
Лекція 3 
1. Залежність енергії Гіббса  від кількості речовини. 
2. Поняття хімічного потенціалу. Стандартний хімичний потенціал. 
3. Хімічні потенціали ідеального газу (розчину, суміші); реального газу 

(розчину). 
4. Активність (фугітивність). Коефіцієнт активності (фугітивності), зміст 

цих коефіцієнтів. 
 
Ми розглядали раніше енергію Гіббса як функцію температури та тиску, тобто, 

виражаючи повний диференціал через частинні похідні: 
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При цьому ми вважали збільшення енергії Гіббса критерієм мимовільності 

протікання процесу за умови сталості тиску й температури. Але при цих умовах dG = 0. 

Чи так це насправді? 
При протіканні багатьох процесів число молів компонентів у системі під час 

процесу міняється. Наприклад, при протіканні гомогенної хімічної реакції кількість 
вихідних речовин зменшується, а кількість продуктів реакції - збільшується. Таким 

чином, кількості n1, n2, n3, ..., ni компонентів у системі можуть бути змінними. 

У такому випадку ми повинні розглядати енергію Гіббса не тільки як функцію 
температури й тиску, але і як функцію кількості речовини. Тоді повний диференціал 
енергії Гіббса через частинні похідні запишеться в такий спосіб: 
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де ni - постійна кількість всіх компонентів; nj - постійна кількість всіх компонентів, 

крім одного (зміна якого розглядається). 
Позначимо 
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де i - хімічний потенціал i-го компоненту. 

Відомо, що мимовільні процеси в хімічних системах при постійних p і T завжди 

спрямовані убік зменшення енергії Гіббса G. Таким чином, енергія Гіббса відіграє 

роль, аналогічну електричному потенціалу, тому що потік електрики направляється 

від більшого потенціалу до меншого. За аналогією величину  й назвали хімічним 

потенціалом. 

Хімічний потенціал i-го компоненту системи - частинна похідна енергії Гіббса по 

масі i-го компонента при постійних тиску, температурі й масах інших компонентів. 

Або: 

Хімічний потенціал i-го компоненту дорівнює збільшенню енергії Гіббса 

при додаванні одного моля цього компонента до великого об'єму системи при 
постійних температурі й тиску. 

Поняття "великий об'єм системи" означає, що склад системи практично не 
змінюється після додавання одного моля компонента.  

Хімічний потенціал чистої речовини дорівнює енергії Гіббса одного моля цієї 
речовини: 



i = Gi 

Повернемося до виразу 
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При сталості температури й тиску два перші доданки перетворюються в нуль, 
при цьому з урахуванням поняття хімічного потенціалу одержимо: 
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Раніш ми показали, що для відкритої системи 

G  0. 
Тоді можна записати, що у загальному випадку 
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а для рівноважної системи 
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Розглянемо систему, що складається з речовини у двох станах. Нехай частина 

молів dn речовини з першого стану переходить у друге. Очевидно, сумарна зміна 

енергії Гіббса буде складатися зі збільшення енергії Гіббса однієї частини системи 
(одного стану) і збільшення енергії Гіббса іншої частини системи (іншого стану). 
Тобто: 

dG = dG 1 + dG 2 

З іншого боку, енергія Гіббса першого стану зміниться на величину dG1= - dn1  

(бо кількість вихідної речовини зменшується), а енергія Гіббса другого стану dG2 = 

dn2  . Тоді 

dG = 2 1 dn   

Через те, що при рівновазі повинно бути dG=0, а при мимовільному процесі dG <0, 

одержимо: 

для мимовільного процесу     1 2 , 

для рівноважного стану      1 2  

Як наслідок - процес мимовільно протікає убік меншого хімічного 
потенціалу; рівновага наступає при рівності хімічних потенціалів. 

Повна зміна енергії Гіббса при протіканні реакції: 
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Варто помітити, що незважаючи на те, що всі вищенаведені викладення були 

зроблені для енергії Гіббса (як критерію рівноваги при p,T = const), аналогічні 

операції можна проробити й для інших критеріїв рівноваги (F, U, H), зрозуміло, при 

сталості відповідних умов. При цьому похідна від функції (F, U, H) по числу молів 

компонента також називається хімічним потенціалом цього компонента. 
При цьому 
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Одержимо вираз для хімічного потенціалу для ідеального газу. Що для цього 
потрібно: 

згадаємо, що     dG Vdp SdT  ,  

а при постійній температурі  dG Vdp d    

Тоді з урахуванням рівняння ідеального газу Менделєєва-Клапейрона pV=nRT , 

для одного моля газу (з огляду на те, що i = Gi) можна записати: 
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 або d = RTd ln p , звідки 

=* + RT ln p  , 

де * - постійна інтегрування.  

Хімічний потенціал при стандартних умовах називається стандартним хімічним 
потенціалом. Що є стандартні умови? Скажемо, раніше із цим не було проблем - 

стандартний тиск в 1 атм. Тоді постійна інтегрування * у цій системі одиниць 

(технічної) є стандартним хімічним потенціалом. 

У системі одиниць SI стандартним вважається тиск p0 = 0,1013 МПа й тоді 

 = 0 + 
*RT ln p  , 

де 0 - стандартний хімічний потенціал при 0,1013 МПа; p*=
p

p0
 - відносний тиск 

(безрозмірна величина); p - тиск газу в МПа, ГПа, П; p0 - стандартний тиск у тих же 

одиницях. 
Загальний тиск у суміші ідеальних газів складається з парціальних тисків 

окремих газів. Рівняння Менделєєва-Клапейрона справедливо як для окремого 
ідеального газу, так і для суміші ідеальних газів. Таким чином, у суміші ідеальних 

газів залежність хімічного потенціалу i-го компонента i від парціального тиску pi 

цього компонента в суміші виражається рівняннями: 

di = iRTd ln p . 

Звідси (для технічної системи одиниць) 

i = i* + iRT ln p , 

де pi-парціальний тиск в атмосферах, або (для міжнародної системи одиниць) 

i = i
0 + *

iRT ln p , 

де
*

ip  - відносний парціальний тиск. 

Для ідеальних розчинів розглядається залежність хімічного потенціалу i від 

молярної частки Ni цього компонента в розчині. Ця залежність виражається 

аналогічними рівняннями: 

d i= iRTd lnN ; 

i = i
0 + iRT ln N , 

де i
0 - хімічний потенціал чистого i-го компоненту (Ni = 1). 

Нагадаємо: молярна частка (мольна частка) - спосіб вираження концентрації розчину. Молярна 

частка Ni даної речовини в розчині - це відношення кількості молей даної речовини в розчині до 

загальної кількості молів у системі. 
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Наведені вирази, як було сказано, справедливі для ідеальних систем. Для 
обчислення хімічного потенціалу реальних газів використовуються ті ж формули, 

однак замість тиску в них підставляють змінну за назвою фугітивність f (метод 

Льюіса) 

d = RTd ln f , звідки    = * + RT ln f  

 
Фугітивністю називають величину, яку потрібно підставити у вираження для 

хімічного потенціалу ідеального газу, щоб одержати значення хімічного потенціалу 
для реального газу. 

Міркуючи так само, як і у випадку ідеального газу, одержуємо для реального: 

 = 0 + 
*RT ln f  , 

де i
0 - стандартний хімічний потенціал реального газу; f*=

f

f 0
 - відносна 

фугітивність реального газу; f 0 = p0 - стандартна фугітивність реального газу, що 

вважається рівною стандартному тиску. 
Відношення фугітивності до тиску реального газу називається коефіцієнтом 

фугітивності. 

f
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p
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Фугітивність має таку ж розмірність, як і тиск. Коефіцієнт фугітивності - 
безрозмірна величина. 

Для обчислення хімічного потенціалу i-го компонента в неідеальному розчині 

замість концентрації (молярної частки) підставляється змінна а за назвою 

активність. Отримаємо наступні вираження: 

d = iRTd lna  ;   i = i
0 + iRT lna , 

де i
0 - стандартний хімічний потенціал. У стандартному стані активність 

приймають рівній одиниці ( ia0
= 1). 

Таким чином, активністю i-го компоненту розчину називається величина, яку 

необхідно підставити у вираження для хімічного потенціалу компонента в ідеальному 

розчині, щоб одержати дійсне значення хімічного потенціалу i-го компонента в 

неідеальному розчині. 
Відношення активності компонента в розчині до його концентрації називається 

коефіцієнтом активності: 

a
;a c

c
    , 

де c - концентрація розчиненої речовини, виражена в молярних частках, моляльності 

або молярності. 

Нагадаємо: моляльність - спосіб вираження концентрації. Кількість молів речовини у 1000 г 
розчинника; молярність - спосіб вираження концентрації. Кількість молів в 1 літрі розчину. 

Коефіцієнти активності й фугітивності враховують розходження між ідеальним і 
неідеальним газами, ідеальним і неідеальним розчинами, що полягають у наявності 
міжмолекулярної взаємодії в реальному випадку, тоді як для ідеальних систем ця 
взаємодія не враховується. 


