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КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ

Понятие  равновесия  -  одно  из  наиболее  важных  в  химии.  Уже 
давно  было  замечено,  что  реакции  не  всегда  приводят  к  полному 
расходованию исходных веществ. Это объясняется тем, что по мере 
накопления  продукты  реакции  вступают  между  собой  во 
взаимодействие,  приводящее  к  образованию  исходных  веществ. 
Пусть,  например,  вещества  А  и  В  реагируют  между  собой  с 
образованием веществ C и D.

A  +  B C  +  D (1)

Со своей стороны, вещества С и D способны реагировать так, что 
протекает обратная реакция с образованием исходных веществ А и В.

С  +  D А  +  В (1')

Совокупность  реакций  (1)  и  (1')  дает  обратимый (равновесный) 
процесс.

А  +  В С  +  D (2)

Предположим,  что  реакции  (1)  и  (1')  являются  элементарными 
(одностадийными).  В  этом  случае  скорость  данных  реакций  равна 
произведению  констант  скорости  реакций  на  концентрации 
реагирующих веществ.

Для реакции (1) W = k⋅[A]⋅[B]
Для реакции (1') W' = k'⋅[C]⋅[D] (3)
Здесь  k и  k'  -  константы  скорости  реакций  (1)  и  (1') 

соответственно,  [A],  [B],  [C],  [D]  -  концентрации  реагирующих 
веществ.

Если  в  начальный  момент  времени  в  реакционной  смеси 
присутствуют  только  вещества  А  и  В,  то  с  течением  времени 
концентрации [A] и [B] будут уменьшаться, а концентрации [C] и [D] 
- увеличиваться. В результате, как следует из уравнения (3), скорость 
реакции (1') - W' будет увеличиваться во времени, а скорость реакции 
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(1) - уменьшаться. По прохождению некоторого периода времени  t* 
происходит выравнивание скоростей прямой и обратной реакции:

W = W' (4)
Уравнение  (4)  выражает  условие  химического  равновесия. 

равновесие является подвижным, или динамическим, так как скорости 
прямой  и  обратной  реакций  не  равны  нулю.  Концентрации  всех 
реагирующих  веществ  [A],  [B],  [C],  [D]  -  в  состоянии  равновесия 
принимают   значения,  которые  далее  остаются  постоянными  при 
неизменных  внешних  условиях  (давлении  и  температуре). 
Действительно,  как  следует  из  уравнения  (3),  W -  есть  скорость 
расходования веществ А и В, а W' - скорость их образования; так как 
W = W', то суммарная скорость накопления веществ А и В W' - W = 0. 
Аналогично для веществ C и D.

Подставляя выражение (3) в (4), получим
k⋅[A]⋅[B] = k'⋅[C]⋅[D], или 

[ ] [ ]
[ ] [ ]
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⋅

⋅= (5)

Так как k и k' не зависят от концентрации реагирующих веществ, 
то  и  К  не  зависит  от  концентраций  и  называется  константой 
равновесия  процесса  (2)  (Черта  над  концентрациями  веществ  в 
уравнении  (5)  обозначает,  что  эти  концентрации  относятся  к 
равновесному  состоянию).  Величина  К  определяет,  таким  образом, 
соотношение  между  концентрациями  реагентов  в  условиях 
равновесия.

Мы предполагали, что реакции (1) и (1') являются элементарными. 
Рассмотрим пример многостадийного равновесного процесса.

Пример. Механизм восстановления NO водородом состоит из трех 
стадий:

1) NO  +  H2  NOH2

2) NOH2  +  NO     N2  +  H2O2

3) H2O2  +  H2   2H2O

2NO  +  2H2  N2  +  2H2O (итоговая реакция).
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Здесь мы не можем вывести выражение для константы равновесия 
итоговой  реакции  через  равенство  скоростей  прямой  и  обратной 
реакций,  так  как  процесс  является  сложным,  и  выражения  для 
скоростей будут зависеть от механизма.

Если  предположить,  что  каждая  стадия  процесса  обратима,  то 
можно  записать  выражения  для  констант  равновесия  каждой 
элементарной стадии:
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Заметим, что произведение констант
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является  постоянной  величиной  и  не  содержит  концентраций 
промежуточных  веществ,  а  только  концентрации  реагентов, 
содержащихся в итоговом уравнении реакции.

Чтобы  записать  выражение  для  константы  равновесия  
любого  (в  том числе  и многостадийного)  процесса,  в  числителе  
нужно поставить произведение концентраций продуктов реакции  
в  степенях  равных  соответствующим  стехиометрическим  
коэффициентам,  а  в  знаменателе  -  аналогичное  произведение  
концентрации исходных веществ.

Для  реакций  с  участием  газов  К  удобно  выражать  через 
парциальные давления  газов.  Действительно,  как  следует  из  закона 
Менделеева-Клайперона:

PA⋅V = nA⋅RT,
где  nA –  число  молей  газа,  а  PA –  его  парциальное  давление,  R – 
газовая постоянная (R = 8.31 Дж/К⋅моль).
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Тогда,
PA = RT⋅nA/V = RT⋅[A].

Пример. Дана реакция
N2(г)  +  3H2(г) = 2NH3(г)

Выразим К через молярные концентрации и парциальные давления 
газов
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Здесь, как и ранее чертой сверху обозначены равновесные давления 
или  концентрации.  Так  как  Т  неизменна,  (RT)2 можно  внести  в 
константу. Получим новую константу равновесия, выраженную через 
парциальные давления газов:
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Если  в  процессе  реакции  участвуют  твердые  вещества,  то  их 
концентрации в ходе реакции не меняются и их можно включить в 
константу. Например, для реакции

3Fe(тв)  +  4H2O(г)        Fe3O4(тв)  +  4H2(г)
константа равновесия запишется так
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Задачи

1. Запишите  выражения  для  констант  равновесия  следующих 
реакций:
а) CO2(г)  +  2NH3(г)         H2O(г)  +  CO(NH2)2(тв);
б) СN-(aq)  +  H2O       HCN(aq)  +  OH-(aq);
aq – обозначает частицу в водном растворе.

2. Для реакции
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SO2(г)  +  1/2O2(г)        SO3(г)
в  условиях  равновесия  общее  давление  смеси  газов  составляет 
1.132  атм.  и  парциальные  давления  SO2 и  SO3 равны 
соответственно 0.053 и 1.053 атм. Определите КР.

3. В  первом  эксперименте  аммиак,  азот  и  водород  находятся  в 
состоянии  равновесия  при  298  К.  Анализ  показал,  что 
парциальные давления газов составляют в атмосферах:

Р1(Н2) = 0.05   Р1(N2) = 0.08  P1(NH3) = 2.60.
Во втором эксперименте, проведенном при той же температуре, в 
состоянии равновесия были определены только давления аммиака 
и водорода:

P2(H2) = 1.53   P2(NH3) = 0.50.
Определите  величину  парциального  давления  азота  во  втором 
эксперименте.

4. Дана  константа  равновесия  для  реакции  синтеза  аммиака  при 
400°С, записанной в следующем виде:
N2(г)  +  3H2(г)      2NH3(г)     PK  = 1.64⋅10-4 атм-2.
Рассчитать константы равновесия для следующих реакций:
а)  1/2N2(г)  +  3/2H2(г)         NH3(г)
б)  2NH3(г)        N2(г)  +  3H2(г).

РАВНОВЕСНЫЙ СОСТАВ

Как  уже  было  показано  выше,  равновесное  состояние  системы 
характеризуется  постоянством  концентраций  всех  частиц  в  системе 
(то есть постоянным составом). Соотношение между концентрациями 
в  состоянии  равновесия  задается  константой  равновесия  (см. 
уравнение 5). Но знания только одной константы К недостаточно для 
определения  всех равновесных концентраций.  Так  как,  например,  в 
уравнении (5) мы имеем четыре неизвестных: [A], [B], [C], [D]. Кроме 
константы равновесия для расчета равновесного состава необходимо 
знать  начальные  концентрации  реагирующих  веществ,  а  также 
стехиометрию реакции.

Пример. В системе протекает реакция 
CO2(г)  +  H2(г)    CO(г)  +  Н2О(г).
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При температуре 850°С константа равновесия КР = 1. Чему будут 
равны  парциальные  давления  в  системе,  когда  она  достигнет 
равновесия,  если  в  начальный  момент  времени  Р0(Н2)  =  0.3  атм., 
Р0(СО) = 0.4 атм.?

Решение.

1
PP

PP
K
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OHCO

P =
⋅

⋅
=

Из стехиометрии реакции видно, что уменьшение парциального 
давления Р(СО2) на  х атм. сопровождается уменьшением Р(Н2) на  х 
атм.  и  увеличением  Р(СО)  и  Р(Н2О)  на  х атм.  Тогда,  если  при 
установлении равновесия парциальное давление Р(СО2) = Р0(СО2) – х, 
то парциальные давления остальных компонентов смеси будут 

Р(Н2) = Р0(Н2) – х
Р(СО) = х
Р(Н2О) = х

Подставим  значения  парциальных  давлений  в  выражение  для 
константы равновесия:

1 = КР = х2/(Р0(Н2) – х)(Р0(СО2) – х)
Подставив численные значения, получаем уравнение относительно х:

х2 = Р0(Н2)⋅Р0(СО2) – (Р0(Н2) + Р0(СО2))⋅х + х2, 
откуда х = 0.17 атм.
Окончательно, парциальные давления компонентов при равновесии:

Р(СО2) = 0.4 – 0.17 = 0.23 атм.
Р(Н2) = 0.3 – 0.17 = 0.13 атм.
Р(СО) = 0.17 атм.
Р(Н2О) = 0.17 атм.
Следует  отметить,  что  постоянство  состава  в  системе  не 

обязательно указывает на наличие истинного состояния равновесия. 
Например, смесь Н2 и О2 при комнатной температуре не претерпевает 
никаких  изменений,  но  тем  не  менее  не  является  равновесной. 
Взаимодействие  Н2 и  О2 при  комнатной  температуре  протекает 
чрезвычайно  медленно.  Введение  в  систему  катализатора  или 
инициация  процесса  поджиганием  приводит  к  быстрому 
установлению равновесия:

2Н2(г) + О2(г) = 2Н2О(г)
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причем равновесие сильно смещено в сторону образования воды.
Задачи

5. Хлорид фосфония диссоциирует по реакции:
PH4Cl(тв) = PH3(г) + HCl(г).
В эксперименте 1 моль PH4Cl частично разлагается в 5 л колбе, и 
парциальное давление  PH3 оказывается равным 5 атм. Вычислите 
константу равновесия реакции диссоциации.

6. 1 моль уксусной кислоты смешивают с 1 моль этилового спирта 
при  25°С.  После  достижения  равновесия  титрование  раствором 
щелочи  показало,  что  равновесная  смесь  содержит  0.333  моля 
уксусной  кислоты.  Рассчитать  константу  равновесия  реакции 
между уксусной кислотой и этиловым спиртом:

СН3СООН + С2Н5ОН = СН3СООС2Н5 + Н2О,
выразив концентрацию в мольных долях.

7. Когда  1  моль  газообразного  йодистого  водорода  помещают  в 
закрытую  колбу  объемом  1  л  при  225°С,  он  диссоциирует  с 
образованием  0.182  моля  водорода  и  такого  же  количества 
газообразного йода. Каково значение констант равновесия К и КР 

диссоциации HJ(г) при этой температуре
2HJ(г) = H2(г) + J2(г)?

8. Для реакции 
СО2(г) + Н2(г) = СО(г) + Н2О(г)

при 850°С константа равновесия КР = 1. Определить равновесный 
состав, образующийся после смешения 1 моль СО2 и 2 моль Н2.

9. 10  г  карбоната  кальция  помещают  в  сосуд  емкостью  10  л  и 
нагревают  до  800°С.  Константа  равновесия  реакции  разложения 
при  данной  температуре  КР =  0.22  атм.  Сколько  граммов 
неразложившегося исходного вещества останется при достижении 
системой равновесия,

10. При 55°С и  общем давлении  1  атм.  средний  молекулярный вес 
частично диссоциированного  N2O4 равен 61.2 г/моль. Рассчитать 
КР при этой температуре для реакции 

N2O4(г) = 2NO2(г).
НАПРАВЛЕНИЕ ПРОТЕКАНИЯ РЕАКЦИИ. СМЕЩЕНИЕ 

РАВНОВЕСИЯ.
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Величина  константы  равновесия  показывает,  в  сторону 
образования каких веществ смещено равновесие. Например, если для 
реакции

A  +  B     C  +  D (2)
К > 1, то в равновесном состоянии [C]⋅[D] .> [A]⋅[B]. В том случае, 
если  исходные  вещества  взяты  в  стехиометрических  количествах 
([A]0= [B]0, откуда следует [A]равн = [B]равн и [C]равн = [D]равн), то [C] = 
[D] > [A] = [B],  то есть равновесие смещено  в  сторону продуктов. 
Если  же К < 1,  то  равновесие  будет смещено  в  сторону  реагентов 
(образования веществ А и В). Константа равновесия для реакции (2) 
уже  записывалась  ранее  (см.  выражение  5).  Введем  понятие 
произведения реакции:

[B][A]
[D][C]

П
⋅
⋅= (7)

Выражение  произведения  реакции  (7)  через  концентрации 
выглядит аналогично выражению для константы равновесия, но в (7) 
стоят произвольные концентрации реагентов (выбранные, например, в 
начальный  момент  времени),  а  в  выражении  для  константы 
равновесия  –  равновесные.  Если  для  системы  известны  начальные 
концентрации  реагирующих  веществ  и  константа  равновесия,  то 
можно определить направление реакции в такой системе. Для этого 
нужно сравнить произведение реакции в начальный момент времени и 
константу  равновесия.  Если  П  >  K,  то  это  будет  означать,  что 
концентрации веществ  C и D больше своих равновесных значений, а 
концентрации  А  и  В  меньше.  При  стремлении  такой  системы  к 
равновесию  концентрации  [C]  и  [D]  будут  уменьшаться,  а 
концентрации  [A]  и  [B]  –  увеличиваться  до  своих  равновесных 
значений, то есть реакция (2) будет идти справа налево.

Если П < K, реакция пойдет слева направо.
Если П = К, система будет находиться в равновесии.

Пример. Имеется реакция
СО(г) + Сl2(г) СОСl2(г),
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при 300°С. Константа равновесия КР = 2 атм-1. В каком направлении 
будет  протекать  реакция,  если  в  начальный  момент  времени 
парциальные давления всех компонентов равны 1 атм.
Решение. Произведение реакции равно 1 атм-1. П < К, значит реакция 
пойдет в сторону образования COCl2.

Из  выражения  для  константы  видно,  как  надо  изменить 
концентрационные  условия,  чтобы  сместить  равновесие  в  ту  или 
иную сторону.  Увеличение  концентрации  продуктов  в  равновесной 
смеси (добавка к ней некоторого количества  С или  D),  приводит к 
тому, что П становиться больше К и равновесие (2) смещается влево. 
При увеличении концентрации реагентов А или В П < К – равновесие 
смещается вправо.

Для обратимых процессов, идущих с участием газов, изменение 
общего  (суммарного)  давления  также  может  привести  к  смещению 
равновесия. Например, для равновесия 

N2(г) + 3H2(г)     2NH3(г)
22

3

N

3

H

2

NH
P

PP

P
K

⋅
=

Если  в  системе  установилось  равновесие,  то  П  =  КР.  При 
увеличении  давления  в  два  раза  парциальное  давление  каждого 
компонента тоже увеличится в два раза.
Тогда
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и П < KP, то есть равновесие сместится вправо.

Все эти примеры могут быть обобщены принципом Ле-Шателье:
При  изменении  условий  реакция  в  равновесной  системе  

происходит так, что бы компенсировать эти изменения.
Действительно,  при  увеличении  концентрации  одного  из 

компонентов  в  равновесной  смеси  реакция  идет  в  сторону  его 
расходования.  При  увеличении  общего  давления  газовые  реакции 
идут в сторону уменьшения числа объемов газа (в примере с синтезом 
аммиака  при  увеличении  общего  давления  равновесие  реакции 
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смещается вправо, так как при этом из четырех объемов газа – трех H2 

и одного N2 образуется два объема аммиака).

Задачи

11. В системе при 25°С установилось равновесие 
N2O4(г) = 2NO2(г),

так,  что  Р(N2O4)  =  1.84  атм.,  Р(NO2)  =  0.51  атм.  Рассчитайте 
константу равновесия КР и произведение реакции для равновесной 
смеси. В какую сторону сместится равновесие после увеличения 
общего давления в два раза? Рассчитайте константу равновесия и 
произведение реакции сразу после увеличения давления.

12. В системе при 300°С и общем давлении 30 атм. осуществляется 
равновесная реакция 
СО2(г) + С(тв) = 2СО(г).
Содержание  СО2 в  равновесной  газовой  смеси  составляет  17%. 
Рассчитать величину КР. Чему будет равно произведение реакции 
если  общее  давление  уменьшить  до  10  атм.?  В  какую  сторону 
пойдет реакция?

13. Как  повлияет  изменение  общего  давления  на  положение 
равновесия следующих реакций:
а) СО2(г) + Н2(г) = СО(г) + Н2О(г)
б) 2SO2(г) + О2(г) = 2SO3(г)
в) СаСО3(тв) = СаО(тв) + СО2(г)

14. Все  приведенные  ниже  системы  находятся  в  состоянии 
равновесия.  Как  изменятся  равновесные  количества  каждого  из 
веществ систем при введении в них следующих реагентов.

Система Реагент
С2Н6(г) = С2Н4(г) + Н2(г) Н2(г)
Ag+(aq) + Cl-(aq) = AgCl(тв) AgCl(тв)
PbSO4(тв) + 2Н+(aq) = Pb2+ + H2SO4(aq) Pb(NO3)2 водный раствор

15. Исходя  из  принципа  Ле-Шателье,  объясните,  в  какую  сторону 
сместится  равновесие  следующих  реакций  при  повышении 
температуры.
а) CaCO3(тв) = CaO(тв) + СО2(г) – Q
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б) 2SO2(г) + O2(г) = 2SO3(г) + Q
в) Н2(г) + J2(г) = 2HJ(г) + Q
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