
Лекция 14 

 

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ В РАСТВОРАХ 

 

 Напоминаем, что производная энергии Гиббса системы по координате реакции 

равна энергии Гиббса химической реакции. Энергия Гиббса химической реакции, в свою 

очередь, определяется как разность суммы химических потенциалов продуктов (с учетом 

стехиометрических коэффициентов) и такой же суммы химических потенциалов реагентов. 

Пока эта производная меньше нуля, реакция идет в прямом направлении. Когда 

производная станет равной нулю, достигается равновесие химической реакции. Все это 

можно записать в аналитическом виде: 
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Эти соотношения справедливы для любых химических реакций: в газах, в жидкостях, в 

твердых телах. Вид уравнений равновесия для каждого конкретного случая зависит от 

того, как мы записываем выражение для химического потенциала. Если реакция протекает 

в газовой фазе, химические потенциалы под логарифмом содержат отношение давления 

компонента к его стандартному давлению. Если газ неидеальный, то давление заменяем на 

фугитивность. Ситуация в жидких растворах несколько сложнее. 

 Если раствор идеальный, под логарифмом стоит мольная доля компонента, если 

свойство идеальности утеряно, под логарифмом стоит активность. В растворах 

разбавленных принято пользоваться специальным значением стандартного потенциала, а 

под логарифмом ставится мольная доля компонента, находящегося в малой концентрации. 

Итак, химический потенциал в любом случае представлен суммой стандартного значения и 

слагаемого, содержащего логарифм концентрации. Если в реакции участвует несколько 

компонентов, можно при записи энергии Гиббса химической реакции собрать все 

стандартные значения химических потенциалов компонентов (реагентов и продуктов) с 

учетом стехиометрических коэффициентов в отдельное слагаемое: 
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Второе слагаемое будет содержать под логарифмом некоторое частное (простую дробь), в 

числителе которого произведение параметров, выражающих концентрации продуктов, в 

степенях, соответствующих стехиометрическим коэффициентам. В знаменателе – 

произведение параметров, выражающих концентрации реагентов, в степенях, 

соответствующих стехиометрическим коэффициентам. В общем виде подлогарифмическое 

выражение обозначается буквой Q. Когда равновесие установилось, это Q равно константе 

равновесия К. Получаем выражение: 
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В качестве конкретного примера жидкофазной реакции выберем реакцию этерификации: 

  

Кислота + Спирт = Эфир + Вода.   (4) 

 

Для этой реакции рассмотрим несколько случаев. 

 

 



 

1. Для начала выберем в качестве стандартных значений химические потенциалы чистых 

веществ. Тогда можно записать, обозначив нижними индексами начальные буквы названий 

компонентов реакции: 
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Но мы не можем гарантировать идеальность раствора, поэтому в выражение для константы 

надо ставить активности: 
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2. Пусть воды в системе очень много, т.е. воду можно рассматривать как растворитель. Всех 

остальных компонентов в системе мало. Тогда для кислоты, спирта и эфира можно выбрать 

в качестве стандартных «мю нулевые перечеркнутые». В этом случае можно избавиться от 

активностей и пользоваться мольными долями. Это область Генри. В то же время, 

поскольку воды много, ее можно рассматривать как компонент, подчиняющийся закону 

Рауля, т.е. компонент идеального раствора. Поэтому для воды тоже можно пользоваться 

мольной долей. Тогда имеем: 
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Теперь обращаем внимание на то, что константы в уравнении (6) и в уравнении (8) не равны 

друг другу, хотя описывают одну и ту же химическую реакцию. Надо быть особенно 

внимательными в выборе констант равновесия и в использовании параметров 

концентрации. Если пользуемся активностями, надо брать константу, которая находится по 

уравнению (5), а если для разбавленных растворов используем мольные доли, то наша 

константа находится по уравнению (7). 

3. Теперь рассмотрим ситуацию, когда растворителем является спирт. Всех остальных 

компонентов мало. Для этого случая запишем соответствующие уравнения: 

 

0000 0 0 0 0

Т Э В К СG         ;  

0000

0000
ТG

RTK e




 ;  (9) 

 

0000 Э В

К С

x x
K

x x


.     (10) 

 

Константы равновесия (8) и (10) отличаются, потому что находятся по разным 

соотношениям: (7) и (9). 



4. Самый распространенный в химии случай, когда все четыре компонента присутствуют в 

очень небольшом количестве в инертном растворителе. Значит, все стандартные 

потенциалы «перечеркнутые».  
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Константа равновесия в этом случае зависит от природы инертного растворителя. В книгах 

чаще всего приводятся константы равновесия, которые находят по уравнению (5). Но 

наиболее распространен четвертый случай. Для этого случая ни в коем случае (тавтология) 

нельзя пользоваться константой случая первого.  

 От чего зависит константа равновесия системы? Для газов нет смысла говорить о 

зависимости константы равновесия от давления, потому что константа определяется 

стандартными значениями химических потенциалов, а для газов это давление один бар. 

Зависимость константы равновесия газов от температуры определяется уравнением: 
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Для жидкостей стандартный химический потенциал – это химический потенциал чистого 

компонента, т.е. раствора с мольной долей компонента, равной единице. Для жидкостей 

константа равновесия зависит как от температуры, так и от давления: 
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Здесь ΔV0 – разница мольных объемов участников реакции (с учетом стехиометрических 

коэффициентов). 

 Важный вопрос – определение констант равновесия в гетерогенных реакциях. 

Пусть в системе протекает реакция 
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Изменение стандартной энергии Гиббса определяется как  
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Для нахождения равновесия этой реакции надо учесть условия как химического, так и 

фазового равновесия. В условиях химического равновесия энергия Гиббса химической 

реакции равна нулю, т.е. 
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Согласно условиям фазового равновесия,  
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Равенство давлений (18) в данном случае требует дополнительных пояснений. Для полного 

условия равновесия фаз необходимо, чтобы давление на карбонат кальция было таким же, 

как на оксид кальция, и чтобы это давление оказывала двуокись углерода. В реальности при 

проведении таких реакций используют избыток инертного газа (например, гелия). Поэтому 

условие (18) не выполняется. Однако на это не обращают внимание, поскольку зависимость 

константы равновесия от давления незначительна. 

 Теперь распишем химические потенциалы согласно уравнению (17). Для 

газообразной двуокиси углерода имеем: 
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Допустим, что твердые вещества в системе присутствуют в чистом виде, тогда: 
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Константа равновесия для этого случая примет вид: 
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Концентрации твердых веществ вклада в константу не вносят, поскольку в выражениях для 

химических потенциалов (20) отсутствует слагаемое с логарифмом. Константа в уравнении 

(21) зависит от температуры. Кроме того, эта константа зависит и от давления, поскольку 

стандартные потенциалы твердых веществ зависят от этого параметра (уравнение (20)), но 

зависимость эта слабая.  

 Но может быть ситуация, при которой окись кальция смешалась с карбонатом 

кальция, и образовался твердый раствор. Тогда химические потенциалы твердых веществ 

примут вид: 
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Выражение для константы запишется следующим образом: 
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При этом величина константы останется прежней, поскольку правая часть уравнения (24) 

такая же, как и у выражения (21). 



 Еще один пример. Сера реагирует с кислородом с образованием двуокиси серы. 

 

( .) 2( .) 2( )тв раств газS O SO  .    (25) 

Кислород растворен в воде, а сера лежит в этой воде на дне. Двуокись серы – в газообразном 

состоянии. Явно выраженная гетерогенная реакция. Условия фазового равновесия: 

 

( ) ( .) ( .)газ тв раствT T T  ; 
( ) ( .) ( .)газ тв раствp p p  . (26) 

Очевидно, в момент равновесия ΔG = 0. Запишем стандартную энергию Гиббса как 

алгебраическую сумму стандартных химических потенциалов. Для двуокиси серы это 

обычный стандартный химический потенциал при давлении один бар, для твердой серы это 

химический потенциал чистой серы. Сложнее выбрать стандартный потенциал для 

кислорода. Трудно представить чистый кислород при комнатной температуре. Поэтому 

используем стандартное значение для очень низкой концентрации, т.е. «мю нулевое 

перечеркнутое».  
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Константа равновесия запишется следующим образом: 
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Твердая сера никакого вклада в константу равновесия не вносит, т.к. у выражения для 

химического потенциала твердой серы нет слагаемого с логарифмом. 

 

УСЛОВИЯ САМОПРОИЗВОЛЬНОГО ПРОТЕКАНИЯ РЕАКЦИЙ 

 

 В момент наступления равновесия должно выполняться равенство ΔG = 0 (а не 

равенство ΔG0 = 0!). До наступления равновесия, когда реакция протекает направленно, 

имеем условие ΔG <0. Вспомним уравнение (1): 
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Пока реакция течет, значение Q изменяется. Всегда можно сделать этот параметр таким, 

что будет выполняться условие ΔG <0. Для этого надо, чтобы числитель в уравнении (28) 

был как можно меньше, а знаменатель – как можно больше. Конечно, это уже будет далеко 

не константа равновесия. Это будет какое-то промежуточное, текущее соотношение 

концентраций продуктов и реагентов, которое обеспечивает отрицательное значение 

изменения энергии Гиббса все зависимости от величины параметра ΔG0. Так что пока мы 

не говорим о равновесии, параметр ΔG0 не играет решающей роли в вопросе, будет ли 

протекать реакция в каком-либо направлении. Решающее значение имеет 

подлогарифмическое выражение. Любую реакцию можно «заставить» идти в прямом 

направлении, вот только скорость мы ей предписать не можем. Тут вступает в игру катализ. 

Но эти вопросы выходят за рамки классической термодинамики. Это, скорее, вопросы 

кинетики. 

 



РАСЧЕТ РАВНОВЕСНЫХ СОСТАВОВ 

 

 Рассмотрим реакцию 

 

2 2 33 2N H NH   .    (29) 

 

Надо рассчитать равновесный состав этой смеси при температуре 1000К. Константа 

равновесия (термодинамическая) равна: 6(1000) 10K  . Пусть сумма парциальных 

давлений компонентов равна одному бару. Соотношение концентраций в начале реакции 

пусть соответствует стехиометрии, т.е. давление водорода в 3 раза больше, чем давление 

азота. Таким образом, имеем 3 неизвестных и 3 уравнения, которые их связывают. Решаем 

эту систему. 
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В уравнение (30) подставляем уравнение (32), выражаем давление аммиака и подставляем 

в уравнение (31), давление водорода подставляем в это уравнение из (32). Получаем 

соотношение 

 

2

2

2

6

4

(1 4 )
10

27

N

N

p

p





. 

Поскольку парциальное давление заведомо меньше единицы, пренебрежем правой частью 

уравнения 
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и получим оценку значения давления азота 
2Np    0,25 бар. Соответственно, давление 

водорода 
2 2

3H Np p   0,75 бар. Давление аммиака – величина сравнительно низкая. 

Оцениваем ее из уравнения (31). Получаем 
3NHp  43,25 10 бар. 

 Но более поучителен следующий пример. Рассматриваем реакцию 
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Надо определить равновесные концентрации компонентов, если известна константа 

равновесия К (1000) = 8. Суммарное давление – один бар. Соотношение количеств – по 

стехиометрии. Итак, имеем систему уравнений 
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Решив эту систему, получаем 
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Потом определили эти величины экспериментально и получили совсем другие величины, 

даже по природе система отличалась: 
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6 60,9; 1,2 10 ; 9 10 ; 0,1H C H C H CHp p p p бар       . 

 

Кроме того, в системе образовался графит. Делаем вывод: химическое равновесие – это не 

равновесие в одной химической реакции. Должны быть учтены все промежуточные 

продукты. Если мы реально измеренные величины подставим в уравнение для константы, 

то у нас обязательно получится 8. Мы считали, что продукты содержат 3 компонента. На 

самом деле надо было еще учесть реакцию образования метана. В предыдущем примере 

таких промежуточных продуктов не было, поэтому рассчитанные величины, в принципе, 

отвечают практическим.  

 

 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 


