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Анализ и расчет смещения равновесия, взаи-
мосвязь между изменениями термодинамических 
параметров, является одной из основных задач хи-
мической термодинамики. Очевидно, что любое 
фундаментальное уравнение или их модификации 
дают возможность характеризовать изменения 
в величинах термодинамических параметров в ходе 
равновесного процесса, их различие для разных 
состояний системы. Конечно, в этом случае необ-
ходимо знать значения всех переменных состоя-
ния. В то же время, смещение равновесия может 
быть оценено на основе условий устойчивости: 
в этом случае для качественной оценки изменения 
состояния не требуется указанного полного набо-
ра термодинамических переменных. Классическим 
примером являются соотношения, являющиеся 
формулировками принципа Ле Шателье–Брауна. 
Для иллюстрации приведем простое соотношение, 
связывающее взаимное изменение одной и той же 
пары термодинамических параметров при различ-
ном закреплении других переменных:
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где Yi – экстенсивный параметр (обобщенная ко-
ордината), Xk  – сопряженный интенсивный па-
раметр (обобщенная сила). Знаку равенства в (1) 
отвечает граница устойчивости. Неравенство (1) 
было выведено Эренфестом [1] и достаточно ши-
роко обсуждалось в литературе, например, в [2–5]. 

В частном случае, если Y1 – энтропия (S), X1 – аб-
солютная температура (T), Y2  – объем (V), X2  – 
давление, из неравенств (1) следует, что энтропия 
всегда растет с увеличением температуры, но при 
закреплении давления этот рост выше, в сравне-
нии с  условием постоянства объема. Очевидно, 
что из этого следует классический результат: те-
плоемкость при постоянном давлении (CP) выше, 
чем теплоемкость при постоянном объеме (CV). 
Аналогичные выводы можно сделать не только для 
теплоемкости, но и для других термодинамических 
величин, вторых производных термодинамических 
потенциалов, например, для сжимаемости. В даль-
нейшем были получены модификации условия (1) 
для произвольного числа параметров, в том числе, 
для цепочки (последовательности) подобных нера-
венств (см., например, [5–9]).

Если в системе возможен равновесный процесс, 
например химическая реакция, то можно получить 
другие термодинамические неравенства, близкие 
по смыслу соотношению (1). В частности, тепло-
емкость при постоянном составе всегда меньше 
теплоемкости при равновесном превращении [10]. 
Для химического равновесия это условие можно 
представить следующим образом [11–13]:
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где символ A (химическое сродство) указывает на 
сохранение химического равновесия с изменением 
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температуры, а символ x (химическая переменная) 
на то, что реакция заторможена, состав не меня-
ется. Этот вывод распространяется на случай не-
скольких химических реакций: в этом случае также 
рассматривается цепочка соответствующих термо-
динамических неравенств [8].

В целом, анализ смещения равновесия может 
быть проведен на основе многих термодинамиче-
ских уравнений и неравенств, в  зависимости от 
решаемых задач [2, 4–17]. Одним из других клас-
сических результатов, например, являются законы 
Вревского, характеризующие изменение параме-
тров фазового равновесия с изменением темпера-
туры [5,18,19]. Наиболее общий анализ проводится 
на основе системы дифференциальных уравнений 
Сторонкина – Ван-дер-Вальса [5], из которой сле-
дуют известные термодинамические закономерно-
сти, например, те же законы Вревского или законы 
Коновалова. Другой известный подход основыва-
ется на соотношениях связи между различными 
термодинамическими потенциалами, например, 
в следующей форме [2]:

	 Ψ = Ψ +
∂Ψ
∂− X

Xk k k
k

k
1 , 	 (3)

где Yk и Yk–1 – термодинамические потенциалы, 
определяемые дифференциальным соотношением:
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Суммируя до n + 2, мы подразумеваем, что рас-
сматривается конкретный случай, когда внутрен-
няя энергия U является функцией n + 2 экстен-
сивных параметров S, V, m1, m2, … mn (mn – число 
молей вещества i). Если Yk и Yk–1 являются гомо-
генными функциями первой степени, то приходим 
к интегральной форме этих термодинамических 
потенциалов, а именно
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что позволяет получить (3). Уравнения (3) для раз-
ных значений k являются уравнениями Гиббса–
Гельмгольца, хотя они были сначала выведены для 
энергии Гельмгольца, F (Yk = F) [20]. Для анализа 
температурного смещения равновесия обычно рас-
сматривается связь энергии Гиббса и энтальпии, 
уравнения 
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непосредственно вытекающие из (3).
Таким образом, существует достаточно много 

возможностей термодинамической оценки темпе-
ратурного смещения равновесия, включая хими-
ческое равновесие. Тем не менее, в современной 
литературе эта оценка проводится все реже, заме-
няемая модельными расчетами, при этом в неко-
торых случаях коэффициенты уравнений той или 
иной модели, например, NRTL, предполагаются 
независящими от температуры. Такое игнориро-
вание термодинамических соотношений может 
приводить к существенным ошибкам. Поэтому 
далее мы приводим пример расчетов темпера-
турного смещения химического равновесия по 
уравнениям Гиббса–Гельмгольца, который мо-
жет является одной из схем термодинамического 
анализа указанного смещения. Предварительно 
напомним некоторые известные соотношения 
и приведем их преобразования для практических 
целей.

ТЕОРИЯ РАСЧЕТОВ

Основные соотношения

При оценке величины смещения химического 
равновесия должны рассматриваться изменения 
энергии Гиббса всех участников реакции, причем 
как чистых веществ. Поэтому уравнение Гиббса–
Гельмгольца для функций, описывающих химиче-
скую реакцию, имеет следующий вид [14]:
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где DrG(T) и DrH(T) – энергия Гиббса и энтальпия 
химической реакции при постоянном P, завися-
щие только от температуры. Поэтому мы вновь не 
указываем индекс состава, а основная проблема 
расчета связана именно с температурной зависи-
мостью. Для этого воспользуемся соотношением
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где DrCp(T) – изменение Cp с температурой. Для ре-

акции 
i

n

i iR
=
∑ =

1

0ν  (ni – стехиометрические коэф-

фициенты веществ Ri)
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Для температурной зависимости теплоемкости 
чистых веществ Cpi(T) предлагается много соотно-
шений, но для жидкостей, и в достаточно узком 
температурном интервале смещения равновесия, 
вполне корректной является зависимость [21]:

	 Cpi(T) = aiT + bi, 	 (12)

где коэффициенты ai и bi, не зависят от T; их значе-
ния для многих веществ приводятся в справочной 
литературе [21]. Соответственно для (11) получим:
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в интервале (T0, T) может быть представлено фор-
мулой
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где нижние индексы T0 и T указывают, какой тем-
пературе отвечает DrH. С учетом (13) определённый 
интеграл в уравнении (13) легко вычисляется:
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Обозначая символом h0 алгебраическую сумму 
слагаемых, относящихся к “исходной” температу-
ре T0,
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соотношение (15) можно переписать в следующем 
виде:
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Подставив (17) в уравнение (9) и проинтегриро-
вав в интервале (T0, T), получим:
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где DrGT и DrGT0  – значения энергии Гиббса ре-
акции при температурах T0 и T , соответственно. 
Обозначив величину в круглых скобках в (21), по-
стоянную для “исходного состояния”, как g0, пре-
образуем (21) к более удобному виду:
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В дальнейших вычислениях (приводимых ниже 
примерах) будут рассмотрены не только изменения 
энергии Гиббса, но и вклады в это изменение эн-
тальпии и энтропии реакции. Для этого восполь-
зуемся известным соотношением [2, 10, 14, 16, 21]:

	 ∆ ∆ ∆r T r T r TG H T S
0 0 00= − , 	 (24)

где DrST0 – значение энтропии реакции при тем-
пературе T0. Изменение энтропии прямо связано 
с изменением теплоемкости, поэтому, используя 
(13) и интегрируя, получим:
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Как известно, в  практических расчетах ча-
сто, или как правило, пренебрегают указанными 



110	 МИСИКОВ﻿ и др.

	 ЖУРНАЛ ФИЗИЧЕСКОЙ ХИМИИ том 98 № 9 2024

температурными зависимостями энтропии и эн-
тальпии [10, 16, 21] и они принимаются постоян-
ными:

	 ∆ ∆ ∆r T r T r TG H T S= −
0 0

.	 (29)

Это вполне оправдано для узких температурных 
интервалов и/или малых значений теплоты реак-
ции. К сожалению, это приводило и к “аргумен-
тированным”, но не вполне корректным выводам 
о независимости химического равновесия от тем-
пературы при малых значениях теплоты реакции. 
Далее мы рассмотрим конкретные примеры для 
таких реакций, а именно для двух реакций синтеза 
сложных эфиров карбоновых кислот. Также оче-
видно, что для широких диапазонов температур не 
следует ожидать линейного изменения теплоемко-
сти. Предлагаемые в литературе аппроксимацион-
ные уравнения (см., например [21])

	 C T b b T b Tpi i i i( ) = + +0 1 2
2 , 	 (30)
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где bik, cik, dik – постоянные коэффициенты, также 
не являются универсальными, и их выбор зависит 
от природы веществ и температурных интервалов 
[21].

ОБСУЖДЕНИЕ РЕЗУЛЬТАТОВ

Возможно, одним из практически важных на-
правлений применения соотношений, определяю-
щих смещение химического равновесия, является 
корреляция экспериментальных данных. В каче-
стве примера рассмотрим температурные смеще-
ния химического равновесия в системах уксусная 
кислота – этанол – этилацетат – вода и уксусная 

кислота – н-бутанол – н-бутилацетат – вода. Как 
указано выше, выбор этих систем связан, в част-
ности, с небольшими значениями теплот реакций 
этерификации, которые часто принимают не зави-
сящими от температуры. Вместе с тем, теплоёмко-
сти имеют определенные значения и они, в соот-
ветствии с формулой (10), должны отразиться на 
температурном изменении энтальпии. Эти и неко-
торые другие вопросы обсуждаются далее на осно-
ве экспериментальных данных.

Ранее мы получили экспериментальные дан-
ные о тепловых эффектах реакции этерификации 
в этих системах при 313.13 K [22, 23]. Сравнение 
этих величин с литературными данными для дру-
гих температур (табл. 1), на первый взгляд, приво-
дит к противоречивому заключению: температур-
ные изменения DrHT, для двух эфиров носят про-
тивоположный характер. Однако, эти изменения 
ненамного превышают обычные эксперименталь-
ные погрешности определения энтальпии реак-
ции, ~0.3 кДж/моль [22]. Кроме того, отметим, что 
некоторые данные получены не вполне прямым 
способом. В частности, в работе 1958 года [25], вы-
полненной в известной термохимической группе 
проф. Wadsö Лундского университета, исследова-
лись процессы гидролиза эфиров: как известно 
скорость этой реакции мала в сравнении со ско-
ростью этерификации, что также может приводить 
к существенным погрешностям.

Корреляция данных может быть проведена 
с привлечением данных о теплоемкостях. Для это-
го были проанализированы литературные дан-
ные [31–80] о теплоемкости чистых веществ при 
разных температурах. Представленные на рис. 1 
графики Cp(T) показывают, что эти зависимости 
в интервале 298.15 K – 328.15 K близки линейным 
и, соответственно, для их описания может быть 
применено уравнение (11). Отметим, что разброс 
значений Cp для воды (рис.  1е) в  рассматривае-
мом температурном интервале примерно сравним 
с разбросом Cp для других веществ, то есть невелик. 
Соответственно, по данным [31–51] значение Cp 

Таблица 1. Значения энтальпии реакций этерификации при разных температурах

Система T, K DrHT, кДж/моль Литература

Уксусная кислота – этанол – этилацетат – вода
313.15 –3.6 [22]
298.15 –3.9 [24]
298.15 –3.7а [25]

Уксусная кислота – н-бутанол – н-бутилацетат – вода
313.15 –4.7 [23]
298.15 –4.2б [26–30]
298.15 –3.3а [25]

аПересчет экспериментальных данных по энтальпии гидролиза. 
б Расчет по данным об энтальпиях образования.
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Рис. 1. Зависимости теплоемкости веществ от температуры, Cp(T): a – для уксусной кислоты, б – для этанола, в – 
для н-бутанола, г – для этилацетата, д – для н-бутилацетат, е – для воды: (--) – линейная аппроксимация в диапа-
зоне 298.15 K – 328.15 K, (-) – аппроксимация по уравнению (33).
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для воды (рис. 1е) в интервале 298.15 K – 328.15 K 
можно считать постоянной величиной. Отметим, 
что аномальное поведение теплоемкости воды до-
статочно известно, см. например, [16, 52], но кон-
кретные исследования температурной зависимости 
[31–51] несколько отличаются, поэтому мы при-
влекли к оценке Cp для воды указанный большой 
объем данных.

Для более широкого диапазона, от температуры 
плавления до температуры кипения, эта тенденция 
для воды сохраняется: Cp меняется несущественно, 
в пределах разброса данных разных авторов и име-
ет значение около 75.5 Дж/(K моль), с погрешно-
стью менее 1%.

Для уксусной кислоты линейная зависимость 
сохраняется и в широком интервале температур 
(рис. 1a), поэтому для ее описания достаточно кор-
ректно применение уравнения (12); отметим, что 
более сложные зависимости, уравнения (31) и (32)), 
приводят к таким же результатам. Имеющиеся ли-
тературные данные о Cp н-бутилацетата включа-
ют только линейный интервал 298.15 K – 328.15 K 

(рис. 1д), поэтому мы сочли возможным и в этом 
случае применять зависимость (12).

Зависимости Cp для этанола, н-бутанола и эти-
лацетата от температуры имеют более сложную 
форму: при более низких температурах наблюда-
ются существенные отклонения от линейного по-
ведения (рис. 1б–г). Аппроксимация на основе со-
отношений (30)–(32), в частности, приводит к по-
явлению минимума на кривой Cp(T) для этанола. 
Это известная проблема применения полиноми-
альных зависимостей Cp(T): как указывается в ли-
тературе (см., например [21]), подобные экстрему-
мы, по-видимому, не имеют физического смысла. 
Поэтому нами было модифицировано соотноше-
ние (32) путем введения дополнительного слагае-
мого:

	 C T f f T f T T f T Tpi i i i i( ) = + + +0 1 2 3
2ln ln , 	(33)

где f i0, f i1, f i2, f i3, – постоянные коэффициен-
ты. С  помощью уравнения (33) удалось доста-
точно адекватно представить зависимости Cp(T) 
для указанных веществ как гладкие монотонные 
функции. Коэффициенты уравнений, описываю-
щих температурную зависимость теплоемкостей 
всех веществ приведены в табл. 2. Рассчитанные 
по этим уравнениям и уравнению (11) темпера-
турные зависимости изменений изобарной те-
плоемкости в ходе реакций, DrCp(T), приведены 
на рис. 2.

Далее по уравнению (14), с учетом полученных 
соотношений для теплоемкостей (табл.  2) были 
рассчитаны изменения энтальпии реакций в ди-
апазоне 273.15–350.15 K. Пропуская достаточно 
простые, но громоздкие преобразования, приве-
дем конечные формулы, описывающие зависимо-
сти DrH(T) (Дж/моль)

	
∆ = − × + + −

− − × −

−

−

H T T T

T T T T

1.1 10 0.21 67.47

0.035 ln 3.3 10 ln 19249,

r T
5 3 2

2 5 3
	(34)

Таблица 2. Коэффициенты уравнений (12) и (33)

Соединение a0 a1 Источники

Cp(T) = a0 + a1T (12)

Уксусная кислота 0.24 52.47 [53–59]
н-Бутилацетат 0.33 130.74 [60]

Соединение f0 f1 f2 f3 Источники

C T f f T f T T f T Tp ( ) = + + +0 1 2 3
2ln ln  (33)

Этанол –43.14 7.14 –1.35 0.0006 [61–72]
н-Бутанол 1.33 8.80 –1.71 0.0009 [65, 70, 73–77]

Этилацетат 130.74 7.76 –1.42 0.0005 [60, 78–80]

Рис. 2. Зависимости изменения изобарной теплоем-
кости в ходе реакций синтеза этилацетата (1) и н-бу-
тилацетата (2-) от температуры.
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для реакции синтеза этилацетата, в интервале тем-
ператур от 273.15 K до 350.15 K;

	
∆ = − − + +

+ − × −

−

−

H T T T

T T T T

10 4.78 152.44

0.86 ln 3 10 ln 15963,

r T
4 3 2

2 4 3
	 (35)

для реакции синтеза н-бутилацетата, в интервале 
температур от 273.15 до 350.15 K. Обе зависимости 
представлены на рис. 3, 4.

Экстремумы на обеих зависимостях не явля-
ются исключительным явлением. Это обосно-
вывается как некоторыми экспериментальными 
данными, например [81], так и непосредственно 
видом аналитических зависимостей, используе-
мых для представления температурного измене-
ния энтальпии реакций [16, 21, 82]. Кроме того, 
если ограничиться указанным выше линейным 
температурным интервалом 298.15–328.15 K, то, 
с учетом погрешности калориметрического ана-
лиза (~0.3 кДж/моль), DrH для обеих систем мож-
но считать постоянной величиной. Сравнение 
расчетных данных с экспериментальными [22, 24, 
25] и  [23, 25, 26–30] при 298.15 K подтверждает 
их согласованность, с учетом экспериментальной 
погрешности. Таким образом, в данных случаях, 
определение величины энергии Гиббса реакций, 
соответственно, констант химического равнове-
сия для разных температур, может проводиться 
по уравнениям Гиббса–Гельмгольца при условии 
DrH = const.

Вернемся вновь к  широкому интервалу тем-
ператур и  сравним результаты расчета энергии 
Гиббса с учетом зависимости энтальпии веществ 
от температуры и при пренебрежении этой зави-
симостью. В первом случае подставим соотноше-
ния (34) и (35) для энтальпии в уравнение Гиббса–
Гельмгольца (8). Для определения константы ин-
тегрирования использовали литературные данные 

об энтальпии химической реакции [22, 23], энтро-
пии чистых веществ [32, 60, 83–86] и корреляцию 
температурной зависимости константы равнове-
сия реакции синтеза н-бутилацетата [87], так как 
непосредственная информация об энтропии н-бу-
тилацетата в  литературе, по нашим сведениям, 
отсутствует. Полученные, после интегрирования 
и преобразований, зависимости для реакции син-
теза этилацетата и н-бутилацетата представлены на 
рис. 5 и 6 соответственно. Там же приведены кри-
вые DrG(T), рассчитанные по уравнению (8) в пред-
положении о независимости величин энтальпии 
веществ от температуры

Эти результаты показывают, что зависимость 
энергии Гиббса рассматриваемых реакций этери-
фикации в интервале температур 298.15–328.15 K 
(т. е. и в интервале линейности теплоемкостей) 
близка к  линейной, и  допущение о  независи-
мости от температуры энтальпии выполняется 
с  хорошей точностью. Кроме того, линейный 
характер зависимости энергии Гиббса при нали-
чии максимума на кривой энтальпии может ука-
зывать на весомый вклад энтропийного фактора 
(TDrS) в энергию Гиббса при данных температу-
рах.

Вклад энтропии в  температурное смещение 
химического равновесия можно определить по 
уравнению (24). В то же время, изменение энтро-
пии можно вычислить независимо, с учетом по-
лученных соотношений для теплоемкости. Для 
иллюстрации ограничимся реакцией синтеза эти-
лацетата. Энтропия этой реакции при 298.15 K 
(DrS°298.15 K = 10.8 Дж/K·моль) была рассчитана по 
формуле (24) и данным [32, 83–86]. Далее, после 
подстановки соотношений (12) и (33) для тепло-
емкостей (см. табл. 2) в уравнение (26), некоторых 
преобразований и интегрирования, получили фор-
мулу для температурного изменения энтропии дан-
ной реакции

Рис. 3. Зависимость энтальпии реакции этерифика-
ции в системе уксусная кислота – этанол – этилаце-
тат – вода от температуры.

Рис. 4. Зависимость энтальпии реакции этерифика-
ции в системе уксусная кислота – н-бутанол – н-бу-
тилацетат – вода от температуры.
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r T r T

5 2 2

5 2 2

(36)

Зависимость DrS(T) иллюстрируется рис. 7, за-
висимость энтропийного вклада TDrS в энергию 
Гиббса рис. 8. Расчет по уравнению (36) для 313.15 K 
дает следующее значение энтропии реакции синте-
за этилацетата: DrS313.15 K = 10.9 Дж/K·моль. 

Незначительное изменение энтропии реакции 
также, как и в случае энтальпии, позволяет считать 
ее примерно постоянной в интервале 298.15 K – 
328.15 K.

В целом значения энтропийного фактора TDrS 
сопоставимы с  величиной энтальпии реакции 

(рис. 8). Однако в более широком температурном 
диапазоне становятся заметными отклонения от 
линейной зависимости (рис. 6). Аналогичные ре-
зультаты (здесь не приводятся) получены для реак-
ции синтеза н-бутилацетата.

В заключение приведем найденные значения 
энергии Гиббса и энтальпии для обеих реакций. 
Для реакции синтеза этилацетата значения энер-
гии Гиббса составили: –6.8 кДж/моль (298.15 K); 
–7.0  кДж/моль (313.15  K); –7.2 кДж/моль 
(328.15  K). Для реакции синтеза н-бутилацета-
та: –7.5  кДж/моль (298.15 K); –7.6 кДж/моль 
(313.15 K); –7.7 кДж/моль (328.15 K). Значения эн-
тальпии для реакции синтеза этилацетата состави-
ли –3.66 кДж/моль (298.15 K) и –3.65 кДж/моль 
(328.15  K); для реакции синтеза н-бутилацета-
та: –4.69 кДж/моль (298.15 K); –4.87  кДж/моль 
(328.15 K).

Рис. 5. Зависимости энергии Гиббса реакции синтеза 
этилацетата от температуры: – с учетом температур-
ной зависимости энтальпии, -- пренебрегая темпе-
ратурной зависимостью энтальпии.

Рис. 7. Зависимость энтропии реакции синтеза эти-
лацетата от температуры.

Рис. 6. Зависимости энергии Гиббса реакции синтеза 
н-бутилацетата от температуры: – с учетом темпера-
турной зависимости энтальпии, -- пренебрегая тем-
пературной зависимостью.

Рис. 8. Зависимость энтропийного вклада TDrS 
в энергию Гиббса реакции синтеза этилацетата от 
температуры.
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ЗАКЛЮЧЕНИЕ

Представлен анализ возможностей оценки сме-
щения химического равновесия на основе термо-
динамических соотношений. Исследованы вари-
анты учета температурного смещения равнове-
сия на основе уравнений Гиббса–Гельмгольца, 
включая возможные схемы расчета. В частности, 
проанализированы значения энтальпийных и эн-
тропийных вкладов в  величину температурного 
смещения химического равновесия. Конкретные 
расчеты проведены для двух систем с реакциями 
синтеза сложного эфира, этилацетата и н-бутила-
цетата. Предложено интерполяционное уравнение 
(33), более адекватно описывающее изменение те-
плоемкости сложных эфиров с температурой. Для 
этих систем, в определенном диапазоне темпера-
тур, оказывается возможным применять линейное 
приближение для оценки температурного смеще-
ния энергии Гиббса. Для энтальпии реакции зави-
симость от температуры незначительна, практиче-
ски в пределах точности обычного эксперимента. 
Тем не менее, расчеты показывают определенную 
и  измеримую зависимость энергии Гиббса ре-
акции, соответственно, константы химического 
равновесия, от температуры. Полученные данные, 
в целом, согласуются с результатами эксперимен-
тов. Результаты могут быть полезны для практи-
ческой организации процессов синтеза эфиров 
карбоновых кислот и других соединений в хими-
ческой технологии.

Работа выполнена при финансовой под-
держке Российского научного фонда: результа-
ты анализа смещения химического равновесия 
реакций синтеза сложных эфиров  – в  рамках 
проекта РНФ №№ 20-73-10007 (https://rscf.ru/
project/20-73-10007/). Теоретическая часть поддер-
жана грантом РНФ № 21-13-00038.

Авторы заявляют, что у них нет конфликта ин-
тересов.
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