
物理化学电子教案—第六章



本章思路

学习化学平衡的主要目的:

如何判断反应的方向和限度

如何计算反应的平衡常数

了解温度、压力和惰性气体对平衡的影响

能找到一个经济合理的反应条件，为科研和工业
生产服务。

不必过多地去考虑各种浓度表示式和各种平
衡常数表示式之间的换算。



第六章 化学平衡

§6.1 化学反应的平衡条件——

反应进度和化学反应的亲和势

§6.2 化学反应的平衡常数和等温方程式

§6.3 平衡常数的表示式
§6.4 复相化学平衡

§6.5 标准摩尔生成Gibbs自由能
§6.6 温度、压力及惰性气体对化学平衡的影响

§6.8 反应的耦合
§6.9 近似计算

§6.7 同时化学平衡

*§6.10 生物能学简介



为什么化学反应通常不能进行到底？

这主要是由于存在混合Gibbs自由能的缘故。

严格讲，反应物与产物处于同一系统的反应都是可逆

的，不能进行到底。

只有逆反应与正反应相比小到可以忽略不计的

反应，可以粗略地认为可以进行到底。



§6.2 化学反应的平衡常数和等温方程式

气相反应的平衡常数——化学反应的等温方程式

液相中反应的平衡常数
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这公式称为 van’t Hoff 等温式，也称为化学反

应等温式。

化学反应中的 ——化学反应等温式
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pK 是利用van’t  Hoff 平衡箱导出的平衡常数

r mG 是化学反应进度为1mol时Gibbs自由能的变化值

pQ 是反应给定的反应终态压力的比值



6.3     标准平衡常数

1.  标准平衡常数的定义

2.  气相反应的标准平衡常数

3.  液相反应的标准平衡常数

4.  有凝聚相参与的气体反应的标准平衡常数

5.  平衡常数值与化学反应式的关系



6.3     标准平衡常数的定义

对于任意不做非膨胀功的化学反应 B

B
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称为化学反应的标准平衡常数，适用于任

意相态的化学反应,包括电解质溶液的反应.

K

它与标准态化学势有关，故与各物的性质和

标准态的选择有关.

它仅是温度的函数，压力已指定为标准压力

量纲一的量，单位为1



6.3    气相反应的标准平衡常数

理想气体混合物反应系统

达到平衡时

代入标准平衡常数的定义式

在等温、等压和不做非膨胀功的条件下
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6.3    气相反应的标准平衡常数

理想气体混合物反应系统
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这个公式将两个重要物理量联系在一起，可

用于任何化学反应，包括电解质溶液反应。



6.4  有凝聚相参与的气体反应平衡常数
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根据平衡常数定义

复相化学反应的平衡常数只与气体反应物有关

2COp )s(CaCO
3

称为碳酸钙 的解离压力



6.4 有凝聚相参与的气体反应平衡常数

设气相是理想气体混合物

4 3NH Cl(s) NH (g) HCl(g)
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压力 称为氯化铵 的解离压力
4NH Cl(s)ep



解离压力 (分解压)

 在一定温度下，某纯的固体物质发生解离反应，如

果只产生一种气体，达到平衡时，这气体的压力就

称为该固体在该温度时的解离压。

 如果产生的气体不止一种，达到平衡时，所有气体

压力的总和称为该固体在该温度时的解离压。

 显然物质的解离压在定温下有定值。



§6.5 标准摩尔生成Gibbs自由能

标准摩尔生成Gibbs自由能

Ellingham 图

标准状态下反应的Gibbs自由能变化值 r mG



r m ln aG RT K  

r mexpa

G
K

RT

 
  

 

r mG 的用途：

1.计算热力学平衡常数

标准状态下反应的Gibbs自由能变化值 r mG

在温度T 时，当反应物和生成物都处于标准

态，发生反应进度为1 mol的化学反应的Gibbs自

由能变化值，称为标准摩尔反应Gibbs自由能变化

值，用 表示。
r m ( )G T



r m G 的几种计算方法

（1）热化学的方法 r m r m r mG H T S    

利用热力学数据表或测定反应热效应，先

计算反应的焓变和熵变

（2）用易于测定的平衡常数，计算 r m G

再利用Hess定律计算所需的
r m G

（3）测定可逆电池的标准电动势

r mG zE F  

（4）从标准摩尔生成Gibbs自由能计算

*（5）用统计热力学的热函函数和自由能函数计算



标准摩尔生成Gibbs自由能

因为Gibbs自由能的绝对值不知道，所以只

能用相对标准，即将标准压力下稳定单质的生成

Gibbs自由能看作零，则：

在标准压力下，由稳定单质生成单位物质的

量化合物时Gibbs自由能的变化值，称为该化合物

的标准摩尔生成Gibbs自由能，用下述符号表示：

f mG （化合物，物态，温度）

没有规定温度，通常在298.15 K时的表值容易查阅



例2：.某些冶金厂和化工厂排出的废气中含有毒性气体

SO2，在一定条件下可氧化为SO3，并进一步与水蒸气

结合生成酸雾或酸雨，造成对农田、森林、建筑物及人

体的危害。

已知SO2(g) 和SO3(g) 在298 K 时的fGm
分别为

－300.37 kJ·mol1和－370.42 kJ·mol1；298 K时，空气

中O2(g)，SO2(g)和SO3(g)的浓度分别为8.00 mol·m3，

2.00×104 mol·m3 和2.00×106 mol·m3，问反应

SO2(g) +1/2O2(g) = SO3(g) 能否发生？(p  =100 kPa)

化学反应等温方程式应用



解：ln K  = － rGm 
 /（RT）

= 

= 28.27

则 K  = 1.9×10 12           

298.15KmolK8.314J

molJ10300.37)370.42(
11

3








J  =                            (p )  =                         (RT c  / p )

= 22.45 ×103

J   K ，rGm(298.15 K)  0

故上述反应能够发生。

2/1

2
2

3

)O()SO(

)SO(

pp

p
2

1

2/1

2
2

3

)O()SO(

)SO(

cc

c
2

1


2

1

54

6

101

00.115.298314.8

1000.200.8

1000.2



























解：ln K  = － rGm 
 /（RT）

= 

= 28.27

则 K  = 1.9×10 12           
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从平衡常数计算平衡转化率与平衡组成

根据平衡常数值可以计算出反应进行的限度，即求出
到达平衡时各物质的浓度，并计算平衡转化率或产率。

Kθ值的大小表明了反应可能进行的程度。

Kθ值很大，例如在105数量级或更大，表明达到平衡后，反
应物几乎都转化为生成物。

Kθ值很小，例如在10-5数量级或更小，则表明达到平衡后，反
应物转化为产物的程度微乎其微。

Kθ值介于10-5至105之间，则到达平衡时，反应物和产物都占有
相当的比例 。



什么是平衡转化率？

反应达平衡时，反应物转化为产物的物质的量
与投入的反应物的物质的量之比
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BA ,    分别称为反应物A或B的平衡转化率

A   +  B  P 

从平衡常数计算平衡转化率与平衡组成



平衡转化率及平衡组成的计算

工业生产的实际转化率

平衡转化率是理论转化率，---必须用标准
平衡常数计算，大于工业生产的实际转化率

为了提高单位时间内的产量，在反应未达平
衡之前，就停止反应，这时反应物转化为产物
的物质的量与投入的反应物的物质的量之比。



 例题1．在994 K和100 kPa压力下，使纯H2(g)慢慢地通
过过量的CoO(s)，则CoO部分被还原为Co(s)。流出的
已达平衡的气体中，含H2(g)的体积分数为0.025。

 在同一温度时，若用CO(g)还原CoO(s)，平衡后气体中
含CO(g)的体积分数为0.0192。

 如果将物质的量相等的CO(g)和H2O(g)的混合物，在
994 K 下通过适当催化剂进行反应制取H2(g)，试计算其
平衡转化率？



 解： 首先写出反应计量方程, 计算相应的标准平衡常数
 (1) H2(g) + CoO(s) = Co(s) + H2O(g)

 KP
(1)={P(H2O)/P} / {P(H2)/P

} = (1-0.025)/0.025=39



 (2) CO(g) + CoO(s) = Co(s) + CO2(g) 

KP
(2) = {P(CO2)/P

} / {P(CO)/P} =(1-0.0192)/0.0192=51.1

 所要计算的反应是:

 （3） CO(g) + H2O(g) = H2(g) + CO2(g) 的平衡常数，
 （3）= (2) - (1)  

 所以 KP
(3) = {KP

(2)} / {KP
(1)} = 1.31

 设反应（3）的平衡转化率为, 这是一个反应前后气体
分子数相等的反应，所以压力商与摩尔分数商相等. 
解得：



 CO(g)+H2O(g)=H2(g)+CO2(g) ，

 KP
(3)={KP

(2)} / {KP
(1)} = 1.31

 设反应（3）的平衡转化率为, 

 CO(g)  +  H2O(g)  =  H2(g)  +  CO2(g) ，

 起始 n mol       n mol              0                 0

 转化 -n -n n n

 平衡 ne(CO)       ne(H2O)      ne(H2)         ne(CO2) 

 =n(1-)      = n(1-)      = n = n

 这是一个反应前后气体分子数相等的反应，所以压力商与摩尔
分数商相等 (P项消掉)

 KP
(3)={P(H2)P(CO2) / P(H2O)P(CO)}e =  {ne(H2) ne(CO2) / 

ne(H2O) ne(CO)} = (n*n) / {n (1- )*n(1- )} = 1.31

 解得： =0.53 

A,0 A,e

A

A,0

n n

n







新课：§6.6 温度、压力及惰性气体对化学平衡的影响

•温度对化学平衡的影响

•压力对化学平衡的影响

•惰性气体对化学平衡的影响



温度对化学平衡的影响

这是van’t Hoff 公式的微分式
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温度对化学平衡的影响
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温度对化学平衡的影响（重要）

（1）若温度区间不大， 可视为与温度无

关的常数，得定积分式为：
r mH

2 r m

1 21

( ) 1 1
ln ( )

( )

p

p

K T H

R T TK T


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这公式常用来从已知一个温度下的平衡常数求

出另一温度下的平衡常数。

或用来从已知两个温度下的平衡常数求出反

应的标准摩尔焓变



温度对化学平衡的影响

（2）若温度区间不大， 可视为与温度无

关的常数，作不定积分，得
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r mln '
H

K I
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只要已知某一温度下的
r mK H和

就可以求出积分常数 'I



温度对化学平衡的影响（了解）

r m 0( ) dpH T H C T    

（3）若温度区间较大，则必须考虑 与温

度的关系
r mH
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温度对化学平衡的影响（了解）
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为积分常数，可从已知条件或表值求得
0 ,  H I

将平衡常数与Gibbs自由能的关系式代入，得：

这样可计算任何温度时的
r mG K  或 



温度对化学平衡的影响

对于低压下的气体 pK K
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 已知反应 2NaHCO3(s) = Na2CO3(s) + H2O(g) + CO2(g)

 温度为50℃、100℃时系统的平衡总压分别为3950Pa、
96300Pa。设反应的rHm与温度无关，试求：

 (1) 计算50℃时该反应的KP
 、rGm

。

 (2) 计算该反应的rHm 。

 (3) 计算NaHCO3(s)的分解温度。

 解：(1)  设平衡总压为p，则

 2NaHCO3(s) = Na2CO3(s) + H2O(g) + CO2(g)

 平衡时 p/2          p/2

 KP
 = p[H2O(g)].p[CO2(g)] / p 2 = (p / p )2 / 4 = (3950Pa / 

100000Pa)2 / 4 = 0.0003901

 rGm
= -RT ln KP

 = -8.3145 J·K-1·mol-1 *323.15 K* ln 
(0.0003901)   = 21089 J·mol-1



 (2)  T ’=373.15K时， KP
 ’= (p’ / p)2/4 = 

(96300Pa/100000Pa)2 / 4 = 0.2318

 rHm= [RT’T/(T’-T)] ln (KP
 ’/ KP

 )

 =[8.3145J·K-1·mol-1×373.15K×323.15K/(373.15K-
323.15K)]×ln(0.2318/0.0003901)

 =128075J·mol-1=128.1 kJ·mol-1

 (3) 分解温度即为平衡总压p=101325Pa时对应的温度
T”，此时

 Kp
 “= (p”/ p)2/4 =(101325Pa/100000Pa)2 / 4 = 0.2567

 利用等压方程ln (KP
”/ KP

 ) = (rHm/ R )(1/T -1/T”)

 即 ln(0.2567/0.0003901)=(128100kJ·mol-1 / 
8.3145J·K-1·mol-1)(1/323.15K - 1/T”)

 T”= 374.06K



 2、在1000℃时，将4.4克CO2(g)充入一放有过量碳的容
积为1立方厘米体积的容器中，发生下述反应，

 CO2(g) ＋Ｃ(s) ＝2CO(g)

反应达平衡时，混合气体的平均摩尔质量为36 g/mol。

(1)计算此反应在1000℃时的Ｋ及容器中的平衡压力。

(2)当反应达平衡时，充入一些He(g)，使反应压力增加
一倍，求当反应重新达平衡时ＣＯ(g)的质量。

(3)如果反应温度升高10℃时，Ｋ的值增加一倍，求此
反应的△Ｈｍ和△Ｓｍ（假设△Ｃｐ＝０）。



压力对化学平衡的影响

根据Le chatelier原理，增加压力，反应向体积

减小的方向进行。这里可以用压力对平衡常数的影

响从本质上对原理加以说明。

对于理想气体， B B ,     f pp c RT K K 

r m B B

B

( ) ln pG T RT K    

ln
( ) 0

p

T

K

p





仅是温度的函数pK



压力对化学平衡的影响

BB

B

( )c

c
K

c


 

BB

B

( )p

p
K

p


 因为

也仅是温度的函数。cK
ln

( ) 0c

T

K

p






B

B( )p c

c RT
K K

p


所以

BB

B

( )
c RT

p


 



B BB
B

B B

( )x

p
K x

p

 
  

B

B( )p x

p
K K

p




B

B
ln ln

( ) ( ) 0
p x

T T

K K

p p p


 

  
 



B

Bln
( )x

T

K

p p



 






BB

B

( )p

p
K

p


 

B B m B

B

/ ,      x p p p V RT  对理想气体

mV

RT


 



与压力有关
xK

B

B

0 

气体分子数减少，加压，有利于反应正向进行

B

Bln
( )x

T

K

p p



 





mV

RT


 

ln
( ) 0x

T

K

p




>

B

B

0 >

气体分子数增加，加压，不利于反应正向进行

ln
( ) 0x

T

K

p




<

增加压力，反应向体积缩小的方向进行



压力对化学平衡的影响

r m B B

B

( ) ln aG T RT K    

*

mln (B)a

T

K V

p RT

  
  

 

对凝聚相反应，设各物处于纯态

*
*B

m (B)

T

V
p

 
 

 

*
*B

m (B)

T

V
p

 
  

 



*

mln (B)a

T

K V

p RT

  
  

 

反应后系统的体积增加*

m (B) 0V 

在压力不太大时，因凝聚相的 值不大，

压力影响可以忽略不计。

*

m (B)V

ln
0a

T

K

p

 
 

 
< 增加压力 下降，对正反应不利aK

反应后系统的体积变小*

m (B) 0V <

ln
0a

T

K

p

 
 

 
> 增加压力 上升，对正反应有利aK



惰性气体对化学平衡的影响

B

B

G H

D E B

B

...

...

g h

d e

n n p

n n p n


 
 


 
 
 



惰性气体不影响平衡常数值，当 不等于零

时，加入惰性气体会影响平衡组成。

B

B



B
B( )p x

p
K K

p




B

BG H

D E

...

...

g h

d e

x x p

x x p


 

  
 

惰性气体的影响取决于 的值B

B





B

B

G H

D E B

B

...

...

g h

p d e

n n p

n n p n
K


 
 


 
 
 


B

B

0 
增加惰性气体， 值增加，括号项下降B

B

n

因为 为定值，则 项应增加，产物的

含量会增加

G H

D E

g h

d e

n n

n n

 
 
 

pK

对于分子数增加的反应，加入水气或氮气，会使

反应物转化率提高，使产物的含量增加。

反之，对于分子数减少的反应，加入惰性气体，

会使反应向左移动



§ 6.7 同时化学平衡

在一个反应系统中，如果同时发生几个反应，

当到达平衡态时，这种情况称为同时平衡。

在处理同时平衡的问题时，要考虑每个物质的

数量在各个反应中的变化，并在各个平衡方程式中

同一物质的数量应保持一致。



例1：

3 2 3(1)   CH Cl(g) H O(g) CH OH(g) HCl(g) 

已知在该温度下，
,1 ,20.00154,   10.6p pK K 

600 K时， 与 发生反应
3CH Cl(g)

2H O(g)

同时存在如下两个平衡：

生成 后，继而又分解为 3 2(CH ) O(g)
3CH OH(g)

3 3 2 2(2)   2CH OH(g) (CH ) O(g) H O(g)

求 的平衡转化率3CH Cl(g)

2H O(g)今以计量系数比的 和 开始
3CH Cl(g)



解：设开始时 和 的量各为1.0，到达平衡时，

HCl 的转化分数为 x，生成 的转化分数为y，

则在平衡时各物的量为：

3CH Cl
2H O

3 2(CH ) O

3 2 3(1) CH Cl(g) H O(g) CH OH(g) HCl(g)

1 1 2x y x xyx

 

  

3 3 2 2(2) 2CH OH(g) (CH ) O(g) H O(g) 

                                              - 2  1- x yx yy





因为两个反应的 都等于零，所以
p xK K

B

B





,1,1

( 2 )
0.00154

(1 )(1 )xp

x y x
K K

x x y



 

  

将两个方程联立，解得 0.048,   0.009x y 

,2,2 2

(1 )
10.6

( 2 )
xp

y x y
K K

x y


 
 



的转化率为0.048
3CH Cl

生成 的产率各不相同
3 3 2CH OH,  HCl,  (CH ) O



§6.8 反应的耦合

耦合反应（coupling reaction）

设系统中发生两个化学反应，若一个反应的产物

在另一个反应中是反应物之一，则这两个反应称为耦

合反应。例如：

(1)  A B  C D  

利用 值很负的反应，将 负值绝对值较

小甚至略大于零的反应带动起来。
r mG

r mG

(2)  C E  F H  



耦合反应的用途：

例如：在298.15 K时：

2 2 r m 12

1

,4 (1)   TiO (s) 2Cl (g) TiCl (l) O ( 161.94g)       o   kJ m lG     

反应(1)、(2)耦合，使反应(3)得以顺利进行。

1

r m,22 2(2)  C(s) O (g) CO (g)         394.38   o J k m lG     

2 2 4 2    (3)   TiO (s) C(s) 2Cl (g) TiCl (l) CO (g)   则

1
r m,3  232.44 kJ mol            G   



§6.9 近似计算

 r m B f m B
B

G G  

利用以上公式虽然可以通过热力学数据表作一些

计算，但是要获得完备的在各个温度下的热力学数据

还是困难的，所以有时只能作一些估算。

r m r m r m298.15 KG H S    

r m

2

d ln

d

K H

T RT






1． 的估算r m ( )G T

r m r m r m( ) ( ) ( )G T H T T S T    

r m r m r m

298K 298K

( ) (298K) (298K)

                 d d
T T p

p

G T H T S

C
C T T T

T

    


   

r m r m
298K

( ) (298K) d
T

pH T H C T    

根据Gibbs自由能的定义式，在等温时有

已知

r m r m
298K

( ) (298K) d
T pC

S T S T
T


    

代入上面的计算式，得



1． 的估算r m ( )G T

r m r m r m

298K 298K

( ) (298K) (298K)

                 d d
T T p

p

G T H T S

C
C T T T

T

    


   

r m r m(298K), (298K)H S  的数据有表可查

若数据不全可以用如下两种方法，作近似计算

若有完整的 数据,就可以计算任意

温度下的
,mpC T

r m ( )G T



1． 的估算r m ( )G T

r m r m r m

298K 298K

( ) (298K) (298K)

                 d d
T T p

p

G T H T S

C
C T T T

T

    


   

若令：

（1）设
pC  常数

r m r m r m( ) (298K) (298K)

298K
                  ln 1

298K

G T H T S

T
T

T


    

 
   

 

0

298K
ln 1

298K

T
M

T
  

r m r m r m 0( ) (298K) (298K)G T H T S TM    

不同温度下的 数值事先制表备用
0M



1． 的估算r m ( )G T

r m r m r m

298K 298K

( ) (298K) (298K)

                 d d
T T p

p

G T H T S

C
C T T T

T

    


   

这是一个十分粗略的估算公式

（2）设 0pC 

r m r m r m( ) (298K) (298K)G T H T S    

a bT 

这里实际上设焓和熵变化值与温度无关，从

298.15 K的表值可求出任意温度T 时的 值。r mG



2．估计反应的有利温度

r m r m r m( ) ( ) ( )G T H T T S T    

通常焓变与熵变在化学反应中的符号是相同的，

对Gibbs自由能的贡献刚好相反。要使反应顺利进行，

则 的值越小越好。
r m ( )G T

r m r m( ) 0,  ( ) 0H T S T    提高温度对反应有利

r m r m( ) 0,   ( ) 0H T S T    降低温度对反应有利

这时温度就起了调节作用



转折温度

通常将 时的温度称为转折

温度，意味着反应方向在这里发生变化

r m ( ) 0  ( 1)G T K  

转折温度可以用298.15 K时的 和 值

进行近似估算。

r mH
r mS

r m r

r m r

( )
(

( )

H T
T

S T





转折）

r m

r m

(298.15K)
( )

(298.15K)

H
T

S





转折
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