
Лекція 4 
 
4. Визначення напрямку шляхом порівняння Кр та Пр. 
5. Стандартна енергія Гіббса. 
6. Різні константи рівноваги й зв'язок між ними. 
 
Уже досить тривалий час ми користуємося формулюванням "рівновага". (крите-

рії рівноваги з погляду основних термодинамічних функцій, з погляду хімічного по-
тенціалу...) Спробуємо більш детально розібратися в тому, що це таке. 

Як показав досвід, внаслідок хімічної оборотності реакції не доходять до кін-
ця. Одночасно проходять два процеси – прямій і зворотний. У той момент часу, коли 
швидкості прямої і зворотної реакції стають однаковими, говорять про хімічну рівно-
вагу. Незважаючи на те, що подання про хімічну рівновагу, як рівності швидкостей 
прямої і зворотної реакції є дотиком до розділу фізичної хімії за назвою «хімічна кіне-
тика», якою ми займемося у свій час, зараз нас цікавить саме поняття рівноваги. Чим 
характеризується цей стан? 

1. Динамічністю. Процес іде, є пряма реакція й зворотна, а не припинення реак-
ції. 

2. Сталістю концентрацій реагуючих речовин у часі (скільки речовини утворить-
ся, стільки ж і витрачається) при незмінних зовнішніх умовах 

3. Рухливістю – здатністю мимовільно відновлюватися при невеликих відхилен-
нях від заданих p і T. 

4. Можливістю досягнення рівноваги з будь-якої сторони (від вихідних речовин, 
або від продуктів реакції). 

2 2 3N 3H 2NH   3 2 22NH N 3H  

Це значить, що як би ми не взяли ці три речовини – дві вихідних, або один про-
дукт – у результаті в рівновазі будуть перебувати три речовини у відповідних масо-
вих співвідношеннях. 

5. Мінімальним значенням функції Гіббса й рівняннями 

0dG   
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0i idn  , 

які є фундаментальними термодинамічними умовами рівноваги. 
З огляду на все вищесказане, хімічні реакції можуть протікати як термодинамич-

но рівноважні процеси, тобто до них можна застосовувати загальні умови термоди-
намічної рівноваги. Хімічна термодинаміка дозволяє пророчити концентрації реаген-
тів у рівноважній реакційній суміші та вплив на них зміни зовнішніх умов. А також, що 
особливо важливо – передбачати максимальний вихід корисного продукту. 

Рівновага оборотних хімічних реакцій описується законом діючих мас, у відпо-
відності з яким для реакції 

aA + bB fF+ lL , 

відношення добутку рівноважних концентрацій продуктів реакції до добутку рі-
вноважних концентрацій вихідних речовин, кожна з яких узята в ступені, що ві-
дповідає стехіометричному коефіцієнту при даній речовині в рівнянні реакції, є 
величина постійна, залежна тільки від температури й природи реагуючих ре-
човин. 
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Величина константи рівноваги дає кількісну оцінку рівноваги – якщо її чисельне 
значення велике (чисельник більше знаменника), то рівновага реакції зрушена убік 
продуктів реакції; якщо мало (знаменник більше) – в суміші переважають вихідні ре-
човини, тобто рівновага зрушена убік вихідних речовин. 

Розглянемо цю же реакцію в умовах, відмінних від рівноваги. Тоді загальний ви-
раз зміни енергії Гіббса для цієї реакції ( що протікає в ізобарно-ізотермічних умовах) 
можна записати 

   , ,
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Зміна числа молей Adn  і Bdn  береться зі знаком "–", оскільки вихідні речовини 

витрачаються. Всі речовини в наведеному рівнянні хімічної реакції реагують у кілько-

стях, пропорційних стехіометричним коефіцієнтам, тому величини Adn , Bdn , Fdn , 

Fdn  можна замінити на 

ad = Adn ; bd = Bdn ; fd = Fdn ; ld = Fdn  , 

де  (грецька буква, озвучується як «хі») - величина, що представляє собою відно-
шення кількості речовини, що прореагувала до її стехіометричного коефіцієнту; з хо-
дом реакції вона змінюється від 0 до 1, за що й називається хімічною змінною. 

Підставивши попередні вирази формулу для зміни енергії Гіббса й розділивши 

обидві частини цього вираження на d , одержимо: 
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де i – стехіометричні коефіцієнти,  

G – енергія Гіббса хімічної реакції, рівна зміні енергії Гіббса, коли речовини про-

реагували відповідно їх стехіометричним коефіцієнтам. Помітимо, що в цьому випад-

ку  = 1, а стехіометричні коефіцієнти при вихідних речовинах записуються з негати-
вним знаком. 

У такий спосіб 

i iG     

Підставимо сюди вираз для хімічного потенціалу i = i
0 + iRT ln p' , одержи-

мо: 
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Перші чотири доданки при даній температурі – сталі величини, тому можна за-
писати: 
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В умовах рівноваги G = 0. Проаналізуємо можливий вид константи: 
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 (де p – рівноважні тиски) ln pRT K   



Звідси можна одержати зв'язок між Кр і G, що виражається рівнянням ізотерми 

хімічної реакції (ізотерми Вант-Гоффа): 

ln lnp pG RT K RT     , 

де 
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, відношення добутків нерівноважних (вихідних) парціальних тисків 

реагентів у відповідних ступенях. 
Рівняння ізотерми Вант-Гоффа дає можливість по константі рівноваги й вихід-

ним тискам речовин визначити в яку сторону буде відбуватися реакція. 
Дійсно, якщо  

Пр < Кр     то     G < 0  реакція йде вправо; 

Пр = Кр     то     G = 0  рівноважний стан; 

Пр > Кр     то     G > 0  реакція йде вліво, вправо не йде. 

Повернемося ненадовго до вираження (). Якщо не полінуватися й записати йо-
го у вигляді: 

0 ln 0i i pRT K     
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звідки видно, що константа рівноваги залежить тільки від температури й від природи 
реагуючих речовин (за яку відповідає хімічний потенціал). 

Для изохорно-ізотермічного процесу можна одержати іншу форму рівняння ізо-
терми: 

ln lnC CF RT K RT      

де КС – константа рівноваги, виражена через добутки рівноважних об'ємних концен-

трацій у відповідних ступенях. 
Розглянемо випадок, коли початкові парціальні тиски реагуючих речовин рівні й 

рівні 1атм, тобто 

' ' ' ' 1A B F Lp p p p    ,  

тоді 
0ln ln1 lnp pG RT K RT RT K G        , 

Величину G0 прийнято називати стандартним значенням функції Гіббса або 

стандартним ізобарним потенціалом. 
Тут необхідно відзначити, що у зв'язку з переходом на Інтернаціональну систе-

му одиниць існує трохи інший вид попереднього виразу, а саме: 

0 0lnRT K G    

де 
0K  – так звана стандартна константа рівноваги, виражена через відносні пар-

ціальні тиски. 
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де p*=
p

p0
 – відносний тиск (безрозмірна величина); p – тиск газу в одиницях SI, p0 – 

стандартний тиск у тих же одиницях. 



Kр пов'язана з 
0K  наступною залежністю (це видно при підстановці у формулу 

для 
0K  значення р*): 

 0 0

pK K p


 . 

Оскільки величина G0 залежить від температури, прийнято визначати її при 

температурі 25С або 298 K. Позначається вона 
0

298G  і називається хімічною спо-

рідненістю. 

Величина 
0

298G   має велике практичне значення. Знаючи її можна: 

 по-перше, за її знаком і величиною судити, чи піде дана хімічна реакція і як гли-
боко; 

 по-друге, користуючись рівнянням 
0ln pRT K G   , обчислювати стандартну 

константу рівноваги реакції: 
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Величина 
0

298G   має ті ж властивості, що й тепловий ефект реакції 
0

298H   у за-

коні Гесса. Так для нашої реакції 

       0 0 0 0 0

298 298 298 298 298G f G F l G L a G A b G B          

Тут  0

298 , , ,G A B F L  – стандартні потенціали утворення сполук A, B, L, F із 

простих речовин. Ці дані (як і теплоти утворення й згоряння) приводяться в таблицях. 
Ми з вами в основному користувалися константою рівноваги, яку виражали че-

рез парціальні тиски pK . Кілька разів зустрічалися з величиною CK  (тобто констан-

тою, вираженою через об'ємні концентрації). 

Крім їх існує ще одна константа KN, вона виражається через мольні частки.  

Задається питання – чи рівні ці константи? Видається відповідь – ні, не рівні. 
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Розмірковуючи аналогічним чином, отримаємо наступне співвідношення між 
константами: 

 p c N загK K RT K p


 


 

Тут  – зміна числа молей газоподібних учасників реакції; загp  – загальний 

тиск суміші. 

Якщо  =0 (реакція у конденсованому стані), то  
0
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Для таких реакцій є спосіб вираження прямо через число молів реагентів: 
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а насправді – через будь-які масові частини реагентів, хоч вагонами . 



У декого, напевно, виникло резонне питання – якщо існує для однієї реакції три 
константи рівноваги, то виходить, що існує й три різних рівноваги? 

Зрозуміло, немає. Розходження у величині констант обумовлено різними спосо-
бами вираження концентрацій реагуючих речовин. А оскільки різні концентрації між 
собою взаємозалежні, то й різні константи теж зв'язані між собою. Однак, тут необхі-
дно розуміти дві важливі речі: 

1. Не значення парціальних тисків, тисків, концентрацій і так далі визначає конс-
танту рівноваги, а константа рівноваги визначає масове співвідношення реаген-
тів у стані рівноваги. 

2. Константа рівноваги поняття безглузде без рівняння відповідної хіміч-
ної реакції. Ви можете переконатися у цьому самі, якщо спробуєте написати вираз 

pK  для реакцій, кожна з яких є реакцією утворення аміаку: 

а) 2 2 3N 3H 2NH  і б) 2 2 3
31 N H NH

2 2
 , 

до яких можна додати і реакції 

в) 3 2 22NH N 3H  і г) 3 2 2
31NH N H

2 2
 , 

з огляду на властивість рівноважного стану, яку ми на початку лекції позначили як 
«досяжність з будь-якої сторони». 

 
Бажаю успіхів! 


