
Лекція 5 
1. Розрахунки констант рівноваги 
2. Константа рівноваги гетерогенної реакції 
 
Обчислення констант рівноваги реакцій при будь-яких температурах без 

проведення дослідів по вивченню рівноваги є одним з найбільш важливих 
практичних додатків хімічної термодинаміки. В основі розрахунку констант рівноваги 
при будь-яких температурах лежить рівняння для стандартної енергії Гіббса: 
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При цьому константа рівноваги тут виражена через відносні парціальні тиски 
при стандартних умовах. 

З іншого боку, згадавши вираження для енергії Гиббса 

G = H – TS 

ми можемо записати(за умови сталості температури): 
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де 
0

TH  стандартний тепловий ефект реакції при даній температурі, 
0

TS - стандартна 

ентропія реакції при даній температурі. 
Об'єднавши ці дві формули, одержимо наступний результат: 
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Тепер нам достатньо зрозуміти, як визначити 
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TS  щоб розрахувати 

стандартну константу рівноваги K0. 

Тепловий ефект реакції 
0

TH  при заданій температурі визначають по рівнянню 

закону Кирхгофа 
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де тепловий ефект при 298 визначають по стандартним теплотам утворення. 
При цьому слід згадати, що зміна теплоємності (як і саме теплоємність) 

залежить від температури 
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Враховуючи цю залежність, інтеграл по температурі від значення pC  дасть 

наступний результат 
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який може бути використаний у двох випадках: 
1. якщо потрібні точні розрахунки теплового ефекту; 
2. якщо потрібно вивести рівняння залежності теплового ефекту від температури. 

У останньому випадку у рівняння підставляються всі відомі величини, окрім 
температури; розкриваються дужки та приводяться подібні. 

Зміну ентропії реакції 
0

TS T при заданій температурі знаходять у такий спосіб.  

По-перше, згадаємо, що для оборотного процесу 
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по-друге врахуємо, що зв'язок молярної теплоємності з теплотою оборотного 
процесу визначається як 
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звідки неважко одержати, що 
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Якщо між декількома речовинами відбувається хімічна реакція й зміна 

теплоємності під час реакції дорівнює Ср, то зміна ентропії S визначиться як 
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Після інтегрування в інтервалі температур від 298 до Т одержимо 
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де 
0

298S  визначають по стандартним абсолютним ентропіям компонентів: 
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а з урахуванням температурної залежності pC  
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Треба (просто необхідно!) відмітити, що використання цієї формули аналогічно 
використанню формули для теплового ефекту. Крім того, якщо згадати, що з 
формулами можна  робити те ж саме, що й з абсолютними величинами, то 
виведення температурних залежностей енергії Гіббса (на підставі виразу) 
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та константи рівноваги (на підставі виразу) 
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не викличе серйозних затруднень. 
Деякі підсумки. Є можливість розрахувати константу рівноваги. Є можливість 

розрахувати по відомій константі вихід продукту хімічної реакції (про це дещо 
пізніше). Але може бути, є можливість якось вплинути на константу рівноваги з метою 
одержати необхідного нам продукту більше (або менше – непотрібного)?.  

Вплинути на константу рівноваги ми можемо за допомогою зміни зовнішніх 

умов. Як уже було показано, всі константи залежать від температури, а KN – ще й від 

тиску. Спробуємо розібратися, як саме виражається ця залежність. 
Почнемо з тиску.  
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Саме із цього вираpe видно, що KN залежить від загального тиску. Як? 

Якщо реакція йде зі збільшенням кількості компонентів ( > 0), то при 

підвищенні тиску KN зменшиться. Це означає зрушення рівноваги праворуч. Навпаки, 

якщо <0, тобто реакція йде зі зменшенням кількості речовини, то при збільшенні 



тиску зрушення рівноваги відбудеться ліворуч. І, нарешті, якщо =0, то зміна тиску 
не вплине на положення рівноваги.  

Вплив температури на рівновагу описується рівнянням ізобари хімічної 
реакції. 

при р = const    
2

ln

pd K H

dT RT
. 

Аналогічно для V = const можна одержати рівняння ізохори хімічної реакції: 
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Ці рівняння в диференціальній формі дають залежність константи рівноваги 
від температури. При цьому, проаналізувавши їх, можна передбачати  й оцінити цю 
залежність кількісно і якісно. Спробуємо зайнятися аналізом. 

По-перше треба помітити, що логарифм функції зростає, якщо зростає 
функція. 

По-друге, якщо функція зростає, то її похідна позитивна, а якщо функція 
убуває – її похідна негативна. 

1. Якщо H > 0, тобто реакція йде з поглинанням тепла (тобто ми маємо 

справу з ендотермічною реакцією), то похідна від логарифма Kр (її ще називають 

температурним коефіцієнтом константи рівноваги) також позитивна. Це означає, що з 
ростом температури константа рівноваги ендотермічної реакції завжди 
збільшується. А це у свою чергу означає, що рівновага в цьому випадку зміститься 
вправо. 

2. Якщо H < 0 реакція екзотермічна (з виділенням тепла), то з ростом 

температури константа рівноваги такої реакції зменшується й рівновага зрушується 
вліво. 

3. Якщо H = 0, то константа рівноваги не залежить від температури. 

Узагальнивши наші дослідження впливу зовнішніх факторів на константу 
рівноваги, ми мимоволі доходимо висновку, що Анри Луи Ле Шателье був абсолютно 
правий, коли сформулюв принцип імені свого імені. Карл Фердинанд Браун небагато 
пізніше теоретично обґрунтував цей принцип, показавши, що він є наслідок другого 
закону термодинаміки (чим закарбував і своє прізвище в його загальній назві). 

Принцип Ле Шателье - Брауна (він же принцип зсуву рівноваги):  
Якщо на систему, що перебуває в стані рівноваги, роблять зовнішній 

вплив, то в системі відбувається такий зсув рівноваги, який послабляє цей 
вплив. 

Справді, візьмемо, наприклад, відому реакцію: 
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Пам’ятаєте висновок, зроблений нами про реакції зі зменшенням кількості 
речовини з вираження 
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При збільшенні тиску KN збільшиться (оскільки <0), що рівносильно 

зрушенню рівноваги вправо. А реакція протікає зі зменшенням об'єму (з чотирьох 
молів суміші азоту й водню виходить два молі аміаку). А зменшення об'єму викличе 
зниження тиску, тобто ослаблення зовнішнього впливу. 

Крім того, відомо, що реакція синтезу аміаку – екзотермічна, її тепловий ефект 

при 298К  

298 H -92,4 кДж 



Це значить, що при підвищенні температури рівновага повинна зрушитися 
таким чином, щоб послабити вплив температури. Таким процесом є процес, що 
протікає з поглинанням теплоти, тобто процес розпаду аміаку на азот і водень. Отже, 
підвищення температури для даної реакції повинне привести до зсуву рівноваги убік 
вихідних речовин (ліворуч). 

 
Дотепер ми досліджували на предмет рівноваги гомогенні системи, тобто 

системи, компоненти яких перебувають в однакових фазах. Але адже є ще й 
гетерогенні реакції, компоненти яких перебувають у різних фазах, і є поняття 
рівноваги для таких систем. До речі, не перешкодить у цьому місці сформулювати 
поняття фази, яким ми будемо користуватися в майбутньому неодноразово. 

Фаза – сукупність гомогенних частин гетерогенної системи, однакових по 
складу, хімічним і фізичним властивостям і відділена від інших частин системи 
поверхнею розподілу. 

Припустимо, є гетерогенна хімічна реакція: 

aAп + bBр  fFп + lLр, 

де А та F - гази, В, L - якісь конденсовані фази (рідини). Відома нам умова рівноваги 
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має самий загальний характер і застосовна у нашім випадку теж. Що ж ми одержимо, 
підставивши в його вираження значення для хімічного потенціалу газу 

i=i
0 + iRT ln p  

і розчину 

i=i
0 + iRT lnC  ? 

А одержимо ми закон діючих мас для гетерогенної системи: 


f l

F L
p,C a b

A B

p C
K

p C
 

При постійній температурі відношення добутків рівноважних парціальних 
тисків і концентрацій продуктів гетерогенної хімічної реакції в ступенях, рівних 
їх стехіометричним коефіцієнтам до добутку рівноважних парціальних тисків і 
концентрацій вихідних речовин у ступенях, рівних їх стехіометричним 
коефіцієнтам, є величина постійна. 

Особливе місце займають гетерогенні реакції, у яких гомогенні системи є 
самостійними частинами. 

Наприклад 
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але концентрації твердих речовин формально приймаються рівними 1 (а фактично як 
константи входять у константу рівноваги), і тоді 
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Аналогічно 
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     3 2 CaCO кр CaO кр CO г , 
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І, нарешті, саме забавне: 

     2 3CaO кр SiO кр CaSiO кр   

У цьому випадку константа рівноваги не має сенсу, оскільки ніякої рівноваги в 
цих реакціях не буває, а йдуть вони або зліва направо, або зправа наліво. 

 


