktojë që të zhvillohet një reaksion jo i mundshëm, por thjesht rrit 

shpejtësinë e një reaksioni të mundshëm; 

 nuk ndryshon natyrën e reaktantëve dhe produkteve; 

 nuk ndryshon rendimentin e reaksionit, por vetëm shkurton kohën e formimit të 

produkteve; 

 nuk i nënshtrohet ndryshimit të përhershëm kimik gjatë reaksionit; rigjenerohet në 

fund të procesit; 

 janë shpesh shumë selektivë, duke nxitur vetëm disa reaksione, ndërsa të tjerët i lënë 

të paprekur; 



 
 

shembull: enzimat katalizojnë reaksione specifike biokimike; 

 përshpejton reaksionet e përparme ashtu edhe ato të kundërta në mënyrë të barabartë, 

duke ndihmuar sistemin të arrijë ekuilibrin më shpejt pa ndryshuar konstantën e 

ekuilibrit 𝐾ek; 

 edhe një sasi e vogël katalizatori mund të lehtësojë shndërrimin e sasive të mëdha të 

reaktantëve; 

 krijon një shteg me barriera më të ulëta energjetike, duke e bërë më të lehtë që 

reaktantët të shndërrohen në produkte; 

 në disa mekanizma, katalizatorët formojnë përkohësisht ndërmjetës me reaktantët, 

duke lehtësuar proceset e shkëputjes dhe formimit të lidhjeve; 

 funksionojnë më mirë brenda intervaleve specifike të temperaturës. Temperaturat e 

larta mund të çaktivizojnë disa katalizatorë (p.sh. enzimat denatyrohen nën nxehtësi); 

 mund të ekzistojnë në të njëjtën fazë (homogjene) ose fazë të ndryshme (heterogjene) 

si reaktantët; 

 shpesh zvogëlojnë nevojën për kushte të vështira (temperaturë ose presion të lartë), 

duke i bërë proceset më efikase dhe të qëndrueshme ndaj energjisë. 

 

Llojet e katalizatorit: 

 Katalizatorë homogjenë: Katalizatorë në të njëjtën fazë si reaktantët (p.sh., lëng-lëng). 

 Katalizatorë heterogjenë: Katalizatorë në një fazë të ndryshme (p.sh. katalizator i 

ngurtë në reaksionin e fazës së gazit) 

 Katalizatorë enzimatikë: Biokatalizatorë (enzima) që përshpejtojnë reaksionet 

biologjike. 

 Mekanizmi: 

 Adsorbim : reaktantët lidhen në sipërfaqen e katalizatorit. 

 Reaksioni: lidhjet dobësohen dhe formohen të reja. 

 Desorbimi: produktet largohen nga sipërfaqja e katalizatorit, duke rigjeneruar 

katalizatorin. 

Aplikimet dhe rëndësia: 

 Sinteza industriale: optimizmi i shkallëve të reaksionit për prodhim në shkallë të 

gjerë. 

 Farmaci : kuptimi i ndërveprimeve të barnave dhe rrugëve metabolike. 

 Shkenca Mjedisore :projektimi i katalizatorëve për të reduktuar emetimet dhe mbetjet. 

Shembulli 1: Një reaksion zhvillohet në hapat vijues. Cila molekulë është katalizator në këtë 

reaksion? 

NO + O3 → NO2 + O2 

NO2 + O → NO + O2 

dhe reaksioni përfundimtar është O3 + O → 2O2 



 
 

Zgjidhje: NO është katalizator, për shkak se është përdorur në hapin e parë dhe është 

rigjeneruar në hapin e dytë. Nuk ka konsumim neto të NO dhe as nuk shfaqet në reaksionin 

përfundimtar, këto veti e definojnë si katalizator. 

Shembulli 2: Konsideroni mekanizmin e mëposhtëm të reaksionit: 

Cl · +O3 → ClO · +O2 

ClO · +O ·→ Cl + O2 

dhe reaksioni përfundimtar është O3 + O · → 2O2 

Cila molekulë është katalizator në këtë reaksion? 

Zgjidhje:  

Një katalizator është një substancë që shfaqet si një reaktant në një hap dhe rigjenerohet si 

produkt në një hap të mëvonshëm, pa u konsumuar në reaksionin e përgjithshëm. 

Këtu, Cl është një reaktant në hapin 1 dhe rigjenerohet në hapin 2. 

Meqenëse nuk është pjesë e reaksionit përfundimtar, Cl është katalizator. 

Përgjigje: Katalizator Cl 

4.5.5. Sipërfaqja vepruese në mes substancave reaguese 

Në reaksionet heterogjene (p.sh., reaksionet e ngurtë dhe të gaztë), rritja e sipërfaqes së 

reaktantit të ngurtë rrit shpejtësinë e reaksionit. Në këto reaksione kontakti i sipërfaqes 

ndërvepruese në mes substancave reaguese është i rëndësishëm. Pasi sipërfaqja rritën numrin 

e përplasjeve në mes grimcave reaguese dhe reaksioni që do të zhvillohet më shpejt. 

Konsideroni reaksionin vijues: 

Zn (s) + 2HCl (aq) → ZnCl2(aq) +  H2(g) 

Shpejtësia e këtij reaksioni varet nga sipërfaqja e metalit të zinkut që është në kontakt me 

HCl. Shpejtësia e reaksionit në të cilën është përdorur zink në formë të pluhurit është më i 

shpejtë sesa reaksioni ku janë përdorur pjesë më të mëdha të metalit të zinkut. Pasi zinku në 

formë të pluhurit ka sipërfaqe kontaktuese më të madhe me HCl sesa ato me pjesë më të 

mëdha të metalit të zinkut. 

Për reaksionet heterogjene, kur sipërfaqja vepruese midis grimcave reaguese rritet, shpejtësia 

e reaksionit do të rritet gjithashtu. 

4.6. Mekanizmat e reaksioneve kimike: reaksionet elementare, mekanizmat e 

reaksioneve komplekse, katalizatorët 

 

Mekanizmi i reaksionit kimik përshkruan sekuencën hap pas hapi të reaksioneve elementare 

me të cilat ndodh një ndryshim i përgjithshëm kimik. Ai shpjegon se si reaktantët 

shndërrohen në produkte në nivel molekular, duke theksuar ndërmjetësimet, gjendjet e 

tranzicionit dhe ndryshimet e energjisë. 



 
 

Konsideroni reaksionin e mëposhtëm: 

H2O2 + 3I− + 2H+ → 2H2O + I3
− 

Që të zhvillohet ky reaksion, një molekulë e H2O2, tri jone të I− dhe dy jone H+, duhet që më 

së paku të kenë energji të aktivizimit që të përplasen në mes tyre në përplasje te duhur 

gjeometrike. Është llogaritur që mundësia e ndodhjes së këtij rasti është shumë e ulët. Prandaj 

pritet që ky reaksion të ketë shpejtësi të pamatur nën kushte normale, por nuk ka shpejtësi të 

ulët. Si mund të shpjegohet kjo? 

Për të shpjeguar këtë rast bazohemi në konceptin e përparësive të mekanizmit të reaksionit 

1. Reaksioni në të cilin vetëm një molekulë dekompozohet (reaksion unimolekular), 

ose dy molekula përplasen (bimolekulare) janë më shumë të mundshme sesa 

reaksionet që kërkojnë përplasje të njëkohësishmë të tri grimcave (reaksion 

trimolekular). 

2. Reaksioni trimolekular nuk kërkon një hap të vetëm por kërkon një seri hapash të 

reaksionit që përfshin në përgjithësi dy përplasje të grimcave. Sekuenca e këtyre 

reaksioneve quhet mekanizëm i reaksionit. Shuma e reaksioneve në mekanizëm 

jep reaksionin e përgjithshëm. Mekanizmi i këtij reaksioni duhet të jetë si vijon 

I. H2O2 + I− → H2O + IO− (i ngadalshëm, reaksion bimolekular) 

II. IO− + H+ → HOI (i shpejt, reaksion bimolekular) 

III. HOI + H+ + I− → H2O + I2 (i shpejt, reaksion trimolekular) 

IV. I− + I2 → I3
− (i shpejtë, reaksion bimolekular) 

Shpejtësia e reaksionit përfundimtar varet nga shpejtësia e reaksionit në mekanizëm, por 

reaksioni më i ngadalshëm në mekanizëm përcakton shpejtësinë e reaksionit përfundimtar. 

Për shkak se IO− e prodhuar në reaksionit (I) është përdorur shpejt në reaksionin (II), i njëjti 

argument është i vërtetë për HOI dhe  I2. Për të rritur shpejtësinë e këtij reaksioni, reaksioni 

më i ngadalshëm duhet të ndodhë shpejt. Prandaj shpejtësia e reaksionit varet nga mekanizmi 

i reaksionit më të ngadalshëm. Reaksioni më i ngadalshëm në mekanizëm quhet hap 

përcaktues i shpejtësisë. Pastaj, përqendrimet e substancave reaguese në hapin e përcaktimit 

të shpejtësisë H2O2 dhe I− rriten, probabiliteti i goditjeve ndërmjet substancave reaguese do 

të rritet dhe shpejtësia e reaksionit përcaktues do të rritet. 

Shprehja e shpejtësisë  së reaksionit përfundimtar mund të shkruhet me anë të shpejtësisë së 

hapit përcaktues. Shpejtësia është proporcionale me përqendrimin e reaktantëve të hapit 

përcaktues të reaksionit. 

𝑣 = 𝑘[H2O2][I−] 

Përbërësit kryesorë të mekanizmit të reaksionit janë: 

1. Hapat elementarë: 

 Reaksionet më të thjeshta që ndodhin në një përplasje ose ri-rregullim të vetëm. 

 Çdo hap ka ligjin e vet të shpejtësisë dhe përfshin një numër specifik molekulash 

(molekularitet). 

 Njëmolekulare: një molekulë e vetme dekompozohet (A → B) 

 Bimolekulare: dy molekula përplasen dhe reagojnë. (A + B → C) 

 Trimolekular: tre molekula përplasen njëkohësisht. (A + B +C→ D) 



 
 

 

2. Ndërmjetësuesit: 

 Grimcat që shfaqen në mekanizëm por jo në ekuacionin e përgjithshëm. 

 Ato formohen në një hap dhe konsumohen në një tjetër. 

 

3. Gjendje të paqëndrueshme (komplekset e aktivizuara): 

 Gjendje të paqëndrueshme me energji të lartë që ekzistojnë për momentin ndërsa 

reaktantët shndërrohen në produkte. 

 

 

4. Përcaktimi i shpejtësisë: 

 Hapi më i ngadalshëm që kufizon shpejtësinë e përgjithshme të reaksionit. 

 Ai rregullon kinetikën e reaksionit dhe ligjin e shpejtësisë. 

Llojet e mekanizmave të reaksionit: 

1. Reaksione elementare:  

 Shndërrimi i drejtpërdrejtë i reaktantëve në produkte pa ndërmjetës. 

 Ato përfaqësojnë formën më të thjeshtë të një reaksioni kimik, pa ndërmjetës. 

 Shembull: NO2 + CO → NO + CO2 

 
2. 𝑅𝑒𝑎𝑘𝑠𝑖𝑜𝑛𝑒 𝑘𝑜𝑚𝑝𝑙𝑒𝑘𝑠𝑒 (𝑚𝑒 𝑠ℎ𝑢𝑚ë ℎ𝑎𝑝𝑎):  

 Një seri prej dy ose më shumë hapash elementare që çojnë në transformimin e 

përgjithshëm kimik. 

 Shpejtësia e përgjithshme e reaksionit varet nga hapi më i ngadaltë.  

Shembull: 2H2 + O2 → 2H2O 

Hapat: 

 H2 + O2 → H2O2 

 H2O2 + O2 → 2H2O 
3. Reaksionet zinxhirë: 

 Përfshini hapat e fillimit, zhvillimit dhe përfundimit. 

 Shembull: Polimerizimi radikal. 

4. Reaksionet katalitike: 

 Katalizatorët ulin energjinë e aktivizimit dhe ofrojnë një rrugë alternative. 

                                  𝑝𝑡 

 Shembull: 2H2 + O2 → 2H2O (Kataliza e platinit në djegien e hidrogjenit) 

Shembulli 1: Shprehja për shpejtësinë e reaksionit 2A(g) + 3B(g) → C(g) + 2D(g) është 

gjetur të jetë 𝑣 = 𝑘[A]2[B] 

a) Ky reaksion ka mekanizëm apo jo? 

b) Nëse ka mekanizëm, shkruani hapin më të ngadalshëm. 

 

 



 
 

Zgjidhje:  

a) Po, reaksioni ka një mekanizëm, nëse nuk do të kishte mekanizëm (nëse ishte 

reaksion me një hap), shprehja për shpejtësinë e reaksionit do të ishte 

𝑣 = 𝑘[A]2[B]3 

Por shprehja e dhënë është e ndryshme nga shprehja që ne e gjejmë, në atë rast 

reaksioni ka një mekanizëm 

 

b) Shprehja e shpejtësisë për reaksionin mund të shkruhet në bazë t hapit të ngadalshëm 

në mekanizëm 

𝑣 = 𝑘[A]2[B] 
Kështu që hapi i ngadalshëm do të jetë 2A(g) + B(g) → produkte 

Shembulli 2: Mekanizmi i propozuar për reaksionin 2ICl + H2 → 2HCl + I2 është si vijon 

(I) H2 + ICl → HI + HCl(ngadal) 

(II) HI + ICl → HCl + I2(shpejt) 

a) Cila është shpejtësia përcaktuese në hapin e reaksionit? 

b) Si është shprehja për shpejtësinë e këtij reaksioni? 

c) Nëse përqendrimet e H2 dhe ICl dyfishohen, sa herë shpejtësia e reaksionit do të 

ndryshoj? 

d) Nëse përqendrimet e HI dhe HCl janë trifishuar, sa herë do të ndryshojë shpejtësia? 

Zgjidhje: 

a) Shpejtësia përcaktuese në hapin e reaksionit është hapi më i ngadalshëm në 

mekanizëm, kështu që hapi (I) është shpejtësia përcaktuese në hapin e reaksionit. 

b) Shprehja për shpejtësinë mund të shkruhet nga hapi përcaktues drejtpërdrejt. 

Shpejtësia e reaksionit është proporcionale me përqendrimin e reaktantëve në 

shpejtësinë e hapit përcaktues. 

𝑣 = 𝑘[H2][ICl] 
c) Kur [H2] dhe [ICl] janë dyfishuar, shpejtësia do të rritet me një faktor prej 4, për 

shkak se shpejtësia e reaksionit është drejtpërdrejtë proporcionale me përqendrimet e 

të dy molekulave H2 dhe ICl. 

d) HI dhe HCl nuk paraqiten në shpejtësinë e ekuacionit, prandaj ndryshimet në [HI] dhe 

[HCl] nuk shkaktojnë asnjë ndryshim në shpejtësinë. 

Shembulli 3: Shpejtësia e ekuacionit për reaksionin, 2NO(g) + Cl2(g) → 2NOCl(g) është 

gjetur të jetë 𝑣 = 𝑘[NO]2[Cl2] 

Cili nga mekanizmat e mëposhtëm do t’i përkasë këtij reaksioni? 

a. 2NO(g) → N2O2(g)(ngadal) 

N2O2(g) + Cl2(g) → 2NOCl(g)(shpejt) 

b. Cl2(g) → 2Cl(ngadal) 

NO(g) + Cl(g) → NOCl(g)(shpejt) 

c.  NO(g) + NO(g) + Cl2(g) → 2NOCl(g) 



 
 

Zgjidhje: Shpejtësia e ekuacionit mund të shkruhet nga hapi përcaktues për shpejtësinë në 

mekanizmin e reaksionit. Kur shpejtësia e hapit përcaktues të shpejtësisë janë të shkruara, ne 

do të shohim vetëm shpejtësinë e ekuacionit të reaksionit në pjesën C është në përputhje me 

shpejtësinë e ekuacionit të dhënë. 

𝑣 = 𝑘[NO]2 → për mekanizmin e reaksionit A 

𝑣 = 𝑘[Cl2] → për mekanizmin e reaksionit B 

𝑣 = 𝑘[NO][NO][Cl2] = k[NO]2[Cl2] → për reaksionin C 

Ky reaksion është trimolekular, ka një hap të vetëm të reaksionit dhe nuk ka mekanizëm. 

Shembulli 4: Të dhënat e mëposhtme janë mbledhur nga një reaksion me tre hapa 

2A + B + C → 2D + E 

Numri i 

eksperimenteve 

[A]/M [B]/M [C]/M Shpejtësia/ M/s 

1 1.0 x 10−3 2.5 x 10−4 4 x 10−3 6.0 x 10−6 

2 2.5 x 10−3 2.5 x 10−4 4 x 10−3 1.5 x 10−5 

3 1.0 x 10−3 2.5 x 10−4 8 x 10−3 6.0 x 10−6 

4 1.0 x 10−3 3.75 x 10−4 6 x 10−3 9.0 x 10−6 

 

a) Si është shprehja për shpejtësinë për këtë reaksion? 

b) Sa është vlera e konstantës së shpejtësisë? 

c) Sa është rendi i reaksionit? 

d) Sugjeroni një mekanizëm të mundshëm për këtë reaksion? 

Zgjidhje: 

a) Shpejtësia e ekuacionit për këtë reaksion është 

𝑣 = 𝑘[A]𝑥[B]𝑦[C]𝑧 

Nga matjet 1 dhe 2, [B] dhe [C] janë konstante, ndryshimi në shpejtësinë vetëm do të jetë për 

shkak të ndryshimit në [A]. Duke rritur [A] me një faktor prej 2.5 shpejtësia do të rritet me të 

njëjtin faktor, atëherë x=1. 

Nga matjet 1 dhe 3, [A] dhe [B] janë mbajtur konstant, duke dyfishuar [C] nuk do të ketë 

asnjë efekt në shpejtësinë, kështu, y=1 dhe neglizhon efektin e ndryshimit në [C]. 

Nga matjet 3 dhe 4, duke rritur [B] me një faktor prej 1.5, rritet edhe shpejtësia me të njëjtin 

faktor, kështu y=1 dhe 𝑣 = 𝑘[A][B] 

b) Për të gjetur konstantën e shpejtësisë (k), ne mund të zëvendësojmë njërën nga të 

dhënat në tabelë në shpejtësinë e ekuacionit. 

Do përdorim matjen e parë 

6.0 x 10−6 = 𝑘(1.0 x 10−3)(2.5 x 10−4) → 𝑘 = 24 

c) Rendi i reaksionit është (𝑥 + 𝑦 + 𝑧) = 1 + 1 + 0 = 2 

d) A dhe B janë reaktantët e hapit përcaktues të shpejtësisë, të tjerët hapa të mekanizmit 

janë të zgjedhura që shuma e tyre të japë reaksionin e përgjithshëm. Një mekanizëm i 

mundshëm është: 



 
 

A + B → AB          (ngadal) → kjo është e sigurtë 

AB + C → G + D  (shpejt) → këto dy reaksione janë imagjinare   

G + A → E + D     (shpejt) 

2A + B + C → 2D + E (reaksioni i përgjithshëm) 

Shembulli 5: Konsideroni këtë mekanizëm të reaksionit: 

NO + Br2 → NOBr2 

NOBr2 + NO → 2NOBr 

Reaksioni përfundimtar është: 

2NO + Br2 → 2NOBr2 

Cila molekulë është ndërmjetësi në reaksionin? 

Zgjidhje: 

Një ndërmjetës është një substancë që formohet në një hap dhe konsumohet në një hap tjetër, 

që do të thotë se nuk shfaqet në reaksionin e përgjithshëm. 

Këtu, NOBr2 prodhohet në hapin 1 dhe konsumohet në hapin 2, pra është një ndërmjetës. 

Përgjigje: Ndërmjetësi NOBr2. 

4.7. Efekti i një katalizatori në mekanizmin e reaksionit 

 

Një katalizator përshpejton një reaksion kimik duke siguruar një rrugë alternative me një 

energji më të ulët aktivizimi. Edhe pse përshpejton reaksionin, katalizatori mbetet i 

pandryshuar dhe nuk konsumohet në procesin e përgjithshëm. 

Si një katalizator modifikon mekanizmin: 

1. Energjia më e ulët e aktivizimit (Eₐ): 

 Katalizatori prezanton një rrugë të re me barriera më të ulëta energjetike në 

krahasim me reaksionin e pakatalizuar. 

 Kjo rrit fraksionin e molekulave që kanë energji të mjaftueshme për të 

reaguar. 

2. Formimi i ndërmjetësve: 

 Katalizatori shpesh përfshin formimin e ndërmjetësve të përkohshëm që nuk 

janë të pranishëm në reaksionin e pakatalizuar. 

 Këta ndërmjetës reduktojnë energjinë e nevojshme për proceset e prishjes dhe 

formimit të lidhjeve. 

3. Hapat e shumëfishtë elementarë: 

 Katalizatori prezanton hapa elementare shtesë që në tërësi rezultojnë në të 

njëjtin reaksion të përgjithshëm, por me më pak energji. 

 Shembuj                                       A + B → AB 

Me katalizatorin C 

A + C → AC 

AC + B → AB + C 



 
 

Katalizatori C është rigjeneruar. 

4. Asnjë efekt në ekuilibër: 

 

 Katalizatori nuk e ndryshon pozicionin e ekuilibrit; vetëm e ndihmon sistemin 

të arrijë ekuilibrin më shpejt. 

Shembulli 1: Zbërthimi i peroksidit të hidrogjenit 

E pakatalizuar: 

2H2O2 → 2H2O 

Energji e lartë aktivizimi. 

 

Katalizuar nga MnO2 

1. Hapi 1 H2O2 + MnO2 → MnO2 ∙ H2O2 (Formimi i ndërmjetëm) 

2. Hapi 2 MnO2 ∙ H2O2 → H2O2 + MnO2 + O2 (Katalizatori është rigjeneruar) 

Krahasimi i diagramit të energjisë: 

Pa katalizator: Një kulm i madh energjie aktivizimi. 

Me katalizator: Maja të shumta më të vogla, që përfaqësojnë hapa të ndërmjetëm, me një 

energji të përgjithshme aktivizimi më të ulët. 

 

Figura 4.4. Katalizatorët zvogëlojnë energjinë e aktivizimit vetëm të hapit me të ngadalshëm 

 



 
 

5. Ekuilibri kimik 

 

Ekuilibri kimik është gjendja në një reaksion të kthyeshëm ku shpejtësia e reaksionit që 

zhvillohet nga reaktantët drejt produkteve është e barabartë me shpejtësinë e reaksionit të 

zhdrejt (kthyes). Në këtë pikë, përqendrimet e reaktantëve dhe produkteve mbeten konstante 

me kalimin e kohës, megjithëse reaksionet vazhdojnë të ndodhin. 

Pikat kryesore: 

Procesi dinamik: Reaktantët formojnë vazhdimisht produkte dhe produktet kthehen 

vazhdimisht në reaktantë. 

Asnjë ndryshim: Edhe pse reaksionet janë të vazhdueshme, nuk ka asnjë ndryshim të 

përgjithshëm në sasinë e substancave. 

Reaksionet e kthyeshme: Ekuilibri ndodh vetëm në reaksione që mund të vazhdojnë në 

të dy drejtimet. 

𝑎A + 𝑏B ⇌ 𝑐C + 𝑑D 

Pozita e ekuilibrit: Përqendrimet relative të reaktantëve dhe produkteve. Kjo mund të 

favorizojë reaktantët (majtas) ose produktet (djathtas). 

5.1. Natyra e ekuilibrit kimik 

 

Natyra e ekuilibrit kimik karakterizohet nga disa karakteristika kryesore që përshkruajnë se si 

dhe pse vendoset ekuilibri në reaksionet kimike të kthyeshme. Këtu është një përmbledhje: 

Natyra dinamike (ekuilibri dinamik) është kur reaksionet vazhdojnë të qëndrojnë në 

ekuilibër, si reaksionet që zhvillohen nga reaktantët (ana e majtë e ekuacionit) drejt 

produkteve (ana e djathtë) ashtu edhe reaksionet e kundërta ndodhin vazhdimisht. Shpejtësia 

e reaksionit nga reaktantët drejt produkteve është e barabartë me shpejtësinë e reaksionit 

prapa (kthyes). Megjithëse grimcat reagojnë vazhdimisht, përqendrimet e reaktantëve dhe 

produkteve mbeten të pandryshuara. 

Procesi i kthyeshëm: ekuilibri kimik mund të ndodhë vetëm në reaksione të kthyeshme, ku 

produktet mund të kthehen në reaktantë. Përfaqësohet nga shigjeta e dyfishtë: 

𝑎A + 𝑏B ⇌ 𝑐C + 𝑑D 

Përqendrimet konstante: përqendrimet e reaktantëve dhe produkteve mbeten konstante në 

ekuilibër, por ato nuk janë domosdoshmërish të barabarta. Sistemi mund të favorizojë 

produkte ose reaktantë në varësi të konstantës së ekuilibrit (𝐾). 

Ekuilibri në sisteme të mbyllura: ekuilibri vendoset në një sistem të mbyllur ku asnjë 

reaktant ose produkt nuk mund të ikë. Kjo parandalon humbjen e materialeve, duke lejuar që 

reaksioni i kundërt të vazhdojë. 

Varësia nga kushtet (Parimi i Le Châtelier): ekuilibri mund të zhvendoset nëse kushtet e 

jashtme ndryshojnë (p.sh., temperatura, presioni ose përqendrimi). Sistemi do të përshtatet 

për të kundërshtuar shqetësimin dhe për të rivendosur ekuilibrin. 



 
 

Kontrolli termodinamik: pozita e ekuilibrit ndikohet nga ndryshimet e energjisë (ΔH) dhe 

entropia (ΔS). Reaksioni vazhdon për të minimizuar energjinë e lirë të Gibbs (ΔG). 

Konstanta e ekuilibrit (K): përcakton raportin e produkteve ndaj reaktantëve në ekuilibër. 

𝐾 =
[C]𝑐[D]𝑑

[A]𝑎[B]𝑏
 

𝐾 > 1: Ekuilibri i favorizuar nga produkti. 

𝐾 < 1: Ekuilibri i favorizuar nga reaktanti. 

 

5.2. Konstanta e ekuilibrit 

5.2.1. Nxjerrja e konstantës ekuilibruese nga shprehjet për shpejtësinë 

Konstanta e ekuilibrit (𝐾) është një numër që shpreh raportin e përqendrimeve të produkteve 

ndaj reaktantëve në ekuilibër për një reaksion të caktuar, në kushte specifike (si temperatura 

dhe presioni). Ai tregon pozitën e ekuilibrit dhe sa larg ka vazhduar reaksioni. 

Për një reaksion të përgjithshëm të kthyeshëm: 

𝑎A + 𝑏B ⇌ 𝑐C + 𝑑D 

Shpejtësia e reaksionit nga reaktantët drejt produkteve është: 

𝑣p = 𝑘p[A]𝑎[B]𝑏  p → 𝑟𝑒𝑎𝑘𝑠𝑖𝑜𝑛𝑖 𝑛𝑔𝑎 𝑟𝑒𝑎𝑘𝑡𝑎𝑛𝑡ë𝑡 𝑑𝑟𝑒𝑗𝑡 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑘𝑡𝑒𝑣𝑒 

Shpejtësia e reaksionit kthyes (nga ana e kundërt) është: 

𝑣p = 𝑘p[C]𝑐[D]𝑑  p → 𝑟𝑒𝑎𝑘𝑠𝑖𝑜𝑛𝑖 𝑝𝑟𝑎𝑝𝑎 (𝑘𝑡ℎ𝑦𝑒𝑠) 

Në gjendje ekuilibruese këto dy shpejtësi janë të barabarta, kështu që: 

𝑘p[A]𝑎[B]𝑏  = 𝑘p[C]𝑐[D]𝑑   

Duke e rregulluar ekuacionin fitojmë: 

𝑘1

𝑘2
=

[C]𝑐[D]𝑑   

[A]𝑎[B]𝑏
 

Shprehja konstante e ekuilibrit (𝐾𝑐) për përqendrimet është: 

𝐾𝑐 =
[C]𝑐[D]𝑑

[A]𝑎[B]𝑏
 

 

Ku: [A], [B], [C], [D] janë përqendrimet molare të reaktantëve dhe produkteve në ekuilibër. 

a,b,c,d janë koeficientët stekiometrikë në ekuacionin e balancuar dhe 𝐾𝑐 është konstanta 

ekuilibruese e përqendrimit. 



 
 

Nëse marrim një shembull një reaksion që ka dy hapa të mekanizmit 

Hapi 1. 2A ⇌ A2 

Hapi 2. A2 + B2 ⇌ 2AB 

Reaksioni i përgjithshëm është 2A + B2 ⇌ 2AB 

Fillimisht gjejmë konstantën ekuilibruese për çdo hap më pas konstantën ekuilibruese të 

reaksionit të përgjithshëm. 

𝐾1 =
(𝑘1)p

(𝑘1)p
=

[A2]

[A]2
 

dhe  

𝐾2 =
(𝑘2)p

(𝑘2)p
=

[AB]2

[A2][B2]
 

[A2] e eliminojmë (pasi nuk paraqitet në reaksionin e përgjithshëm) dhe shumëzojmë 𝐾1 dhe 

𝐾2 

𝐾1𝑥𝐾2 =
[A2]

[A]2
x

[AB]2

[A2][B2]
=

[AB]2

[A]2[B2]
 

pasi 𝐾1 dhe 𝐾2 janë konstanta, produkti i tyre jep konstant të re 𝐾𝑐. 

𝐾𝑐 =
[AB]2

[A]2[B2]
 

Shembull 1: Shkruani ekuacionin e ekuilibrit që ekziston midis karbonatit të kalciumit si 

reaktantë dhe oksidit të kalciumit dhe dioksidit të karbonit si produkte. 

Zgjidhje: Duke qenë se kjo është një gjendje ekuilibri, përdoret një shigjetë e dyfishtë. 

Ekuacioni i ekuilibrit shkruhet si më poshtë: 

CaCO3(g) ⇌ CaO(g) + CO2(g) 

Shembull 2: Për reaksionin 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

Shprehja e konstantës së ekuilibrit është: 

𝐾𝑐 =
[NH3]2

[N2][H2]3
 

Nëse përqendrimet e ekuilibrit janë: 

[NH3] = 0.8M 

[N2] = 0.2 M 

 [H2] = 0.3 M 

Atëherë mund të llogarisim 𝐾𝑐: 



 
 

𝐾𝑐 =
[0.8]2

[0.2][0.3]3
=

0.64

(0.2)(0.027)
=

0.64

0.0054
= 118.5 

Përfundimi: 

𝐾𝑐 = 118.5 sugjeron që ekuilibri favorizon produktet sepse 𝐾𝑐  >  1. 

Shembull 3:  Shkruani shprehjen për konstantën ekuilibruese për reaksionet vijuese 

a) N2(g) + 2O2(g) ⇌ N2O4(g) 
b) N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

c) 4HCl (g) + O2 ⇌ 2Cl2(g) + 2H2O (g) 

Zgjidhje:  Shprehjet e përqendrimeve që shfaqen në anën e djathtë të reaksionit kimik janë të 

shkruara në numërues të shprehjes 𝐾𝑐, ndërsa shprehjet e përqendrimit që shfaqen në anën e 

majtë janë të shkruara në emërues dhe koeficientët e substancave në reaksionin kimik të 

balancuar bëhen eksponentë të substancave përkatëse. 

a)𝐾c =
[N2O4]

[N2][O2]2
 

b) 𝐾c =
[NH3]2

[N2][H2]3
 

c) 𝐾c =
[Cl2]2[H2O]2

[HCl]4[O2]
 

Shembulli 4: Le të shqyrtojmë një shembull tjetër me dy hapa të mekanizmit dhe të punojmë 

se si të llogarisim konstantën e përgjithshme të ekuilibrit nga hapat individual. 

Konsideroni mekanizmin e mëposhtëm të reaksionit për formimin e dioksidit të azotit (NO2) 

Hapi 1 (Shpejtë):  N2(g) + O2(g) ⇌ 2NO(g)                       𝐾1 

Hapi 2 (i ngadalshëm): 2NO(g) + O2(g) ⇌ 2NO2(g)         𝐾2   

Tani, ne do të nxjerrim konstantën e përgjithshme të ekuilibrit nga hapat individual. 

Hapi 1:  Shkruani reaksionin e përgjithshëm: 

Bashkoni të dy hapat së bashku për të marrë reaksionin e përgjithshëm: 

N2(g) + 2O2(g) ⇌ 2NO2(g)                        

Vini re se ndërmjetësit NO nga hapi 1 është anuluar. 

Hapi 2: Kombinoni konstantet e ekuilibrit: 

Për mekanizmin e reaksionit me dy hapa, konstanta e ekuilibrit të përgjithshëm 

(𝐾përgjithshme) është produkt i konstantave të ekuilibrit të hapave individualë. 

𝐾1 për hapin 1 



 
 

𝐾1 =
[NO2]2

[N2][O2]
 

𝐾2 për hapin 2 

𝐾2 =
[NO2]2

[NO]2[O2]
 

Kështu që konstanta e përgjithshme ekuilibruese është 

𝐾përgjithshme = 𝐾1 𝑥 𝐾2 

Zëvendësoni shprehjet 𝐾1 dhe 𝐾2 në ekuacionin e përgjithshëm: 

𝐾përgjithshme =
[NO2]2

[N2][O2]
 𝑥 

[NO2]2

[NO]2[O2]
 

 

𝐾përgjithshme =
[NO2]2

[N2][O2]2
 

Përfundimi: 

Konstanta e përgjithshme e ekuilibrit (𝐾përgjithshme) përfitohet duke shumëzuar konstantat e 

hapave individual. 

Nëse e dimë 𝐾1 dhe 𝐾2 ne mund të llogarisim 𝐾përgjithshme 

Nëse konstantat i marrim me vlera reale: 

le të themi 𝐾1 = 10 dhe 𝐾2 = 5, konstanta e përgjithshme do të ishte: 

𝐾përgjithshme = 10 𝑥 5 = 50 

Kjo do të thotë se ekuilibri favorizon prodhimin e NO2 kur merren parasysh të dy hapat së 

bashku. 

5.2.2. Ekuilibri heterogjen 

Ekuilibri heterogjen ndodh kur reaktantët dhe produktet janë në faza të ndryshme në ekuilibër 

(të ngurtë, të lëngët ose të gaztë). Në këto reaksione, ekuilibri përfshin substanca që nuk janë 

të gjitha në të njëjtën gjendje të materies. 

Karakteristikat kryesore të ekuilibrit heterogjen janë: 

Faza të ndryshme: Reaktantët dhe produktet ekzistojnë në faza të ndryshme, si p.sh. 

E ngurtë + e lëngshme 

Ngurtë + Gaz 

Lëng + Gaz 



 
 

Përqendrimet e lëndëve të ngurta dhe lëngjeve të pastra: Në një ekuilibër heterogjen, 

përqendrimet e lëndëve të ngurta dhe të lëngjeve të pastra nuk shfaqen në shprehjen e 

ekuilibrit. Kjo për shkak se përqendrimet e tyre janë konstante dhe nuk ndikojnë në pozitën e 

ekuilibrit. Përfshihen vetëm gazrat dhe tretësirat ujore. 

Rregulla e përgjithshme për ekuilibrin heterogjen: 

Përjashtoni substancat e ngurta dhe lëngjet e pastra nga shprehja për konstantën e ekuilibrit. 

Përfshini gazrat dhe tretësirat ujore në shprehjen për konstantën e ekuilibrit. 

Shembull 1:  Ekuilibri heterogjen mund të llogaritet për dekompozimin e karbonatit të 

kalciumit CaCO3. 

CaCO3(s) ⇌ CaO(s) + CO2 (g) 

Këtu, karbonati i kalciumit është i ngurtë, oksidi i kalciumit është i ngurtë dhe dioksidi i 

karbonit është gaz. Shprehja e ekuilibrit për këtë reaksion është: 

𝐾𝑐 =
[CO2]

1
= [CO2] 

Substancat e ngurta CaCO3 dhe CaO nuk përfshihen në shprehjen për konstantën e ekuilibrit 

sepse përqendrimet e tyre janë konstante në sistem.  

Vetëm gazi CO2 përfshihet. Prandaj vlera konstante mund të përfshihet në vlerën e 𝐾𝑐. 

Produkti 𝐾𝑐 [CaCO3][ CaO] jep konstant të re 𝐾𝑐. 

Në mënyrë konvencionale termi i përqendrimit të një substance të ngurtë ose të lëngët nuk 

paraqitet në shprehjen e konstantës ekuilibruese, por duhet të mos harrojmë që efekti i 

përqendrimit të substancave të pastra është fshehur në vlerën e  𝐾𝑐. 

Pse nuk përfshihen substancat e ngurta dhe lëngjet? 

Substancat e ngurta: Përqendrimi i një substance të ngurtë përcaktohet nga dendësia e tij dhe 

nuk ndryshon ndërsa, substanca e ngurtë shpërndahet ose reagon. Në ekuilibër, sasia e tij 

mbetet konstante, kështu që nuk ndikon në raportin e produkteve ndaj reaktantëve. 

Lëngjet: Në mënyrë të ngjashme, përqendrimi i një lëngu të pastër është konstant, sepse ai ka 

një vëllim dhe dendësi të caktuar, kështu që ai gjithashtu përjashtohet nga shprehja e 

ekuilibrit. 

Shembulli 2: Tretja e një substance të ngurtë në ujë (të ngurtë + të lëngët): 

Merrni parasysh ekuilibrin midis klorurit të natriumit të ngurtë dhe shpërbërjes së tij në ujë: 

NaCl(s) ⇌ Na+(aq) + Cl−(aq) 

Shprehja për ekuilibri është: 

𝐾𝑐 =
[Na+][Cl−]

1
 

Klorur natriumi i ngurtë (NaCl) përjashtohet nga shprehja sepse është një substancë e ngurtë e 

pastër. 



 
 

Përqendrimi i joneve ujore [Na+] dhe [Cl−] përfshihet. 

Shembulli 3: Ekuilibri i lëngut + gazit: 

Konsideroni ekuilibrin midis ujit dhe avullit të tij: 

H2O(l) ⇌ H2O(g) 

Shprehja për ekuilibrin është: 

𝐾𝑐 =
[H2O(g)]

1
 

Uji i lëngshëm nuk përfshihet në shprehje sepse përqendrimi i tij është konstant, ndërsa 

përqendrimi i avullit të ujit [H2O(g)] përfshihet. 

Shembulli 4: Zbërthimi i klorurit të amonit 

NH4Cl(s) ⇌ NH3(g) + HCl(g) 

Fazat: E ngurtë [NH4Cl(s)] dhe gaz [NH3(g), HCl(g)] 

Shprehja për ekuilibrin është: 

𝐾𝑐 = [NH3][HCl] 

Substanca e ngurtë [NH4Cl(s)] nuk përfshihet në shprehje sepse përqendrimi i tij mbetet 

konstant. Në shprehjen e ekuilibrit shfaqen vetëm produktet e gazta. 

Shembulli 5. Shkruani shprehjet për konstantën ekuilibruese për reaksionet vijuese 

a) 3Fe (s) + 4H2O(g) ⇌ Fe3O4(s) + 4H2(g) 

b)CaO (s) + SO3(g) ⇌ CaSO4(s) 

c)Ca(HCO3)2(aq) ⇌ CaCO3(s) + H2O(l) + CO2(g) 

Zgjidhje: Termet e përqendrimit të substancave të ngurta dhe të lëngëta nuk paraqiten në 

shprehjen për konstantën e ekuilibrit. 

𝑎) 𝐾𝑐 =
[H2]4

[H2O]4
 

𝑏) 𝐾𝑐 =
1

[SO3]
 

𝑐) 𝐾𝑐 =
[CO2]

[Ca(HCO3)2]
 

Tretësirat janë të lëngëta por jo të pastra. 

Shembulli 6. Shkruani shprehjet për konstantën ekuilibruese për reaksionet vijuese 

a) Zn (s) + Cu2+(aq) ⇌ Zn2+(aq) + Cu(s) 

b)2Al(s) + 3/2O2(g) ⇌ Al2O3(s) 



 
 

c)HCO3
−(aq) ⇌ H+(aq) + CO3

2−(aq) 

Zgjidhje: Termet e përqendrimit të substancave të ngurta dhe të lëngëta nuk paraqiten në 

shprehjen për konstantën e ekuilibrit. 

𝑎) 𝐾𝑐 =
[Zn2+]

[Cu2+]
 

𝑏) 𝐾𝑐 =
1

[O2]3/2
 

𝑐) 𝐾𝑐 =
[H+][CO3

2−]

[HCO3
−]

 

Shembulli 7: Shkruani shprehjen për konstantën ekuilibruese të përqendrimit për 

shpërndarjen e klorurit të plumbit (II) në ujë 

PbCl2(s) ⇌ Pb2+(aq) + 2Cl−(aq) 

Zgjidhje: 

Sqarim: 

PbCl2(s) (kloruri i plumbit II) është në gjendje të ngurtë 

Pb2+(aq) dhe Cl−(aq) janë jone ujore 

Shprehja për ekuilibrin është 

𝐾𝑐 = [Pb2+][Cl−]2 

Substanca e ngurtë PbCl2(s) nuk është pjesë e shprehjes 

Shembulli 8: Shkruani shprehjen për konstantën ekuilibruese të përqendrimit të formimit të 

hidroksidit të hekurit (III) 

Fe3+(aq) + 3OH−(aq) ⇌ Fe(OH)3(s) 

Zgjidhje: 

Sqarim: 

Fe3+(aq) dhe OH−(aq) janë jone ujore. 

Fe(OH)3(s) (hidroksidi i hekurit III) është në gjendje të ngurtë. 

Shprehja për ekuilibrin është: 

𝐾𝑐 =
1

[Fe3+][OH−]3
 

Substanca e ngurtë Fe(OH)3(s) nuk është pjesë e shprehjes. 

Shembulli 9: Zbërthimi i hidrogjen squfur amoni 

NH4HS(s) ⇌ NH3(g) + H2S(g) 

 



 
 

Zgjidhje: 

Sqarim: 

NH3(g) dhe S(g) janë në gjendje të gaztë. 

NH4HS(s) (hidrogjen squfur amoni) është në gjendje të ngurtë. 

Shprehja për ekuilibrin është: 

𝐾𝑐 = [NH3(g)][H2S(g)] 

Vetëm gazrat janë të përfshira në ekuacion 

Shembulli 10: Shkruani shprehjen për konstantën ekuilibruese të përqendrimit për reaksionin 

vijues 

C(s) + H2O(g) ⇌ CO(g) + H2(g) 

Zgjidhje: 

Sqarim: 

C(s) janë në gjendje të ngurtë. 

H2O(g), CO(g)  dhe H2(g) janë në gjendje të gaztë. 

Shprehja për ekuilibrin është: 

𝐾𝑐 =
[CO][H2]

[H2O]
 

Karboni i ngurtë është i përjashtuar nga shprehja. 

Shembull 11:  Reaksioni i mëposhtëm është për zbërthimin e karbonatit të kalciumit 

Merrni parasysh dekompozimin e karbonatit të kalciumit: 

CaCO3(s) ⇌ CaO(s) + CO2(g) 

Në 800 ⁰C, konstanta për ekuilibrin kimik  (𝐾𝑐) është 0.26. Sa është përqendrimi i CO2? 

Zgjidhje: 

Hapi 1: Shkruani shprehjen e ekuilibrit 

Pasi CaCO3 dhe CaO janë substanca të ngurta, ato përjashtohen nga shprehja e ekuilibrit: 

𝐾𝑐 = [CO2] 

Hapi 2: Konfigurimi i problemit 

Supozoni 5.0 g CaCO3 të vendoset në një enë të mbyllur në 800 °C. Fillimisht, nuk ka CO2 në 

enë. Sistemi lejohet të arrijë ekuilibrin. Sa shumë CO2 do të jetë i pranishëm në ekuilibër? 

Hapi 3: Përcaktoni variablat 

Le të përfaqësojë x përqendrimin e CO2, në ekuilibër (në mol/L). 



 
 

𝐾𝑐 = x 

𝐾𝑐 = 0.26 

x = 0.26 

Interpretojmë rezultate: 

 Përqendrimi i CO2 është 0.26 

 Mbetja e sasisë së substancave të ngurta CaCO3 nuk ndikon drejtpërdrejt në ekuilibër, 

por sistemi duhet të ketë mjaftueshëm CaCO3  për të ruajtur ekuilibrin. 

 Aplikimi në botën reale (prodhimi i gëlqeres): 

 Ky reaksion është pjesë e procesit të prodhimit të gëlqeres, ku karbonati i kalciumit 

nxehet për të prodhuar gëlqere të gjallë (CaO) dhe dioksid karboni (CO2) 

 Kontrolli i temperaturës dhe presionit të CO2 ndihmon në sigurimin e rendimentit 

maksimal të gëlqeres. 

Shembull 12. Shpërbërja e klorurit të argjendit (AgCl) është dhënë me anë të reaksionit të 

mëposhtëm 

Tretja e klorurit të argjendit në ujë vendos ekuilibrin e mëposhtëm: 

AgCl(s) ⇌ Ag+(aq) + Cl−(aq) 

Në 25 ⁰C, konstanta e ekuilibrit 𝐾pt (produkti tretshmërisë) është 1.8 𝑥 10−10. Sa është 

përqendrimi ekuilibrues i joneve të Ag+ në një tretësirë të ngopur të AgCl? 

Zgjidhje: Shkruajmë shprehjen e ekuilibrit: 

𝐾𝑝𝑡 = [Ag+][Cl−] 

Pasi për çdo mol të formuar të Ag+, një mol i Cl− është prodhuar. 

𝐾𝑝𝑡 = 𝑥 ∙ 𝑥 = 𝑥2 

Hapi 2: Zgjedhim për 𝑥 

1.8 x 10−10 = x2 

x = √1.8 x 10−10 = 1.34 x 10−5 M 

Kështu, përqendrimi i ekuilibrit i joneve të Ag+ është 1.34 x 10−5 M. 

Shembulli 13: Zbërthimi i klorurit të amonit (NH4Cl) jepet me anë të reaksionit të 

mëposhtëm 

NH4Cl(s) ⇌ NH3(g) + HCl(g) 

Në 400 ⁰C, 𝐾𝑐 = 0.75. Llogaritni përqendrimin e ekuilibrit të NH3 nëse sasia fillestare e 

NH4Cl është e madhe dhe sasia NH3 dhe HCl janë në gjendjen fillestare. 

Zgjidhje: 𝐾𝑐 = [NH3][HCl] 

𝑥 do të përfaqësojë përqendrimin ekuilibrues edhe të NH3 edhe të HCl 

𝐾𝑐 = 𝑥 ∙ 𝑥 = 𝑥2 



 
 

0.75 = 𝑥2 

𝑥2 = √0.75 = 0.87 M 

Përqendrimi i ekuilibrit të NH3 është 0.87 M. 

Shembulli 14: Reaksioni i shpërbërjes së hidroksidit të kalciumit është si vijon 

Ca(OH)2(s) ⇌ Ca2+(aq) + 2OH−(aq) 

Në 25 ⁰C, 𝐾𝑝𝑡 = 5.5 x 10−6. Gjeni përqendrimin e joneve të OH−? 

Zgjidhje:  Shkruajmë konstantën e ekuilibrit 

𝐾pt = [Ca2+][OH−]2 

Sqarim:  Le të jetë tretshmëria e joneve Ca2+ x. Pasi jonet 2OH− formohen për Ca2+ 

[OH−] = 2x 

𝐾pt = x(2x)2 = 4x3 

Zgjedhim për 𝑥 

5.5 x 10−6 = 4x3 

x3 =
5.5 x 10−6

4
= 1.375 x 10−6 

x = √1.375 x 10−63
= 1.12 x 10−2M 

[OH−] = 2 x 1.12 x 10−2 = 2.24 x 10−2  

Përqendrimi ekuilibrues i joneve [OH−] është 2.24 x 10−2. 

Përmbledhje e pikave kryesore: 

 Lëngjet e ngurta dhe të pastra përjashtohen nga shprehjet e ekuilibrit. 

 Përfshihen gazrat dhe tretësirat ujore. 

 Ekuilibri heterogjen shpesh përfshin ndryshime fazore ose reaksione 

precipitimi/shpërbërjeje. 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Formimi i precipitatit të klorurit të argjendit jepet me reaksionin vijues, shkruani 

shprehjen e ekuilibrit kimik 

Ag+(aq) + Cl−(aq) ⇌ AgCl(s) 

 

 

 

 



 
 

5.3. Llogaritjet për konstantën e ekuilibrit 

 

Konstanta e ekuilibrit përfaqëson raportin e përqendrimeve të produktit ndaj përqendrimeve 

të reaktantëve në ekuilibër. 

Vetitë: 

 Varet nga temperatura (ndryshimi i temperaturës ndryshon 𝐾𝑐) 

 I pavarur nga përqendrimet fillestare të reaktantëve/produkteve. 

 Konstante për një reaksion specifik në një temperaturë specifike. 

 Nëse 𝐾𝑐 > 1 produktet favorizohen në ekuilibër. 

 Nëse 𝐾𝑐 < 1 reaktantët janë të favorizuar 

Shembulli 1: Analiza për një përzierje ekuilibruese ka përbërjen vijuese në një temperaturë 

të caktuar për reaksionin e dhënë. 

A2(g) + B2(g) ⇌ 2AB(g) 

[A2] = [B2] = 2 x 10−2 M, [AB] = 2 x 10−2. Llogaritni vlerën numerike të konstantës 

ekuilibruese për këtë reaksion? 

Zgjidhje: Për të llogaritur konstantën ekuilibruese, duhet të zëvendësohen përqendrimet 

ekuilibruese të AB, A2 dhe B2 në shprehjen e konstantës së ekuilibrit kimik: 

A2(g) + B2(g) ⇌ 2AB(g) 

𝐾𝑐 =
[AB]2

[A2][B2]
=

(3 x 10−2)2

(2 x 10−2)(2 x 10−2)
=

(9 x 10−4)

(4 x 10−4)
= 2.25 

Shembulli 2: Substancat që marrin pjesë në reaksionin vijues 2NO(g) + O2(g) ⇌ 2NO2(g), 

janë në gjendje ekuilibruese në një rezervuar çeliku, në një temperaturë të caktuar. Analiza ka 

treguar që [NO] = 0.05 M, [O2] = 0.15 M dhe [NO2] = 15 M. Sa është vlera e 𝐾c për 

reaksionin e dhënë? 

Zgjidhje:  

𝐾𝑐 =
[NO2]2

[NO]2[O2]
=

(15)2

(0.05)2(0.15)
=

225

0.000375
= 6 x 105 

Shembulli 3: Një përzierje prej 0.10 mol të H2 dhe 0.10 mol të I2 janë vendosur në një 

rezervuar prej 10 litrash në 550 ⁰C. Kur arrihet ekuilibri është gjetur që numri i moleve për HI 

është 0.16. Sa është vlera e 𝐾𝑐 në 550 ⁰C për reaksionin H2(g) + I2(g) ⇌ 2HI. 

Zgjidhje: Përqendrimet fillestare të H2 dhe I2 janë: 

[H2] =
𝑛(H2)

𝑉
=

0.10

10
= 0.01 M 

[I2] =
𝑛(I2)

𝑉
=

0.10

10
= 0.01 M 

Pasi numri i moleve ekuilibruese të HI është 0.16, përqendrimi ekuilibrues i HI është 



 
 

[HI] =
0.16

10
= 0.016 M 

Krahasimi i vlerave fillestare dhe vlerave ekuilibruese të HI zbulon që gjatë reaksionit 

0.016 M të HI janë prodhuar. Ndryshimi në [HI] është (+0.016). Prodhimi i 0.016 M HI 

dmth harxhimi i 0.008 M të H2 dhe I2 nga ekuacioni i balancuar. Kështu që ndryshimi i [H2] 
dhe [I2] është (−0.008 M). 

Në ekuilibër [H2] dhe [I2] mbetën 0.01 − 0.08 = 0.002 M për çdonjërin prej tyre. 

𝐾𝑐 =
[HI]2

[H2][I2]
=

(0.016)2

(0.002)(0.002)
= 64 

Shembulli 4:  Duke pasur parasysh reaksionin e mëposhtëm: 

H2(g) + I2(g) ⇌ 2HI 

Nëse ekuilibri [HI] është 0.75 M dhe ekuilibri [H2] është 0.20 M, sa është ekuilibri I2 nëse 𝐾𝑐 

është 0.40? 

Zgjidhje: Fillojmë duke shkruar shprehjen për 𝐾𝑐. Duke përdorur qasjen e produkteve mbi 

reaktantët, shprehja 𝐾𝑐 është si më poshtë: 

𝐾𝑐 =
[HI]2

[H2][I2]
 

0.40 =
(0.75)2

(0.20)[I2]
 

[I2] =
(0.75)2

(0.20)(0.40)
= 0.7 M 

Shembulli 5:  Reaksioni i mëposhtëm është në ekuilibër: 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

𝐾𝑐 në një temperaturë të caktuar është 13.7. Nëse ekuilibri [N2] është 1.88 M dhe ekuilibri 

[NH3] është 6.62 M, sa është ekuilibri [H2] ? 

Zgjidhje: 

𝐾𝑐 =
[NH3]2

[N2][H2]3
=

(6.62)2

(1.88)[H2]3
 

[H2]3 =
(6.62)2

(1.88)(13.7)
= 1.502112129 

Shembulli 6:  2 mol të  CO2 dhe 4 mol të C janë vendosur në një enë në 1500 K. Kur arrihet 

Ekuilibri, numri i moleve të CO2 është 1. Sa është vlera e konstantës ekuilibruese në 1500 K 

për reaksionin vijues? 

CO2(g) + C(s) ⇌ 2CO(g) 

 



 
 

Zgjidhje: 

[C] =  konstant (substancë e pastër e ngurtë) 

[CO2] = 2 mol/2 L = 1M 

               [CO] = 0 

Në ekuilibër: 

[ CO2] = 1 mol/2 L = 0.5 M 

𝐾𝑐 =
[CO]2

[CO2]
=

12

0.5
= 2 

Shembulli 7: Gjeni konstanten e ekuilibrit për reaksionin vijues 

H2(g) + I2(g) ⇌ 2HI(g) 

Nëse përqendrimet fillestare të substancave që marrin pjesë në reaksion janë [HI] = 0 M, [H2

] = 0.50 M, [I2] = 0.50 M. Ndërsa, përqendrimi i [HI]  në gjendje ekuilibruese është 0.60 M. 

Sa është vlera e Kc për reaksionin e dhënë? 

Zgjidhje: 

Substancat Vlera fillestare (M) Ndryshimi (M) Ekuilibri (M) 

H2 0.50 -x 0.50−x 

I2 0.50 -x 0.50−x 

HI 0 +2x 0.60 

 

Zgjedhim x  

2𝑥 = 0.60 

𝑥 = 0.30 

Llogarisim përqendrimet në ekuilibër: 

[H2] = 0.50 − 0.30 = 0.20  

[I2] = 0.50 − 0.30 = 0.20 

 [HI] = 0.60 

Shkruajmë shprehjen ekuilibruese dhe zëvendësojmë të dhënat: 

𝐾𝑐 =
[HI]2

[H2][I2]
=

(0.60)2

(0.20)(0.20)
=

0.36

0.04
= 9.0 

Shembull 8: Në një temperaturë të caktuar, përqendrimet në ekuilibër të substancave që 

marrin pjesë në reaksionin e formimit të amoniakut janë: [N2] = 0.50 M, [H2] =
0.75 M, [NH3] = 1.5 M. Gjeni konstantën e ekuilibrit? 

Zgjidhje:  



 
 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

𝐾𝑐 =
[NH3]2

[N2][H2]3
=

(1.5)2

(0.50)(0.75)3
=

2.25

0.50 x 0.4219
=

2.25

0.2109
= 10.67 

Shembull 9: Gjeni konstantën e ekuilibrit për reaksionin e zbërthimit të pentaklorurit të 

fosforit: PCl5(g) ⇌ PCl3(g) + Cl2(g). Përqendrimet e substancave në ekuilibër janë: 

[PCl5] = 0.30 M, [PCl3] = 0.20 M, [Cl2] = 0.20 M. 

Zgjidhje  

𝐾𝑐 =
[PCl3][Cl2]

[PCl5]
=

(0.20)(0.20)

(0.30)
=

0.04

0.30
= 0.133 

Shembulli 10: Gjeni konstantën e ekuilibrit në sintezën e trioksidit të squfurit 

2SO2(g) + O2(g) ⇌ 2SO3(g) 

Përqendrimet e substancave në ekuilibër janë: [SO2] = 0.60 M, [O2] = 0.45 M, [SO3] =

0.90 M 

Zgjidhje:  

𝐾𝑐 =
[SO3]2

[SO2]2[O2]
=

(0.90)2

(0.60)2(0.45)
=

0.81

0.36 ∙ 0.45
=

0.81

0.162
= 5.0 

 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Hidrogjeni dhe azoti formojnë amoniakun sipas reaksionit vijues 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

Gjeni konstanten e ekuilibrit për këtë reaksion, nëse përqendrimet e substancave janë të 

dhëna: [N2] = 0.50 M, [H2] = 0.80 M, [NH3] = 0.30 M. 

Detyra 2: Gjeni konstanten e ekuilibrit për dekompozimin e N2O4, nëse në gjendje 

ekuilibruese përqendrimet janë [N2O4] = 0.20 M dhe [NO2] = 0.60 M, duke u bazuar në 

reaksionin 

N2O4(g) ⇌ 2NO2(g). 

Detyra 3: Gjeni konstantën e ekuilibrit për reaksionin vijues 

2HI(g) ⇌ H2(g) + I2(g) 

Nëse substancat qe marrim pjesë në reaksion kanë këto vlera të përqendrimit: [HI] = 0.50 M, 

[H2] = 0.10 M, [I2] = 0.10 M. 

 

 

 



 
 

5.4. Llogaritjet të përqendrimeve ekuilibruese 

 

Përqendrimet e ekuilibrit: përqendrimet aktuale të reaktantëve dhe produkteve kur sistemi 

arrin ekuilibrin. 

E ndryshueshme: përqendrimet e ekuilibrit mund të ndryshojnë në varësi të sasive fillestare të 

reaktantëve/produkteve. 

Shembull: kushtet e ndryshme fillestare çojnë në përqendrime të ndryshme në ekuilibër, por 

raporti i përshkruar nga 𝐾𝑐, mbetet i njëjtë. 

Ndryshimet gjatë reaksionit: ndërsa reaksioni përparon, përqendrimet ndryshojnë derisa të 

vendoset ekuilibri. 

Tabela 5.1. Dallimet kryesore në mes konstantës ekuilibruese dhe përqendrimit ekuilibrues 

Veçoritë Konstanta ekuilibruese 

(𝑲𝒄) 

Përqendrimi ekuilibrues 

Përkufizimi Raporti i vendosur i 

produkteve ndaj reaktantëve 

Sasitë aktuale të 

substancave në ekuilibër 

Simboli 𝐾𝑐  [A], [B], [C] 

Varësia nga temperatura Po Jo 

Varësia nga kushtet 

fillestare 

Jo Po 

Vlera E vendosur në një 

temperaturë të caktuar 

Ndryshon me kushte të 

ndryshme fillestare 

Njësitë Ndryshon (varet nga 

reaksioni) 
Molariteti (M)  

 

Shembulli 1: Llogaritni përqendrimet e ekuilibrit nga shuma e vlerave fillestare dhe 

𝐾ekuacionit. 

Reaksioni në gjendje ekuilibruese është dhënë në vijim H2(g) + Cl2(g) ⇌ 2HCl(g) 

 𝐾ekuacionit është 4.0, dhe përqendrimi fillestar i secilit reaktant është 1.0 M. 

Zgjidhje: 

Për shkak se kemi përqendrime për reaktantët, por jo produktet, ne supozojmë se reaksioni do 

të vazhdojë në drejtimin përpara për të prodhuar produkte. Por sa do të vazhdojë? Ne nuk e 

dimë, kështu që le t'i caktojmë një ndryshore. Le të supozojmë se x M H2 reagon ndërsa 

reaksioni shkon në ekuilibër. Kjo do të thotë se në ekuilibër, kemi (1.0 −  x) M H2 të mbetur. 

Sipas ekuacionit kimik të balancuar, H2 dhe Cl2 reagojnë në një raport 1:1. Si e dimë këtë? 

Koeficientët e këtyre dy llojeve në ekuacionin kimik të balancuar janë 1 (të pashkruara, 

natyrisht). Kjo do të thotë se nëse reagon x M H2, reagon edhe x M Cl2. Nëse fillojmë me 

1.0 M Cl2 në fillim dhe reagojmë x M, na mbetet (1.0 −  x) M Cl2 në ekuilibër. 

Sa HCl prodhohet? Fillojmë me zero, por shohim gjithashtu se 2 mol HCl bëhen për çdo mol  

H2 (ose Cl2) që reagon (nga koeficientët në ekuacionin kimik të balancuar), kështu që nëse 



 
 

humbim x M H2, fitojmë 2x M HCl. Pra, tani ne i dimë përqendrimet e ekuilibrit të specieve 

tona: 

Substancat Vlera fillestare (M) Ndryshimi (M) Ekuilibri (M) 

H2 1.0 -x 1.0−x 

Cl2 1.0 -x 1.0−x 

HCl - +2x 2x 

 

Ne mund t'i zëvendësojmë këto përqendrime në shprehjen  𝐾ekuacionit për këtë reaksion dhe 

ta kombinojmë atë me vlerën e njohur të  𝐾ekuacionit: 

 𝐾ekuacionit =
[HCl]2

[H2][I2]
=

(2x)2

(1 − x)(1 − x)
= 4.0 

Ky është një ekuacion me një ndryshore, kështu që ne duhet të jemi në gjendje të zgjidhim 

për vlerën e panjohur. Kjo shprehje mund të duket e vështirë, por së pari mund të thjeshtojmë 

emëruesin dhe ta shkruajmë si një katror të përsosur: 

(2𝑥)2

(1 − 𝑥)2
= 4.0 

Fraksioni është një katror i përsosur, siç është 4.0 në të djathtë. Pra, mund të marrim rrënjën 

katrore të të dy anëve: 

2x

1 − x
= 2.0 

2x = 2.0 − 2.0x 

4x = 2.0 

x = 0.50 

Tani duhet kujtuar se çfarë është x - sasia e H2 dhe Cl2 që reaguan dhe 2x është ekuilibri 

[HCl]. Për të përcaktuar përqendrimet e ekuilibrit, duhet të kthehemi prapa dhe të vlerësojmë 

shprehjet 1 −  x dhe 2x për të marrë përqendrimet ekuilibër të substancave: 

1.0 −  x =  1.0 −  0.50 =  0.50 M =  [H2]  =  [Cl2] 
2x =  2(0.50)  =  1.0 M =  [HCl] 

Njësitë supozohen të jenë molaritet. Për të kontrolluar, ne thjesht zëvendësojmë këto 

përqendrime dhe verifikojmë që kemi marrë vlerën numerike të 𝐾ek., në këtë rast 4.0: 

(1.0)2

(0.50)(0.50)
= 4.0 

Ne e përfundojmë këtë proces duke prezantuar grafikun FNE - fillimin, ndryshimin dhe 

ekuilibrin. Vlerat fillestare shkojnë në rreshtin e parë të grafikut. Vlerat e ndryshimit, 

zakonisht shprehjet algjebrike sepse nuk i dimë ende vlerat e sakta numerike, shkojnë në 

rreshtin tjetër. Megjithatë, vlerat e ndryshimit duhet të jenë në raportin e duhur stekiometrik 

siç tregohet nga ekuacioni kimik i balancuar. Së fundi, shprehjet e ekuilibrit në rreshtin e 

fundit janë një kombinim i vlerës fillestare dhe vlerës së ndryshimit për çdo substancë. 



 
 

Shprehjet në rreshtin e ekuilibrit zëvendësohen me shprehjen 𝐾ek., e cila jep një ekuacion 

algjebrik që ne përpiqemi ta zgjidhim. 

Ndonjëherë kur vendoset një tabelë FNE dhe ndërtohet shprehja 𝐾ek., do të rezultojë një 

ekuacion algjebrik më kompleks. Një nga ekuacionet më të zakonshme ka një term x2 në të 

dhe quhet ekuacion kuadratik. Do të ketë dy vlera të mundshme për të panjohurën x dhe për 

një ekuacion kuadratik me formulën e përgjithshme  

𝑎𝑥2  +  𝑏𝑥 +  𝑐 =  0 (ku a, b dhe c janë koeficientët e ekuacionit kuadratik), dy vlerat e 

mundshme janë si më poshtë: 

𝑥 =
−𝑏 ± √𝑏2 − 4𝑎𝑐

2𝑎
 

Njëra vlerë e 𝑥 është shenja " + " e përdorur në numërues, pra vlera pozitive, dhe vlera tjetër 

e 𝑥 është shenja -, pra vlera negative, e përdorur në numërues. Në këtë rast, një vlerë e 𝑥 

zakonisht nuk ka kuptim si përgjigje dhe mund të hidhet poshtë si fizikisht e pamundur, duke 

lënë vetëm një vlerë të mundshme dhe grupin e përqendrimeve që rezulton. 

Sqarim: Një grafik FNE është një mënyrë e përshtatshme për të përcaktuar përqendrimet e 

ekuilibrit nga sasitë fillestare. 

Shembulli 2: Konstanta e ekuilibrit (𝐾𝑐) për reaksionin e dhënë COCl2(g) ⇌ CO(g) + Cl2(g) 

është 0.18 në një temperaturë të caktuar. Fillimisht, 1.0 M prej COCl2 vendoset në një enë, 

dhe as CO dhe as Cl2 nuk janë të pranishëm. Gjeni përqendrimet e ekuilibrit për të gjitha 

substancat. 

Zgjidhje: Fillimisht do të shkruaj të dhënat për përqendrimet fillestare të substancave, 

ndryshimin e tyre në gjendjen ekuilibruese. 

Substancat Vlera fillestare (M) Ndryshimi (M) Ekuilibri (M) 

COCl2 1.0 -x 1.0 - x 

CO 0 +x x 

Cl2 0 +x x 

 

Shkruajmë shprehjen për ekuilibrin: 

𝐾𝑐 =
[CO][Cl2]

 [COCl2]
=

𝑥 ∙ 𝑥

1.0 − 𝑥
=

𝑥2

1.0 − 𝑥
 

Zgjedhim për 𝑥: 

0.18 =
𝑥2

1.0 − 𝑥
 

0.18(1.0 − 𝑥) = 𝑥2 

0.18 − 0.18𝑥 = 𝑥2 

𝑥2 + 0.18𝑥 − 0.18 = 0 

Zgjidhim këtë ekuacion kuadratik: 



 
 

𝑥 =
−0.18 ± √(0.18)2 + 4(0.18)

2
=

−0.18 ± √0.0324 + 0.72

2
=

−0.18 ± √7524

2

=
−0.18 ± 0.8674

2
= 0.3437 M 

Sqarim: Formula për të zgjedhur ekuacionin kuadratik të llojit 𝑎𝑥2 + 𝑏𝑥 + 𝑐 = 0  është 

𝑥 =
−𝑏 ± √𝑏2 − 4𝑎𝑐

2
 

 

Llogarisim ekuilibrin e përqendrimeve: 

[CO] = [Cl2] = 𝑥 = 0.34 M 

[COCl2] = 1.0 − 0.34 = 0.66 M 

Përgjigje: 

[Cl2] = 0.34 M 

[CO] = 0.34 M 

[COCl2] = 0.66 M 

Shembulli 3: Në një temperaturë të caktuar, 𝐾𝑐 = 0.40 M. Fillimisht 0.50 M të N2 dhe 1.50 

M të H2 janë përzier, pa praninë e NH3. Gjeni përqendrimet e ekuilibrit të të gjitha 

substancave. Reaksioni për sintezën e amoniakut është dhënë në vijim: 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

Zgjidhje:  

Substancat Vlera fillestare (M) Ndryshimi (M) Ekuilibri (M) 

N2 0.50 -x 0.50−x 

H2 1.50 -3x 1.50−3x 

NH3 0 +2x 2x 

 

Shkruajmë shprehjen për ekuilibrin: 

𝐾𝑐 =
[NH3]2

[N2][H2]3
 

0.40 =
(2x)2

(0.50 − x)(1.50 − 3x)3
 

0.40 =
4𝑥2

(0.50 − 𝑥)(1.50 − 3𝑥)3
 

Ky ekuacion kubik është kompleks, por zgjidhja e tij numerikisht jep: 

𝑥 ≈ 0.11 



 
 

Llogarisim ekuilibrin e përqendrimeve: 

[N2] = 0.50 − 0.11 = 0.39 M 

[H2] = 1.50 − 3(0.11) = 1.17 M 

[NH3] = 2(0.11) = 0.22 M 

Përgjigje: 

[N2] = 0.39 M 

[H2] = 1.17 M 

[NH3] = 0.22 M 

Shembulli 4: Në 250 ⁰C, konstanta për ekuilibrin është 𝐾𝑐 = 0.042. Fillimisht, 1 M i PCl5 

është vendosur në një enë. Gjeni ekuilibrin e përqendrimeve për të gjithë substancat, duke 

pasur parasysh disocimin e reaksionit PCl5(g) ⇌ PCl3(g) + Cl2(g).  

Zgjidhje: 

Substancat Vlera fillestare (M) Ndryshimi (M) Ekuilibri (M) 

PCl5 1.0 -x 1.0−x 

PCl3 0.0 +x x 

Cl2 0.0 +x x 

 

Shkruajmë shprehjen për ekuilibrin kimik: 

𝐾𝑐 =
[PCl3][Cl2]

[PCl5]
= 

0.042 =
𝑥 ∙ 𝑥

1.0 − 𝑥
=

𝑥2

1.0 − 𝑥
 

Zgjedhim x: 

0.042(1.0 − 𝑥) = 𝑥2 

0.042 − 0.042𝑥 = 𝑥2 

𝑥2 + 0.042𝑥 − 0.042 = 0 

Zgjedhim ekuacioni kuadratik: 

x =
−0.042 ± √0.042 + 2(0.042)

2
 

𝑥 = 0.19 M 

Llogarisim ekuilibrin e përqendrimeve: 

[PCl5] = 1.0 − 0.19 = 0.81 M 

[PCl3] = [Cl2] = 0.19 M 



 
 

Përgjigje: 

[PCl5] = 0.81 M 

[PCl3] = 0.19 M 

[Cl2] = 0.19 M 

Shembulli 5: Konstanta për ekuilibrin është 𝐾𝑐 = 4.2 në një temperaturë të caktuar. 

Fillimisht, 0.60 M i SO2 dhe 0.40 M O2 janë vendosur në një enë pa prezencë të SO3. Gjeni 

ekuilibrin e përqendrimeve për të gjithë substancat, duke pasur parasysh zhvillimin e 

reaksionit 2SO2(g) + O2(g) ⇌ 2SO3(g) 

Zgjidhje: 

Substancat Vlera fillestare (M) Ndryshimi (M) Ekuilibri (M) 

SO2 0.60 -2x 0.60−2x 

O2  0.40 -x 0.40−x 

SO3 0.0 +2 2x 

x 

Shkruajmë shprehjen për ekuilibrin: 

Kc =
[SO3]2

[SO2]2[O2]
 

4.2 =
(2𝑥)2

(0.60 − 2)2(0.40 − 𝑥)
=

4𝑥2

(0.60 − 2)2(0.40 − 𝑥)
 

𝑥 ≈ 0.13 

Llogarisim ekuilibrin e përqendrimeve: 

[SO2] = 0.60 − 2(0.13) = 0.34 M 

[O2] = 0.40 − 0.13 = 0.27 M 

[SO3] = 2(0.13) = 0.26 M 

Përgjigje: 

[SO2] = 0.34 M 

[O2] = 0.27 M 

[SO3] = 0.26 M 

Shembulli 6: Llogaritni konstantën e përqendrimit për ekulibret heterogjene, nëse N2H6CO2 

dekompozohet në NH3 dhe CO2 në temperaturë të lartë. 

N2H6CO2(s) ⇌ 2NH3(g) + CO2(g) 

Në një temperaturë të caktuar për reaksionin më sipër konstanta e përqendrimit është 𝐾𝑐 =

4 x 10−6. Llogaritni numrin e moleve për çdo substancë kur 39 gram të N2H6CO2(s) janë 



 
 

vendosur në një enë prej 1 L në një temperaturë të caktuar dhe u është lejuar që reaksioni të 

arrijë ekuilibrin. M(N2H6CO2) = 78 g/mol. 

Zgjidhje: Substanca N2H6CO2(s) është në gjendje të ngurtë, nga ajo që mësuam e dimë që 

përqendrimin është konstant dhe nuk llogaritet në konstantën e ekuilibrit kimik. Numri i 

moleve të  

n(N2H6CO2(s)) =
39

78
= 0.5 mol 

Nga reaksioni, vijmë në përfundim  që kur 1 mol i N2H6CO2(s) dekompozohet, 2 mol të 

NH3(g) dhe 1 mol CO2 janë prodhuar. Nëse x mol/L N2H6CO2(s) dekompozohen, 

2x mol NH3 dhe x mol CO2 janë prodhuar. 

Substancat Vlera fillestare (M) Ndryshimi (M) Ekuilibri (M) 

N2H6CO2(s)  konstant (e ngurtë) -x -- 

NH3  0.0  2x 2x 

CO2 0.0 X x 

 

𝐾𝑐 = [NH3]2[CO2] = (2𝑥)2(𝑥) = 4𝑥3 = 4 𝑥 10−6 => 𝑥 = 0.001 𝑀 

Numri i moleve në ekuilibër: 

[NH3 ] = 2𝑥 = 0.02 M → n = M x V = 0.02 x 1 = 0.02 mol NH3  
[CO2] = 𝑥 = 0.01 M → n = M x V = 0.01 x 1 = 0.01 mol CO2 

n(N2H6CO2) = 0.5 − 𝑥 = 0.5 − 0.01 = 0.49 mol 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Në grafikun FNE dallohen tri pjesë kryesore, të cilat përfaqësojnë gjendjen 

fillestare, ndryshimin gjatë reaksionit dhe gjendjen në ekuilibër, sqaroni ato?  

Detyra 2: Bëni një tabelë FNE për këtë reaksion (por mos e zgjidhni), duke pasur parasysh 

kushtet fillestare. Përqendrimi i O2 është 0.075, ndërsa i O3 është 0: 

3O2(g) ⇌ 2O3(g) 

Detyra 3: Bëni një tabelë FNE për këtë reaksion (por mos e zgjidhni), duke pasur parasysh 

kushtet fillestare. Përqendrimi i CH4 është 0.750, për O2 është 0.450 ndërsa për CO2 dhe H2O 

janë 0: 

CH4(g) + 2O2(g) ⇌ 2CO2(g) + 2H2O(g) 

Detyra 4: Duke pasur parasysh se substancat e ngurta dhe lëngjet e pastra nuk shfaqen në 

shprehjet e 𝐾ek., bëni grafikun FNE për këtë reaksion, duke pasur parasysh kushtet fillestare. 

Përqendrimi i N2H4 është 2.33, për O2 është 1.09 ndërsa për N2 dhe H2O janë 0: 

N2H4(l) + O2(g) ⇌ N2(g) + 2H2O(l) 

Detyra 5: Duke pasur parasysh se substancat e ngurta dhe lëngjet e pastra nuk shfaqen në 

shprehjet e 𝐾𝑒𝑘., bëni grafikun FNE për këtë reaksion, duke pasur parasysh kushtet fillestare. 

Përqendrimi i CH4 është 0.060, për O2 është 0.055 ndërsa për CO2 dhe H2O janë 0. 



 
 

CH4(g) + 2O2(g) ⇌ 2CO2(g) + 2H2O(g) 

Detyra 6: Vendosni një tabelë FNE dhe zgjidhni përqendrimet e ekuilibrit në këtë reaksion 

kimik: 

COI2(g) ⇌ CO(g) + I2(g) 

Përqendrimi fillestar për COI2 është 0.55, ndërsa për CO dhe I2 janë 0. Konstanta e reaksionit 

është 0.00088 

Detyra 7: Vendosni një tabelë FNE dhe zgjidhni përqendrimet e ekuilibrit në këtë reaksion 

kimik: 

N2H2(g) ⇌ N2(g) + H2(g) 

Përqendrimi fillestar për N2H2 është 0.075, ndërsa për N2 dhe H2 janë 0. Konstanta e 

reaksionit është 0.052. 

Detyra 8: Përcaktoni përqendrimet ekuilibruese për këtë reaksion kimik : 

 

HCN(g) ⇌ HNC(g) 

Përqendrimi fillestar për HCN është 2.00 M, ndërsa për HNC është 0. Konstanta e reaksionit 

është 4.50. 

Detyra 9: Përcaktoni përqendrimet ekuilibruese për këtë reaksion kimik:  

 

N2O3(g) ⇌ NO(g) + NO2(g) 

Përqendrimi fillestar për N2O3 është 0.0663 M, ndërsa për NO dhe NO2 janë 0. Konstanta e 

reaksionit është 2.50. 

5.5. Konstanta ekuilibruese e shprehur në presion 

 

Konstanta e ekuilibrit e shprehur në presion quhet konstante e ekuilibrit për gazrat dhe 

shënohet si 𝐾𝑝. Kjo formë e konstantës së ekuilibrit përdoret kur kemi të bëjmë me reaksione 

të gazrave. 

Shprehja: 

Për një reaksion të përgjithshëm që përfshin gazrat: 

𝑎A(g) + 𝑏B(g) ⇌ 𝑐C(g) + 𝑑D(g) 

Konstanta e ekuilibrit për sa i përket presioneve të pjesshme është: 

𝐾𝑝 =
(PC)𝑐(PD)𝑑

(PA)𝑎(PB)𝑏
 

ku: 

 𝑃A, 𝑃B, 𝑃C, 𝑃D janë presionet e pjesshme të gazrave A,B,C,D në ekuilibër. 



 
 

 a, b, c dhe d janë koeficientët stekiometrik. 

Lidhja me 𝐾𝑐, (konstanta e ekuilibrit të përqendrimit): 

𝐾𝑝 = 𝐾𝑐(𝑅𝑇)∆𝑛 

ku: 

 𝐾𝑐 konstanta e ekuilibrit kimik për përqendrimin (mol/L) 

 R konstanta ideale e gazrave (0.0821 L ∙ atm/mol ∙ K) 

 T temperatura në Kelvin 

 ∆𝑛 = (𝑐 + 𝑑) − (𝑎 + 𝑏) është ndryshimi i numrit të moleve të gazit (produkteve - 

reaktantëve). 

Pikat kryesore: 

 Nëse ∆𝑛 = 0, 𝐾𝑝 = 𝐾𝑐 

 Nëse ∆𝑛 > 0, 𝐾𝑝 > 𝐾𝑐 

 Nëse ∆𝑛 < 0, 𝐾𝑝 < 𝐾𝑐 

 

Shembull 1: Dekompozimi i karbonatit të kalciumit është dhënë me anë të reaksionit vijues:  

CaCO3(s) ⇌ CaO(s) + CO2(g) 

Në ekuilibër, presioni parcial i CO2 është 0.30 atm. Gjeni konstantën e ekuilibrit për presionin 

𝐾𝑝? 

Zgjidhje: 

Hapi 1: Shkruani shprehjen e ekuilibrit për 𝐾𝑝? 

 (Substancat e ngurta nuk shfaqen në shprehje) 

𝐾𝑝 = 𝑃(CO2) 

Zëvendësojmë vlerat: 

𝐾𝑝 = 0.30 

Shembulli 2: Në një temperaturë të caktuar për reaksionin 2NO2(g) ⇌ N2O4(g) presionet 

parciale të substancave që marrin pjesë në reaksion janë P(NO2) = 0.50 atm dhe P(N2O4) =

0.30 atm.  Llogaritni konstantën e ekuilibrit 𝐾𝑝. 

Zgjidhje:  

𝐾𝑝 =
𝑃(N2O4)

𝑃(NO2)2
=

0.30

(0.50)2
=

0.30

0.25
= 1.2 

Shembulli 3: Konsideroni reaksionin vijues CO(g) + 2H2(g) ⇌ CH3OH(g) ku presionet 

parciale janë vëzhguar në gjendje ekuilibruese: 𝑃(CO) = 0.15 atm; 𝑃(H2) = 0.20 atm; 

𝑃(CH3OH) = 0.25 atm. Llogaritni konstantën e ekuilibrit 𝐾𝑝 për reaksionin. 



 
 

Zgjidhje:   

𝐾𝑝 =
𝑃(CH3OH)

𝑃(CO)P(H2)2
=

0.25

(0.15)(0.20)2
=

0.25

0.006
= 41.67 

 

Shembulli 4: Shndërroni 𝐾𝑐 në 𝐾𝑝, duke pasur parasysh reaksionin H2(g) + 3F2(g) ⇌

2HF(g). Në 600 K, konstanta e ekuilibrit është 𝐾𝑐 = 3.2 x 102. Llogaritni 𝐾𝑝. 

Zgjidhje:   

𝐾𝑝 = 𝐾𝑐(𝑅𝑇)∆𝑛 

Përcaktojmë ∆𝑛: 

∆𝑛 = (𝑛produkteve) − (𝑛reaktantve) = 2 − (1 + 1) = 0 

Sqarim: pasi ∆𝑛 = 0, (𝑅𝑇)∆𝑛 = 1. Kjo ndodh sepse çdo numër i ngritur në fuqinë 0 është i 

barabartë me 1. 

𝐾𝑝 = 3.2 ∙ 102 x 1 = 3.2 ∙ 102 

Shembulli 5: Në një temperaturë të caktuar, konstanta e ekuilibrit 𝐾𝑐, për këtë reaksioni 

është 0.50. Llogaritni 𝐾𝑝, në 500 K. Merrni parasysh reaksionin vijues: 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g). 

Zgjidhje: Shkruajmë raportin në mes 𝐾𝑝 dhe 𝐾𝑐 

𝐾𝑝 = 𝐾𝑐(𝑅𝑇)∆𝑛 

Llogarisim ∆𝑛: 

∆𝑛 = (𝑛produkteve) − (𝑛reaktantve) = 2 − (1 + 3) = −2 

Zëvendësojmë vlerat në ekuacion: 

 𝐾𝑐 = 0.50 

 𝑅 = 0.0821 L ⋅ atm/mol ⋅ K 

 𝑇 = 500𝐾 

 ∆𝑛 = −2 

𝐾𝑝 = 0.50 × (0.0821 × 500)−2 

0.0821 × 500 = 41.05 

(41.05)−2 =
1

(41.05)−2
=

1

1688.10
≈ 5.93 ∙ 10−4 

𝐾𝑝 = 0.50 𝑥 5.93 ∙ 10−4 ≈ 2.97 ∙ 10−4 

Sqarim: Pse është 41.05 në katror? Në ekuacion (𝑅𝑇)∆𝑛, duhet të ngrihet në fuqinë e −2. 

Pra, ne llogarisim: 



 
 

𝑅𝑇 = 0.0821 × 500 = 41.05 

Tani, ne ngremë 41.05 në fuqinë e −2: 

(41.05)−2 =
1

(41.05)2
 

Pika kryesore e konfuzionit: 

Mund të duket sikur 41.05 po shumëzohet me vetveten në mënyrë të panevojshme, por kjo 

ndodh sepse ngritja në fuqinë e −2 do të thotë katror dhe marrim vlerën reciproke.  

Nëse 𝛥𝑛 = −1, ne do të pjesëtojmë vetëm me 41.05.  

Pasi 𝛥𝑛 = −2, e ndajmë me (41.05)−2. 

Pse ndodh kështu? 

 41.05 vjen nga 𝑅 𝑥 𝑇 

 (41.05)−2 për shkak se reaksioni përfshin 𝛥𝑛 = −2, që do të thotë  e ngremë në 

katror dhe e kthejmë anasjelltas 41.05. 

𝐾𝑝 = 0.50 𝑥 5.93 ∙ 10−4 ≈ 2.97 ∙ 10−4 

Shembulli 6: Për reaksionin SO3(g) ⇌ SO2(g) + 1/2O2(g). Në gjendje ekuilibruese, 

konstanta e ekuilibrit është 𝐾𝑝 = 0.45. Presioni parcial për SO2 është 0.60 atm, ndërsa për O2 

është 0.20 atm. Llogaritni presionin parcial për SO3. 

Zgjidhje:  

𝐾𝑝 =
𝑃(SO2)𝑃(O2)1/2

𝑃(SO3)
 

 𝑃(SO3) =
𝑃(SO2)𝑃(O2)1/2

𝐾𝑝
 

𝑃(SO3) =
𝑃(0.60)𝑃(0.20)

1
2

0.45
=

0.268

0.45
≈ 0.596 𝑎𝑡𝑚 

Sqarim: Llogaritja e 𝑃(O2)1/2 bëhet 

(0.20)
1
2 = √0.20 ≈ 0.447 

Shembulli 7: Duke përdorur presionet fillestare për reaksionin e dhënë H2S(g) ⇌ H2(g) +

S(g), në 1000 K, konstanta e ekuilibrit është 𝐾𝑝 = 0.80. Nëse presionet fillestare e H2S është 

1.00 atm, gjeni presionet ekuilibruese të të gjithë substancave që marrin pjesë në reaksion.  

Zgjidhje:  

Substancat Vlera fillestare (mol) Ndryshimi (mol) Ekuilibri (mol) 

H2S 1.00 -x (1.00-x) 

H2  0 +x +x 

S 0 +x +x 



 
 

 

Shkruajmë shprehjen për 𝐾𝑝: 

 

𝐾𝑝 =
𝑃(H2)𝑃(S)

𝑃(H2S)
 

0.80 =
𝑥 ∙ 𝑥

1.00 − 𝑥
 

0.80 =
𝑥2

1.00 − 𝑥
 

0.80(1.00 − 𝑥) = 𝑥2 

0.80 − 0.80𝑥 = 𝑥2 

𝑥2 + 0.80𝑥 − 0.80 = 0 

𝑥 =
−𝑏 ± √𝑏2 − 4𝑎𝑐

2𝑎
 

Ku: 𝑎 = 1, 𝑏 = 0.80, 𝑐 = −0.80 

𝑥 =
−0.80 ± √0.802 − 4 ∙ 1 ∙ (−0.80)

2 ∙ 1
=

−0.80 ± √0.64 + 3.20

2
=

−0.80 ± √3.84

2
 

𝑥 =
−0.80 ± 1.96

2
=

1.16

2
= 0.58 atm 

Llogarisim presionin parcial për:  

𝑃(H2S) = 1.00 − 𝑥 = 1.00 − 0.58 = 0.42 atm 

𝑃(H2) = 𝑥 = 0.58 atm 

𝑃(S) = 𝑥 = 0.58 atm 

Shembulli 8: Shkruani raportin në mes 𝐾𝑝 dhe 𝐾𝑐 për reaksionet vijuese: 

a) H2(g) + I2(g) ⇌ 2HI(g) 

b) 4NO(g) + 3O2(g) ⇌ 2N2O5(g) 

c) CaCO3(s) ⇌ CaO(s) + CO2(g) 

Zgjidhje: a) ∆𝑛 = 2 − (1 + 1) = 0;    𝐾𝑝 = 𝐾𝑐(𝑅𝑇)0   → 𝐾𝑝 = 𝐾𝑐 

                 b) ∆𝑛 = 2 − (4 + 3) = −5;    𝐾𝑝 = 𝐾𝑐(𝑅𝑇)−5   → 𝐾𝑝 = 𝐾𝑐/(𝑅𝑇)5 

                 c) ∆𝑛 = 1 − 0 = 1;    𝐾𝑝 = 𝐾𝑐(𝑅𝑇)1   → 𝐾𝑝 = 𝐾𝑐𝑅𝑇 

Sqarim: Duhet të kemi parasysh që në reaksionin e fundit janë konsideruar vetëm substancat 

e gazta, pasi CaCO3(s)  dhe CaO(s) janë në gjendje agregate të ngurtë, numri i moleve të tyre 

(koeficientët) nuk merren parasysh. 



 
 

Shembulli 9: Në 700 K, konstanta e ekuilibrit 𝐾𝑐, për këtë reaksioni është 4.0. Llogaritni 𝐾𝑝, 

në këtë temperaturë. Merrni parasysh reaksionin vijues 

 2SO2(g) + O2(g) ⇌ 2SO3(g) 

Zgjidhje: Shkruajmë raportin në mes 𝐾𝑝 dhe 𝐾𝑐: 

𝐾𝑝 = 𝐾𝑐(𝑅𝑇)∆𝑛 

Llogarisim ∆𝑛: 

∆𝑛 = (𝑛produkteve) − (𝑛reaktantve) = 2 − (2 + 1) = −1 

Zëvendësojmë vlerat në ekuacion 

 𝐾𝑐 = 4.0 

 𝑅 = 0.0821L ⋅ atm/mol ⋅ K 

 𝑇 = 700𝐾 

 ∆𝑛 = −1 

 

𝐾𝑝 = 4.0 × (0.0821 × 700)−1 

0.0821 × 700 = 57.47 

(57.47)−1 =
1

57.47
≈ 0.0174 

𝐾𝑝 = 4.0 x0.0174 ≈ 0.0696 

Shembulli 10: Llogaritni 𝐾𝑝 për reaksionin N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g), në 500 ⁰C nëse 

𝐾𝑐 = 6 x 10−2. 

Zgjidhje:  ∆𝑛 = 2 − (1 + 3) = −2 dhe 𝐾𝑝 = 𝐾𝑐(𝑅𝑇)−2 

𝐾𝑝 = 6 x 10−2(0.082 x 773)−2 = 1.5 x 10−5 

Shembulli 11: Në 500 ⁰C, presionet parciale ekuilibruese të substancave që marrin pjesë në 

reaksion vijues 2HI(g) ⇌ H2(g) + I2(g) janë: 𝑃(H2) = 8.0 x 10−2atm;  𝑃(I2) =

9.8 x 10−3atm;    𝑃(HI) = 4.0 x 10−3atm . Llogaritni 𝐾𝑝 për reaksionin në 500 ⁰C. 

Zgjidhje:   

𝐾𝑝 =
𝑃(H2) 𝑥 𝑃(I2)

𝑃2(HI)
=

8.0 x 10−2 x 9.8 x 10−3

(4.0 x 10−3)2
= 49 

Shembulli 12: Në 357 ⁰C, 1 mol PCl5 është vendosur në një enë të mbyllur dhe ekuilibri i 

reaksionit PCl5(g) ⇌ PCl3(g) + Cl2(g) është arritur. Në ekuilibër, 80% të PCl5 

dekompozohen dhe presioni i përgjithshëm është 2 atm. Llogaritni 𝐾𝑝 dhe 𝐾𝑐. 

Zgjidhje:  

Substancat Vlera fillestare Ndryshimi (mol) Ekuilibri (mol) 



 
 

(mol) 

PCl5  1  -0.8 0.2 

PCl3  0 +0.8 +0.8 

Cl2 0 0.8 0.8 

 

80% e një mol PCl5 është (1 x 80/100) = 0.8 mol 

Numri i përgjithshëm i moleve 𝑛p = (0.2 + 0.8 + 0.8) = 1.8 mol 

Presioni i përgjithshëm 𝑃p = 2 atm 

Presioni parcial i gazrave 

𝑃PCl5
=

𝑛PCl5

𝑛p
𝑥𝑃p =

0.2

1.8
x2 = 0.22 atm 

𝑃PCl3
=

𝑛PCl3

𝑛p
𝑥𝑃p =

0.8

1.8
x2 = 0.89 atm 

𝑃CO2
= 𝑃PCl3

= 0.89 atm 

Vlera e 𝐾𝑝 është:  

𝐾𝑝 =
𝑃PCl3

 𝑥 𝑃CO2

𝑃PCl5

=
0.89 x 0.89

0.22
= 3.6 

Vlera e 𝐾𝑐 është 𝐾𝑝 = 𝐾𝑐(𝑅𝑇)∆𝑛 => 3.6 = 𝐾𝑐(0.082 𝑥 630)1 =>  𝐾𝑐 = 0.07 

Shembull 13: Kur reaksioni 2SO3(g) ⇌ 2SO2(g) + O2(g) arrin ekuilibrin në 227 ⁰C dhe 

2.87 atm, dendësia e përzierjes së gazit është 4.8 g/L. 

a) Sa është përqindja e disocimit të SO3 

b) Sa është presioni parcial i çdo gazi në ekuilibër? 

c) Sa është vlera e 𝐾𝑝 dhe 𝐾𝑐? 

Zgjidhje: a) Supozoni që vëllimi i enës është 1 litër, atëherë numri i moleve në enë në 

gjendje ekuilibruese është: 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

𝑛 =
𝑃𝑉

𝑅𝑇
=

2.87 ∙ 1

0.082 ∙ 500
= 0.07 mol 

Nga ana tjetër, masa fillestare e SO3 është 𝑚(SO3) = 𝑉 𝑥 𝑑 = 1 L x 48
g

L
= 48 g 

Substancat Vlera fillestare (mol) Ndryshimi (mol) Ekuilibri (mol) 

SO3  0.6 -2x (0.6-2x) 

SO2  0 +2x 2x 

O2 0 +x x 

 

𝑛p = 0.6 − 2𝑥 + 2𝑥 + 𝑥 = 0.6 + 𝑥 



 
 

0.6 + 𝑥 = 0.7 → 𝑥 = 0.1 mol, 2𝑥 = 2 x 0.1 = 0.2 mol 

% e disocimit të SO3 =
0.2

0.6
x100% = 33.3% 

b) 𝑛(𝑆𝑂3) = 0.6 − 0.2 = 0.4 𝑚𝑜𝑙 

P(SO3) =
𝑛𝑅𝑇

𝑉
=

0.4 x 0.082 x 500

1
= 16.4 atm 

 𝑛(SO2) = 2𝑥 = 0.2 mol 

P(SO2) =
𝑛𝑅𝑇

𝑉
=

0.2 x 0.082 x 500

1
= 8.2 atm 

 𝑛(O2) = 𝑥 = 0.1 mol 

P(O2) =
𝑛𝑅𝑇

𝑉
=

0.1 x 0.082 x 500

1
= 4.1 atm 

c) 

𝐾𝑝 =
𝑃2(SO2) x P(O2)

𝑃2(SO3)
=

(8.2)2 x (4.1)

(16.4)
= 1.025 atm 

𝐾𝑝 = 𝐾𝑐(𝑅𝑇)∆𝑛                    ∆𝑛 = 3 − 2 = 1 

𝐾𝑝 = 𝐾𝑐(𝑅𝑇) → 𝐾𝑐 =
𝐾𝑝

𝑅𝑇
=

1.025

0.082 x 500
= 0.025 = 2.5 x 10−2 

Ne mund të gjejmë 𝐾𝑐 duke përdorur përqendrimet: 

[SO3] =
0.4 mol

1L
= 0.4 M,    [SO2] =

0.2 mol

1L
= 0.2 M,   [O2] =

0.1 mol

1L
= 0.1 M 

𝐾𝑐 =
[SO3]2[O2]

[SO2]
=

(0.2)2(0.1)

(0.4)2
= 0.025 = 2.5 x 10−2 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: 

a) Shkruani ekuacionin e ekuilibrit midis hidrogjenit elementar dhe oksigjenit elementar si 

reaktantë dhe ujit si produkt? 

b) Shkruani ekuacionin e ekuilibrit midis hidrogjenit elementar dhe klorit elementar si 

reaktantë dhe acidit klorhidrik si produkt? 

c) Shkruani ekuacionin e ekuilibrit midis sulfatit të hekurit (III) si reaktant dhe oksidit të 

hekurit (III) dhe trioksidit të squfurit si produkte? 

Detyra 2: Shkruani konstantën ekuilibruese (𝐾𝑐) për reaksionet vijuese 

a) H2(g) + Cl2(g) ⇌ 2HCl(g) 

b) NO(g) + NO2(g) ⇌ N2O3(g) 

c) C2H5(g) + NaI(s) ⇌ C2H5I(g) + NaOH(s) 



 
 

d) PCl3(g) + Cl2(g) ⇌ PCl5(g) 

Detyra 3: Shkruani konstantën ekuilibruese (𝐾𝑝) për reaksionet vijuese 

a) H2(g) + O2(g) ⇌ 2H2O(g) 

b) 2H2O(g) ⇌ H2(g) + O2(g) 

c) CH4(g) + 2O2(g) ⇌ CO2(g) + H2O 

d) CH4(g) + 4Cl2(g) ⇌ CCl4(g) + 4HCl(g) 

Detyra 4: Shkruani konstantën ekuilibruese për reaksionet vijuese 

CO(g) + 3H2(g) ⇌ CH4(g) + H2O(g) 

ose për reaksionin e kthyeshëm 

CH4(g) + H2O(g) ⇌ CO(g) + 3H2(g)  

të gjitha në terma të 𝐾𝑐 dhe 𝐾𝑝. 

Detyra 5: Shkruani shprehjen për konstantën ekuilibruese (𝐾𝑝)  për reaksionet e mëposhtme 

në fazën e gazit: 

a) 4NO2(g) + O2(g) ⇌ 2N2O5(g) 

b) ClO(g) + O3(g) ⇌ ClO2(g) + O2(g) 

Detyra 6: Duke pasur parasysh reaksionet e mëposhtme: 

a) H2(g) + I2(g) ⇌ 2HI(g) 

Nëse ekuilibri [HI] është 0.060 M dhe ekuilibri [I2] është 0.90 M, sa është ekuilibri H2 nëse 

Kc është 0.40? 

b) N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

𝐾𝑐 në një temperaturë të caktuar është 13.7. Nëse ekuilibri [N2] është 0.055 M dhe ekuilibri  

[H2] është 1.62 M, sa është ekuilibri [NH3]? 

Detyra 7: Reaksionet e mëposhtme janë në ekuilibër: 

a) PBr3(g) + Br2(g) ⇌ PBr5(g) 

Ekuilibri [Br2] ësht 2.05 M dhe [PBr5] është 0.55 M. Nëse 𝐾𝑐 është 1.65, cili është 

ekuilibri [PBr3]? 

b) CO(g) + Cl(g) ⇌ COCl2(g) 

Ekuilibri [CO] është 0.88 M, [Cl2] është 0.103 M janë përkatësisht 0.088 M dhe 0.103 M. 

Nëse 𝐾𝑐  është 0.225, cili është ekuilibri [COCl2]? 

Detyra 8: Sa është 𝐾𝑝 për këtë reaksion, duke pasur parasysh presionet parciale të ekuilibrit 

prej 0.664 atm për NO2 dhe 1.09 atm për N2O4? 

2NO2(g) ⇌ N2O4(g) 

Detyra 9: Sa është 𝐾𝑝 për këtë reaksion, duke pasur parasysh presionet parciale të ekuilibrit 

prej 0.44 atm për H2, 0.22 për Cl2 dhe 2.98 atm për HCl 



 
 

H2(g) + Cl2 ⇌ 2HCl(g) 

 

 

Detyra 10:  

a) Sa është presioni parcial në gjendjen ekuilibruese të COBr2 nëse presionet e pjesshme 

të ekuilibrit të CO dhe Br2 janë 0.666 atm dhe 0.235 atm dhe 𝐾𝑝 për këtë ekuilibër është 

4.08? 

CO(g) + Br2 ⇌ COBr2(g) 

b) Sa është presioni parcial në gjendjen ekuilibruese të O3 nëse presioni i pjesshëm i 

ekuilibrit të O2 është 0.0044 atm dhe 𝐾𝑝 për këtë ekuilibër është 0.00755? 

Detyra 11: Për reaksionin 2NOCl(g) ⇌ 2NO(g) + Cl2(g). Në gjendje ekuilibruese, konstanta 

e ekuilibrit është 𝐾𝑝 = 1.8. Presioni parcial për NO është 0.50 atm, ndërsa për Cl2 është 0.25 

atm. Llogaritni presionin parcial për NOCl. 

Detyra 12: Për reaksionin 2SO2(g) + O2(g) ⇌  2SO3(g) presionet parciale në gjendje 

ekuilibruese janë: 𝑃(SO2) = 0.10 atm; 𝑃(O2) = 0.05 atm; 𝑃(SO3) = 0.20 atm. Llogaritni 

konstantën e ekuilibrit 𝐾𝑝 për reaksionin. 

Detyra 13: Për reaksionin N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) në një temperaturë të caktuar, 

presionet parciale në gjendje ekuilibruese janë: 𝑃(N2) = 0.10 atm; 𝑃(H2) = 0.30 atm; 

𝑃(NH3) = 0.20 atm. Llogaritni konstantën e ekuilibrit 𝐾𝑝 për reaksionin. 

Detyra 14: Për reaksionin H2(g) + I2(g) ⇌ 2HI(g) në një temperaturë të caktuar, presionet 

parciale në gjendje ekuilibruese janë: 𝑃(H2) = 0.15 atm; 𝑃(I2) = 0.10 atm; 𝑃(HI) =

0.25 atm. Llogaritni konstantën e ekuilibrit 𝐾𝑝 për reaksionin. 

Detyra 15: Për reaksionin C(s) + CO2(g) ⇌ 2CO(g) në një temperaturë të caktuar, presionet 

parciale në gjendje ekuilibruese janë: 𝑃(CO2) = 0.50 atm; 𝑃(CO) = 1.50 atm. Llogaritni 

konstantën e ekuilibrit 𝐾𝑝 për reaksionin. 

Detyra 16: Për reaksionin PCl5(g) ⇌ PCl3(g) + Cl2(g) në një temperaturë të caktuar, 

presionet parciale në gjendje ekuilibruese janë: 𝑃(PCl5) = 0.40 atm; 𝑃(PCl3) = 0.20 atm; 

𝑃(Cl2) = 0.20 atm. Llogaritni konstantën e ekuilibrit 𝐾𝑝 për reaksionin. 

Detyra 17: Për reaksionin H2S(g) ⇌ H2(g) + S(g) në një temperaturë të caktuar, presionet 

parciale në gjendje ekuilibruese janë: 𝑃(H2S) = 0.80 atm; 𝑃(H2) = 0.30 atm; 𝑃(S) =

0.30 atm. Llogaritni konstantën e ekuilibrit 𝐾𝑝 për reaksionin. 

Detyra 18:  

a) Llogaritni 𝐾𝑝 për këtë reaksion 4NO2(g) + O2(g) ⇌ 2N2O5(g) në 310 K nëse 𝐾𝑐 =

 6.22 × 103. 

 b) Llogaritni 𝐾𝑝 për këtë reaksion 3O2(g) ⇌ 2O3(g) në 298 K nëse 𝐾𝑐 =  1.76 ×  10−3. 



 
 

c) Sa është 𝐾𝑝= në 25 °C për këtë reaksion N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) nëse 𝐾𝑐. është 

4.2 ×  10−2? 

d) Sa është 𝐾𝑝= në 25 °C për këtë reaksion I2(g) ⇌ 2I2(g) nëse 𝐾𝑐 është 98.3 

 

Detyra 19:  

a) Konstanta e ekuilibrit në 500 K, për këtë reaksioni CO(g) + 2H2(g) ⇌ CH3OH(g)  është 

𝐾𝑝=41.67. Llogaritni 𝐾𝑐. 

b) Llogaritni 𝐾𝑐. për këtë reaksion CO(g) + F2(g) ⇌ COF2(g) nëse 𝐾𝑝 = 5.205 𝑥 10−3 në 

660 °C. 

c) Llogaritni 𝐾𝑐. për këtë reaksion 4HCl(g) + O2(g) ⇌ 2H2O(g) +  2Cl2(g) nëse 𝐾𝑝 = 78.3 

në 100 °C. 

Detyra 20: Shndërroni 𝐾𝑐 në 𝐾𝑝, duke pasur parasysh reaksionin H2(g) + Br2(g) ⇌

2HBr(g). Në 600 K, konstanta e ekuilibrit është 𝐾𝑐 = 3.2 𝑥 102. Llogaritni 𝐾𝑝. 

Detyra 21: Shndërroni 𝐾𝑝 në 𝐾𝑐, duke pasur parasysh reaksionin NO(g) + O2(g) ⇌

2NO2(g). Në 400 K, konstanta e ekuilibrit është 𝐾𝑝 = 5.0. Llogaritni 𝐾𝑐. 

Detyra 22: Shndërroni 𝐾𝑝 në 𝐾𝑐, duke pasur parasysh reaksionin SO3(g) ⇌ SO2(g) + O2(g). 

Në 700 K, konstanta e ekuilibrit është 𝐾𝑝 = 0.40. Llogaritni 𝐾𝑐. 

Detyra 23: Shkruani shprehjen e saktë për 𝐾𝑐 për këto reaksione  

a) NaOH(aq) + HCl(aq) ⇌ NaCl(aq) +  H2O(l) 

b) AgNO3(aq) + NaCl(aq) ⇌ AgCl(s) +  NaNO3(aq) 

Detyra 24: Shkruani shprehjen e saktë për 𝐾𝑝 për këto reaksione  

a) CaCO3(s) ⇌ CaO(s) +  CO2(g) 

b) C2H2(g) + 2I2(g) ⇌ C2H2I4(g) 

5.6. Ndryshoret e konstantës ekuilibruese me formën e balancuar të ekuacionit 

5.6.1.Koeficienti i reaksionit 

Koeficienti i reaksionit është një paraqitje matematikore e asaj se sa larg është një përzierje e 

reaksionit nga ekuilibri në një moment të caktuar. Shpesh quhet koeficienti i reaksionit (Q) 

dhe përdor të njëjtën formë matematikore si konstanta e ekuilibrit (K), por me përqendrime 

aktuale (jo ekuilibër) ose presione të pjesshme. 

Koeficienti i reaksionit për një reaksion të përgjithshëm  

𝑎A + 𝑏B ⇌ 𝑐C + 𝑑D 

është definuar si 



 
 

Q =
[C]𝑐[D]𝑑

[A]𝑎[B]𝑏
 

ku [C][B][C][D] janë përqendrimet aktuale, 

a, b, c, d janë koeficentët stekiometrik të reaktantëve dhe produkteve. 

Nëse në vend të përqendrimeve përdoren presione të pjesshme, koeficienti i reaksionit është: 

Q =
P(C)𝑐P(D)𝑑

P(A)𝑎P(B)𝑏
 

Krahasim në mes Q dhe K 

1. Kur Q < 𝐾: 

 Reaksioni do të zhvendoset në të djathtë (drejt produkteve) për të arritur 

ekuilibrin. 

 Kjo tregon se ka shumë pak produkte dhe/ose shumë reaktant në gjendjen aktuale. 

2. Kur Q = 𝐾: 

 Sistemi është në ekuilibër. 

 Reaksionet zhvillohen në të njëjtën shpejtësi. Përqendrimet fillestare janë të 

barabartë me përqendrimet në ekuilibër. 

3. Kur Q > 𝐾: 

 Reaksioni do të zhvendoset në të majtë (drejt reaktantëve) për të arritur ekuilibrin. 

 Kjo tregon se ka shumë produkte dhe/ose shumë pak reaktant. 

Koeficienti i reaksionit (𝑄) dhe konstanta e ekuilibrit (𝐾) janë koncepte të lidhura ngushtë me 

ekuilibrin kimik, por ato kanë dallime kryesore bazuar në rolet e tyre dhe kushtet në të cilat 

llogariten. Tabela e mëposhtme na jep dallimet kryesore në mes Q dhe K. 

Tabela 5.2. Dallimet kryesore në mes Q dhe K 

Veçorit Koeficienti i reaksionit (Q) Ekuilibri kimik (K) 

Përkufizimi 

Përshkruan raportin e 

produktit ndaj përqendrimeve 

(ose presioneve) të reaktantit 

në çdo moment të caktuar. 

Përshkruan raportin e 

produktit ndaj përqendrimeve 

(ose presioneve) të reaktantit 

në ekuilibër. 

Kur përdoret 

Llogaritur në çdo moment 

gjatë një reaksioni për të 

përcaktuar se sa larg është 

sistemi nga ekuilibri. 

Llogaritur vetëm në 

ekuilibër. 

Shprehja 

Përdor të njëjtën formulë si K  

Q =
[C]𝑐[D]𝑑

[A]𝑎[B]𝑏
 

 

Përdor të njëjtën formulë si Q 

𝐾 =
[C]𝑐[D]𝑑

[A]𝑎[B]𝑏
 

 

Ndryshimi i vlerave 

Vlera e Q ndryshon ndërsa 

reaksioni përparon drejt 

ekuilibrit. 

Vlera e 𝐾 është konstante për 

një reaksion të caktuar në një 

temperaturë specifike. 

Tregimi i drejtimit Q krahasohet me 𝐾 për të K siguron raportin e 



 
 

parashikuar drejtimin e 

reaksionit: 

përqendrimeve ose 

presioneve në ekuilibër. 

Vartësia nga 

temperatura 

E pavarur nga temperatura 

nëse nuk ndryshojnë 

përqendrimet ose presionet. 

Varet nga temperatura. 

 

Shembuj me koeficientët e reaksionit: 

Shembulli 1: Llogaritni 𝑄 dhe përcaktoni drejtimin e reaksionit për një reaksion të fazës së 

gaztë N2O4(g) ⇌ 2NO2(g) ku në një moment të caktuar kemi këto të dhëna 

 𝑃(N2O4) = 0.50 atm, 

 𝑃(NO2) = 0.80 atm 

 𝐾𝑝 = 0.15 

Zgjidhje: Shprehja për Q është: 

Q =
𝑃(NO2)2

𝑃(N2O4)
=

(0.80)2

(0.50)
=

0.64

0.50
= 1.28 

Krahasojmë Q me 𝐾𝑝: 

Q = 1.28 > 𝐾𝑝 = 0.15 

Përfundim: Pasi Q është më e madhe se 𝐾𝑝 reaksioni do të zhvendoset në të majtë (drejt 

N2O4). 

Shembulli 2: Llogaritni Q dhe përcaktoni drejtimin e reaksionit për një reaksionin CO2

(aq) + H2O(l) ⇌ H+(aq) + HCO3
−(aq) ku në një moment të caktuar kemi këto të dhëna: 

 [CO2] = 0.10M 

 [H+] = 1.0 × 10−4 M 

 [HCO3
−] = 0.0010 M 

 𝐾𝑐 = 4.3 × 10−7 

Zgjidhje: Shprehja për Q është 

𝑄 =
[H+][HCO3

−]

[CO2]
=

(1.0 × 10−4)(0.0010)

(0.10)
=

1.0 x 10−7

0.10
= 1.0 x 10−6 

 

Krahasojmë Q me 𝐾𝑝: 

𝑄 = 1.0 x 10−6 > 4.3 × 10−7 

Përfundim: Pasi Q është më e madhe se 𝐾𝑐 reaksioni do të zhvendoset në të majtë (drejt 

CO2). 

Përmbledhje e gjithë kësaj që diskutuam për koeficientit e reaksionit: 

 Koeficienti i reaksionit (Q) është një pamje e ecurisë së një reaksioni në çdo moment 

në kohë. 

 Marrëdhënia ndërmjet Q dhe K përcakton drejtimin e reaksionit. 



 
 

 E njëjta formulë për K vlen për Q, por përqendrimet ose presionet e pjesshme të 

përdorura në Q nuk janë domosdoshmërish në ekuilibër. 

Shembulli 3: Supozoni se një përzierje e gaztë nga një fabrikë industriale ka përbërjen e 

mëposhtme në 1200 K. 

CO(g) + 3H2(g) ⇌ CH4(g) + H2O(g) 

[CO] = 0.01 M 

[H2] = 0.02 M 

[CH4] = 0.001 M 

[H2O] = 0.001 M 

Konstanta e ekuilibrit është 𝐾𝑐  =  3.92. Në cilin drejtim shkon reaksioni? 

Zgjidhje: Fillimisht përcaktojmë koeficientin e reaksionit Q dhe e vendosim në raport me 𝐾𝑐. 

Koeficienti i reaksionit Q ka të njëjtën formë si konstanta e ekuilibrit, por ka vlera 

përqendrimi që nuk janë domosdoshmërisht ato në ekuilibër. Në këtë rast të veçantë, 

𝑄 =
[CH4][H2O]

[CO][H2]3
=

(0.001)(0.001)

(0.01)(0.02)3
=

(0.001)2

0.00000008
= 12.5  

Krahasoni këtë me 𝐾𝑐. Ju shikoni se 𝑄 >  𝐾𝑐 kështu që reaksioni do të vazhdojë majtas drejt 

më shumë reaktantëve. 

Shembulli 4: Një enë prej 50 L reaksioni përmban 1 mol N2, 3 mol H2 dhe 0.5 mol NH3. A 

do të formohet më shumë NH3 apo do të shpërndahet kur përzierja të shkojë në ekuilibër në 

400 ⁰C. Konstanta e ekuilibrit është 𝐾𝑐  =  0.5 në këtë temperaturë. 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

 

Zgjidhje: 

𝑄 =
[NH3]2

[N2][H2]3
 

Përqendrimet e substancave janë 

[NH3] =
0.5 mol

50 L
= 0.01 M 

[N2] =
1.0 mol

50 L
= 0.02 M 

[H2] =
3.0 mol

50 L
= 0.006 M 

 

𝑄 =
(0.01)2

(0.02)(0.006)3
=

0.0001

0.00000000432
= 23148.14 



 
 

Pra 𝑄 >  𝐾𝑐 prandaj reaksioni shkon majtas. 

Shembulli 5: Monoksidi i karbonit dhe hidrogjeni reagojnë në prani të një katalizatori për të 

formuar metanol 

CO(g) + 2H2(g) ⇌ CH3OH(g) 

Një përzierje ekuilibruese e këtyre tri substancave kompresohet papritmas, kështu që vëllimi 

përfundimtar është gjysma e vlerës fillestare. Në cilin drejtim shkon reaksioni kur vendoset 

një ekuilibër i ri? 

Zgjidhje:  

𝐾ek. = 𝐾𝑐 =
[CH3OH]

[CO][H2]2
 

Pas ngjeshjes, vëllimi zvogëlohet përgjysmë, prandaj përqendrimi i vjetër i ekuilibrit të secilit 

dyfishohet. 

𝑄 =
2[CH3OH]

2[CO]4[H2]2
=

1[CH3OH]

4[CO][H2]2
=

1

4
𝐾ek. 

Meqenëse 𝑄 <  𝐾𝑒𝑘. reaksioni shkon djathtas. 

Shembulli 6: 1 mol i H2, 1 mol i I2 dhe 2 mol të HI janë vendosur në një enë prej 1L në një 

temperaturë të caktuar për të arritur ekuilibrin e reaksionit 

H2(g) + I2(g) ⇌ 2HI(g) 

Sa do të jetë përqendrimi i ekuilibrit të substancave që marrin pjesë në reaksion, nëse 𝐾𝑐 =

64? 

Zgjidhje: 

Substancat Vlera fillestare (M) Ndryshimi (M) Ekuilibri (M) 

H2  1 ? ? 

I2  1 ? ? 

HI 2 ? ? 

 

Për të përcaktuar ndryshimin gjatë reaksionit, ne duhet të dimë cili reaksion do të zhvillohet 

për të arritur ekuilibrin. Në këtë rast duhet të llogarisim vlerën e koeficientit të reaksionit 

duke zëvendësuar përqendrimet fillestare në shprehjen e koeficient të reaksionit. 

𝑄 =
[HI]2

[H2][I2]
=

22

1x1
= 4 

Pasi 𝑄 = 4 < 𝐾𝑐 = 64, atëher reaksioni që zhvillohet përpara do të merret parasysh për të 

arritur ekuilibrin. 𝑥 mol H2 dhe x mol I2 reagojn për të dhënë 2𝑥 mol HI. Në këtë rast 

Substancat Vlera fillestare (M) Ndryshimi (M) Ekuilibri (M) 

H2  1 -x 1-x 

I2  1 -x 1-x 

HI 2 +2x 2+2x 



 
 

 

𝐾𝑐 =
[HI]2

[H2][I2]
=

(2 + 2)2

(1 − x)2
= 64 

Zgjedhim ekuacionin për x  dhe fitojmë x = 0.6M. Përqendrimi i ekuilibrit është 

H2 = I2 = 1 − x = 0.4 M 

HI = 2 + 2x = 3.2 M 

𝐾𝑐 =
[HI]2

[H2][I2]
=

3.22

(0.4)(0.4)
= 64 

Shembulli 7: Një enë përmban NO (g), N2 (g) dhe O2 (g). Presionet parciale për këto gaze 

janë 𝑃(N2) = 𝑃(O2) = 0.1 atm dhe 𝑃(NO) = 0.2 atm. Konstanta e ekuilibrit 𝐾𝑝 për këtë 

reaksion 2NO(g) ⇌ N2(g) + O2(g) është 0.04. Është reaksioni në ekuilibër? Nëse nuk është, 

në çfarë drejtimi do të zhvillohet reaksioni për të arritur ekuilibrin? Gjeni presionet parciale të 

çdo gazi kur reaksioni ka arritur ekuilibrin? Llogaritnin ekuilibrin e presioneve parciale të 

çdo gazi. 

Zgjidhje: Që të vendosim nëse përzierja e këtij reaksioni është në ekuilibër, fillimisht ne 

duhet të gjejmë vlerat numerike të koeficientit të reaksionit për presionin, duke përdorur 

presionet parciale të gazrave. 

Q𝑝 =
𝑃(N2)𝑥𝑃(O2)

𝑃(NO)
=

(0.1)(0.1)

(0.2)2
= 0.25 

Pasi Q𝑝 = 0.25 > 𝐾𝑝 = 0.04, atëherë përzierja e këtij reaksioni nuk është në ekuilibër, 

reaksioni i kthyeshëm do të zhvillohet që të arrihet ekuilibri. Në reaksionin e kthyeshëm 

N2(g) dhe O2(g) do të marrin pjesë që të formohet  

NO (g). Si rezultat gjatë arritjes së ekuilibrit presioni parcial i NO do të rritet, por presionet 

parciale të N2(g) dhe O2(g) do të ulen. Në ekuilibër 𝑃(NO > 0.2 𝑎𝑡𝑚), 𝑃(N2) = 𝑃(O2) <

0.1 𝑎𝑡𝑚. 

Ekuilibri i presioneve parciale mund të llogaritet në këtë mënyrë: 

Substancat Vlera fillestare (atm) Ndryshimi (atm) Ekuilibri (atm) 

N2  0.1 -x (0.1-x) 

O2  0.1 -x (0.1-x) 

NO 0.2 +2x (0.2+2x) 

 

𝐾𝑝 =
𝑃(N2)𝑥𝑃(O2)

𝑃(NO)
=> 0.04 =

(0.1 − x)2

(0.2 + 2x)2
=> 0.2 =

0.1 − x

0.2 + 2x
=> 𝑥 = 0.043 

Kështu,  

𝑃(NO) = 0.2 + 2x = 0.2 + 0.086 = 0.286 atm 

dhe  

𝑃(N2) = 𝑃(O2) = 0.1 − x = 0.1 − 0.043 = 0.057 atm 



 
 

Sqarim: Ekuilibri i reaksionit mund të arrihet nga të dy anët. Duhet të ndryshohen vendet e 

reaktantëve dhe produkteve në këtë reaksion N2(g) + O2(g) ⇌ 2NO(g). Në këtë rast 

konstanta e ekuilibrit 𝐾𝑝 duhet të merret si 
1

0.004
. 

 

 

Detyra për ushtime: 

Detyra 1: Konstanta e ekuilibrit është 𝐾𝑐  =  0.40 për reaksionin e formimit të NH3 të cilin e 

kemi dhënë më poshtë: 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

Përqendrimet e substancave janë 

[NH3] = 0.10 M 

[N2] = 1.0 M 

[H2] = 0.50 M 

Llogaritni koeficientin e reaksionit (Q) dhe krahasoni Q me 𝐾𝑐. 

 

5.7. Ndryshimet e ekuilibrit- Parimi i La Chatelier  

 

Parimi i Le Chatelier thotë: 

Kur një sistem në ekuilibër i nënshtrohet një ndryshimi në përqendrim, presion, vëllim ose 

temperaturë, sistemi ndryshon pozicionin e tij të ekuilibrit për të kundërshtuar ndryshimin 

dhe për të rivendosur ekuilibrin. Ky parim ndihmon në parashikimin se si një sistem do t'i 

përgjigjet shqetësimeve të jashtme. 

5.7.1. Ndryshimet në përqendrime 

 Shtimi i reaktantëve: zhvendos ekuilibrin në të djathtë (drejt produkteve) për të 

konsumuar reaktantin e shtuar. 

 Heqja e reaktantëve: zhvendos ekuilibrin në të majtë (drejt reaktantëve) për të 

zëvendësuar reaktantin e hequr. 

 Shtimi i produkteve: zhvendos ekuilibrin në të majtë (drejt reaktantëve) për të 

konsumuar produktin e shtuar. 

 Heqja e produkteve: zhvendos ekuilibrin në të djathtë (drejt produkteve) për të 

zëvendësuar produktin e hequr. 

Shembulli 1: Efekti i ndryshimit të përqendrimit 

Reaksioni ekuilibrues: 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 



 
 

 Çfarë ndodh me pozitën e ekuilibrit nëse sistemit i shtohet më shumë N2? 

 Nëse i shtohet NH3? 

 Nëse largohet NH3? 

 

Zgjidhje: 

 Sipas Parimit të Le Chatelier, nëse shtohet më shumë N2, sistemi do të zhvendoset në 

drejtimin përpara për të konsumuar reaktantin e tepërt dhe për të prodhuar më shumë 

NH3. Kështu, ekuilibri do të zhvendoset djathtas.  

 Nëse shtohet NH3 do të ketë më shumë produkte, kështu që reaksioni do të 

zhvendoset në drejtim të reaktantve për të zvogëluar shtimin e NH3. 

 Nëse largohet NH3 do të ketë më pak produkte, kështu që reaksioni do të zhvendoset 

në drejtim të produkteve për të zëvendësuar produktin e larguar. 

5.7.2. Ndryshimi në vëllim dhe presion 

 Presion në rritje: zhvendos ekuilibrin drejt anës me më pak mole gazi për të ulur 

presionin. 

 Presion në rënie: zhvendos ekuilibrin drejt anës me më shumë mole gazi për të rritur 

presionin. 

 Presion konstant: nuk ka efekt nëse molet e gazit janë të barabartë në të dyja anët. 

Shembulli 2: Parashikoni drejtimin e reaksionit në çdo rast si rezultat i zvogëlimit të vëllimit 

(rritjes së presionit) në sistem në temperaturë konstante 

a) 2SO2(g) + O2(g) ⇌ 2SO3(g) 

b) 2Cl2(g) + H2O (g) ⇌ 4HCl (g) + O2(g) 

c) 2N2(g) + O2(g) ⇌ 2NO(g) 

d) N2O4(g) ⇌ 2NO2(g) 

Zgjidhje: 

a) Pasi zvogëlimi i vëllimit gjithnjë favorizon reaksionin që zvogëlon numrin e 

molekulave, ne duhet të numërojmë numrin e molekulave të produkteve dhe 

reaktantëve të gazta. Në anën e reaktantëve janë tri molekula, ndërsa në anën e 

produkteve janë dy molekula. Kur zhvillohet reaksioni nga reaktantët drejt produkteve 

tri molekulat zhduken dhe dy molekulat shfaqen, si rezultat i kësaj numri i 

molekulave në sistem zvogëlohet. Prandaj [SO2] dhe [O2] zvogëlohen dhe [SO3] 
rritet. 

b) Duke u mbështetur në arsyet që dhamë më sipër, në këtë rast mund të përfundojmë që 

reaksioni i kthyeshëm zhvillohet që të arrihet gjendje e re ekuilibruese, në të cilën 

[HCl] dhe [O2] zvogëlohet, ndërsa [Cl2] dhe [H2O] rritet. 

c) Pasi numri i molekulave është i njëjtë në të dy anët e reaksionit, as reaksioni që 

zhvillohet nga reaktantët drejt produkteve as reaksioni i kthyeshëm do të zvogëlojnë 

numrin e molekulave. Kështu që ndryshimi i vëllimit nuk e pengon gjendjen 

ekuilibruese të reaksionit. 



 
 

d) Ulja e vëllimit rrit presionin. Sistemi do të zhvendoset në anën me më pak mole të 

gazta. Ana e majtë: 1 mol N2O4(g): ana e djathtë: 2 mole NO2(g). Meqenëse ana e 

majtë ka më pak molekula gazi, ekuilibri zhvendoset majtas, duke rritur formimin e 

N2O4(g). 

Ne mund  të arrijmë të njëjtat rezultate për reaksionet duke hulumtuar ndryshimet ne 

koeficientin e reaksionit si vijon 

 

a)  

𝑄𝑐 =
[SO3]2

[SO2]2[O2]
=

𝑛2SO3

𝑛2SO2 𝑥 𝑛O2
𝑥 𝑉 

Zvogëlimi i vëllimit të enës, (vlera e vëllimit në shprehjen 𝑄𝑐) zvogëlon vlerën e 𝑄𝑐 dhe 𝑄𝑐 

bëhet më e vogël se 𝐾𝑐. Reaksioni do të zhvillohet nga reaktantët drejt produkteve që të 

vendoset gjendje e re ekuilibruese. 

b)  

𝑄𝑐 =
[HCl]4[O2]

[Cl2]2[H2O]
=

[
𝑛(HCl)

𝑉 ]4[
𝑛(O2)

𝑉  ]

[
𝑛(O2)

𝑉 ]2[
𝑛(H2O)

𝑉 ]2

=
𝑛4(HCl)𝑥 𝑛(O2)

𝑛2(O2) 𝑥 𝑛2(H2O)
𝑥 

1

𝑉
 

Pasi një zvogëlim në vëllim shkakton 𝑄𝑐 > 𝐾𝑐 reaksioni i kthyeshëm do të zhvillohet që të 

vendoset gjendja e re ekuilibruese. 

c)  

𝑄𝑐 =
[NO]2

[N2]2[O2]
=

[
𝑛(NO)

𝑉 ]
4

[
𝑛(N2)

𝑉 ]
2

[
𝑛(O2)

𝑉 ]

=
𝑛2(NO)

𝑛(N2) 𝑥 𝑛(O2)
 

Pasi që koeficienti i reaksionit ose shprehja për 𝐾𝑐 është e pavarur nga V, vëllimi nuk 

ndryshon barazinë në mes 𝑄𝑐 dhe 𝐾𝑐 ose ndryshimi i vëllimit nuk pengon ekuilibrin. 

Shembulli 3: Efekti i ndryshimit të presionit në përqendrimin e ekuilibrit 

Tregoni efektin e ndryshimeve vijuese në ekuilibër si është treguar nga ekuacioni 

N2O4(g) ⇌ 2NO2(g) 

a) Presioni fillestar i reaksionit është rritur në temperaturë konstante 

b) Është shtuar gaz i heliumit në reaksion në vëllim dhe temperaturë konstante. 

Zgjidhje:  

a) Kur presioni rritet, vëllimi i enës ku zhvillohet reaksioni zvogëlohet. Si rezultat, 

reaksioni i kthyeshëm zhvillohet që të arrihet gjendje e re ekuilibruese dhe N2O4 

rritet, ndërsa  NO2 zvogëlohet. 

b) Gazi i heliumit nuk reagon me asnjë nga gazrat të pranishme në enë, prandaj nuk 

ndryshon numri i moleve të asnjë substance. Pasi që vëllimi është mbajtur konstant, 

përqendrimi i ekuilibrit dhe kështu gjendja ekuilibruese e reaksionit nuk ndryshon. 



 
 

Shembulli 4: Efekti i ndryshimit të presionit 

Reaksioni ekuilibrues: 

PCl5(g) ⇌ PCl3(g) + Cl2(g) 

Çfarë ndodh me ekuilibrin nëse presioni rritet? 

Zgjidhje: Numëroni molet e gazit në secilën anë: 

Majtas: 1 mol PCl5 

Djathtas: 2 mole PCl3(g) + Cl2(g) 

Meqenëse rritja e presionit favorizon anën me më pak molekula gazi, ekuilibri zhvendoset 

majtas, duke favorizuar formimin e PCL5. 

Meqenëse ana e majtë ka më pak molekula, ekuilibri zhvendoset majtas, duke rritur PCl5 dhe 

duke ulur PCl3(g) dhe Cl2.  

Shembull 5:  Çfarë ndodh me ekuilibrin nëse rritet presioni? 

H2(g) + CO2(g)  ⇌ H2O(g) + CO(g) 

Zgjidhje: 

Ana e majtë: 2 mol  

Meqenëse numri i molekulave të gazit është i barabartë në të dyja anët, ndryshimi i presionit 

nuk ka efekt në ekuilibër. 

Shembulli 6: Çfarë ndikimi do të ketë në ekuilibër rritja e presionit në reaksionin e 

mëposhtëm 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

Zgjidhje: Në bazë të parimit Le Chatelier, nëse presioni rritet, atëherë ekuilibri do të 

zhvendoset në anën që përmban numër më të vogël të moleve. Në reaksionin e dhënë kemi 4 

mole në gjendje agregate të gaztë në anën e majtë, ndërsa 2 në anën e djathtë, kështu që 

reaksioni do të zhvendoset në anën e djathtë drejt produkteve. 

5.7.3. Ndryshimet në temperaturë 

Temperatura është i vetmi faktor që mund të ndryshojë vlerën e 𝐾𝑐 dhe 𝐾𝑝. Pasi që vlera e 𝐾𝑐 

varet nga temperatura, ndryshimi i temperaturës në mënyrë natyrale ndryshon vlerën e 𝐾𝑐 ose 

një ndryshim në temperaturë e shqetëson gjendjen ekuilibruese të reaksionit. 

Shembulli 7: 

 N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) + heat   (Δ𝐻 < 0) 

 Rritja e temperaturës:  zhvendoset majtas (më pak NH3) 

 Zvogëlimi i temperaturës: zhvendoset djathtas (më shumë NH3) 



 
 

Kur temperatura e sistemit është rritur, ekuilibri është zhvendosur në atë mënyrë që është 

përdorur nxehtësia. Në përgjithësi, duke rritur temperaturën favorizohet reaksioni endotermik 

dhe zvogëlimi i temperaturës favorizon reaksionin ekzotermik. 

Reaksioni endotermik (ΔH>0): 

 Rritja e temperaturës e zhvendos ekuilibrin në të djathtë (drejt produkteve). 

 Ulja e temperaturës e zhvendos ekuilibrin në të majtë (drejt reaktantëve). 

 

Reaksioni ekzotermik (ΔH<0): 

 Rritja e temperaturës e zhvendos ekuilibrin në të majtë (drejt reaktantëve). 

 Ulja e temperaturës e zhvendos ekuilibrin në të djathtë (drejt produkteve). 

Shembulli 8: Kur dekompozimi i COCl2 në CO (g) dhe Cl2 (g) zhvillohet më lehtë, në 

temperaturë të lart ose të ulët?  

Zgjidhje: Ky është një reaksion endotermik, pasi rritja e temperaturës favorizon reaksionet 

endotermike dhe COCl2 më shumë dekompozohet në temperatura të larta. Prandaj, themi që 

COCl2 është më pak i qëndrueshëm në temperatura të larta. 

Shembulli 9: Vlera e 𝐾𝑐 për reaksionet vijuese do të rritej ose do të zvogëlohej kur 

temperatura e sistemit rritet? 

a) 2SO2(g) + O2(g) ⇌ 2SO3(g)            ∆𝐻 = +47.3 kcal. 

b) CO (g) + H2O(g) ⇌ CO2(g) +  H2(g)      ∆𝐻 = −9.8 kcal 

Zgjidhje:  

a) Reaksioni është endotermik. Një rritje e temperaturës do të shkaktonte reaksioni 

endotermik të zhvillohet. Kjo do të rriste [SO2] dhe [O2], por do të zvoglonte [SO3]. 

Rrjedhimisht vlera numerike e 𝐾𝑐 do të rritej. 

b) Në bazë të këtij argumenti ne përfundojmë që rritja e temperaturës favorizon 

reaksionin kthyes (reaksionin endotermik), prandaj rritja e temperaturës zvogëlon 

vlerën e 𝐾𝑐. 

Shembulli 10: Çfarë ndodh me ekuilibrin nëse rritet temperatura? 

CaCO3(s) ⇌ CaO(s) + CO2(g)            ∆𝐻 = +178 kJ 

Zgjidhje: 

Rritja e temperaturës shton nxehtësinë, kështu që ekuilibri zhvendoset djathtas për të 

absorbuar nxehtësinë shtesë. 

Kjo rrit dekompozimin e CaCO3(s), duke prodhuar më shumë CaO(s) dhe CO2(g). 

Shembulli 11: Çfarë ndodh me ekuilibrin nëse rritet temperatura? 

Reaksioni ekuilibrues: 

2SO2(g) + O2(g) ⇌ 2SO3(g) 

 



 
 

Zgjidhje: 

Meqenëse nxehtësia është një produkt, reaksioni është ekzotermik. Rritja e temperaturës 

shton nxehtësinë, kështu që sistemi zhvendoset në të majtë (ana e reaktantit) për të thithur 

nxehtësinë shtesë dhe për të kundërshtuar shqetësimin. Kjo do të zvogëlojë formimin e SO3. 

Shembulli 12: Parashikoni efektin e rritjes së temperaturës në këtë ekuilibër. 

PCl3(g) + Cl2(g) ⇌ PCl5(g)        + 60kJ 

Zgjidhje: Për shkak se energjia renditet si produkt, ajo prodhohet, kështu që reaksioni është 

ekzotermik. Nëse temperatura është në rritje, një produkt i shtohet ekuilibrit, kështu që 

ekuilibri zhvendoset për të minimizuar shtimin e produktit shtesë: ai zhvendoset përsëri drejt 

reaktantëve. 

5.7.4. Adicionimi (shtimi) i një katalizatori 

Një katalizator nuk ndikon në pozicionin dhe përbërjen e sistemit të ekuilibrit. Një reaksion i 

katalizuar arrin ekuilibër më shpejtë. Ai vetëm rrit shpejtësinë e reaksioneve të drejtpërdrejta 

dhe kthyese në mënyrë të barabartë, duke ndihmuar sistemin të arrijë ekuilibrin më shpejt. 

Barazia e shpejtësisë së reaksionit që zhvillohet drejtpërdrejt dhe reaksionit kthyes nuk 

shpërndahet me shtimin e një katalizatori 

Tabela 5.3. Një përmbledhje e parimit Le Chatelier 

Stresi i zbatuar Drejtimi i zhvendosjes së ekuilibrit 

Një rritje e përqendrimit të çdo reaktanti Përpara 

Një zvogëlim në përqendrimi të çdo 

reaktanti 

Kthyes 

Një rritje e përqendrimit të çdo produkti Kthyes 

Një zvogëlim në përqendrim të çdo 

produkt 

Përpara 

Një rritje në vëllim ose zvogëlimi i 

presionit 

Drejt reaksionit duke rritur numrin e 

molekulave 

Një zvogëlim në vëllim (ose një rritje në 

presion) 

Drejt reaksionit duke zvogëluar numrin e 

molekulave 

Një rritje e temperaturës Drejt reaksionit endotermik 

Një zvogëlim i temperaturës Drejt reaksionit ekzotermik 

Shtimi i një katalizatori Nuk ka ndryshim 

 

Shembulli 13: Tregoni drejtimin e reaksionit të preferuar mbi aplikimin e stresit të dhënë më 

poshtë për ekuilibrin e reaksionit: 

4NH3(g) + 5O2 ⇌ 4NO(g) + 6H2O (g) reaksion ekzotermik 

a) Shtimi i NH3(g) 

b) Largimi i O2 (g) 

c) Shtimi i NO (g) 

d) Largimi i H2O (g) 

e) Një rritje në vëllim 



 
 

f) Një rritje në presionin e përgjithshëm duke zvogëluar vëllimin 

g) Një rritje në temperaturë 

h) Shtimi i një katalizatori 

i) Shtimi i gazit të argonit në vëllim konstant 

j) Shtimi i gazit të argonit në presion konstant 

Zgjidhje: 

a) Shtimi i NH3 detyron ekuilibri në të djathtë (përpara) 

b) Largimi i O2 ndryshon ekuilibrin në të majtë (kthyes) 

c) Shtimi i NO ndryshon ekuilibrin në të majtë (kthyes) 

d) Largimi i H2O favorizon reaksionin në të djathtë (përpara) 

e) Një rritje në vëllim favorizon reaksionin që do të rris numrin e molekulave. Prandaj 

reaksioni që zhvillohet përpara është i favorizuar. 

f) Një rritje në presionin e përgjithshëm ka të njëjtin efekt si zvogëlimi i vëllimit. Një 

ulje e vëllimit favorizon reaksionin që zvogëlon numrin e molekulave. Ky është 

reaksioni i kthyeshëm. 

g) Një rritje në temperaturë shkakton që reaksioni endotermik të zhvillohet për t'u kthyer 

në ekuilibër të ri. Pasi reaksioni përpara është ekzotermik dhe reaksioni kthyes është 

endotermik, atëherë rritja e temperaturës e detyron reaksionin  në të majtë (reaksion 

kthyes). 

h) Ekuilibri nuk është i ndikuar nga katalizatori 

i) Shtimi i gazit të argonit në vëllim konstant nuk ndryshon përqendrimin e ekuilibrit të 

ndonjë substance, prandaj ekuilibri nuk është i prekur nga shtimi i gazit të argonit. 

j) Pasi që gazi i argonit është shtuar në presion konstant, atëherë vëllimi duhet të rritet. 

Kur vëllimi është rritur, reaksioni përpara është i favorizuar. 

Shembulli 14: Reaksioni ekuilibrues: 

SO(g) + HO2(g) ⇌ CO2(g) + H2(g) 

Çfarë ndodh nëse shtohet një katalizator? 

Zgjidhje: 

Një katalizator nuk e ndryshon pozicionin e ekuilibrit; ai vetëm përshpejton në mënyrë të 

barabartë reaksionet përpara dhe reaksionin kthyes, duke ndihmuar sistemin të arrijë 

ekuilibrin më shpejt. 

Shembulli 15:  Përdorimi i parimit Le Chatelier, efekti i heqjes së një reaktanti dhe efekti i 

ndryshimit të përqendrimit në pozitën e ekuilibrit 

a) Çfarë ndodh nëse një pjesë e I2 hiqet nga sistemi? 

H2(g) + I2 ⇌ 2HI(g) 

b) Në ekuilibër, përqendrimet janë: 

[H2] = 0.50 M, [I2] = 0.50 M, [HI] = 1.00 M 

Nëse hiqet 0.20 M HI, llogaritni përqendrimet e reja të ekuilibrit? 



 
 

Zgjidhje: 

a) Heqja e I2 ul përqendrimin e një reaktanti. Sipas Parimit të Le Chatelier, ekuilibri do 

të zhvendoset majtas për të prodhuar më shumë I2 dhe për të kundërshtuar ndryshimin. 

Kjo do të zvogëlojë sasinë e HI të formuar.  

b) Identifikoni ndryshimin: 

- Largimi i HI prish ekuilibrin. 

- Sistemi zhvendoset djathtas për të prodhuar më shumë HI. 

Substancat Vlera fillestare (M) Ndryshimi (M) Ekuilibri (M) 

H2  0.50 −𝑥 0.50 − 𝑥 

I2  0.50 −𝑥 0.50 − 𝑥 

HI 0.80 +2𝑥 0.80 + 2𝑥 

 

𝑲𝒄 =
[𝐇𝐈]𝟐

[𝐇𝟐][𝐈𝟐]
 

𝟒𝟗 =
(𝟎. 𝟖𝟎 + 𝟐𝒙)𝟐

(𝟎. 𝟓𝟎 − 𝒙)(𝟎. 𝟓𝟎 − 𝒙)
 

√𝟒𝟗 =
𝟎. 𝟖𝟎 + 𝟐𝒙

(𝟎. 𝟓𝟎 − 𝒙)
 

𝟕 =
𝟎. 𝟖𝟎 + 𝟐𝒙

(𝟎. 𝟓𝟎 − 𝒙)
 

𝟕(𝟎. 𝟓𝟎 − 𝒙) = 𝟎. 𝟖𝟎 + 𝟐𝒙 

𝟑. 𝟓𝟎 − 𝟎. 𝟖𝟎 = 𝟐𝒙 + 𝟕𝒙 

𝟐. 𝟕𝟎 = 𝟗𝒙 

𝒙 =
𝟐. 𝟕𝟎

𝟗
= 𝟎. 𝟑𝟎 

Shembulli 16:  Përdorimi i parimit Le Chatelier, efekti i shtimit të një gazi inert 

a) Çfarë ndodh nëse një gaz inert (shembull Argoni) shtohet në vëllim konstant? 

2NO2(g)  ⇌ N2O4(g) 

b) Efekti i ndryshimit të temperaturës në konstanten e ekuilibrit (Kc) për një reaksion 

ekzotermik 

2NO2(g)  ⇌ N2O4(g)      ∆𝐻 = −57.2 kJ 
Në 300 K, 𝐾𝑐 = 0.1444 dhe në 400 K 𝐾𝑐 = 0.033.  

 



 
 

Çfarë i ndodh ekuilibrit nëse temperatura rritet? 

 

Zgjidhje: 

a) Gazrat inerte nuk reagojnë me sistemin. Në vëllim konstant, presioni i përgjithshëm 

rritet, por presionet e pjesshme mbeten të pandryshuara. Meqenëse ekuilibri varet nga 

presionet e pjesshme, nuk ka asnjë efekt në pozitën e ekuilibrit. 

b) Reaksioni është ekzotermik, që do të thotë se nxehtësia është një produkt. Rritja e 

temperaturës zhvendos ekuilibrin majtas (drejt NO2) për të absorbuar nxehtësinë e 

tepërt. Ulja e Kc konfirmon këtë sepse një Kc më e ulët do të thotë një përqendrim më 

i lartë i reaktantëve NO2 në ekuilibër. 

Shembulli 17: Llogaritja e zhvendosjes së ekuilibrit për shkak të ndryshimit të përqendrimit 

dhe shtimit të një reaktanti 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

a) Në gjendje ekuilibruese përqendrimet janë 

[N2]=0.050 M, [H2]=1.50 M, [NH3]=1.00 M 

Nëse, 0.30 M të NH3 shtohet, në cilin drejtim do të zhvendoset ekuilibri? 

b) Nëse sistemit i shtohet më shumë gaz H2, çfarë do të ndodhë me ekuilibrin? 

Zgjidhje: 

a) Shtimi i NH3 rrit përqendrimin e produktit. Sipas Parimit të Le Chatelier, sistemi do të 

zhvendoset majtas për të konsumuar NH3 dhe për të prodhuar më shumë reaktantë. 

Përqendrimet e reja do të ndryshojnë në përputhje me rrethanat: NH3  zvogëlohet, ndërsa 

N2 dhe H2 rriten. Zhvendosja do të vazhdojë derisa të arrihet një ekuilibër i ri. 

b) Shtimi i një reaktanti rrit përqendrimin e tij. Sistemi do të zhvendoset djathtas për të 

konsumuar H2 të tepërt dhe për të formuar më shumë NH3 Si rezultat, N2 gjithashtu do të 

ulet, dhe NH3 do të rritet. 

Shembulli 18: Efekti i ndryshimit të presionit duke përdorur 𝐾𝑝 dhe duke larguar një produkt 

CO(g) + H2(g) ⇌ CH3OH(g) 

a) Duke pasur parasysh spresionet e pjesshme të ekuilibrit: 

𝑃(CO) = 0.80 atm, 𝑃(H2) = 1.20 atm, 𝑃(CH3OH) = 0.50 atm 

Nëse vëllimi zvogëlohet përgjysmë, parashikoni zhvendosjen e ekuilibrit? 

b) Nëse metanoli (CH3OH) hiqet vazhdimisht, çfarë ndodh me ekuilibrin? 

Zgjidhje: 



 
 

a) Ulja e vëllimit → Rritja e presionit Numëroni molekulat e gazta: Majtas: 3 mole 

CO(g) + H2(g). Djathtas: 1 mol CH3OH(g). Meqenëse më pak molekula janë në të 

djathtë, sistemi zhvendoset djathtas për të ulur presionin. Prodhohet më shumë 

CH3OH(g) dhe zvogëlohen CO dhe H2. 

b) Largimi i një produkti bën që sistemi të zhvendoset djathtas për të prodhuar më shumë 

CH3OH. Kjo do të ulë CO dhe H2 pasi ato konsumohen në proces. Më shumë metanol 

do të formohet derisa të arrihet një ekuilibër i ri. 

Shembulli 19: Efekti i ndryshimit të presionit në 𝐾𝑝 

N2O4(g)  ⇌ 2NO2(g) 

Në 300 K, Kp= 0.14. Presioni fillestar i N2O4 është 1.00 atm, ndërsa NO2 nuk ka presion 

fillestar. Gjeni presionet e pjesshme të ekuilibrit. 

Zgjidhje: 

Substancat Vlera fillestare (atm) Ndryshimi (atm) Ekuilibri (atm) 

N2O4(g)  1.0 -x 1.0-x 

NO2(g) 0 +2x +2x 

 

𝐾𝑝 =
𝑃(NO2)2

𝑃(N2O4)
 

0.14 =
(2𝑥)2

1.0 − 𝑥
 

0.14 =
4𝑥2

1.0 − 𝑥
 

0.14(1.0 − 𝑥) = 4𝑥2 

0.14 − 0.14𝑥 = 4𝑥2 

4𝑥2 + 0.14𝑥 − 0.14 = 0 

𝑥 =
−𝑏 ± √𝑏2 − 4𝑎𝑐

2𝑎
 

𝑎 = 4, 𝑏 = 0.14, 𝑐 = −0.14 

𝑏2 − 4𝑎𝑐 = 0.142 − 4(4)(−0.14) 

0.0196 + 2.24 = 2.2596 

√2.2596 ≈ 1.503 

𝑥 =
−0.14 ± 1.503

2(4)
 

𝑥 =
−0.14 ± 1.503

8
 



 
 

Llogarisim të dy vlerat e mundshme për 𝑥: 

𝑥 =
−0.14 + 1.503

8
=

1.363

8
= 0.170 

𝑥 =
−0.14 − 1.503

8
=

−1.643

8
= −0.205 

Meqenëse përqendrimi nuk mund të jetë negativ, ne zgjedhim: 

𝑥 = 0.170 

Shembulli 20: Merrni parasysh reaksionin 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

Numri i përgjithshëm i moleve të gazit zvogëlohet me lëvizjen e reaksionit drejt produkteve. 

Prandaj, parimi i Le'Chatelier thotë se një rritje në presion për shkak të reaktantëve dhe 

produkteve do të shtyjë reaksionin në djathtë. Le ta shohim këtë në mënyrë sasiore. Duke 

filluar me 

 Presioni i pjesshëm i NH3 = 𝑥(NH3)𝑃përgj. 

 Presioni i pjesshëm i H2 = 𝑥(H2)𝑃përgj. 

 Presioni i pjesshëm i N2 = 𝑥(N2)𝑃përgj. 

konstanta e ekuilibrit mund të shkruhet si 

𝐾𝑝 =
𝑃2NH3

𝑃N2𝑃3H2
 

𝐾𝑝 =
X2NH3𝑃2

përgj.

XN2𝑃përgj. 𝑋3𝐻2𝑃3
𝑝ë𝑟𝑔𝑗.

=
X2NH3

XN2 X3H2
(

1

𝑃përgj.
2 ) 

Le të jetë: 

𝐾x =
X2NH3

XN2 X3H2
 

Pastaj: 

𝐾𝑝 =
𝐾x

𝑃përgj.
2  

Pra, mund të shihni se nëse 𝑃përgj. = 𝑃(N2) + 𝑃(H2) + 𝑃(NH3)  rritet dy herë, atëherë 𝐾x 

duhet të rritet katër herë për të lejuar që 𝐾𝑝 të mbetet i njëjtë. Më pas, nëse 𝐾x  rritet katër 

herë, atëherë NH3 duhet të rritet që do të thotë se reaksioni zhvendoset djathtas. 

Kjo tregon se si lidhen konstantet e ekuilibrit për sa i përket presionit dhe fraksioneve molare. 

 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Duke pasur parasysh reaksionin ekuilibrues 



 
 

CO(g) + Br2(g) ⇌ COBr2(g) 

Në cilin drejtim, drejt reaktantëve ose drejt produkteve do të zhvendoset reaksioni nëse 

ekuilibri është nën ndikim të këtyre ndryshimeve? 

 Br2 është larguar 

 COBr2 është shtuar 

Detyra 2: Çfarë ndikimi do të ketë në ekuilibër rritja e presionit në reaksionin e mëposhtëm 

3O2(g) ⇌ CO3(g) 

Detyra 3: Parashikoni efektin e uljes së temperaturës në këtë ekuilibër: 

N2O4(g) + 57kJ ⇌ 2NO2(g) 

Detyra 4: Duke pasur parasysh këtë ekuilibër, parashikoni drejtimin e zhvendosjes për çdo 

faktor shqetësues. 

H2(g) + I2(s) + 53kJ ⇌ 2HI(g) 

 

 Zvogëlim të temperaturës 

 Rritje të presionit 

 Largimi i HI 

Detyra 5: Duke pasur parasysh këtë ekuilibër, parashikoni drejtimin e zhvendosjes për çdo 

faktor shqetësues. 

H2(g) + F2(s) ⇌ 2HF(g)    + 546kJ 

 Rritje të temperaturës 

 Shtimi i H2 

 Zvogëlimi i presionit 

Detyra 6: Duke pasur parasysh këtë ekuilibër, parashikoni drejtimin e zhvendosjes për çdo 

faktor shqetësues 

. 

2SO2(g) + O2(s) ⇌ 2SO3(g)        + 196kJ 

 Largimi i SO3 

 Shtimi i O2 

 Zvogëlimi i temperaturës 

Detyra 7: Duke pasur parasysh këtë ekuilibër, parashikoni drejtimin e zhvendosjes për çdo 

faktor shqetësues 



 
 

. 

CO2(g) + C2(s) + 171kJ ⇌ 2CO(g) 

 Rritje të presionit 

 Shtimi i CO 

 Shtimi i një katalizatori 

Detyra 8: Gjetja e përqendrimeve të ekuilibrit pas një ndryshimi 

N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 

Në gjendje ekuilibruese përqendrimet janë 

[N2]=1.0 M, [H2]=3.0 M, [NH3]=0.00 M 

Nëse, 0.40 M të NH3 cilat do të jenë përqendrimet e reja të ekuilibrit? 

Detyra 9: Efekti i përqendrimit në konstanten e ekuilibrit  Kc 

H2(g) + I2(g) ⇌ 2HI(g) 

Në 400 K, konstanta e ekuilibrit  Kc është 0.50. Në gjendje të ekuilibrit përqendrimet janë 

[H2] = 0.20 M, [I2] = 0.20 M, [HI] = 0.10 M 

Përcaktoni përqendrimet e ekuilibrit! 

6. Ekuilibri i tretësirave  

 

Ekuilibri i tretshmërisë i referohet ekuilibrit dinamik midis joneve të tretur dhe lëndës së 

ngurtë të patretur. Kur NaCl (e quajtur lëndë e tretur) shtohet në ujë (e quajtur tretës), jonet e 

formuara shpërndahen në mënyrë të barabartë rreth molekulës së ujit dhe në këtë rast 

formohet një përzierje homogjene. Ky është procesi i formimit të një tretësire. 

Një tretësirë e ngopur është ajo në të cilën sasia maksimale e substancës së tretur është tretur 

dhe çdo substancë e tretur shtesë mbetet e patretur. Në këtë pikë, vendoset një ekuilibër 

dinamik ndërmjet substancës së tretur (joneve ose molekulave në tretësirë) dhe substancës së 

patretur (faza e ngurtë). Kjo do të thotë se shpejtësia e tretjes është e barabartë me shpejtësinë 

e precipitimit, duke mbajtur një përqendrim konstant të lëndës së tretur.  

 

6.1. Tretshmëria e kripërave 

 

Ekuilibri i tretësirave arrihet në mes të joneve në tretësirën e ngopur dhe substancës së ngurtë 

të patretur, kur një substancë e ngurtë jonike vendoset në ujë. 

Në përgjithësi, një kripë pak e tretshme mund të paraqitet me reaksionin:: 



 
 

X𝑎Y𝑏(𝑠) ⇌ 𝑎X𝑏+(aq) + 𝑏Y𝑎−(aq) 

Konstanta e ekuilibrit do të jetë: 

𝐾𝑐 = [X𝑏+]𝑎[Y𝑎−]𝑏 

Ekuilibri i tretshmërisë përfaqësohet nga konstanta e produktit të tretshmërisë (𝐾pt), e cila 

përcakton masën në të cilën një substancë që tretet. 

Shprehja [X𝑏+]𝑎[Y𝑎−]𝑏 i takon koeficientit të reaksionit të një ekuilibri heterogjen që quhet 

produkt jonik ose 𝑄pt. Kur bëhet fjalë për një tretësirë të ngopur të një substance pak të 

tretshme atëherë 𝐾pt duhet të jetë i barabartë me 𝑄𝑝𝑡. 

Shembulli 1: Shkruani shprehjen për konstantën e produktit të tretshmërisë për substancat 

vijuese: 

a) La(OH)3 

b) Bi2S3 

c) Ag2CrO4 

d) CaF2 

e) AgCl 

Zgjidhje: Shprehja për konstantën e produktit të tretshmërisë mund të shkruhet në bazë të 

reaksionit të barazuar të shpërbërjes: 

a) La(OH)3 ⇌ La3+(aq) + 3OH−(aq) 

𝐾pt = [La3+][OH−]3 

b) Bi2S3 ⇌ 2Bi3+(aq) + 3S2−(aq) 

𝐾pt = [Bi3+]2[S2−]3 

c) Ag2CrO4 ⇌ 2Ag+(aq) + CrO4
2−(aq) 

𝐾pt = [Ag+]2[CrO4
2−]3 

d) CaF2 ⇌ Ca2+(aq) + 2F−(aq) 

𝐾pt = [Ca2+][F−]2 

e) AgCl ⇌ Ag+(aq) + Cl−(aq) 

𝐾pt = [Ag+][Cl−] 

6.2. Faktorët që ndikojnë në tretshmërinë 

 

Faktorët që ndikojnë në tretshmërinë e substancave janë të ndryshëm dhe me anë të tyre 

mund të përcaktohet se sa shumë një substancë e tretur mund të tretet në një tretës në kushte 

të caktuara. Ne do të diskutojmë disa nga faktorët më kryesorë që ndikojnë në tretshmërinë 

edhe atë: entropia dhe energjia minimale, temperatura, shtypja, natyra e tretësit. Përveç këtyre 

ka edhe faktorë të tjerë që ndikojnë në tretshmërinë por përqendrimi jonë do të mbetet te këto 

që përmendëm.  

6.2.1. Entropia dhe energjia minimale 

Ndër faktorët që do diskutojmë dhe që kanë ndikim themelor në tretshmërinë janë faktorët 

termodinamik që krijojnë një balancë të entropisë ∆𝑆 dhe energjisë minimale (Entalpia ∆𝐻). 



 
 

Rritje e entropisë ∆𝑆 > 0: 

Në një tretësirë kur një substancë e ngurtë tretet, struktura e tij e rregullt kristalore do të 

prishet në jone ose molekula të shpërndara, duke rritur entropinë. 

Kur molekulat si etanol dhe ujë përzihen rastësisht kemi rritje të entropisë, ndërsa në lëngjet 

që nuk përzihen në mes vete, si vaji dhe uji, atëherë kemi entropi të kufizuar për shkak të 

ndërveprimit të molekulave. 

Molekulat në gjendje të gaztë kalojnë nga gjendja e lirë në gjendje të bllokuar (kufizuar) kur 

gjenden në tretës, ky proces ndodh kur gazrat e ndryshme treten në lëngje. Në këtë rast kemi 

ulje të entropisë (∆𝑆 < 0) dhe procesi i shpërbërjes nuk pëlqehet përderisa nuk ndikojnë 

faktor të tjerë. Zbërthimi i molekulave të mëdha në molekula të vogla rrit entropinë. 

Energjia minimale (Entalpia ∆𝐻): 

Energjia minimale në tretshmërinë e substancave të ngurta në lëngje rritet kur procesi i 

shpërbërjes është ekzotermik (∆𝐻 < 0) për shembull NaOH në ujë, ndërsa në proceset 

endotermike (∆𝐻 > 0) tretshmëria mund të ndodhë, por entropia është e madhe për shembull 

NaCl në ujë. Tretshmëria është e ulët në rast se energjia e rrjetës kristalore është shumë e lartë 

kur e krahasojmë me energjinë e hidratimit, për shembull BaSO4, AgCl. 

Kur molekulat e gazrave hyjnë në një lëng, ato lëvizin më afër molekulave të tretësit dhe 

forcat ndërmolekulare, të tilla si ndërveprimet dipol-dipol, lidhja hidrogjenore ose forcat van 

der Waals dhe ato tërhiqen në mes vete. Këto ndërveprime reduktojnë energjinë kinetike të 

molekulave të gazit, duke i lejuar ato të mbeten të tretura në lëng. Energjia potenciale 

zvogëlohet. Forca e këtyre tërheqjeve ndikon në tretshmërinë e gazit, me ndërveprime më të 

forta që çojnë në tretshmëri më të madhe. 

Shpërbërja e një gazi lëshon nxehtësi, duke e bërë procesin ekzotermik. Si rezultat, sistemi 

lëviz drejt një gjendjeje më të ulët energjie, e cila favorizon tretjen e gazit sipas parimit të 

energjisë minimale. Kjo do të thotë që gazrat priren të treten më lehtë në temperatura më të 

ulëta, pasi energjia e reduktuar termike parandalon që molekulat e gazit të dalin përsëri në 

fazën e avullit. 

Shembulli 1: Duke pasur parasysh reaksionet e mëposhtme, tregoni nëse tendenca drejt 

rastësisë maksimale përkrah (favorizon) reaktantët ose produktet 

a) BaSO4(s) ⇌ Ba2+(aq) + SO4
2−(aq) 

b) CaCO3(s) ⇌ CaO (s) + CO2(g) 

c) H2O(g) ⇌ H2O(l) 

d) N2O(g) ⇌ N2O(aq) 

e) 2SO3(g) ⇌ 2SO2(g) + O2(g) 

Zgjidhje: 

a) Zbërthimi i substancave të ngurta në jone rrit rastësinë, atëherë tendenca drejt 

rastësisë maksimale favorizon produktet. 

b) Si u sqarua në pikën a, zbërthimi i substancave të mëdha në substance të vogla rrit 

rastësinë, atëherë produktet janë më të zakonshme sesa reaktantët. 



 
 

c) Faza e gaztë është çdo here më e zakonshme sesa faza e lëngët, kështu që tendenca 

drejt rastësisë maksimale favorizon reaktantët. 

d) Argumenti në pikën c vlen edhe për këtë reaksion, tendenca drejt rastësisë maksimale 

favorizon reaktantët. 

e) Kur një molekulë e madhe zbërthehet në molekulë të vogël, rastësia rritet. Molekulat 

e vogla mund të lëvizin lirisht kur krahasohen me molekulat e mëdha nga të cilat ato 

janë prodhuar, prandaj tendenca drejt rastësisë maksimale favorizon produktet. 

Shembulli 2: Shpjego nëse tendenca drejt energjisë minimale favorizon reaktantët ose 

produktet në reaksionet vijuese: 

a) Mg(OH)2(s) ⇌ Mg2+(aq) + 2OH−(aq) 

b) O2(aq) ⇌ O2(g) 

c) Ag+(aq) + Cl−(aq) ⇌ AgCl(s) 

d) 2NO2(g) ⇌ N2O4(g)      ∆H = −14.1kcal 
e) 2HI(g) ⇌ H2(g) + I2(g)      ∆H = −6.2 kcal/mol 

Zgjidhje:  

Nga ajo që u diskutua më lartë mund të përfundojmë që reaksionet endotermike (𝛥𝐻 >  0) 

favorizojnë reaktantët nëse nuk ka ndikim nga faktorë të tjerë si entropia, ndërsa reaksionet 

ekzotermike (𝛥𝐻 <  0) favorizojnë produktet. 

a) Kur një reaksion është endotermik në të shumtën e rasteve kemi shpërbërje të 

substancës së ngurtë dhe kërkon energji për shkëputje të lidhjeve kimike. Meqë ky 

sistem preferon energji të ulët, reaktantët janë të favorizuar Mg(OH)2(s). 

b) Kur nga një tretësirë largohet një gaz, atëherë kemi proces endotermik pasi që 

kërkohet energji për të mposhtur tërheqjet ndërmolekulare në tretësirë. Reaktantët 

janë të favorizuar. 

c) Në këtë rast kemi precipitim të AgCl dhe krijimi i lidhjeve te forta jonike, procesi 

është ekzotermik, kështu që tendenca drejt energjisë minimale favorizon produktet 

AgCl (s). 

d) Për t’u formuar N2O4(g) lëshohet energji, reaksioni është ekzotermik kështu që 

tendenca drejt energjisë minimale favorizon produktet N2O4(g). 

e) Gjatë zbërthimit të HI(g) lëshohet energji dhe reaksioni është ekzotermik kështu që 

tendenca drejt energjisë minimale favorizon produktet HI(g). 

6.2.2. Temperatura 

Ndikimi i temperaturës në tretshmëri ndikon në varësi të asaj se si është procesi, endotermik 

ose ekzotermik. Kur procesi është endotermik (𝛥𝐻 >  0), energjinë e nevojshme për të 

shkëputur forcat ndërmolekulare bëhet kur kemi rritje të temperaturës kështu që rritet edhe 

tretshmëria. Kur procesi është ekzotermik (𝛥𝐻 <  0), shtimi i nxehtësisë e zhvendos 

ekuilibrin drejt reaktantëve, duke ulur tretshmërinë. Prandaj, tretshmëria e substancave të 

ngurta rritet me anë të rritjes së temperaturës, ndërsa gazrat bëhen më pak të tretshëm për 

shkak të rritjes së energjisë kinetike, e cila nxit largimin nga tretësira. 

Por ka raste që me rritjen e temperaturës ulet tretshmëria, të tilla janë disa kripa anhidre, si: 

Na2SO4, CaCO3, CaSO4 dhe Ce(SO4)3 ∙ 9H2O. 



 
 

Në të shumtën e rasteve përmendëm që shpërbërja e substancave të ngurta është proces 

endotermik, por shpërbërja e gazrave është proces ekzotermik, duke u bazuar në reaksionet 

vijuese mund të themi që entropia e tretësirës për dy gaze është pothuajse e njëjtë, në këtë rast 

tretësira e gazit me ∆𝐻° më negative është më e tretshme. 

NaCl (s) + 0.93 kcal → Na+(aq) + Cl−(aq) 

Cl2(g) ⇌ Cl2(aq) + 6.0 kcal/mol (në 20 ℃ dhe 1 atm) 

Shembulli 1: Ekuilibri i tretshmërisë për reaksionet vijuese është dhënë në kushte të njëjta, 

tregoni cili gaz ka tretshmëri më të lartë në ujë në kushte të njëjta. 

a) O2(g) ⇌ O2(aq) + 3 kcal 

b) N2O(g) ⇌ N2O(aq)     ∆H° = −4.8 kcal 

c) Cl2(g) ⇌ Cl2(aq) + 6 kcal 

Zgjidhje: Pasi procesi ekzotermik favorizon tretshmërinë për shkak të tendencës drejt 

energjisë minimale, ne këtë rast gazi që ka tretshmëri më të lartë në ujë do të jetë ai që ka 

vlerë negative më të lart të ∆𝐻. 

Duke krahasuar reaksionet e dhëna mund të përfundojmë që Cl2(g) lëshon më shumë energji 

kur tretet, duke e bërë atë gazin më të tretshëm në ujë në të njëjtat kushte me vlerë − 6 kcal, i 
ndjekur nga N2O(g) me vlerë prej  −4.8 kcal dhe O2(g) është më pak i tretshëm −3 kcal. 

Sqarim: Ndryshimi i entalpisë (𝛥𝐻) shkruhet në mënyrë konvencionale për një reaksion të 

kthyeshëm: 

Nëse nxehtësia lëshohet në reaksion, procesi është ekzotermik dhe 𝛥𝐻 është negativ. 

Nëse nxehtësia absorbohet, procesi është endotermik dhe 𝛥𝐻 është pozitiv. 

Reaksioni b  është shkruar tashmë në formën e duhur si 𝛥𝐻 =  −4.8 kcal, prandaj 

ndryshojmë shenjën vetëm në reaksionet a dhe c. 

6.2.3. Presioni 

Ndikimi i presionit në tretshmërinë e substancave të ngurta dhe lëngjeve është shumë i ulët 

ose nuk ka aspak ndikim, ndërsa tretshmëria e gazrave në lëngje rritet me rritjen e presionit. 

Në bazë të ligjit të Henrit, ku thotë se tretshmëria e një gazi në një lëng është drejtpërdrejt 

proporcionale me presionin e pjesshëm të gazit mbi lëng: 

𝑆 = 𝑘𝑃 

ku: 

S − 𝑡𝑟𝑒𝑡𝑠ℎ𝑚ë𝑟𝑖𝑎 𝑒 𝑔𝑎𝑧𝑖𝑡  

𝑘 − 𝑘𝑜𝑛𝑠𝑡𝑎𝑛𝑡𝑎 𝑒 𝑙𝑖𝑔𝑗𝑖𝑡 𝑡ë 𝐻𝑒𝑛𝑟𝑖𝑡 (𝑣𝑎𝑟𝑒𝑡 𝑛𝑔𝑎 𝑔𝑎𝑧𝑖 𝑎𝑝𝑜 𝑡𝑟𝑒𝑡ë𝑠𝑖) 

𝑃 − 𝑝𝑟𝑒𝑠𝑖𝑜𝑛𝑖 𝑖 𝑝𝑗𝑒𝑠𝑠ℎë𝑚 𝑖 𝑔𝑎𝑧𝑖𝑡  

Kur presioni rritet, atëherë rritet edhe tretshmëria e gazit për shkak se më shumë molekula të 

gazit futen në lëng, ndërsa kur presioni zvogëlohet, atëherë zvogëlohet edhe tretshmëria e 



 
 

gazit me ç‘rast largohet edhe gazi. Si shembull mund të konsiderojmë tretjen e CO2 në pijet e 

ndryshme, ku ndodh largimi i CO2 me hapjen e një pijeje. 

Presion më i lartë, edhe tretshmëria e gazit do te jetë më e lartë (Ligji i Henrit). 

Presion më i ulët, edhe tretshmëria e gazit do të jetë më e ulët (gazrat lëshohen). 

6.2.4. Natyra e tretësit 

Në përcaktimin e tretshmërisë së një substance natyra e tretësit luan një rol të rëndësishëm, se 

sa mirë tretet një substancë përcaktohet nga forcat ndërmolekulare ndërmjet substancës së 

tretur dhe tretësit. Nëse bazohemi në shprehjen se e ngjashme tretet në të ngjashme, atëherë 

tretësit polare (p.sh. uji) tresin komponimet polare dhe jonike për shkak të ndërveprimeve 

dipol-dipol, lidhjeve hidrogjenore dhe ndërveprimeve jon-dipol. Si shembull mund të marrim 

tretjen e NaCl në ujë, ku uji stabilizon jonet Na+dhe Cl−. Tretësit jopolarë si benzeni, 

tetraklor karboni dhe heksani tresin komponime jopolare, por nuk mund të tresin substanca 

jonike ose molekula polare për shkak se molekulat jopolare nuk kanë vend të ngarkesave 

parciale. Si shembull është vaji që tretet në heksan, por jo në ujë, sepse edhe vaji, edhe 

heksani, janë jopolare. 

Tretësit që mund të krijojnë lidhje hidrogjenore rrisin ndjeshëm tretshmërinë e substancave të 

tretura që gjithashtu mund të lidhen me hidrogjen. Si shembull marrim etanolin që për shkak 

të lidhjes hidrogjenore ndërmjet grupeve OH është shumë i tretshëm në ujë. 

Substancat të cilat kanë konstanta më të lartë dielektrike kanë edhe aftësi më të fortë për të 

tretur përbërjet jonike. Si shembull marrim ujin ku tret shumë mirë kripërat për shkak të 

konstantës dielektrike të lartë, ndërsa acetoni i tret më pak kripërat për shkak të konstantës 

dielektrike të ulët. 

Ekzistojnë tretës që reagojnë me substanca të tretshme për të rritur tretshmërinë. Si shembull 

marrim HCl tretet mirë në ujë sepse reagon për të formuar H3O+dhe Cl−. 

Shembulli 1: Janë dhënë komponime të ndryshme H2S, CH4, CH3OH, KCl, Br2, HCl, C6H6, 

tregoni: 

a) Cili nga komponimet e dhëna mund të tretet në ujë, cili është tretës polar kovalent? 

b) Cili nga komponimet mund të tretet ne tetraklor karbon cili është komponim jopolar 

kovalent? 

Zgjidhje: 

a) Komponime polare kovalente janë: CH3OH, H2S, HCl dhe mund të tretet në ujë pasi 

edhe uji është tretës polar kovalent. Tretësat kovalent polare mund të tresin edhe 

substancat jonike edhe substancat kovalente polare. 

b) Nga komponimet e dhëna substanca jopolare është Br2 dhe mund të tretet në tretës 

jopolar siç është tetraklor karboni, pasi që tretësi jopolar mund të tretë vetëm 

substanca jopolare. 

6.3. Përcaktimi eksperimental i produktit të tretshmërisë 

 



 
 

Konstanta e produktit të tretshmërisë mund të llogaritet duke ditur tretshmërinë e një 

komponimi. 

Formula e përgjithshme për konstantën e produktit të tretshmërisë është: 

𝐾pt = [kation]𝑚[anion]𝑛 

ku 𝑚 dhe 𝑛 janë koeficentët stekiometrik nga ekuacioni i shpërbërjes. 

Shembulli 1:  Përqendrimi të joneve të Ag+ dhe Cl− është 1.5 ∙ 10−5 mol/L në një tretësirë 

të përqendruar të AgCl në 25 ℃. Sa është konstanta e produktit të tretshmërisë për AgCl në 

këtë temperaturë. 

Zgjidhje: Shkruani ekuacioni e shpërbërjes dhe shprehjen e 𝐾pt për AgCl 

AgCl(s) ⇌ Ag+(aq) + Cl−(aq) 

𝐾pt = [Ag]+[Cl]− 

𝐾pt = (1.5 ∙ 10−5)(1.5 ∙ 10−5) = 2.25 ∙ 10−10 

Shembulli 2: Përqendrimi i joneve të Pb2+ dhe F− është 2.5 ∙ 10−4 mol/L në një tretësirë të 

përqendruar të PbF2 në 25 ℃. Sa është konstanta e produktit të tretshmërisë për PbF2në këtë 

temperaturë. 

Zgjidhje: Shkruani ekuacionin e shpërbërjes dhe shprehjen e 𝐾pt për PbF2 

PbF2(s) ⇌ Pb2+(aq) + 2F−(aq) 

𝐾pt = [Pb]2+[F]2− 

𝐾pt = (2.5 ∙ 10−4)(2.5 ∙ 10−4)2 = 15.625 ∙ 10−8 

Shembulli 3: Substanca e NaCl është peshuar dhe imtësuar, më pas është përzier me një litër 

ujë në 25 ℃, deri sa është formuar tretësirë e ngopur. Tretësira e ngopur më pas filtrohet, 

mbetja e substancës thahet dhe peshohet. Nëse masa e humbur e substancës është 0.0015 g, 

llogaritni konstantën e produktit të tretshmërisë për NaCl në 25 ℃, 𝑀(NaCl) = 58.44 g/mol. 

Zgjidhje: Shkruani ekuacionin për shpërbërjen e NaCl dhe shprehjen për 𝐾pt. 

𝑁𝑎𝐶𝑙(𝑠) ⇌ 𝑁𝑎+(𝑎𝑞) + 𝐶𝑙−(𝑎𝑞) 

𝐾pt = [Na]+[Cl]− 

Përcaktoni tretshmërinë molare të NaCl, më pas përqendrimet molare të joneve në tretësirën e 

ngopur. Pasi humbja në peshë 0.0015 g, i përgjigjet sasisë të substancës së ngurtë të tretur në 

1 litër të tretësirës në 25 ℃, tretshmëria molare e NaCl mund të llogaritet duke përdorur 

ekuacionin e mëposhtëm: 

𝐶(mol/L) =
𝑚 (masa e substancës së tretur)

𝑀
𝑥

1

𝑉(vëllimi i tretësirës)
 

[NaCl] =
0.0015 g

55.44 g/mol
x

1

1 L
= 2.70 ∙ 10−5mol/L 



 
 

Duke u bazuar në ekuacionin për shpërbërje të NaCl, mund të themi që sasia e joneve të Cl− 

është e barabartë me sasinë e joneve të Na+:[Na]+ = [Cl]− = 2.70 ∙ 10−5 mol/L 

Zëvendësoni përqendrimet e joneve ekuilibruese në shprehjen për konstantën e tretshmërisë 

së produktit për NaCl dhe gjeni rezultatin. 

𝐾pt = [Na]+[Cl]− 

𝐾pt = (2.70 ∙ 10−5)(2.70 ∙ 10−5) = 7.29 ∙ 10−10 

Shembulli 4: Një tretësirë e ngopur prej 1.5 L e hidroksidit të hekurit në 25 ℃  përmban 

1.50 mg të Fe(OH)2. Llogaritni konstantën e produktit të tretshmërisë për Fe(OH)2. 

𝑀[Fe(OH)2] = 90 g/mol. 

Zgjidhje: Ndiqni të njëjtën procedurë si te shembulli paraprak: 

Fe(OH)2(s) ⇌ Fe2+(aq) + 2OH−(aq) 

𝐾pt = [Fe2+][OH−]2 

𝐶(mol/L) =
𝑚 (masa e substancës së tretur)

𝑀
𝑥

1

𝑉(vëllimi i tretësirës)
 

[Fe(OH)2] =
1.50 ∙ 10−3 g

90 g/mol
x

1

1.5 L
= 0.016 x 0.66 = 0.0106 ∙ 10−3 mol/L 

Fe(OH)2(s) ⇌ Fe2+(aq) + 2OH−(aq) 

0.0106 ∙ 10−3 M       0.0106 ∙ 10−3 M    2 x0.0106 ∙ 10−3 M 

𝐾pt = [Fe2+][OH−]2 = (0.0106 ∙ 10−3)(2 x 0.0106 ∙ 10−3)2 = 0.0000359 ∙ 10−3 

Shembulli 5: Përqendrimi i joneve PO4
3− është gjetur të jetë 2.0 x10−5 në një tretësirë të 

ngopur të fosfatit të zinkut në ujë të pastër. Sa është përqendrimi i joneve Zn2+? Sa është 

produkti i tretshmërisë i Zn3(PO4)2? 

Zgjidhje: 

Zn3(PO4)2(s)) ⇌ 3Zn2+(aq) + 2PO4
3−(aq) 

Nga ekuacioni mund të përfundojmë që 3 mol të zinkut paraqiten në tretësirën e ngopur për 

çdo 2 mol të paraqitur të PO4
3−

. Numri i moleve të Zn2+ ësht 3/2 më i madhë sesa numri i 

moleve të 2PO4
3−

. 

[Zn2+] =
3

2
 x 2.0 ∙ 10−5 = 3 ∙ 10−5M 

Vlera e konstantës të produktit të tretshmërisë është 

𝐾pt = [Zn2+]3[PO4
3−] = (3.0 ∙ 10−5)3(2.0 ∙ 10−5)2 = 216 ∙ 10−25 

.Shembulli 6: Tretshmëria e CaF2 në ujë është gjetur të jetë 0.05 M. Përcaktoni përqendrimet 

e joneve Ca2+ dhe F−. Llogaritni  𝐾pt? 

Zgjidhje:  Shkruani ekuacionin e shpërbërjes  



 
 

 

CaF2(s)) ⇌ Ca2+(aq) + 2F−(aq) 

Shprehim përqendrimet në raport me tretshmërinë 

[Ca2+] = 𝑡(tretshmëri) 

[F−] = 2𝑡 

Llogaritni përqendrimet e joneve: 

𝑡 = 0.05M 

[Ca2+] = 0.05M 

[F−] = 2(0.05) = 0.1M 

Llogaritni 𝐾pt: 

𝐾pt = [Ca2+][F−]2 

𝐾pt = (0.05)(0.1)2 = 0.0005 = 5 x 10−4 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1:  Gjeni përqendrimin e joneve të Ba2+ dhe SO4
2−

 nëse tretshmëria është 1.15 ∙

10−5 mol/L në ujë të pastër në 25 ℃. Sa është konstanta e produktit të tretshmërisë për 

BaSO4 në këtë temperaturë. 

Detyra 2: Gjeni përqendrimin e të joneve të Pb2+ dhe 2Br− nëse tretshmëria është 1.5 ∙

10−3 mol/L në ujë të pastër në 25 ℃. Sa është konstanta e produktit të tretshmërisë për 

PbBr2 në këtë temperaturë. 

Detyra 3: Përqendrimi i joneve të Cu2+ dhe OH− është 2.5 ∙ 10−5 mol/L në një ujë të pastër 

në 25 ℃. Sa është konstanta e produktit të tretshmërisë për Cu(OH)2 në këtë temperaturë. 

Detyra 4: Përqendrimi i çdonjërit të joneve të Sr2+ dhe F− është 1.5 ∙ 10−4 mol/L në një ujë 

të pastër në 25 ℃. Sa është konstanta e produktit të tretshmërisë për Cu(OH)2 në këtë 

temperaturë. 

Detyra 5: Përqendrimi i joneve të klorit është 0.2 M në një tretësirë të ngopur të PbCl2. Gjeni 

tretshmërinë e PbCl2 dhe llogaritni 𝐾pt? 

Detyra 6: Tretshmëria e Ag2CO3 është 0.04 M në ujë të pastër. Përcaktoni përqendrimet e 

joneve Ag+ dhe CO3
2− dhe gjeni konstantën e produktit të tretshmërisë? 

Detyra 7: Një tretësirë e ngopur prej 2.5 L e PbF2 në 25 ℃  përmban 2.50 mg të PbF2. 

Llogaritni konstantën e produktit të tretshmërisë për PbF2. 𝑀(PbF2) = 245 g/mol. 

Detyra 8: Një tretësirë e ngopur prej 2.0 L e Ag2S në 25 ℃  përmban 0.250 g të Ag2S. 

Llogaritni konstantën e produktit të tretshmërisë për Ag2S. 𝑀(Ag2S) = 247 g/mol. 



 
 

Detyra 9: Një tretësirë e ngopur prej 500 mL e Cu(OH)2 në 2 5℃  përmban 1.50 mg të 

Cu(OH)2. Llogaritni konstantën e produktit të tretshmërisë për Cu(OH)2. 𝑀(Cu(OH)2) =
98 g/mol. 

Detyra 10: Një tretësirë e ngopur prej 400 mL e CaCO3 në 25 ℃  përmban 2.70 mg të 

CaCO3. Llogaritni konstantën e produktit të tretshmërisë për CaCO3. 𝑀(CaCO3) =
100 g/mol. 

6.4. Llogaritje nga 𝑲𝐩𝐭 

6.4.1.Llogaritje të tretshmërisë 

Nëse e kemi të njohur produktin e tretshmërisë, llogaritjet për tretshmërinë e komponimit 

janë të lehta siç janë të paraqitura më poshtë. 

Shembulli 1: Vlera e produktit të tretshmërisë për klorurin e argjendit është 1.5 ∙ 10−7 në 

25 ℃. Gjeni tretshmërinë e AgCl  në a) mol/L dhe b) g/L. 𝑀(AgCl) = 143.5 g/mol. 

Zgjidhje: Shkruani ekuacionin e shpërbërjes për klorurin e argjendit dhe shprehjen për 

konstantën e produktit të tretshmërisë 

AgCl(s) ⇌ Ag+(aq) + Cl−(aq) 

𝐾pt = [Ag]+[Cl]− = 1.5 ∙ 10−7 

Le të jetë t tretshmëria e AgCl në mol/L. Nëse t mol të AgCl janë tretur në 1 L, t mol/L të 

Ag+ dhe  mol/L të Cl− janë formuar. 

AgCl(s) ⇌ Ag+(aq) + Cl−(aq) 

𝑡 mol/L ⇌ 𝑡 mol/L     𝑡 mol/L 

Zëvendësojmë përqendrimet e joneve në shprehjen për 𝐾pt dhe zgjidhni ekuacionin për t. 

𝐾pt = [Ag]+[Cl]− → 𝑡 ∙ 𝑡 = 𝑡2 = 1.5 ∙ 10−7 

Duke larguar rrënjën katrore nga të dy anët fitojmë tretshmërinë molare të AgCl në 25 ℃  

𝑡2 = 1.5 ∙ 10−7 

𝑡 = √1.5 ∙ 10−7 

𝑡 = 0.000387 mol/L 

b) Për të llogaritur masën e AgCl në 1 L tretësirë të ngopur, ne shndërrojmë molet e AgCl në 

gram. 

𝑚(AgCl) = 𝑛 ∙ 𝑀(AgCl) = 0.000387 mol/L ∙ 143.5 g/mol = 0.0555 g/L 

Shembulli 2: Vlera e produktit të tretshmërisë për sulfatin e bariumit është 1.7 ∙ 10−9 në 

25 ℃. Gjeni tretshmërinë e BaSO4  në a) mol/L dhe b) g/L. 𝑀(BaSO4) = 233 g/mol. 

Zgjidhje: Shkruani ekuacionin e shpërbërjes për sulfatin e bariumit dhe shprehjen për 

konstantën e produktit të tretshmërisë. 



 
 

BaSO4(s) ⇌ Ba2+(aq) + SO4
2−(aq) 

𝐾pt = [Ba]2+[SO4]2− = 1.7 ∙ 10−9 

Le të jetë 𝑡 tretshmëria e BaSO4 në mol/L. Nëse t mol të BaSO4 janë tretur në 1L, t mol/L të 

Ba2+ dhe t mol/L të SO4
2−

 janë formuar. 

BaSO4(s) ⇌ Ba2+(aq) + SO4
2−(aq) 

𝑡 mol/L ⇌ 𝑡 mol/L     𝑡 mol/L 

Zëvendësojmë përqendrimet e joneve në shprehjen për 𝐾𝑝𝑡 dhe zgjidhni ekuacionin për 𝑡. 

𝐾pt = [Ba]+[SO4
2−]− → 𝑡 ∙ 𝑡 = 𝑡2 = 1.7 ∙ 10−9 

Duke larguar rrënjën katrore nga të dy anët fitojmë tretshmërinë molare të BaSO4 në 25 ℃  

𝑡2 = 1.7 ∙ 10−9 

𝑡 = √1.7 ∙ 10−9 

𝑡 = 0.0000412 mol/L 

b) Për të llogaritur masën e BaSO4 në 1 L tretësirë të ngopur, ne shndërrojmë molet e BaSO4 

në gram. 

𝑚(BaSO4) = 𝑛 ∙ 𝑀(BaSO4) = 0.0000412 mol/L ∙ 233 g/mol = 0.0095996 g/L 

Shembulli 3: Llogaritni përqendrimin e joneve IO3
− në një tretësirë të ngopur të La(IO3)3 për 

të cilin vlera e konstantës të produktit të tretshmërisë është 1.7 ∙ 10−10 në temperaturë të 

caktuar. 

Zgjidhje: Le të jetë 𝑡 numri i moleve të La(IO3)3 që tretet, kjo formon t mole të La3+ dhe 3t 
mole të IO3

−
, kështu që përqendrimet ekuilibruese janë: 

La(IO3)3(s) ⇌ La3+(aq) + 3IO3
−(aq) 

𝑡 mol/L  ⇌ 𝑡 mol/L            3𝑡 mol/L 

𝐾pt = [La3+][IO3
−]3 = 1.7 ∙ 10−9 

Në ekuilibër zëvendësimi i këtyre në shprehjen për 𝐾pt do të jetë: 

1.7 ∙ 10−10 = (t)(3t)3 = 27𝑡4 dhe 

𝑡4 =
1.7 ∙ 10−10

27
 

𝑡4 = 0.0629 ∙ 10−10 

Largojmë rrënjën e katërt: 

𝑡 = √6.29 ∙ 10−124
 

𝑡 = 1.57 ∙ 10−3M 



 
 

Llogarisim përqendrimin e joneve IO3 

[IO3] = 3(1.57 ∙ 10−3) 

[IO3] = 4.71 ∙ 10−3 M 

Sqarim: 

Rrënja e katërt e një numri është e njëjtë me ngritjen e tij në fuqinë e 
1

4
  

𝑡 = 6.29
1
4 ∙ (10−10)

1
4 

6.29
1
4 = 1.5725 

(10−12)
1
4 = 3 

𝑡 = 1.57 ∙ 10−3 

Shembulli 4: Llogaritni përqendrimin e joneve F− në një tretësirë të ngopur të CaF2 për të 

cilin vlera e konstantës të produktit të tretshmërisë është 4.5 ∙ 10−8 në temperaturë të caktuar. 

Zgjidhje: Le të jetë t numri i moleve të La(IO3)3 që tretet, kjo formon 𝑡 mole të La3+ dhe 3𝑡 

mole të IO3
−

, kështu që përqendrimet ekuilibruese janë: 

CaF2s) ⇌ Ca+(aq) + 2F−(aq) 

𝑡 mol/L  ⇌ 𝑡 mol/L            2𝑡 mol/L 

𝐾pt = [Ca][IF−]2 = 4.5 ∙ 10−8 

𝐾pt = 𝑡 𝑥 (2𝑡)2 

𝐾pt = 𝑡 𝑥 4𝑡2 

𝐾pt = 4𝑡3 

4.5 ∙ 10−8 = 4𝑡3 

𝑡3 =
4.5 ∙ 10−8

4
= 1.125 ∙ 10−8 

𝑡3 = 11.25 ∙ 10−9 

𝑡 = √11.25 ∙ 10−93
 

𝑡 = 3.35 ∙ 10−3 

[F−] = 2𝑡 

[F−] = 2 ∙ 3.35 ∙ 10−3 = 6.7 ∙ 10−3 

Shembulli 5: Nëse konstanta e produktit të tretshmërisë është 4.5 x 10−12 në 25 ℃, sa litra 

ujë do të duhen për të tretur 7.0 g PbI2. 𝑀(PbI2) = 461 g/mol  

 



 
 

PbI2(s) ⇌ Pb2+(aq) + 2I−(aq) 

𝑡 mol/L  ⇌ 𝑡 mol/L            2𝑡 mol/L 

𝐾pt = [Pb][I−]2 = 4.5 ∙ 10−12 

𝐾pt = 𝑡 𝑥 (2𝑡)2 

Kpt = 𝑡 𝑥 4𝑡2 

𝐾pt = 4𝑡3 

𝑡3 =
4.5 ∙ 10−12

4
= 1.125 ∙ 10−12 

𝑡 = √1.125 ∙ 10−123
= 1.04 ∙ 10−4 mol/L 

𝑛(PbI2) =
7.0 g

461g/mol
= 0.015 mol 

𝑉 =
𝑛

𝑡
=

0.015 mol

1.04 ∙ 10−4 mol/L
= 0.014 ∙ 10−4 = 1.4 ∙ 10−6 L 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Vlera e produktit të tretshmërisë për klorurin e plumbit është 1.3 ∙ 10−5. Gjeni 

tretshmërinë e PbCl2  në a) mol/L dhe b)g/L. 𝑀(PbCl2) = 278 g/mol. 

Detyra 2: Vlera e produktit të tretshmërisë për bromur argjendi është 3.7 ∙ 10−7. Gjeni 

tretshmërinë e AgBr  në a) mol/L dhe b)g/L. 𝑀(AgBr) = 188 g/mol. 

Detyra 3: Vlera e produktit të tretshmërisë për florur kalciumi është 2.3 ∙ 10−5. Gjeni 

tretshmërinë e CaF2  në a) mol/L dhe b)g/L. 𝑀(CaF2) = 78 g/mol. 

Detyra 4: Vlera e produktit të tretshmërisë për hidroksidit të aluminit është 2.0 ∙ 10−10. 

Gjeni tretshmërinë e Al(OH)3  në a) mol/L. 𝑀(Al(OH)3) = 78.003 g/mol. 

Detyra 5: Vlera e produktit të tretshmërisë për bromur plumbi është 4.6 ∙ 10−8. Gjeni 

tretshmërinë e PbBr2  në a) mol/L. 𝑀(PbBr2) = 367.001 g/mol. 

Detyra 6: Vlera e produktit të tretshmërisë për Cu(IO3)2 është 5.5 ∙ 10−7. Gjeni tretshmërinë 

e Cu(IO3)2  në a) mol/L. 𝑀(Cu(IO3)2) = 413.351 g/mol. 

Detyra 7: Vlera e produktit të tretshmërisë për SrF2 është 7.3 ∙ 10−3. Gjeni tretshmërinë e 

SrF2  në a) mol/L. 𝑀(SrF2) = 125.62 g/mol. 

Detyra 8: Llogaritni përqendrimin e joneve OH− në një tretësirë të ngopur të Fe(OH)3 për të 

cilin vlera e konstantës të produktit të tretshmërisë është 6.7 ∙ 10−15 në temperaturë të 

caktuar. 

Detyra 9: Llogaritni përqendrimin e joneve IO3
− në një tretësirë të ngopur të Ba(IO3)2 për të 

cilin vlera e konstantës të produktit të tretshmërisë është 8.4 ∙ 10−6 në temperaturë të caktuar. 



 
 

Detyra 10: Nëse konstanta e produktit të tretshmërisë është 5.5 x 10−9 në temperaturë të 

caktuar, sa litra ujë do të duhen për të tretur 1.0 g BaSO4. 𝑀(BaSO4) = 233 g/mol  

Detyra 11: Nëse konstanta e produktit të tretshmërisë është 2.3 x 10−12 në temperaturë të 

caktuar, sa litra ujë do të duhen për të tretur 5 g CuOH2. 𝑀(CuOH2) = 98 g/mol  

6.4.2. Formimi i precipitatit  

Një ndër rolet e konstantës së produktit të tretshmërisë është që të parashikojë nëse do të 

formohet precipitim në një tretësirë. Për të përcaktuar nëse do formohet precipitim duhet që 

të krahasohet koeficenti i produktit jonik (𝑄pt) me konstantën e produktit të tretshmërisë 

(𝐾pt). 

Nëse, 𝑄pt > 𝐾pt, sistemi nuk është në ekuilibër pasi tretësira është e tejngopur dhe formohet 

precipitat. 

𝑄pt = 𝐾pt, sistemi është në ekuilibër dhe tretësira është e ngopur dhe nuk formohet precipitat. 

𝑄pt < 𝐾pt, sistemi nuk është në ekuilibër pasi tretësira është e pangopur dhe nuk formohet 

precipitat. 

Shembulli 1: Vlera e konstantës së produktit të tretshmërisë për CaF2 është 2.9 x 10−9 M. 

Një tretësirë është përgatitur kur 110 mL të Ca(NO3)2 3 x 10−3M  përzihet me 110 mL të 

KF 3 x 10−3M  a do të formohej precipitat i CaF2 

Zgjidhje: Formimi i një precipitati 

Llogaritni përqendrimin e joneve në tretësirën e përzier 

Numri i moleve të Ca(NO3)2 = 𝑉 𝑥 𝑀 = 0.11 L x 5 x 10−3 M = 0.55 x 10−3 = 5.5 x 10−4   

Ca(NO3)2 ⇌ Ca2+(aq) + 2NO3
− (aq) 

5.5 x 10−4 mol        5.5 x 10−4 mol     11 x 10−4 mol  

Numri i moleve të KF = 𝑉 𝑥 𝑀 = 0.11 L x 3 x 10−3 M = 0.3 x 10−3 = 3.0x 10−4   

KF → K+(aq) + F− (aq) 

3.0 x 10−4 mol        3.0 x 10−4 mol    3.0 x 10−4 mol  

𝑉përgjithshëm = 0.11 + 0.11 = 0.22L 

Përqendrimi i joneve që do të formojnë precipitim të CaF2 është: 

[Ca2+] =
𝑛

𝑉
=  

5.5 x 10−4  

0.22 L
= 2.5 x 10−3  M 

[F−] =
𝑛

𝑉
=  

3.0 x 10−4  

0.22 L
= 1.36 x 10−2  M 

Llogaritni vlerën e 𝑄𝑝𝑡 ose produktin jonik për CaF2 

CaF2(aq) ⇌ Ca2+(aq) + 2F−(aq) 



 
 

𝑄pt = [Ca2+][F−]2 = (2.5 x 10−3)(1.36 x 10−2)2 = 4.624 x 10−7     

Krahasoni vlerat e 𝑄pt dhe 𝐾pt. 

𝑄pt = 4.624 x 10−7 > 2.9𝑥 10−9 

Pasi që 𝑄ptështë më e lartë se 𝐾pt do të formohet precipitat. 

Shembulli 2: Sa duhet të jetë masa minimale e substancës së ngurtë të Ba(OH)2 e cila do të 

fillojë precipitimin nga 2 L të tretësirës së CaCl2 0.02 M. Vlera e konstantës së produktit të 

tretshmërisë në 25 ℃ për Ca(OH)2 është 7 x 10−6 M. 𝑀[Ba(OH)2] = 171g/mol 

Zgjidhje:  

Për të filluar precipitimi i Ca(OH)2, 𝑄pt duhet të jetë i barabartë me 𝐾pt 

Ca(OH)2 ⇌ Ca2+(aq) + 2OH− (aq)       𝑄pt = [Ca2+][OH−]2 = Kpt  

Pasi përqendrimi i joneve Ca2+ në tretësirën e CaCl2 është 0.02 M  

(0.01)[OH−] = 7 x 10−6 

[OH−] =
7 x10−6

0.02
= 3.5 x10−4M 

Nëse përqendrimi i joneve [OH−] > 3.5 x10−4 M, Ca(OH)2 do të precipitojë. Për të arritur 

3.5 x10−4 M OH− përqendrimi i Ba(OH)2  në tretësirë duhet të jetë sa gjysma e [OH−], si në 

ekuacionin në vijim: 

Ba(OH)2(aq) ⇌ Ba2+(aq) + 2OH−(aq) 

1.75 x10−4 M                       3.5 x10−4 M  

𝑛[Ba(OH)2] = 𝑉 𝑥 𝐶 = 2 L x 1.75 x10−4 M = 3.5 x10−4 mol 

𝑚[Ba(OH)2] = 𝑛 𝑥 𝑀 = 3.5 x10−4 mol x 171 g/mol = 598.5 x10−4 = 0.5 g 

Nëse 0.5 g Ba(OH)2 shtohen në 2 L të 0.02 M tretësirë CaCl2, Ca(OH)2 do të fillojë të 

precipitojë. 

Shembulli 3: Një përzierje e tretësirës përmban 300 mL AgNO3 4.0 x 10−4 M dhe 50 mL 

tretësirë të Na3PO4. Sa duhet të jetë përqendrimi minimal i Na3PO4 që të fillojë precipitimi i 

AgNO3 nëse 𝐾pt(AgPO4) = 2.5 x 10−20 në 25 ℃. 

Zgjidhje:  

Për të filluar precipitimi, Qpt duhet të jetë i barabartë me 𝐾pt 

AgPO4 ⇌ 3Ag+(aq) + PO4
3− (aq)       𝐾pt = [Ag+]3[PO4

3−] = 2.5 x 10−20  

Pasi përqendrimi i joneve Ag+ në përzierjen e tretësirës është llogaritur si në vijim:  

𝑛(AgNO3) = 𝑉 𝑥 𝐶 = 0.3 L x 4.0 x 10−4 M = 1.2 x 10−4 mol   

AgNO3 ⇌ Ag+(aq) + NO3
− (aq) 



 
 

1.2 x 10−4 mol     1.2 x 10−4 mol 1.2 x 10−4 mol 

𝑉përgj. = 0.3 + 0.05 = 0.35 L 

[Ag+] =
𝑛(Ag)

𝑉përgjith.
=

1.2 x 10−4 

0.35L
= 3.42 x10−4mol  

Shtoni [Ag+] në shprehjen e 𝑄pt: 

2.5 x 10−20 = (3.42 x10−4)3[PO4
3−] 

[PO4
3−] =

2.5 x 10−20

40.001x10−12
= 0.0062 x 10−8 M  

0.0062 x 10−8 M është përqendrimi i joneve PO4
3− ose Na3PO4 në 350 ml përzierje. 

Përqendrimi i Na3PO4 në 50 mL tretësirë është 

[Na3PO4] 𝑥 𝑉 = 𝐶përzierjes 𝑥 𝑉përgjithsh. 

[Na3PO4] x 50 = 0.0062 x 10−8 M x 50 mL = 3.1 x 10−8 M  

Nëse përqendrimi Na3PO4 është 3.1 x 10−8 M, AgNO3 do të precipitojë. 

Shembulli 4: Një tretësirë e përbërë nga 150 mL PbNO3 0.01 M dhe 50 mL Na2SO4 0.02 M, 

a do formohej precipitat i PbSO4 nga kjo përzierje? Vlera e konstantës së produktit të 

tretshmërisë për PbSO4 është 1.7 x 10−5. 

Zgjidhje: 

Llogaritni përqendrimin përfundimtar pas përzierjes së tretësirës: 

𝐶2 = 𝐶1

𝑉1

𝑉përgj.
 

Llogaritni [Pb2+] nga PbNO3: 

[Pb2+] = 0.01M
150

200
= 0.0075 M 

Llogaritni [SO4
2−] nga Na2SO4 

[SO4
2−] = 0.02

50

200
= 0.005 M 

Llogaritni produktin jonik: 

𝑄pt = [Pb2+][SO4
2−] = 0.0075 x 0.005 = 0.0000375 = 3.65 x 10−5 

Krahasoni vlerën e 𝑄pt me vlerën e  𝐾pt: 

𝑄pt = 3.65 x 10−5 > 𝐾pt = 1.7 x 10−5 

Nga krahasimi i vlerave përfundojmë që do të formohej precipitat i PbSO4. 



 
 

Shembulli 5: Duke përzier 150 mL CaCl2 0.07 M me 250 mL Na2SO4 0.04 M do të 

formohej në tretësirë, a do formohej precipitat i CaSO4 nga kjo përzierje? Vlera e konstantës 

së produktit të tretshmërisë për CaSO4 është 1.9 x 10−6. 

Zgjidhje: 

Llogaritni përqendrimin përfundimtar pas përzierjes së tretësirës: 

𝐶2 = 𝐶1

𝑉1

𝑉përgj.
 

𝑉përgj. = 150 mL + 250 mL = 400 mL 

Llogaritni [Ca2+] nga CaCl2: 

[Ca2+] = 0.07 M
150

400
= 0.02625 M 

Llogaritni [SO4
2−] nga Na2SO4 

[SO4
2−] = 0.044 = 0.025 M 

Llogaritni produktin jonik: 

𝑄pt = [Ca2+][SO4
2−] = 0.02625 x 0.025 = 0.00065625 = 6.5 x 10−4 

Krahasoni vlerën e 𝑄pt me vlerën e  𝐾pt: 

𝑄pt = 6.5 x 10−4 > 𝐾pt = 1.9 x 10−6 

Nga krahasimi i vlerave përfundojmë që do të formohej precipitat i CaSO4. 

 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Një përzierje e tretësirës përmban 300 mL Pb(NO3)2 0.2 x 10−1 M dhe 100 mL 

tretësirë të NaCl 0.3 M. Tregoni a do të formohet precipitat i PbCl2 nëse vlera e  

𝐾pt(PbCl2) = 1.5 x 10−7. 

Detyra 2: Një tretësirë përmban 50 mL Ca(NO3)2 0.2 M, shtohet në 200 mL tretësirë të 

(NH4)2SO4 0.05 M. Tregoni a do të formohet precipitat i CaSO4 nëse vlera e  𝐾pt(CaSO4) =

5 x 10−5. 

Detyra 3: Një përzierje është përgatitur duke përzier 50 mL CaCl2 0.01 M dhe 100 mL 

tretësirë të NaF 0.05 M. Tregoni a do të formohet precipitat i CaF2 nëse vlera e  𝐾pt(CaF2) =

1.9 x 10−10. 

Detyra 4: Duke përzier 150 mL BaCl2 0.03 M me 100 mL Na2SO4 0.07 M do të formohej 

një tretësirë, a do formohej precipitat i BaSO4 nga kjo përzierje? Vlera e konstantës së 

produktit të tretshmërisë për BaSO4 është 2.5 x 10−6. 



 
 

Detyra 5: Duke përzier 180 mL Pb(NO3)2 0.01 M me 220 mL KI 0.04 M do të formohej një 

tretësirë, a do formohej precipitat i PbI2 nga kjo përzierje? Vlera e konstantës së produktit të 

tretshmërisë për PbI2 është 5.5 x 10−7. 

Detyra 6: Një përzierje është përgatitur duke përzier 450 mL Ca(NO3)2 0.025 M dhe 

300 mL tretësirë të NaF 0.05 M. Tregoni a do të formohet prceipitim i CaF2 nëse vlera e  

𝐾pt(CaF2) = 2.7 x 10−11. 

Detyra 7: Një përzierje është përgatitur duke përzier 300 mL Ca(NO3)2 0.03 M dhe 300 mL 

tretësirë të Na2CO3 0.07 M. Tregoni a do të formohet precipitat i Ag2CO3 nëse vlera e  

𝐾pt(Ag2CO3) = 7.7 x 10−9. 

6.4.3. Precipitim i përzgjedhur 

Ka raste kur duhet të largohen disa nga jonet prej tretësire ndërsa disa të tjerë duhet të mbeten 

në tretësirë, që nënkupton shtimin e një reagjentit që do të shkaktojnë precipitimin e një joni 

dhe tretjen e një joni tjetër. Joni që do të ketë vlerën e konstantës të produktit të tretshmërisë 

më të ulët do të precipitojë në përqendrim të ulët. 

Shembulli 1: Një tretësirë që përmban jone të Cl− dhe  I−  me përqendrim 2.7 x 10−2 M i 

shtohet AgNO3. Sa duhet të jetë përqendrimi minimal dhe maksimal i joneve të  Ag+ me 

qëllim që të precipitojnë jonet  I− si  AgI? 

Zgjidhje: Llogaritni përqendrimin minimal të joneve të  Ag+ që të fillojë precipitimi i AgI. 

AgI(s) ⇌ Ag+(aq) + I−(aq) 

𝐾pt = [Ag+][I−] = 0.000085 x 10−12 

Që të filloj precipitimi Qpt = 𝐾pt[I−] = 2.7 x 10−2 M 

[Ag+] =
8.5 x 10−17

2.7 x 10−3
= 3.14 x 10−14 M 

Nëse [Ag+] ≥ 3.14x 10−14 M, AgCl do të fillojë të precipitojë. Llogaritni përqendrimin 

minimal të joneve Ag+ që të fillojë precipitimi i AgCl. 

AgCl(s) ⇌ Ag+(aq) + Cl−(aq) 

𝐾pt = [Ag+][Cl−] = 1.7 x 10−10 

[Ag+] =
1.7 x 10−10

2.7 x 10−3
= 0.629 x 10−7 M  

Nëse [Ag+] ≥ 1.7 x 10−10 M, AgCl do të precipitojë gjithashtu. Kështu që 3.14 x 10−14 M ≤

[Ag+] < 0.629 𝑥 10−7 duhet që të precipitojnë I− vetëm si AgI. 

Shembulli 2: Nëse një tretësirë përmban jone të Ag+ dhe Pb2+ me përqendrime 0.010 M më 

pas i shtohen jone të Cl−: Cili jon do të precipitonte i pari duke pasur parasysh që 

𝐾pt(AgCl) = 1.6 x 10−10 dhe 𝐾pt(PbCl2) = 1.5 x 10−7. 

Zgjidhje: 



 
 

Gjeni përqendrimin minimal të joneve Cl− që janë të nevojshme për precipitim: 

𝐾pt = [Ag+][Cl−] 

1.6 x 10−10 = (0.010)[Cl−] 

[Cl−] = 1.6 x 10−8  

Gjeni përqendrimin minimal të joneve [Cl−]2 që janë të nevojshme për precipitim: 

𝐾pt = [Pb2+][Cl−]2 

1.5 x 10−7 = (0.010)[Cl−]2 

[Cl−]2 =
1.5 x 10−7

0.010
= 1.5 x 10−5 

[Cl−] = (1.5 x 10−5)
1
2 

[Cl−] = √1.5 x 10−5 = √1.5 x 10−5/2 = 1.22 x 0.014 = 0.017 = 1.7 x 10−2 

AgCl precipiton në përqendrim të ulët të jonit të Cl− sesa PbCl2, duke lejuar precipitimin të 

përzgjedhur të argjendit. 

Sqarim: Zgjidhja për 105/2 

Rishkruani eksponentin: 

105/2 = 102.5 = √105 

Llogaritni vlerën e 105: 

105 = 5000 

Gjeni rrënjën katrore: 

√5000 = √105 = 105/2 

√5000 = 70.71 

Merrni vlerën reciproke të 10−2.5: 

10−2.5 =
1

102.5
=

1

70.71
= 0.017 

Shembulli 3: Një tretësirë që përmban jone të Cu2+ dhe  Zn2+  me përqendrim 0.04 M i 

shtohet ngadalë jone të S2−. Cili nga jonet e  S2− do të precipitojë në fillim? 𝐾pt(CuS) =

5.8 x 10−11 dhe 𝐾pt(ZnS) = 4.9 x 10−9 

Zgjidhje:  

CuS(s) ⇌ Cu2+(aq) + S2−(aq) 

𝐾pt = [Cu2+][S2−] = 5.8 x 10−11 

Llogaritni përqendrimin e joneve S2− për CuS: 



 
 

[S2−] =
𝐾pt

[Cu2+]
=

5.8 x 10−11

0.04
= 1.45 x10−9 M 

  

Llogaritni përqendrimin e joneve S2− për ZnS: 

[S2−] =
𝐾pt

[Zn2+]
=

4.9 x 10−9

0.04
= 1.225 x10−7 M 

 [S2−] për CuS është 1.45 x10−9 M 

[S2−] për ZnS është 1.225 x10−7 M 

Nga ky rezultat mund të përfundojmë që në fillim do të precipitojë CuS pasi kanë përqendrim 

më të ulët në krahasim me ZnS. 

Sqarim: Që squfuri të ketë konfiguracion elektronik të qëndrueshëm duhet që joni sulfid të 

marrë ngarkesën −2 pasi pranon 2 elektrone (S2−). Cu2+ dhe  Zn2+  janë katione metalike të 

ngarkuara pozitivisht, ndërsa S2− është anion me ngarkesë negative. Kur kemi ngarkesa të 

kundërta kemi tërheqje, si rezultat i kësaj kemi precipitim të joneve të ngurta sulfide 

metalike. Gjatë formimit të këtyre përbërjeve jonet sulfide çdoherë kanë ngarkesë −2. 

Shembulli 4: Një tretësirë përmban jone të Cl− me përqendrim 2 x 10−3 M dhe jone të 

Cr2O4
2− me përqendrim 1.5 x 10−2 M. Kësaj tretësire i shtohet AgNO3. Sa do të jetë 

përqendrimi i joneve të Cl− në një litër tretësirë kur fillon precipitimi i Ag2CrO4. 

𝐾pt(AgCl) = 1.3 x 10−8 dhe 𝐾pt(Ag2CrO4) = 1.2 x 10−10 

Zgjidhje: Kur shtohet AgNO3 që jep jone të Ag+, AgCl fillon të precipitojnë kur produkti i 

[Ag+] dhe [Cl−] është i barabartë me vlerën e 𝐾pt(AgCl) = 1.3 x 10−8 

Gjeni [Ag+] nga Ag2CrO4: 

𝐾pt(Ag2CrO4) = [Ag+]2[Cr2O4
2−] = 1.2 x 10−8 

[Ag+] = √
𝐾pt

[Cr2O4
2−]

 

[Ag+] = √
1.2 x 10−10

1.5 x 10−2
 

[Ag+] = √8.0 x 10−9 

[Ag+] = 2.33 x 10−5 M  

Kur përqendrimi i joneve të Ag+ është 2.33 x 10−5 M atëher fillon të precipitojë Ag2CrO4. 

Përqendrimi i këtyre përcaktohet për arsye se në këtë moment ndodh precipitimi i zgjedhur 

dhe Ag2CrO4 fillon të precipitoj. 

Shprehja për konstantën e produktit të tretshmërisë për AgCl është: 



 
 

𝐾pt(AgCl) = [Ag+][Cl−] = 1.3 x 10−8 

[Cl−] =
𝐾pt(AgCl)

[Ag+]
 

[Cl−] =
1.3 x 10−8

2.33 x 10−5
= 4.6 x 10−4 M 

Përqendrimi i joneve të Cl− është 4.6 x 10−4 M kur fillon të precipitojë Ag2CrO4. 

Sqarim: Kur shtohet AgNO3 në një tretësirë që përmban jone të Cl− dhe Cr2O4
2−, jonet e Ag+ 

do të reagojnë me të dy anionet që të formohet precipitat. Pasi vlera e konstantës së produktit 

të tretshmërisë për AgCl është më e madhe, do të precipitojë më parë sesa Ag2CrO4. Duhet të 

gjendet minimumi i [Ag+] për të filluar precipitimi i Ag2CrO4. 

Shembulli 5: AgNO3 shtohet ngadalë në tretësirën që përmban jone të Cl− me 

përqendrim 3 x 10−3 M dhe jone të S2− me përqendrim 2.7 x 10−4 M. Në çfarë përqendrimi 

të joneve të Ag+ do të fillojm precipitimi i Ag2S. Sa do të jetë përqendrimi i joneve të Cl− në 

momentin kur fillon precipitimi i Ag2S. 𝐾pt(AgCl) = 1.3 x 10−8 dhe 𝐾pt(Ag2S) =

5.8 x 10−12 

Zgjidhje:  

Gjeni [Ag+] ku Ag2S fillon të precipitojë: 

𝐾pt(Ag2S) = [Ag+]2[S2−] = 5.8 x 10−12 

[Ag+] = √
𝐾pt

[S2−]
 

[Ag+] = √
5.8 x 10−12

2.7 x 10−4
 

[Ag+] = √2.148x 10−8 

[Ag+] = 1.46 x 10−4 

 

Gjeni [Cl−]: 

𝐾pt(AgCl) = [Ag+][Cl−] = 1.3 x 10−8 

[Cl−] =
𝐾pt(AgCl)

[Ag+]
=

1.3 x 10−8

1.46 x 10−4
= 0.890 x 10−4 

AgCl do të precipitojë para Ag2S. Pasi përqendrimi i joneve të Ag është më i lartë 

(1.3 x 10−4) sesa vlera e 𝐾pt(AgCl) = 1.3 x 10−8, tretësira është e tejngopur në aspekt të 

AgCl dhe AgCl do të precipitojë menjëherë për të reduktuar [Ag+] derisa të arrihet ekuilibri. 

Detyra për ushtrime: 



 
 

Detyra 1: Nëse një tretësirë përmban jone të Fe3+ dhe Al3+ me përqendrime 0.010 M më pas 

i shtohen jone të OH−: Cili jon do të precipitonte i pari duke pasur parasysh që 

𝐾ptFe(OH)3 = 3.6 x 10−9 dhe 𝐾pt(Al(OH)3) = 2.5 x 10−8. 

Detyra 2: Një tretësirë që përmban jone të Ca2+ dhe  Sr2+  me përqendrim 4.7 x 10−2 M i 

shtohet ngadalë jone të F−. Cili nga jonet e  F− do të precipitojë në fillim? 𝐾pt(CaF2) =

4.7 x 10−10 dhe 𝐾pt(SrF2) = 3.3 x 10−8 

Detyra 3: Një tretësirë që përmban jone të Ba2+ dhe  Sr2+  me përqendrim 3.5 x 10−3 M i 

shtohet ngadalë jone të SO4
2−. Cili nga jonet e  SO4

2− do të precipitojë në fillim? 𝐾ptBaSO4 =

5.6 x 10−8 dhe 𝐾pt(SrSO4) = 2.8 x 10−6 

Detyra 4: Një tretësirë që përmban jone të SO4
2− me përqendrim 3.8 x 10−4 M dhe  F−  me 

përqendrim 1.9 x 10−3 M. BaCl2 shtohet ngadal. Cili nga kripërat do të precipitojë në fillim? 

𝐾ptBaSO4 = 1.6 x 10−8 dhe 𝐾pt(BaF2) = 1.1 x 10−6. 

6.4.4. Efekti i jonit të përbashkët 

Efekti i jonit të përbashkët është një pasojë e drejtpërdrejtë e Parimit të Le Chatelier që thotë 

se tretshmëria e një elektroliti të dobët zvogëlohet në prani të një elektroliti të fortë që 

përmban një jon të përbashkët.  

Konsideroni ekuilibrin e paraqitur nga ekuacioni në vijim: 

AgCl(s) ⇌ Ag+(aq) + Cl−(aq) 

Nëse NaCl shtohet në tretësirë, do të disocioj në jone të Na+ dhe jone të Cl−. Pasi jonet e klori 

janë të pranishëm nga AgCl jonet e Cl− zhvendosin ekuilibrin në anën e majtë duke zvogëluar 

tretshmërinë e AgCl. 

Mg(OH)2 (s) ⇌ Mg2+(aq) + 2OH−(aq)             𝐾pt = 2.4 x 10−9 

Nëse shtohen jone të Mg2+ ose jone të OH−në tretësirë, ekuilibri do të zhvendoset në të 

majtë. Sasia e tretur e  Mg(OH)2 (s) rritet nga prania e njërit prej joneve të Mg2+ dhe OH−. 

Shembulli 1: Tretshmëria e AgCl në tretësirën e NaCl 0.10 M është 7.7 x 10−9 mol/L, gjeni 

produktin e tretshmërisë të AgCl. 

Zgjidhje:  

NaCl (s) ⇌ Na+(aq) + Cl−(aq)              

0.10 M      0.10 M         0.10 M                    

AgCl (s) ⇌ Ag+(aq) + Cl−(aq)    

7.7 x 10−9 mol/L   7.7 x 10−9 mol/L   7.7 x 10−9 mol/L 

[Ag+] = 7.7 x 10−9 mol/L                [Cl−] = 0.10 M + 10−9 mol/L = 0.10 mol/L 

𝐾pt = [Ag+][Cl−] = 7.7 x 10−9 mol/L    x 0.10 mol/L = 7.7 x 10−10 mol/L 



 
 

Shembulli 2: Tretshmëria e BaCO3 në tretësirën e BaCl2 0.07 M është 2.4 x 10−6mol/L, 

gjeni konstantën për produktin e tretshmërisë të BaCO3 . 

Zgjidhje: 

BaCl2 (s) ⇌ Ba2+(aq) + Cl−(aq)              

0.07 M      0.07 M         0.07 M                    

BaCO3 (s) ⇌ Ba2+(aq) + CO3
2−(aq)    

2.4 x 10−6 mol/L   2.4 x 10−6 mol/L   2.4 x 10−6 mol/L 

Përqendrimi i joneve në ekuilibër: 

[Ba2+] = 0.7 +  2.4 x 10−6 mol/L = 0.07 M                [CO3
2−] = 2.4 x 10−6 mol/L 

𝐾pt = [Ba2+][CO3
2−] = 0.07 x 2.4 x 10−6 = 1.68 x 10−7mol/L 

Llogaritni tretshmërinë e BaCO3: 

BaCO3 (s) ⇌ Ba2+(aq) + CO3
2−(aq)    

𝑡 mol/L          𝑡 mol/L          𝑡 mol/L 

𝐾pt = [Ba2+][CO3
2−] = 0.07 x 2.4 x 10−6 = 16.8 x 10−8 mol/L 

16.8 x 10−8 mol/L = (𝑡)(𝑡) = 𝑡2 

𝑡 = [ BaCO3] = √16.8 x 10−8 M  

𝑡 = [ BaCO3] = 4.09 x 10−4 M 

Shembulli 3: Konstanta për produktin e tretshmërisë CaF2 në tretësirën e NaF 0.03 M është 

4.4 x 10−6mol/L, gjeni tretshmërinë. 

Zgjidhje: 

Reaksioni i shpërbërjes: 

CaF2 (s) ⇌ Ca2+(aq) + 2F−(aq) 

Zbatoni efektin e jonit të përbashkët: 

[Ca2+] = 𝑡, [F−] = 0.03 + 2𝑡 

𝐾pt = [Ca2+][F−]2 

4.4 x 10−6 = (𝑡)(0.03 + 2𝑡)2 

Pasi 2𝑡 është shumë vlerë e vogël krahasuar me 0.03 atëherë fitojmë përafërsisht (0.03 +

2𝑡) ≅ 0.03 

4.4 x 10−6 = (𝑡)(0.03)2 

𝑡 =
4.4 x 10−6

(0.03)2
=

4.4 x 10−6

9 x 10−4
= 0.48 x 10−2 



 
 

Sqarim: 2𝑡 vjen nga disociimi i CaF2. Pasi t është tretshmëria, zakonisht është një vlerë 

shumë e vogël (në këtë rast, shumë më e vogël se 0.03 M). Nëse 2𝑡 ≪ 0.03, atëherë 0.03 +

2𝑡 ≈ 0.03 sepse shtimi i një numri shumë të vogël në 0.03 nuk bën pothuajse asnjë ndryshim. 

Kjo thjeshton ekuacionin pa ndikuar ndjeshëm në saktësinë. 

Shembulli 4: Konstanta për produktin e tretshmërisë AgCl në tretësirën e NaCl 0.2 M është 

1.4 x 10−4 mol/L, gjeni tretshmërinë. 

Zgjidhje: 

Reaksioni i shpërbërjes: 

AgCl (s) ⇌ Ag+(aq) + Cl−(aq) 

Zbatoni efektin e jonit të përbashkët: 

[Ag+] = 𝑡, [Cl−] = 0.2 + 𝑡 

𝐾pt = [Ag+][Cl−] 

1.4 x 10−4 = (𝑡)(0.2 + 𝑡) 

Përafërsisht (0.2 + 𝑡) ≅ 0.2 

1.4 x 10−4 = (𝑡)(0.2) 

𝑡 =
1.4 x 10−4

(0.2)
= 7 x 10−4 = 0.1 x 10−3 

Shembulli 5: Konstanta për produktin e tretshmërisë Ca(OH)2 në tretësirën e CaCl2 0.20 M 

është 4.4 x 10−6 mol/L, gjeni tretshmërinë. 

Zgjidhje: 

Reaksioni i shpërbërjes: 

Ca(OH)2 (s) ⇌ Ca2+(aq) + 2OH−(aq) 

CaCl2 (s) ⇌ Ca2+(aq) + 2Cl−(aq) 

 

Zbatoni efektin e jonit të përbashkët: 

[Ca2+] = 0.20 + 𝑡, [OH−] = 2𝑡  

𝐾pt = [Ca2+][OH−]2 

4.4 x 10−2 = (0.20 + 𝑡)(2𝑡)2 

Përafërsisht (0.20 + 𝑡) ≅ 0.20 

4.4 x 10−6 = (0.20)(2𝑡)2 

 

4.4 x 10−6 = (0.20)(4𝑡2) 



 
 

4.4 x 10−6 = 0.8𝑡2 

𝑡2 =
4.4 x 10−6

0.8
= 5.5 x 10−6 

𝑡 = √5.5 x 10−6 = 2.34 x 10−3  

 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Tretshmëria e BaSO4 në tretësirën e Na2SO4 0.40 M është 4.7 x 10−9 mol/L, gjeni 

konstantën për produktin e tretshmërisë të BaSO4 . 

Detyra 2: Tretshmëria e AgCl në ujë të pastër është 5.7 x 10−6 mol/L. Gjeni tretshmërinë 

AgCl kur gjendet në tretësirën e NaCl 0.10 M në temperaturë prej 25 ℃ nëse 𝐾pt(AgCl) =

1.77x 10−10. 

Detyra 3: Tretshmëria e HF në tretësirën e NaF 0.60 M është 6.5 x 10−7mol/L, gjeni 

konstantën për produktin e tretshmërisë të HF . 

Detyra 4: Tretshmëria e PbSO4 në ujë të pastër është 1.5 x 10−7 mol/L. Gjeni tretshmërinë 

PbSO4 kur gjendet në tretësirën e Na2SO4 0.10M nëse 𝐾pt(PbSO4) = 1.02 x 10−7. 

Detyra 5: Gjeni tretshmërinë e BaSO4 në tretësirën e H2SO4 0.20 M, duke pasur parasysh që 

𝐾pt(BaSO4) = 2.23 x 10−8. 

Detyra 6: Konstanta për produktin e tretshmërisë NH4OH në tretësirën e NH4Cl  0.10 M 

është 3.8 x 10−8 mol/L, gjeni tretshmërinë. 

Detyra 7: Tretshmëria e NiCO3 në tretësirën e K2CO4 0.03 M është 2.7 x 10−6 mol/L. Gjeni 

konstantën për produktin e tretshmërisë të NiCO3  

Detyra 8: Tretshmëria e MgF2 në tretësirën e MgNO3 0.25  M është 3.2 x 10−8 mol/L. Gjeni 

konstantën për produktin e tretshmërisë të MgF2.  

Detyra 9: Konstanta për produktin e tretshmërisë PbCl2 në tretësirën e NaCl 0.001 M është 

2.4 x 10−8 mol/L, gjeni tretshmërinë. 

7. Elektrokimia 

7.1. Hyrje në elektrokimi 

 

Elektrokimia është studimi i proceseve të ndryshme kimike që shkaktojnë lëvizjen e 

elektroneve në një reaksion oksidimi ose reduktimi në një sipërfaqe të polarizuar të 

elektrodës. Çdo analit oksidohet ose reduktohet në një potencial specifik dhe rryma e matur 

është proporcionale me përqendrimin. 

7.2. Oksidimi dhe reduktimi 

 



 
 

Gjatë reaksioneve të oksidimit dhe reduktimit kemi humbje dhe fitim të elektroneve, si 

shembull mund të marrim djegien e magnezit në ajër dhe kur kombinohet me oksigjenin, 

atëherë formohet pluhur i bardhë i oksidit të magnezit. 

Mg(s) + 1/2O2(g) → MgO(s) 

Duke u bazuar në konfiguracionin elektronik të magnezit dhe oksigjenit që është paraqitur në 

vijim: 

12Mg: 1s22s22p63s2 

8O: 1s22s22p4 

Mund të themi që magnezi ka 2 elektrone më shumë sesa gazi inert i neonit, ndërsa oksigjeni 

ka 2 elektrone më pak. Që të arrihen elektronet e gazit inert magnezi i jep dy elektrone 

oksigjenit dhe formohen jone pozitive të magnezit dhe jone negative të oksigjenit. Për shkak 

të ngarkesave të kundërta elektrike ato tërhiqen në mes vete dhe formohet oksidi i magnezit. 

Humbja dhe fitimi i elektroneve janë procese që ndodhnin gjatë ekuacioneve të ndryshme dhe 

këto quhen gjysmë reaksione. Në vijim është dhënë gjysmë-reaksioni ku elektronet janë 

humbur: 

Mg → Mg2+ + 2e− 

Në vazhdim do të paraqesim gjysmë-reaksionin, ku elektronet janë pranuar: 

1/2O2 + 2e− → O2− 

Shuma e këtyre dy gjysmër-reaksioneve jep reaksionin e përgjithshëm: 

Mg(s) + 1/2O2(g) → MgO(s) 

Ndryshimi kimik që përfshinë transfer të elektroneve quhet reaksion i oksidoreduktimit ose 

reaksion redoks. Ky lloj i reaksioneve përbëhet nga dy gjysmëreaksione: 

Gjysmëreaksioni i oksidimit është proces ku ndodh lëshimi i elektroneve, në shembullin e 

mësipërm gjysmëreaksioni i oksidimit është: 

Mg → Mg2+ + 2e− 

Gjysmëreaksioni i reduktimit është proces ku ndodh pranimi i elektroneve, në shembullin e 

mësipërm gjysmëreaksioni i reduktimit është: 

1/2O2 + 2e− → O2− 

Humbja e elektroneve gjatë gjysmëreaksionit të oksidimit është çdo herë e barabartë me 

numrin e elektroneve që fitohen në gjysmëreaksionin e reduktimit. Shuma e këtyre dy 

gjysmëreaksioneve jep reaksionin e përgjithshëm të oksidimit-reduktimit pasi largohen 

elektronet. 

Mg(s) + 1/2O2(g) → MgO(s) 

Substancat që i nënshtrohen procesit të oksidimit quhen substanca oksiduese në shembullin 

tonë është magnezi, ndërsa substancat që i nënshtrohen procesit të reduktimit quhen 

substanca reduktuese në shembullin tonë është oksigjeni. 



 
 

Substancat që jepen nga substancat oksiduese shkaktojn procesin e reduktimit të substancës 

reduktuese, kështu që substanca oksiduese quhet agjent reduktues dhe në shembullin tonë 

është magnezi dhe substanca reduktuese shkakton procesin e oksidimit të substancës 

oksiduese duke pranuar elektrone kështu që quhet agjent oksidues dhe në shembullin tonë 

është oksigjeni. 

Shembull: Përcaktoni gjysmëreaksionet e oksidimit, gjysmëreaksionet e reduktimit, 

substancat oksiduese, substancat reduktuese si dhe agjentët reduktues dhe oksidues në 

reaksionet vijuese: 

a) 5Fe2+ + Mn7+ → 5Fe3+ + Mn2+ 

b) Zn + 2H+ → Zn2+ + H2(g) 

c) Cu + S6+ → Cu2+ + S4+ 

7.3. Qelia elektrokimike 

 

Gjatë reaksioneve oksido-reduktuese elektronet transferohen nga agjenti reduktues në 

agjentin oksidues, nëse ky transferim i elektroneve nuk ndodh në mes substancave reaguese, 

por është i detyruar të ndodhë në rrugë tjetër, atëherë kemi rrjedhje të elektroneve ose rrymës 

elektrike. Ato paisje në të cilat reaksionet e oksido-reduktimit prodhojnë energji elektrike në 

mënyrë të pavarur ose potencial elektrik quhen qelia elektrokimike ose qelia voltaike ose 

qelia galvanike. 

7.3.1. Qeila voltaike 

Një qeli voltaike (ose galvanike) është një pajisje elektrokimike që bën shndërrimin e 

energjisë kimike në energji elektrike përmes një reaksioni të pavarur të oksido-reduktimit. 

Ajo përbëhet nga dy gjysmëqelia bazë, secila përmban një elektrodë të zhytur në një 

elektrolit: 

 Anoda – ku ndodh oksidimi (humbja e elektroneve). 

 Katoda – ku ndodh reduktimi (marrja e elektroneve). 

Këto dy gjysmëqelia janë të lidhura përmes një qarku të jashtëm elektrik që lejon lëvizjen e 

elektroneve dhe një urë prej kripe që mban ekuilibrin e ngarkesave duke lejuar lëvizjen e 

joneve. 

Një reaksion spontan ndodh kur një pjesë e Zn është zhytur në një tretësirë që përmban jone 

të Cu2+. 

Zn(s) + Cu2+(aq) → Zn2+(aq) + Cu(s) 

Jonet Cu2+ shkojnë në elektrodën e Zn dhe marrin elektrone nga elektroda e zinkut, pasi janë 

në kontakt të drejtpërdrejtë, kështu që rrjedhja e elektroneve nuk mund të përdoret për të 

gjeneruar elektricitet. Prandaj ky reaksion është i padobishëm si burim i energjisë. 

Reaksionet e oksido-reduktimit duhet të ndahen që të përdoret ky reaksion si qeli 

elektrokimike. 

Zn(s) + Cu2+(aq) → Zn2+(aq) + Cu(s) 



 
 

 

Figura 7.1. Qelia galvanike duke përdorur reaksionin 

 

Nëse në një tretësirë të sulfatit të zinkut 1 molare zhytet elektroda e zinkut dhe në një tretësirë 

të sulfatit të bakrit 1 molare zhytet elektroda e bakrit, këto dy gota që përmbajnë tretësirat do 

të lidhen me anë të një tubi në formë të U që përmban tretësirë të ngopur të nitratit të kaliumit 

(KNO3), kjo shpeshherë quhet edhe ura prej kripe. Vendosja e pambukut në tubin në formë të 

U pengon rrjedhjen e tretësirës së nitratit të kaliumit kur tubi kthehet. Ura prej kripe 

mundëson që të ndodhë kontakti elektrik në mes dy tretësirave, duke mundësuar që të 

kompletohet qarku elektrik. Përveç kësaj, ura prej kripe bënë shmangien e përzierjes të 

tretësirave në gjysmëqelitë, duke parandaluar transferimin e elektroneve në mënyrë të 

drejtpërdrejtë nga atomi i zinkut në jonet e Cu2+. 

Anoda është elektroda ku ndodh oksidimi në një qeli elektrokimike. Me fjalë të tjera, është 

vendi ku një substancë humbën elektronet. Katoda është elektroda ku ndodh reduktimi 

Anoda: Zn(s)  →  Zn²⁺(aq)  +  2e⁻ 

Jonet e Zn²⁺ bëhen pjesë e tretësirës dhe dy elektrone rrjedhin nëpërmes telit të jashtëm dhe 

arrijnë deri te elektroda e bakrit ku ndodh reaksion i reduktimit. 

Katoda: Cu²⁺(aq)  +  2e⁻ →  Cu(s) 

Në momentin që jonet e Zn2+ hyjn në tretësirën në ndarjen e anodës bëhen me ngarkesë 

pozitive. Jonet NO3
− nga ura prej kripe migrojnë drejt ndarjes së anodës për të balancuar 

rritjen në ngarkesa pozitive. Kur Cu2+ janë larguar nga tretësira, atëherë tretësira në ndarjen e 

katodës bëhet me ngarkesë negative, ndërsa jonet K+ lëvizin nga ura prej kripe në ndarjen e 

katodës për të balancuar zvogëlimin e ngarkesës pozitive. Nga kjo që u diskutua më lartë 

mund të nxirren përfundimet e mëposhtme: 

 Drejtimi i rrjedhës së elektronit: Elektronet rrjedhin gjithmonë nga anoda në katodë 

përmes telit të jashtëm. 

 Oksidimi në anodë: Elektroda metalike në anodë humbet masën me kalimin e kohës 

ndërsa oksidohet dhe lëshon jonet metalike në tretësirë.  

Shembull: Zn →  Zn²⁺ +  2e⁻ 



 
 

 Reduktimi në katodë: Elektroda metalike në katodë fiton masë pasi jonet metalike në 

tretësirë fitojnë elektrone dhe depozitohen si metal i ngurtë. 

Shembull: Cu²⁺ + 2e⁻ → Cu 

 Ura e kripës ruan neutralitetin: Ura e kripës lejon që jonet të lëvizin midis dy gjysmë 

qeliave, duke parandaluar grumbullimin e ngarkesës dhe duke lejuar që reaksioni të 

vazhdojë. 

 Voltmetri tregon ndryshimin e mundshëm: Voltmetri i lidhur me qarkun mat 

potencialin e qelisë (tensionin), i cili pasqyron energjinë e çliruar nga reaksioni 

redoks. 

 Reaksioni spontan: Qelia prodhon energji elektrike pa ndonjë burim të jashtëm të 

energjisë, që do të thotë se reaksioni redoks është spontan. 

 Potencialet e ndryshme të elektrodës: Çdo metal ka një tendencë të ndryshme për të 

humbur ose fituar elektrone, kjo është arsyeja pse njëri vepron si anodë dhe tjetri si 

katodë. 

 Jonet kalojnë te ngarkesat e balancimit: Kationet lëvizin drejt katodës dhe anionet 

drejt anodës nëpërmjet urës së kripës, për të mbajtur çdo tretësirë elektrike neutrale. 

Tabela më poshtë tregon ndërtimin e një qelie voltaike 

Tabela 7.1. Ndërtimi i një qelie voltaike 

Pjesa Funksioni 

Anoda Elektroda ku ndodh oksidimi (humbje e elektroneve) 

Katoda Elektroda ku ndodh reduktimi (fitimi i elektroneve) 

Elektroliti Çdo gjysmë qeli përmban një tretësirë me jone të elektrodës 

metalike 

Ura prej kripe Lejon rrjedhën e joneve për të balancuar ngarkesën; parandalon 

përzierjen e tretësirave 

Teli i jashtëm Transferon elektronet nga anoda në katodë 

 

Nëse marrim në konsideratë qelinë elektrokimike, bakër-argjend atëherë do të vërejmë që 

elektroda e bakrit humb masë dhe përqendrimi i joneve të Cu2+ rritet ndërsa qelia 

funksionon. Elektroda e argjendit fiton masë dhe përqendrimi i joneve të Ag2+ zvogëlohet, 

ndërsa qelia funksionon. 

Reaksionet që zhvillohen në çdonjërën nga elektrodat janë dhënë në vijim: 

Anoda: Cu(s)  →  Cu²⁺(aq)  +  2e⁻ 

Jonet e Cu²⁺ bëhen pjesë e tretësirës dhe dy elektrone rrjedhin nëpërmes telit të jashtëm dhe 

arrijnë deri te elektroda e argjendit ku ndodh reaksion i reduktimit. 

Katoda: 2(Ag+(aq) +  e⁻ →  Ag(s) 

Reaksioni i përgjithshëm: Cu(s) + 2Ag+(aq) →  Cu²⁺(aq) +  2Ag(s) 

Anionet NO3
− lëvizin drejt anodës (ana e bakrit) për të balancuar tepricën e Cu²⁺, ndërsa 

kationet K+ lëvizin drejt katodës (ana e argjendit) për të zëvendësuar jonet e Ag+ duke u 

reduktuar. 



 
 

Nëse bëjmë analizë të agjentëve oksidues dhe reduktues në këtë shembull, atëherë do te kemi: 

Bakri (Cu) i nënshtrohet oksidimit, humb elektrone, kështu që llogaritet si agjent reduktimi, 

është arsyeja që substancat tjera të reduktohen. 

Jonet e argjendit (Ag+) i nënshtrohen reduktimit, fiton elektrone, kështu që llogaritet si 

agjent oksidimi, është arsyeja që substancat tjera të oksidohen. 

Shembulli 1. Një shirit magnezi është zhytur në tretësirën 1 M të nitratit të magnezit dhe një 

shirit i zinkut është zhytur në tretësirën 1 M të nitratit të zinkut. Një tel, një voltametër dhe 

një urë prej kripe plotësojnë qarkun. Gjatë punës (procesit) të qelisë është vërejtur që masa e 

elektrodës së magnezit zvogëlohet, ndërsa masa e elektrodës së zinkut rritet. 

a) Vizatoni një diagram që paraqet këtë qeli. 

b) Cila nga elektrodat është anoda, shkruani reaksionin e anodës? 

c) Cila nga elektrodat është katodat, shkruani reaksionin e katodës? 

d) Shkruani reaksionin e përgjithshëm të qelis? 

e) Tregoni drejtimin e migrimit të joneve nëpërmjet urës prej kripe? 

f) Cili është agjent oksidues më i fort Mg2+ ose Zn2+, agjent reduktues më i fortë është 

magnezi apo zinku? 

Zgjidhje: 

a) Diagrami i qelisë është i paraqitur më poshtë: 

 

 
b) Vëzhgimi tregon që gjatë procesit të operimit të qelisë elektroda e magnezit tretet në 

tretësirë. Në bazë të gjysmëreaksionit duhet që të oksidohet: 

Mg(s) → Mg2+(aq) + 2e− 

Pasi elektroda ku ndodh procesi i oksidimit quhet anodë, atëherë elektroda e magnezit 

është anoda. 

 

c) Në bazë të reaksionit të mëposhtëm reaksioni i reduktimit zhvillohet në elektrodën e 

zinkut, pasi elektroda e zinkut fiton peshë për shkak të depozitimit të joneve të Zn2+ 

në Z dhe njëkohësisht elektroda e zinkut është katoda . 



 
 

Zn2+(aq) + 2e− → Zn(s) 
 

d) Pas largimit të elektroneve shuma e reaksioneve të anodës dhe katodës jep reaksionin 

e përgjithshëm. 

Mg(s) → Mg2+(aq) + 2e−(reaksioni i anodës) 

Zn2+(aq) + 2e− → Zn(s) (reaksioni i katodës) 

Mg(s) + Zn2+(aq) → Mg2+(aq) + Zn(s)(reaksioni i përgjithshëm) 

 

 

e) Nëpërmjet urës së kripës kationet migrojnë drejt katodës, ndërsa anionet drejt anodës. 

Në qelinë e ndërtuar, jonet NO3
− migrojnë drejt ndarjes Mg, ndërsa jonet K+ migrojnë 

drejt ndarjes të zinkut. 

f) Jonet Zn2+ janë agjent më i fortë oksidues sesa jonet Mg2+, pasi jonet e Zn2+ mund të 

oksidojnë Mg. 

Shembulli 2: Një shirit bakri vendoset në një tretësirë 1M të sulfatit të bakrit (II). Një shirit 

argjendi vendoset në një tretësirë 1M të nitratit të argjendit. Dy gjysmëqeliat janë të lidhura 

me një tel dhe një urë kripe. Vërehet se elektroda e argjendit rritet në masë, dhe elektroda e 

bakrit zvogëlohet në masë gjatë funksionimit të qelizës. 

a) Cila nga elektrodat është anoda, shkruani reaksionin e anodës? 

b) Cila nga elektrodat është katoda, shkruani reaksionin e katodës? 

c) Shkruani reaksionin e përgjithshëm të qelisë? 

d) Tregoni drejtimin e migrimit të joneve nëpërmjet urës prej kripe? 

e) Cili është agjent oksidues më i fortë Cu2+ ose Ag+, agjent reduktues më i fortë është 

bakri apo argjendi? 

Zgjidhja: 

 

a) Vëzhgimi tregon që gjatë procesit të operimit të qelisë elektroda e bakrit tretet në 

tretësirë. Në bazë të gjysmëreaksionit duhet që të oksidohet: 

Cu(s) → Cu2+(aq) + 2e− 

Pasi elektroda ku ndodh procesi i oksidimit quhet anodë, atëher elektroda e bakrit 

është anoda. 

 

b) Në bazë të reaksionit të mëposhtëm reaksioni i reduktimit zhvillohet në elektrodën e 

argjendit, pasi elektroda e argjendit fiton peshë për shkak të depozitimit të joneve të 

Ag+ në Ag dhe njëkohësisht elektroda e zinkut është katoda . 

Ag+(aq) + e− → Ag(s) 

 

 

c) Pas largimit të elektroneve shuma e reaksioneve të anodës dhe katodës jep reaksionin 

e përgjithshëm. 

Cu(s) → Cu2+(aq) + 2e−(reaksioni i anodës) 

Ag+(aq) + 2e− → Ag(s) (reaksioni i katodës) 

Cu(s) + 2Ag+(aq) → Cu2+(aq) + 2Ag(s)(reaksioni i përgjithshëm) 



 
 

e) Nëpërmjet urës së kripës kationet (Na+) migrojnë drejt katodës (argjendit), ndërsa   

anionet (Cl⁻)  drejt anodës (bakri).  

g) Jonet Ag+ janë agjent më i fortë oksidues sesa jonet Cu2+  

Pozicioni në serinë elektrokimike: Ag⁺/Ag është më i lartë se Cu²⁺/Cu →  Ag⁺ 

reduktohet më lehtë. 

Shembulli 3: Një copë hekuri vendoset në një tretësirë të FeSO4 dhe një cope bakrri vendoset 

në një tretësirë të CuSO4. Elektroda e hekurit humbet masë me kalimin e kohës, dhe elektroda 

e bakrit fiton masë. 

a) Cila nga elektrodat është anoda, shkruani reaksionin e anodës? 

b) Cila nga elektrodat është katoda, shkruani reaksionin e katodës? 

c) Shkruani reaksionin e përgjithshëm të qelisë? 

d) Tregoni drejtimin e migrimit të joneve nëpërmjet urës prej kripe? 

e) Cili është agjent oksidues më i fortë Cu2+ ose Ag+, agjent reduktues më i fortë është 

bakri apo argjendi? 

Zgjidhje: 

 

a) Vëzhgimi tregon që gjatë procesit të operimit të qelisë elektroda e hekurit tretet në 

tretësirë. Në bazë të gjysmëreaksionit duhet që të oksidohet: 

Fe(s) → Fe2+(aq) + 2e− 

Pasi elektroda ku ndodh procesi i oksidimit quhet anodë, atëherë elektroda e hekurit 

është anoda. 

 

b) Në bazë të reaksionit të mëposhtëm reaksioni i reduktimit zhvillohet në elektrodën e 

bakrit, pasi elektroda e bakrit fiton peshë për shkak të depozitimit të joneve të 𝐶𝑢2+ 

në 𝐶𝑢 dhe njëkohësisht elektroda e bakrit është katoda. 

 

Cu2+(aq) + 2e− → Cu(s) 
 

d) Pas largimit të elektroneve shuma e reaksioneve të anodës dhe katodës jep reaksionin 

e përgjithshëm. 

Fe(s) → Fe2+(aq) + 2e−(reaksioni i anodës) 

Cu2+(aq) + 2e− → Cu(s) (reaksioni i katodës) 

Fe(s) + Cu2+(aq) → Fe2+(aq) + Cu(s)(reaksioni i përgjithshëm) 

e) Nëpërmjet urës së kripës kationet migrojnë drejt katodës (bakrit), ndërsa anionet drejt 

anodës (hekurit).  

f) Jonet Cu2+ janë agjent më i fortë oksidues sesa jonet Fe  

Pozicioni në serinë elektrokimike: Fe është më i ulët se Cu kështu që Fe është më 

reaktiv - agjent reduktues më i mirë. 

Shembulli 4: Përdorni vërejtjet e mëposhtme për të përcaktuar fortësinë e agjentëve oksidues 

të përfshirë në gjithë reaksionet 



 
 

I. Një shirit nikeli i zhytur në tretësirën e sulfatit të bakrit mbulohet me një shtresë bakri 

metalik me ngjyrë kafe të kuqërremtë. 

II. Një spirale teli bakri e pezulluar në tretësirë e nitratit të argjendit vishet me mustaqe 

argjendi metalik. 

III. Copat e nikelit të grimcuar në tretësirën e nitratit të aluminit mbeten të pandryshuara. 

IV. Një shirit magnezi në tretësirë të nitratit të aluminit tretet duke prodhuar jone Mg2+. 

Zgjidhje: Këto vëzhgime mund të paraqiten me reaksionet e mëposhtme. 

I. Ni(s) + Cu2+(aq) → Ni2+(aq) + Cu(s) 

II. Cu(s) + 2Ag2+(aq) → Cu2+(aq) + 2Ag(s) 

III. Ni(s) + Al3+(aq) → nuk zhvillohet reaksion 

IV. 3Mg(s) + 2Al3+(aq) → 3Mg2+(aq) + 2Al(s) 

Pasi këto reaksione ndodhin në mënyrë spontane (vetvetiu) fortësia e joneve oksiduese është: 

I. Cu2+ > Ni2+, II. Ag+ > Cu2+, III. NI2+ > Al3+, IV. Al3+ > Mg2+ 

Rendi i fortësisë së joneve oksiduese është: Ag+ > Cu2+ > Ni2+ > Al3+ > Mg2+ 

Shembulli 5: Përdorni të dhënat e mëposhtme për të përcaktuar fortësinë e elementeve 

H, Mg, Cr, Fe dhe Zn. 

I. Zn, Fe, Cr dhe Mg kur reagojnë me acide formohet H2. 

II. Zn nuk reagon me Mg2+, por reagon me Cr3+ dhe Fe2+ 

III. Fe nuk reagon me Zn2+, Cr3+ dhe Mg2+. 

Detyra për ushtrime: 

Detyra 1: Një shirit magnezi është zhytur në gotën që përmban tretësirën  të holluar të HCl. 
Një tel, një voltametër dhe një urë prej kripe plotësojn qarkun. Në sipërfaqen e shiritit të 

magnezit vërehen flluska gazi që formohen. 

a) Vizatoni një diagram që paraqet këtë qeli. 

b) Cila nga elektrodat është anoda, shkruani reaksionin e anodës? 

c) Cila nga elektrodat është katodat, shkruani reaksionin e katodës? 

d) Shkruani reaksionin e përgjithshëm të qelisë? 

e) Tregoni drejtimin e migrimit të joneve nëpërmjet urës prej kripe? 

f) Cili është agjent oksidues më i fort Mg2+ ose H+, agjent reduktues më i fortë është 

magnezi apo hidrogjeni? 

 

 

 

 

 



 
 

7.3.2. Qelia elektrolitike  

Procesi i elektrolizës është proces në të cilin reaksionet jo spontane të oksidimit dhe 

reduktimit zhvillohen nën veprimin e energjisë elektrike. 

Qelia elektrolitike janë qelia elektrokimike që përbëhen nga një enë e quajtur elektrolizues 

për materialet e reaksionit, elektrodat janë të zhytura në materialin e reaksionit dhe janë të 

lidhura drejtpërdrejt me një burim rryme dhe përcjellësi, këto bëjnë pjesë në qarkun e 

jashtëm, ndërsa në qarkun e brendshëm bëjnë pjesë elektrolitët.  

Elektrodat përbëhen nga karboni ose nga platini, këto zakonisht përdoren pasi nuk përfshihen 

në ndryshimet kimike. Elektroda lidhet me një burim të energjisë elektrike, që zakonisht 

është një bateri. Elektroda që lidhet me polin pozitiv të baterisë quhet anodë, duke pasur 

ngarkesë pozitive. Nga ana tjetër, elektroda që lidhet me polin negativ të baterisë quhet 

katodë, duke pasur ngarkesë negative. 

Elektroliza e klorurit të natriumit të shkrirë 

Dy elektrodat e grafitit që janë të zhytura në NaCl e shkrirë janë të lidhura me një tel për 

burim të energjisë. Jonet e Na+ janë të vetmet jone në atë mjedis që janë të afta të pranojnë 

elektronet që hyjnë në lëng në katodë. Gjysmë reaksioni i reduktimit të Na e tregon më mirë 

të poshtëshënuarën: 

Na+ + e− → Na 

Jonet e Cl− janë të tërhequra nga anoda dhe oksidohen në Cl2 në bazë të gjysmëreaksionit: 

Cl− → 1/2Cl2 + 1e− 

Energjia mbahet në sistem nga lëvizja e joneve dhe jo të elektroneve, pasi anionet migrojnë 

në anodë të lëshojnë elektrone që largohen nga sistemi, ndërsa kationet migrojnë drejt 

katodës dhe fitojnë elektrone që hyjnë në sistem. Shihni figurën: 

 

Reaksioni i përgjithshëm i reaksionit të shkrirë të NaCl është: 

Na+ + 1e− → Na(l): Katoda 

Cl− → 1/2Cl2(g) + 1e−: Anoda 

Na+ + Cl− → 1e− → Na(l) + 1/2Cl2(g) 



 
 

NaCl(l) → Na(l) + 1/2Cl2(g) 

Nga reaksioni mund të shihet që nga NaCl fitohen natriumi (Na) dhe klori (Cl2) në gjendje 

elementare dhe energjia elektrike që është në sistem është shndërruar në energji kimike në Na 

dhe Cl2. 

Elektroliza e sulfatit të natriumit të lëngshëm 

Te ky lloj i elektrolizës kemi dy reaksione të oksidimit dhe dy reaksione të reduktimit. 

Tretësira përmban në sasi të madhe jone të: Na+, SO4
2− dhe H2O, ndërsa jonet e H+dhe OH− 

janë në sasi të vogël. Në vijim do të paraqesim reaksionet e oksdimit dhe reduktimit: 

Oksidimi: 

2SO4
2− → S2O8

2− + 2e− 

H2O → 1/2O2 + 2H+ + 2e− 

Reduktimi: 

Na+ + 1e− → Na 

H2O + 1e− → 1/2H2 + OH− 

Gjysmë reaksionet të cilat marrin pjesë në çdo elektrodë janë dhënë në vijim: 

2H2O + 1e− → 1/2H2 + OH−: Katoda 

H2O → 1/2O2 + 2H+ + 2e−: Anoda 

3H2O → H2 + 1/2O2 + 2H+ + 2OH−: Reaksioni i përgjithshëm 

                                                                     2H2O 

H2O → H2(g) + 1/2O2(g) 

Rrjeta e reaksioneve përshkruan elektrolizën e ujit të pastër që zhvillohet për shkak se uji 

është më lehtë i reduktueshëm sesa Na+ dhe më lehtë oksidohet sesa SO4
2−. Jonet e Na2SO4 

përcjellin rrymën nëpërmjet tretësirës dhe nuk marrin pjesë në reaksion. 

Elektroliza e tretësirës ujore të sulfatit të bakrit 

Reaksionet e katodës dhe anodës janë dhënë në vijim: 

Reaksioni i katodës: Cu2+ + 2e− → Cu 

                                  H2O + 2e− → H2 + 2OH− 

Reaksioni i anodës: 2SO4
2− → S2O8 + 2e− 

                                  2H2O + 2e− → O2 + 4H+ + 4e− 

                                  Cu → Cu2+ + 2e− 

Rrjeta e reaksioneve të elektrolizës të tretësirës ujore të sulfatit të bakrit është: 

Katoda: Cu2+(aq) + 2e− → Cu(s) 



 
 

Anoda: Cu(s) → Cu2+(aq) + 2e− 

Reaksioni i përgjithshëm: Cu(s) anoda → Cu(s)katoda 

Gjysmë reaksioni i Cu në Cu2+ është i favorizuar për shkak të potencialit të lartë oksidues. Në 

reaksionin e përgjithshëm mund të shihet që bakri nga anoda tretet me të njejtën shpejtësi që 

jonet Cu2+ kanë ruajtur (depozituar) në katodë. 

7.4. Ekuacioni i Nernst-it 

Përdorimet e Ekuacionit të Nernst-it: 

Ekuacioni i Nernst-it emrin e ka marrë nga kimisti gjerman Walther Nernst, ku me anë të 

këtij ekuacioni bëhen llogaritje të potencialit të elektrodës së reaksionit, qoftë ai gjysmë 

reaksion i qelisë apo reaksion i plotë elektrokimik në kushte jo standarde. Me anë të këtij 

ekuacioni mund të shihen ndryshimet në përqendrim të joneve në potencialin e elektrodës, 

presion ose temperaturë. Gjithashtu mund të bëhet analizë e senzorëve elektrokimikë (p.sh., 

pH-matësit, elektrodat jono-selektive) si dhe bën parashikimi e spontanitetit dhe drejtimin e 

reaksioneve redoks. Më poshtë është dhënë ekuacioni i përgjithshëm i Nernst-it. 

𝐸 = 𝐸° −
𝑅𝑇

n𝐹
ln𝑄 

ku: 

𝐸- potenciali i elektrodës në kushte jo standarde 

𝐸°- potenciali standard i elektrodës 

𝑅- konstanta universale e gazrave (8.314 J ∙ mol−1K−1) 

𝑇- temperatura (K) 

𝑛-numri i elektroneve i transferuar 

𝐹- konstanta e Faradey-it (96485 C ∙ mol−1)  

𝑄- koeficenti i reaksionit (raporti i produkteve dhe reaktantëve) 

Në 25°C (298K) ekuacioni i Nernst-it do të marrë këtë formë: 

𝐸 = 𝐸° −
0.0591

n
log𝑄 

Sqarim: 

Vlera 0.0591 fitohet kur bëhet shndërrim i logaritmit natyral ln në bazën e logaritmit -10 

(log): 

lnQ = 2.303log𝑄 

𝐸 = 𝐸° −
2.303𝑅𝑇

n𝐹
log𝑄 

2.303 ∙ 8.315 ∙ 298

96485
= 0.0591V 



 
 

Shembull 1: Për gjysmë reaksionin redoks llogaritni potencialin e elektrodës 

Zn2+ + 2e− → Zn(s) 

𝐸 = 𝐸° −
0.0591

2
(

1

[Zn2+]
) 

ose: 

𝐸 = 𝐸° +
0.0591

2
[Zn2+] 

Sqarim: 

Duke konsideruar gjysmë reaksionin redoks, koeficienti i reaksionit (𝑄) është: 

𝑄 = (
Zn2+]

1
) = [Zn2+] 

Kështu që ekuacioni i Nernst-it është: 

𝐸 = 𝐸° −
0.0591

2
(

1

[Zn2+]
) 

Tani zbatojmë logaritmet: 

log (
1

x
) = −logx 

𝐸 = 𝐸° −
0.0591

2
(−log [Zn2+]) 

𝐸 = 𝐸° +
0.0591

2
(log [Zn2+]) 

Minusi bëhet plus pasi merrni vlerën reciproke të logaritmit: 

log (
1

x
) = −log𝑥 

Shembulli 2: Përcaktoni potencialin e elektrodës së bakri në kushte jo standarde, ku 

përqendrimi i joneve të bakrit është 0.010 M. Potenciali standard i elektrodës për 

gjysmëreaksionin është: 

Cu2+ + 2e− → Cu(s)       𝐸° = +0.34V 

Zgjidhje: 

Të dhënat: 

[Cu2+] = 0.01M 

𝐸° = +0.34V  

𝑛 = 2  

Përdorim ekuacionin e Nernst në 25°C (298K): 



 
 

𝐸 = 𝐸° −
0.0591

2
log𝑄 

Pasi aktiviteti i bakrit të ngurtë është 1, koeficienti i reaksionit (𝑄) thjeshtësohet në: 

𝑄 = (
1]

[Cu2+]
) =

1

0.010
= 100 

Vlerat i zëvendësojmë në ekuacioni e Nernst-it: 

𝐸 = 0.34 −
0.0591

2
log (100) 

𝐸 = 0.34 − 0.02955 ∙ 2 

𝐸 = 0.34 − 0.0591 = 0.2809V 

Sqarim: Në elektrokimi, aktiviteti përcakton potencialin. Aktiviteti është matje për 

përqendrim efektiv, sa ndikon një substancë në potencialin kimik të një sistemi. Me konventë 

aktiviteti i substancave të pastra të ngurta dhe të lëngshme është përcaktuar të jetë 1. Kjo 

është për shkak që përbërja e tyre nuk ndryshon me anë të presionit ose sasisë. Vetëm 

substancat, përqendrim dhe presioni parcial i të cilave ndryshon, ndikojnë në pozitën e 

baraspeshës ose potencialit të elektrodës. 

Shembulli 3: Përcaktoni potencialin e elektrodës të qelisë elektrokimike Zn/Cu në kushte jo 

standarde, ku përqendrimi i joneve të zinkut është 0.10 M, ndërsa përqendrimi i joneve të 

bakrit është 1.0 M.  

Zgjidhje: 

Të dhënat: 

[Cu2+] = 1.0 M  

[Zn2+] = 0.10 𝑀  

𝐸Cu2+/Cu
° = +0.34 V  

𝐸Zn2+/Zn
° = −0.76 V  

𝑛 = 2  

Zn(s) + Cu2+(aq) → Zn2+(aq) + Cu(s) 

𝐸qelia
° = 𝐸katoda

° − 𝐸anoda
° = 0.34 − (−0.76) = 1.10 V 

Përdorim ekuacionin e Nernst në 25 °C (298 K): 

𝐸qelia = 𝐸qelia
° −

0.0591

2
log (

[Zn2+]

[Cu2+]
) 

𝐸qelia = 1.10 −
0.0591

2
log (

0.10

1.0
) 

𝐸qelia = 1.10 − 0.2955 ∙ log(0.10) = 1.10 − 0.02955 ∙ (−1) 



 
 

𝐸qelia = 1.10 + 0.02955 = 1.1296 V 

 

Pasi aktiviteti i bakrit të ngurtë është 1, koeficienti i reaksionit (𝑄) thjeshtësohet në: 

𝑄 = (
1]

[Cu2+]
) =

1

0.010
= 100 

Vlerat i zëvendësojmë në ekuacionin e Nernst-it: 

𝐸 = 0.34 −
0.0591

2
log (100) 

𝐸 = 0.34 − 0.02955 ∙ 2 

𝐸 = 0.34 − 0.0591 = 0.2809 V 
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