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Химическая термодинамика 
 

Химическая термодинамика − раздел физической химии, 
применяющий идеи и законы термодинамики к химическим и 
фазовым превращениям. 

 
Изменение экстенсивного свойства в ходе химической 

реакции. Рассмотрим реакцию: 
 

DCBA DCBA νννν +→+  
 

С точки зрения термодинамики протекание химической 
реакции означает исчезновение исходных веществ A и B и 
появление вместо них продуктов реакции C и D в соответствующих 
количествах. Такое явление сопровождается изменением всех 
параметров состояния, связанных с этими веществами.  

Пусть Ф − некоторая экстенсивная функция состояния 
системы (объем, внутренняя энергия, энтальпия, энтропия, 
теплоемкость, функция Гиббса или др.). Ее изменение ΔФ в ходе 
химической реакции пропорционально другой экстенсивной 
величине − химической переменной Δχ. Их отношение интенсивно 
и называется изменением этого свойства в ходе химической 
реакции:  

 

χ∆
∆Φ=Φ∆ r , 

 

или 
 

Φ∆
∆Φ=∆

r
χ . 

 

На основании такого подхода к химическому процессу могут 
быть применены все ранее записанные термодинамические 
выражения. В результате деления Δχ ранее полученных 
термодинамических выражений и введения соответствующих 
обозначений получаются следующие уравнения: 

 

VPHH rrr ∆+∆=∆ , 
 

STHG rrr ∆−∆=∆ , 
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( ) ( ) dTCTHTH
T

T
prrr ∫∆+∆=∆

2

1

12 , 

 

( ) ( ) dTCTUTU
T

T
Vrrr ∫∆+∆=∆

2

1

12 , 

 

2T
H

T
G

T
rr ∆−=






 ∆

∂
∂ . 

 

и другие. 
Таким образом, каждой химической реакции может быть 

поставлено в соответствие изменение экстенсивного свойства ΔrΦ: 
 

DCBA DCBA νννν +→+  
 

{ },...,,,,,, VCCSGHU rvrprrrrrr ∆∆∆∆∆∆∆=Φ∆ . 
 

Разновидностью таких уравнений являются термохимические 
уравнения, в которых в качестве ΔrΦ указываются ΔrU в изохорном 
процессе и ΔrH в изобарном процессе. Для последней величины в 
научном обиходе закрепилось название «энтальпии реакции». 

 
Линейные преобразования термохимических и родственных 

им уравнений. Линейные преобразования − это совокупность 
действий над уравнениями, сводящаяся к умножению их на 
константу и почленному сложению. Такую совокупность 
преобразований еще называют линейной комбинацией.  

Рассмотрим совместно с уравнением  
 

DCBA DCBA νννν +→+     Фr∆  
 

уравнение, полученное из этого умножением на константу k: 
 

DkCkBkAk DCBA νννν +→+  
 

Покажем, что этому уравнению можно поставить в 
соответствие величину 

 

ФkФ rkr ∆=∆ . 
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Это будет означать, что термохимические уравнения можно 
умножать на константу.   

Пусть одно и то же количество вещества Δn участвует в 
первой и второй реакции, уравнения которых отличаются только 
формой записи. Поскольку Δn одинаковы, то и изменения ΔΦ также 
должны быть прежними. Тогда согласно первому уравнению 

 

Ф
Фn
r∆

∆=∆−=∆
ν

χ ,  
 

а второму 
 

Фk
Ф

k
n

r
k ∆

∆=∆−=∆
ν

χ . 
 

После умножения второго уравнения на k убеждаемся, 
прежнему изменению количества вещества Δn соответствует то же 
самое изменение ΔΦ независимо от формы записи самого 
уравнения. Естественно, что при этом Δχ и Δχk будут отличаться в 
k раз.  

 
Предположим далее, что рассматриваемое превращение  
 

DCBA DCBA νννν +→+           ( )χ∆∆ ,Фr  
 

протекает по крайней мере в две стадии: 
 

QP QP νννν +→Β+Α ΒΑ          ( )11, χ∆∆ Фr  
 

и  
 

DCQP DCQP νννν +→+           ( )22 , χ∆∆ Фr  
 

где P и Q − промежуточные вещества. По отношению к любому из 
них 
 

1

1
1 Ф

Фn
rP

P

∆
∆=∆−=∆

ν
χ , 

 

2

2
2 Ф

Фn
rP

P

∆
∆=∆−=∆

ν
χ . 

 

Поскольку коэффициенты νP и νQ в них одинаковы, то  
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χχχ ∆=∆=∆ 21 , 
 

и изменение функции состояния  
 

( )21221121 ФФФФФФФ rrrr ∆+∆∆=∆∆+∆∆=∆+∆=∆ χχχ , 
 

а значит, 
 

21 ФФФФ rrr ∆+∆=
∆
∆=∆

χ
 

 

Таким образом, в то время как сумме уравнений соответствует 
первоначальное уравнение, изменение ΔrΦ представляется как 
сумма изменений ΔrΦ на каждой из стадий. 

 
Замечание 1. Термохимические уравнения допускают 

линейную комбинацию − операцию, характерную для векторов. 
Подобно тому, как любой вектор в заданном базисе 

определяется координатами, так и любой химической реакции в 
базисе из реагентов A, B, C, D и выбранных экстенсивных свойств 
Ф соответствуют координаты, которые равны коэффициентам νA, 
νB, νC и νD в химическом уравнении и значениям изменения 
экстенсивных свойств ΔrΦ в ходе реакции.  

Эта аналогия позволяет успешно применять методы линейной 
алгебры в физической химии. 

 
Замечание 2. Для термохимических уравнений, в которых Φ∆ r  

являются ΔrH = Qp или ΔrU = Qv, экспериментально были 
установлены следующие термохимические законы: 

 
1. Теплота, выделяющаяся при образовании некоторого 

вещества из исходных, равна теплоте, поглощаемой при 
разложении этого вещества на исходные (закон Лавуазье-Лапласа, 
A.Lavoisier, P.Laplace, Франция, 1783): 

 

С→Β+Α                         1Hr∆  
 

Β+Α→С         12 HH rr ∆−=∆ . 
 

Равенство значений и противоположность знаков тепловых 
эффектов этих процессов является следствием взаимосвязи 
изменений химической переменной этих процессов: 
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12 χχ ∆−=∆ . 
 

2. Тепловой эффект химической реакции не зависит от числа и 
характера промежуточных стадий процесса, а определяется 
природой и состоянием исходных и конечных веществ (закон 
Гесса, Г.И.Гесс, Россия, 1840): 

 

Β→Α                              1Hr∆  
 

C→Β                             2Η∆r  
 

C→Α     21 HHH rrr ∆+∆=∆  
 

Закон Гесса можно рассматривать как утверждение о 
возможности линейной комбинации термохимических уравнений, 
доказанной выше.  

 
Определение ΔrΦ из молярных значений Ф. Пусть Фm − 

молярное значение экстенсивного свойства Ф. По определению 
молярного значения свойства  

 

n
ФФm = , 

 

или 
 

mnФФ = . 
 

Для превращения  
 

DCBA DCBA νννν +→+  
 

получаем: 
 

DC ФФФФФ ∆+∆+∆+∆=∆ ΒΑ , 
 

mDDmCCmBBmAA ФnФnФnФnФ ∆+∆+∆+∆=∆ , 
 

mDDmCCmBmA ФФФФФ χνχνχνχν ∆+∆+∆−∆−=∆ ΒΑ , 
 

( )mDDmCCmBBmA ФФФФФ ννννχ ++−−∆=∆ Α , 
 

mDDmCcmBBmAAr ФФФФФФ νννν
χ

++−−=
∆
∆=∆ . 
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Молярные значения большинства величин (теплоемкость, 
энтропия, объем и др.) приводятся в справочных таблицах, и ими 
пользуются в расчетах. 

 
Пример. При температуре 298 K и давлении 1 атм энтропия и 

теплоемкости веществ равны: 
 

Вещество S°298, Дж/моль∙K C°p298,Дж/моль∙K 
NO2 240.06 36.66 
N2O4 304.35 79.16 

 

Рассчитайте ΔrS°298 и ΔrCp°298 для реакции  
 

2NO2(г) → N2O4(г). 
 

Решение. Значения ΔrS°298 и ΔrCp°298 находим из молярных 
значений энтропии и молярной теплоемкости участников реакции. 
Соответствующие значения умножаем на стехиометрические 
коэффициенты: 

 

( ) ( )422982298298 2 ONSNOSSr
ooo +−=∆ , 

 

( )KмольДжSr ⋅−=+⋅−=∆ /77.17535.30406.2402298
o . 

 

( ) ( )422982298298 2 ONCNOCC pppr
ooo +−=∆ , 

 

( )KмольДжC pr ⋅=+⋅−=∆ /84.516.7966.362298
o . 

 

 
Расчет ΔrU, ΔrH и ΔrG из функций образования и сгорания. 

Поскольку абсолютное значение внутренней энергии 1 моль 
вещества Um определить невозможно, то это оказывается 
невозможным и для Hm и Gm, т. к. они определяются через 
внутреннюю энергию: 

 

H = U + PV, 
 

G = H − TS = U + PV − TS. 
 

В такой ситуации ΔrU, ΔrH и ΔrG могут быть рассчитаны из 
системы функций образования вещества ΔfU, ΔfH и ΔfG и системы 
функций сгорания вещества ΔcU, ΔcH и ΔcG. 

Эти системы функций формируются по следующим правилам. 
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1. Задается фиксированный перечень веществ, для которых по 
определению принимают ΔfU = 0, ΔfH = 0 и ΔfG = 0. 

Этот набор включает по одному простому веществу для 
каждого химического элемента, которое соответствует обычно 
наиболее устойчивому физическому состоянию в стандартных 
условиях. 

Для системы функций сгорания перечень веществ содержит 
наиболее вероятные продукты сгорания органических веществ: 
CO2(г), H2O(ж), HCl(г), N2(г), SO2(г), оксиды других элементов. Для 
веществ из этого перечня ΔcU = 0, ΔcH = 0 и ΔcG = 0 по 
определению. 

 
2. Все остальные вещества(а их − подавляющее большинство) 

характеризуются значениями функций образования и сгорания, 
равными изменению соответствующей функции состояния при 
образовании 1 моль вещества из фиксированного набора простых 
веществ или сгоранию 1 моль вещества с образованием продуктов 
сгорания. 

Соответствующие химические уравнения записывают так, 
чтобы вещество, для которого приводится ΔfU, ΔfH и ΔfG или ΔсU, 
ΔсH и ΔсG, оказалось с единичным коэффициентом: 

 

2Al + 
2
3 O2 → Al2O3               HH fr ∆=∆ , UU fr ∆=∆ , GG fr ∆=∆ , 

 

C2H6 + 
2
7 O2 → 2CO2+3H2O    HH сr ∆=∆ , UU сr ∆=∆ , GG сr ∆=∆ . 

 

При этой форме записи изменение ΔfU, ΔfH и ΔfG или ΔсU, ΔсH 
и ΔсG, относящееся к 1 моль вещества, равно изменению ΔrU, ΔrH и 
ΔrG, совершенному за 1 моль изменения химической переменной. 

Замечание. Может оказаться так, что реакция, для которой 
записано ΔfU, ΔfH и ΔfG или ΔсU, ΔсH и ΔсG, в одну стадию не 
протекает. Это не является препятствием к расчету 
термодинамических функций, поскольку они являются функциями 
состояния и могут быть рассчитаны линейной комбинацией 
нескольких стадий, которые поддаются непосредственному 
измерению.  
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3. Полученные термохимические и родственные им уравнения 
подвергают линейной комбинации с тем, чтобы получить 
требуемое уравнение. Автоматически при этом получится искомое 
значение ΔrU, ΔrH и ΔrG. 

 
Пример. Рассчитайте ΔrH и ΔrG реакции  
 

2SO2(г) + O2(г) → 2SO3(г) 
 

из табличных данных: 
 

Вещество SO2(г) O2(г) SO3(г) 
ΔfH°298, кДж/моль −296.90 0 −395.83 
ΔfG°298, кДж/моль −300.21 0 −371.17 

 

Решение. Представим данные условия в виде 
термохимических уравнений. Нумерация уравнений выполнена 
подстрочным индексом при ΔrH и ΔrG. Стехиометрические 
коэффициенты при участниках реакций выбраны так, чтобы 
продукт реакции оказался с единичным коэффициентом.   

 

S + O2 → SO2        ( )21 SOHH fr ∆=∆ , ( )21 SOGG fr ∆=∆ , 
 

S + 
2
3 O2 → SO3      ( )32 SOHH fr ∆=∆ , ( )32 SOGG fr ∆=∆ . 

 

Вычтем из второго уравнения первое и удвоим разность. В 
результате на первом этапе произойдет приведение подобных 
членов (простое вещество сера исключается), а на втором – 
уравнение примет требуемый вид. Функции ΔrH и ΔrG 
преобразуются аналогично самим уравнениям:  

 

SO2 + 
2
1 O2 → SO3     123 HHH rrr ∆−∆=∆ , 123 GGG rrr ∆−∆=∆ , 

 

2SO2+O2→2SO3          34 2 HH rr ∆=∆ , 34 2 GG rr ∆=∆ .  
 

Решение завершаем расчетом: 
 

( )1234 22 HHHH rrrr ∆−∆=∆=∆  
 

( ) молькДжHr /86.197)90.296(83.39524 −=−−−=∆  
 

( )1234 22 GGGG rrrr ∆−∆=∆=∆  
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( ) молькДжGr /92.141)21.300(17.37124 −=−−−=∆  
 

 
Замечание 1. Значения ΔrU и ΔrH, меньше нуля, соответствуют 

экзотермическим процессам. Значения ΔrU и ΔrH, бóльшие нуля, 
соответствуют эндотермическим процессам. В первом случае 
энергия системы уменьшается на величину ΔrU и ΔrH за счет 
поступления теплоты в систему из окружающей среды. 

 
Замечание 2. (Первое следствие из закона Гесса). Тепловой 

эффект реакции ΔrU или ΔrH равен разности энтальпий образования 
продуктов реакции и энтальпий образования исходных веществ с 
учетом стехиометрических коэффициентов:  

 

 
 
По правилу сложения векторов: 
 

HHH rисхfпродf ∆+∆=∆ ,  
 

а значит,  
 

исхfпродfr HH ∆−Η∆=∆ . 
 

 
Замечание 3. (Второе следствие из закона Гесса). Тепловой 

эффект Hr∆ реакции равен разности энтальпий сгорания исходных 
веществ и продуктов реакции с учетом стехиометрических 
коэффициентов.  
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По правилу сложения векторов: 
 

HHH rпродсисхc ∆+∆=∆ ,  
 

а значит,  
 

продсисхсr HH ∆−Η∆=∆ . 
 

 
Энергетические эффекты фазовых превращений. В 

термодинамических расчетах используют термохимические 
уравнения, отражающие энергетические уравнения фазовых 
переходов. 

 

A(ж) → A(г)  HH vr ∆=∆   (vapouration) 
 

A(т) → A(г)  HH sr ∆=∆    (sublimation) 
 

A(т) → A(ж)  HH mr ∆=∆         (melting) 
 

С(алмаз) → С(графит)  HH trr ∆=∆   (transformation) 
 

A(т) + nH2O → A ∙ nH2O(р)  HH solr ∆=∆    (solution) 
 

Значения ΔvH, ΔsH, ΔmH, ΔtrH и ΔsolH приводятся в 
справочниках. 

 
Пример. При сгорании 4 г графита до CO2 выделяется 

31.35 ккал теплоты, а при сгорании 0.1 г алмаза до CO2 выделяется 
787.5 кал теплоты. Рассчитайте энтальпию превращения алмаза в 
графит. 

Решение. Составим химические уравнения и рассчитаем для 
них ΔrH: 

 

Cал + O2 → CO2 
 

мольккал

мольг
г
ккалHHr /05.94

/12
4
35.31

1

1
1 −=−=

∆
∆=∆

χ
. 

 

Cгр + O2 → CO2 
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мольккал

мольг
г
ккалHHr /50.94

/12
1.0
5.787

2

2
2 −=−=

∆
∆=∆

χ
 

 

Вычитаем второе уравнение из первого: 
 

Cал→ Cгр 
 

( ) мольккалHr /45.050.9405.943 =−−−=∆ . 
 

 
Средние энергии связей и их применение в 

термохимических расчетах. Значение тепловых эффектов реакций 
можно рассчитать из средних энергий связей, которые можно найти 
в справочных таблицах. Эти значения получают усреднением 
энергий связей для указанных атомов в различных молекулах. Так, 
среднюю энергию связи N − H можно получить из значений 
энергии этой связи в молекулах NH3, CH3NH2, N2H4, NH2OH и 
других соединений. Энергии связей между заданными атомами в 
различных молекулах отличаются в результате взаимного влияния 
окружающих атомов на рассматриваемые. По этой же причине 
полученные из средних энергий связи термодинамические данные 
оказываются оценочными, ориентировочными, не претендующими 
на точность. 

В расчетах значение средней энергии связи используют для 
составления термохимического уравнения с перспективой 
дальнейшего его использования в линейной комбинации. Для 
проверки правильности расстановки знаков тепловых эффектов 
принимают во внимание, что разрыв связи требует затраты энергии. 

 
Пример. Рассчитайте энтальпию реакции  
 

H2(г) + Cl2(г) → 2HCl(г)  Hr∆  
 

из значений энергий связи E(H − H) = 436 кДж/моль, 
Е(Cl − Cl) = 243 кДж/моль и E(H − Cl) = 432 кДж/моль. 

Решение. Составим термохимические уравнения: 
 

H2(г) → 2H             ( ) молькДжHHEHr /4361 =−=∆ , 
Cl2(г) → 2Cl          ( ) молькДжClClEr /2432 =−=Η∆ , 
HCl(г) → H + Cl    ( ) молькДжClHEr /4323 =−=Η∆ . 
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Выполним линейные преобразования согласно схеме: 
 

(4) = (1) + (2) − 2 · (3). 
 

Это позволит исключить из исходных уравнений атомы 
водорода и хлора и преобразовать эти уравнения к требуемому 
виду: 

 

H2 + Cl2 + 2H + 2HCl → 2H + 2Cl + 2HCl, 
 

3214 2 HHHH rrrr ∆⋅−∆+∆=∆ , 
 

молькДжr /18543222434364 −=⋅++=Η∆ . 
 

Замечание 1. При написании термохимических уравнений 
нужно обращать внимание на то, чтобы разложению на атомы 
подвергалась частица, находящаяся в газообразном состоянии. Это 
позволит отделить вклад энергии химических связей от вклада 
межмолекулярного взаимодействия в термохимическом уравнении. 
Превращение вещества из конденсированной фазы в газовую 
отражается дополнительным термохимическим уравнением.  

 
Замечание 2. Энтальпия химической реакции может быть 

рассчитана как разность энергий связей в исходных веществах и 
продуктах реакции. Это можно проиллюстрировать векторной 
диаграммой.  

 

 
 
По правилу сложения векторов: 
 

продrисх EHE +∆= ,  
 

а значит,  
 

продисхr EEH −=∆ . 
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Условие теплового баланса. Экспериментальное 

определение тепловых эффектов производится калориметрическим 
методом. Калориметр представляет собой прибор, позволяющий 
провести химический или физико-химический процесс в условиях, 
когда выделяющаяся или поглощающаяся системой теплота 
вызывает изменение температуры системы. Измеренное изменение 
температуры используется для расчета теплового эффекта при 
помощи уравнения: 

 

0=++ ∑∑∑ потполучотд qqq  
 

Исключают или учитывают тепловые потери (qпот → 0) и 
выражают qотд и qполуч одним из следующих способов: 

 

TmcTncTc
mnHHq

удмол

svmtrsolsvmr

∆⋅⋅=∆⋅⋅=∆⋅=

=∆⋅=∆⋅⋅∆=∆⋅∆= ,,,,,, λχ
 

 

Здесь ΔrH – энтальпия химической реакции, ΔvH, ΔsH, ΔmH, 
ΔtrH и ΔsolH – энтальпия соответствующего фазового перехода, λv, λs 
и λm – удельная теплота соответствующего фазового перехода, c – 
теплоемкость всей системы, cмол – молярная теплоемкостьчасти 
системы, cуд – удельная теплоемкость части системы, ΔT – разность 
температур.  

 
Пример. В калориметре проводится реакция нейтрализации. 

Выделяющаяся теплота расходуется на нагревание раствора и 
стенок стакана. Составьте уравнение теплового баланса. 

Решение. Уравнение имеет вид: 
 

0=∆⋅⋅+∆⋅⋅+∆⋅∆ −−− стстстрарраррарr TmсTmсH χ  
 

Поскольку страр TT ∆=∆ − , то 
 

0=∆⋅+∆⋅∆ TcHr χ , 
 

где  
 

стстраррар mсmсc ⋅+⋅= −−  − 
 

теплоемкость калориметрической системы в целом. 
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Химическое сродство. Работа по образованию нового 
вещества, то есть работа химической реакции MΔχ относится к 
полезной и, если она является единственным видом полезной 
работы, то  

 

SdTVdpMddG −+−= χ . 
 

В изобарно-изотермических условиях (dp = 0, dT = 0) 
оказывается, что  

 

χMddG TP −=, , 
 

а значит,  
 

G
G

M r
Tp ∆−=

∂
∂

−=
χ

, . 
 

Таким образом, химическая реакция протекает слева направо 
(dχ > 0), если M > 0 и ΔrG <0. Состоянию химического равновесия 
отвечает M = 0  и ΔrG = 0.  

 
 
Уравнение изотермы химической реакции.  Из определения 

химического потенциала  
 

mG
n
G ==µ  

 

для функции Гиббса G, являющейся экстенсивной величиной, 
применительно к химической реакции  
 

DCBA DCBA νννν +→+  
 

справедливо: 
 

BBAADDCCrG µνµνµνµν −−+=∆ , 
 

BB
o
BBAA

o
AA

DD
o
DDcC

o
CCr

PRTPRT

PRTPRTG

lnln

lnln

νµννµν

νµννµν

−−−−

−+++=∆
, 

 

( )
B

B
A

A

D
D

C
Co

BB
o
AA

o
DD

o
CCr

PP
PPRTG

νν

νν

µνµνµνµν
⋅

⋅⋅+−−+=∆ ln , 
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oo
rr ПRTGG ln+∆=∆ . 

 

В последнем выражении  
 

o
BB

o
AA

o
DD

o
CC

o
rG µνµνµνµν −−+=∆  – 

 

стандартное изменение функции Гиббса. Эта величина 
определяется природой веществ, поскольку она связана со 
стандартными химическими потенциалами, и температурой, 
поскольку от нее зависят стандартные химические потенциалы.   
Отношение  
 

B
B

A
A

D
D

C
Cо

PP
PPП

νν

νν

⋅

⋅=   

 

представляет собой произведение относительных парциальных 
давлений в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам. 
Это произведение не зависит от природы веществ и определяется 
условиями проведения реакции, а именно относительными 
парциальными давлениями ее участников. Это произведение 
является безразмерной величиной.  

В состоянии равновесия  
 

0=∆ Gr , 
 

а значит,  
 

о
равн

o
r ПRTG ln−=∆  

 

или в других обозначениях  
 

oo
r KRTG ln−=∆ . 

 

Величина K° называется термодинамической константой 
равновесия. Она представляет собой произведение равновесных 
относительных парциальных давлений в степенях, равных 
стехиометрическим коэффициентам. Термодинамическая константа 
равновесия, как и функция Гиббса реакции, определяется природой 
веществ и температурой. Она не зависит от парциальных давлений 
или концентраций участников реакции. Термодинамическая 
константа равновесия является безразмерной величиной.  
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Изменение функции Гиббса реакции можно представить в 
виде уравнения изотермы химической реакции (J.H.Van’t Hoff, 
Голландия, 1885, первый нобелевский лауреат по химии, 1901): 

 
oo

r ПRTKRTG lnln +−=∆ . 
 
Замечание 1. В уравнении изотермы реакции величина П° 

обычно относительно невелика, так что основной вклад в сумму 
дает ΔrG°. Именно поэтому значение ΔrG°, приближенно равное 
ΔrG, дает возможность ориентировочно судить о направлении 
протекания химического процесса. Таким образом, некоторую 
информацию о возможности протекания процесса удается 
получить, исходя из природы веществ. Исчерпывающий ответ о 
возможности протекания реакции можно дать, задав П° и рассчитав 
ΔrG. Для нахождения знака ΔrG достаточно также сравнить П° с 
термодинамической константой равновесия K°. 

 
Замечание 2. Химический потенциал конденсированных фаз 

μ = μ° и не зависит от давления. Поэтому, повторяя вывод 
уравнения изотермы для гетерогенного химического процесса 
обнаруживаем, что в выражениях для K° и П° соответствующие 
относительные парциальные давления отсутствуют. Так, для 
реакции 

 

FeO + H2(г) → Fe + H2O(г) 
 

термодинамическая константа равновесия запишется в виде:  
 

равнH

равнOHo

P
P

K
2

2= . 

 

 
Уравнение изобары химической реакции.  Из уравнения 

Гиббса-Гельмгольца в третьей редакции  
 

2T
H

T
G

T

o
r

o
r ∆−=







 ∆
∂
∂  

 

получаем: 
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2
ln

T
H

T
KRT

T

o
r

o ∆−=







−

∂
∂ , 

 

( ) 2ln
T
HKR

T

o
ro ∆=

∂
∂

, 

 

dT
RT

HKd
o

ro
2ln ∆= , 

 

∫∫ ⋅∆=
2

1

2

2

1

ln
T

T

o
r

oK

oK
T
dT

R
HKd o , 

 









−⋅∆−=

121

2 11ln
TTR

H
K
K o

r
o

o

. 

 

Окончательно уравнение изобары имеет вид (J.H.Van’t Hoff, 
Голландия): 

 

21

12

1

2ln
TT
TT

R
H

K
K o

r
o

o −⋅∆= . 
 

Замечание. Уравнения изотермы и изобары реакции 
позволяют предсказать направление смещения равновесия при 
изменении внешних условий. 

Так, добавление в систему продуктов реакции увеличивает П° 
и приводит к положительным значениям ΔrG. Это означает, что для 
сохранения состояния равновесия продукты реакции должны 
расходоваться. Уменьшение количества исходных веществ 
уменьшает П°, а значит, ΔrG < 0, а значит, самопроизвольно может 
протекать только прямая реакция. 

 
Уравнение изобары в дифференциальной форме 
 

dT
RT

HKd
o

ro
2ln ∆= , 

 

указывает на то, что для эндотермической реакции (ΔrH > 0) с 
повышением температуры (dT > 0) равновесие смещается вправо 
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(dln K° > 0). Для эндотермической реакции (ΔrH < 0) с повышением 
температуры (dT > 0) равновесие смещается влево (dln K° < 0). 
 

Те же выводы можно сформировать, руководствуясь 
принципом подвижного (динамического) равновесия Ле Шателье 
(H.L.Le Chatelier, Франция, 1884): при внешнем воздействии на 
равновесную систему равновесие смещается в сторону, 
противоположную воздействию, то есть ослабляющую такое 
воздействие. Принцип Ле Шателье указывает лишь направление 
смещения равновесия. Количественно состояние нового 
установившегося равновесия может быть охарактеризовано 
расчетом термодинамической константы равновесия по уравнению 
изотермы или изобары реакции.   

 
Другие виды констант равновесия.  Термодинамическая 

константа K° является источником констант равновесия, 
выраженных через парциальные давления KР и выраженных через 
молярные концентрации KС. Для реакции  

 

DCBA DCBA νννν +→+  
 

Они определяются равенствами: 
 

B
B

A
A

D
D

C
C

P PP
PPK νν

νν

⋅
⋅

= , 

 

B
B

A
A

D
D

C
C

C CC
CCK νν

νν

⋅
⋅

=  

 

Здесь P – парциальные давления, C – молярные концентрации 
участников реакции, отмеченных подстрочным индексом. Заметим, 
что KР и KС являются размерными величинами. Их размерности 
равны размерности давления или молярной концентрации, 
возведенной в степень, равную разности коэффициентов при 
газообразных участниках реакции.  

Связь константы равновесия KР с термодинамической 
константой равновесия K° может быть установлена по 
определению относительного парциального давления: 
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( )
( )

( )
( )

( ) ν

νν

νν

νν

νν

νν

νν
∆

⋅=
⋅

⋅⋅
⋅

⋅=
⋅
⋅= oo

BoB
B

DoD
D

AoA
A

CoC
C

B
B

A
A

D
D

C
C

P PK
PP
PP

PP
PP

PP
PPK  

 

Здесь  
 

BADC ννννν −−+=∆  
 

есть разность стехиометрических коэффициентов при газообразных 
участниках реакции.  

Основываясь на уравнении состояния идеального газа, 
выразим его молярную концентрацию  

 

RT
P

V
nC ==  

 

и применим далее это выражение для установления связи между KР 
и KС:  

 

( ) ( )
( ) ( )

( ) νν

ν

ν

ν

ν

ν

ν

ν

νν

νν

∆=⋅⋅⋅=
⋅
⋅

=
RT
K

P
RT

P
RT

RT
P

RT
P

CC
CCK P

B
B

B

A
A

A

D

D
D

C

C
C

B
B

A
A

D
D

C
C

C . 
 

Связь равновесных концентраций или парциальных давлений 
с исходными может быть установлена на основе материального 
баланса (с привлечением химической переменной и оформлением 
расчета в виде таблицы).  

 
Пример. В сосуде, содержащем 3 моль H2 и 2 моль Br2, 

проходит реакция  
 

H2(г) + Br2(г) → 2HBr(г) 
 

При некоторой температуре константа равновесия этой реакции 
KС = 1. Рассчитайте молярные доли компонентов в равновесной 
смеси. 

Решение. Выразим равновесные количества вещества через 
исходные, составив таблицу:  

 
 

 H2 Br2 HBr 
Было 3 2 0 

Реагировало −x −x 2x 
Стало 3−x 2−x 2x 
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Пусть V – объем сосуда. Тогда  
 

( )

( )( ) 1
23

4
23

2
22

2

22

2

=
−−

=
−⋅−

=
⋅

=
xx

x

V
x

V
x
V
x

СC
CK

BrH

HBr
C . 

 

Полученное уравнение сводится к уравнению второй степени. 
Из возможных его корней физический смысл имеет тот, 
подстановка которого в любую из строк таблицы, отражающих 
состояние, в данном примере, «было» и «стало», дает 
неотрицательное значение. В этом примере такому требованию 
удовлетворяет положительный корень x = 0.808. 

Общее количество вещества в равновесной смеси равно 
5 моль. Оно рассчитывается как сумма количеств вещества в строке 
«стало». Делением на это значение получаем молярные доли 
веществ в равновесной смеси:  

 

( ) 438.0
5

808.03
5

3
2 =−=−= xHx , 

 

( ) 238.0
5

808.02
5

2
2 =−=−= xBrx , 

 

( ) 322.0
5
808.02

5
2 =⋅== xHBrx . 

 

Замечание. Обратите внимание на то, что сумма 
коэффициентов при газообразных реагентах и газообразных 
продуктах в этом примере одинакова. В этом случае, который 
является частным, константа равновесия KС оказывается 
безразмерной. Кстати, безразмерной здесь оказалась бы и константа 
равновесия KP.  

 
Термодинамический расчет химического равновесия из 

табличных данных.  Рассмотрим в качестве образца пример 
расчета состава равновесной смеси из табличных значений 
стандартных энтальпий образования, энтропий и молярных 
теплоемкостей веществ. Этот пример призван обобщить все 
элементы расчета, освещенные в этом разделе, и избежать частных 
случаев, упрощающих решение. Он показывает, как методами 
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химической термодинамики раскрыть во всех подробностях ту 
обширную информацию, которая заложена в весьма лаконичных по 
своему виду значениях термодинамических констант веществ. 
Такой расчет может быть выполнен для любой конкретной 
химической реакции, протекающей в заданных условиях. Пример 
показывает, в каком порядке и на каком этапе появляются 
необходимые числовые значения.  

 
Пример. Для гетерогенной химической реакции  
 

CO2(г) + С(графит) → 2CO(г) 
 

рассчитайте ΔrH°, ΔrS° и ΔrG° процесса при температурах 600 °С и 
800 °С. Рассчитайте K°, KP и KC. Рассчитайте парциальные 
давления, молярные концентрации и молярные доли газообразных 
участников реакции и степень превращения при этих двух 
температурах и общих давлениях равновесной смеси, равных 1 атм 
и 5 атм. Для расчета используйте значения термодинамических 
констант, приведенные в таблице. 
 

Вещество CO2(г) С(графит) 2CO(г) 
ΔfH°298,      кДж/моль −393.51 0 −110.53 
S°298,     Дж/моль · К   213.66 5.74   197.55 
C°p 298,   Дж/моль · К     37.11 8.54     29.14 

 

Решение. Оно включает следующие этапы.  
1. Расчет ΔrH°, ΔrS° и ΔrСp° процесса при температуре 298 К. 

Из термодинамического свойства продукта реакции вычитается 
значение, характеризующее исходное вещество. Во внимание 
принимаются все участники независимо от их агрегатного 
состояния. Стехиометрические коэффициенты учитываются 
обязательно.  

 

( ) ( ) ( )молькДжH o
r /45.172051.39353.1102298 =−−−−⋅=∆  

 

( )КмольДжS o
r ⋅=−−⋅=∆ /70.17574.566.21355.1972298  

 

( )КмольДжCo
Pr ⋅=−−⋅=∆ /63.1254.811.3714.292298  

 

2. Расчет ΔrH°, ΔrS°, ΔrG° и K° процесса при температуре 873 К 
(600 °С). На этом этапе используются выражения для 
температурной зависимости энтальпии и энтропии реакции. Мерой 
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влияния на них температуры процесса является разность 
стандартных молярных изобарных теплоемкостей участников, 
рассчитанная выше. Если требуется учитывать температурную 
зависимость самой теплоемкости, то следует пользоваться 
выражениями с определенными интегралами. Изменение функции 
Гиббса рассчитывается по уравнению Гиббса-Гельмгольца. Из 
значения изменения функции Гиббса находят термодинамическую 
константу равновесия.   

 

( ) ( )мольДжH o
r /17971029887363.12172450873 =−⋅+=∆ , 

 

( )КмольДжS o
r ⋅=⋅+=∆ /28.189

298
873ln63.1270.175873 , 

 

( )мольДжGo
r /1447028.189873179710873 =⋅−=∆ , 

 

136.0
873314.8

/14470exp873 =
















⋅
⋅

−=
К

Кмоль
Дж

мольДжK o . 

 

 
3. Расчет ΔrH°, ΔrS°, ΔrG° и K° процесса при температуре 

1073 К (800 °С) выполняется аналогично.  
 

( ) ( )мольДжH o
r /182240298107363.121724501073 =−⋅+=∆ , 

 

( )КмольДжS o
r ⋅=⋅+=∆ /88.191

298
1073ln63.1270.1751073 , 

 

( )мольДжGo
r /2365088.19110731822401073 −=⋅−=∆ , 

 

2.14
1073314.8

/23650exp1073 =
















⋅
⋅

−−=
К

Кмоль
Дж

мольДжK o . 

 

 
4. Расчет KP и KC при двух температурах. Эти величины 

находятся из термодинамической константы равновесия. При 
расчете потребуется разность стехиометрических коэффициентов 
при газообразных участниках реакции. 
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112 =−=∆ν , 
 

( ) 1136.0873 атмKP = ,  
 

( ) 12.141073 атмKP = ,  
 

( ) лмольммоль
К

Кмоль
Дж

ПаKC /00190.0/90.1
873314.8

101325136.0873 3 ==
⋅

⋅

⋅= , 

 

( ) лмольммоль
К

Кмоль
Дж

ПаKC /161.0/161
1073314.8

1013252.141073 3 ==
⋅

⋅

⋅= . 

 

 
5. Расчет степени превращения, парциальных давлений, 

молярных долей и молярных концентраций газообразных 
участников реакции при 600 °С и Робщ=1 атм. 

Пусть P0 – исходное давление углекислого газа (в задачах, 
подобных этой – первоначальное давление исходного вещества). 
Выразим равновесные парциальные давления газообразных 
участников рассматриваемой реакции: 

 
Вещество CO2 CO 
Было P0 0 

Реагировало −αP0 +2αP0 
Стало (в равновесии) P0(1−α) 2αP0 
 
Общее давление равновесной смеси получаем как сумму 

парциальных давлений участников: 
 

( ) ( ) 000 121 PPPPобщ ⋅−=+−= ααα , 
 

откуда исходное давление 
 

α+
=

10
общP

P . 
 

Записываем выражение для константы равновесия KP через 
равновесные парциальные давления: 
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( ) ( )( ) атматм
P

Р
РK общ

P 136.01
1
4

11
4

1
4

2

22

0

2
0

2

=⋅
−

=
+−

=
−

=
α

α
αα

α
α

α . 
 

Далее находим степень превращения: 
 

( ) 222 136.0136.01136.04 ααα −=−⋅= , 
 

136.0136.4 2 =α , 
 

181.0
136.4
136.0 ==α , или 18.1 %. 

 

Теперь из последней строки таблицы рассчитываем 
равновесные парциальные давления газообразных участников:  

 

( ) ( ) ( )
( ) атматм

P
PCOP общ 693.01

181.01
181.01

1
1

1 02 =⋅
+
−=

+
⋅−

=⋅−=
α

α
α , 

 

( ) ( ) атматм
P

PCOP общ 307.01
181.01
181.02

1
2

2 0 =⋅
+
⋅=

+
⋅

=⋅=
α

α
α . 

 

Молярные доли газообразных участников реакции находим по 
закону парциальных давлений: 

 

( ) ( ) 693.0
1
693.02

2 ===
атм
атм

P
COPCOx
общ

, 

 

( ) ( ) 307.0
1
307.0 ===
атм
атм

P
COPCOx
общ

. 

 

Молярные концентрации вычисляем из уравнения состояния: 
 

( ) ( )
3

2
2 67.9

873314.8

101325693.0
м
моль

К
Кмоль

Дж
Па

RT
COPCOC =

⋅
⋅

⋅== , 

 

( ) ( )
329.4

873314.8

101325307.0
м
моль

К
Кмоль

Дж
Па

RT
COPCOC =

⋅
⋅

⋅== . 

 

 



 

© 2003 – 2009    А.А.Сибиркин  

27 

6. Расчет степени превращения, парциальных давлений, 
молярных долей и молярных концентраций газообразных 
участников реакции при 800 °С и Робщ=1 атм. 

Действия выполняются аналогично предыдущим: 
 

атматмKP 2.141
1
4

2

2

=⋅
−

=
α

α , 
 

22 2.142.144 αα −= , 
 

2.142.18 2 =α , 
 

883.0
2.18
2.14 ==α , 

 

( ) атматмCOP 062.01
883.01
883.01

2 =⋅
+
−= , 

 

( ) атматмCOP 938.01
883.01
883.02 =⋅

+
⋅= . 

 

( ) 062.02 =COx , 
 

( ) 938.0=COx . 
 

( ) 32 70.0
1073314.8

101325062.0
м
моль

К
Кмоль

Дж
ПаCOC =

⋅
⋅

⋅= , 

 

( ) 365.10
1073314.8

101325938.0
м
моль

К
Кмоль

Дж
ПаCOC =

⋅
⋅

⋅= . 

 
7. Расчет степени превращения, парциальных давлений, 

молярных долей и молярных концентраций газообразных 
участников реакции при 600 °С и Робщ=5 атм. 

 

атматмKP 136.05
1
4

2

2

=⋅
−

=
α

α , 
 

22 136.0136.020 αα −= , 
 

136.0136.20 2 =α , 
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0823.0
136.20

136.0 ==α , или 8.23 %. 
 

( ) атматмCOP 24.45
0823.01
0823.01

2 =⋅
+
−= , 

 

( ) атматмCOP 76.05
0823.01
0823.02 =⋅

+
⋅= . 

 

( ) 848.02 =COx , 
 

( ) 152.0=COx . 
 

( ) 32 2.59
873314.8

10132524.4
м
моль

К
Кмоль

Дж
ПаCOC =

⋅
⋅

⋅= , 

 

( ) 36.10
873314.8

10132576.0
м
моль

К
Кмоль

Дж
ПаCOC =

⋅
⋅

⋅= . 

 

 
8. Расчет степени превращения, парциальных давлений, 

молярных долей и молярных концентраций газообразных 
участников реакции при 800 °С и Робщ=5 атм. 

 

атматмKP 2.145
1
4

2

2

=⋅
−

=
α

α , 
 

22 2.142.1420 αα −= , 
 

2.142.34 2 =α , 
 

644.0
2.34
2.14 ==α , или 64.4 %. 

 

( ) атматмCOP 08.15
644.01
644.01

2 =⋅
+
−= , 

 

( ) атматмCOP 92.35
644.01
644.02 =⋅

+
⋅= . 

 

( ) 216.02 =COx , 
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( ) 784.0=COx . 
 

( ) 32 3.12
1073314.8

10132508.1
м
моль

К
Кмоль

Дж
ПаCOC =

⋅
⋅

⋅= , 

 

( ) 35.44
1073314.8

10132592.3
м
моль

К
Кмоль

Дж
ПаCOC =

⋅
⋅

⋅= . 
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