
第 2 章 化学反应的一般原理 

 
第一节 化学反应的方向与限度 

一  化学反应进度 

1.反应计量式 

  · 化学反应计量式表示化学反应中各物质的数量关系 

化学反应计量式 

B
B

0 Bν  

    B：反应物或生成物的化学式 

    Bν ：物质 B 的系数（化学计量数），反应物为负，生成物为正 

  · 同一种反应的系数可以按比例缩放，则化学计量数会变化 

2.化学反应进度 ξ  

  · 表示化学反应进行程度的物理量，单位 mol 

化学反应进度（定义式） 
1

B Bd dξ ν n  

    一般规定起始反应进度为 0，则 B

B

Δn
ξ

ν
  

· 意义：使得不管用哪个反应物还是生成物作计量，反应进度都是一致的 

          如反应中生成了 Bν mol B，则反应进度为 1 mol；反应进度为 2 mol 意味着生成了 2 Bν mol B 

  · 与选择哪种物质无关，而与化学反应计量式写法有关 

二  热化学 

1.化学反应热效应 

  ① 反应热 

     · 无非体积功的前提下，化学反应吸收（正）或放出（负）的热量 

  ② 两种反应热 

     · 定容热：反应在体积恒定的容器中进行，此时反应热 VQ 等于系统的内能变ΔU  

     · 定压热：反应在压力恒定的容器中进行，此时反应热 pQ 等于系统的焓变ΔH  

反应热之间的关系 
Δ (g)p VQ Q n RT   

     (g)Δn ：对应反应进度前后气体分子数的变化 



2.反应焓变的类型 

  ① 摩尔焓变 r mΔ H  

     · 反应进度为 1mol 时，化学反应的焓变 

  ② 标准摩尔反应焓 r mΔ H  

     · 标准态下，反应进度为 1mol 时，化学反应的焓变 

 
     · 需要搭配热化学反应方程式使用，若温度不是 298.15K，必须要写出 

 
  ③ 标准摩尔生成焓 f mΔ H  

     · 标准态下，由参考状态单质生成 1mol 物质 B 的反应焓变 

 

3.反应焓变的计算 

① 由盖斯定律计算 

盖斯定律 
若一个反应由其它反应线性组合得到，则该反应的焓变等于这些反应焓变的相同的线性组合 

   · 已知反应 2，3，4……及其焓变，只要能看出 1 是 2，3，4……的组合，就能够计算 1 的焓变 

   · 本质是状态函数的过程无关性质，因此不止焓变，ΔS 、ΔG 等也可以使用盖斯定律 

② 由标准摩尔生成焓计算 

   · 若反应 B
B

0 Bν 中各物质的 f mΔ H已知，则 

由生成焓计算反应焓 

r m B f m
B

(B)Δ ΔH ν H   

三  化学反应的方向 

1.熵S  

  · 系统混乱度大小的度量 

  ① 标准摩尔熵 mS             · 由 0K 完美晶体（熵值为 0）到指定标准态的熵变 

  ② 反应标准摩尔熵变 r mΔ S     · 标准态下反应的熵变 

标准摩尔反应熵变的计算 

r m B m
B

(B)Δ S ν S   

标准态  指温度为T ，压力为 p（100kPa）的状态（气体分压 p，溶液浓度 c  1mol/L） 

热化学反应方程式  物质要标出状态，并在右侧写出反应焓变，如 

N (g) H (g) NH (g)2 2 33 2      r m xxx kJ mol 1Δ H    

参考状态   标准态下单质最稳定的状态，如 C 是石墨，O 是氧气，它们的摩尔生成焓为 0 



2.标准摩尔吉布斯自由能变 r mΔ G的计算 

① 通过焓变与熵变计算 

通过焓变与熵变计算 

r m r m r mΔ Δ ΔG H T S     

     · 条件：恒温反应。焓变和熵变可以用 298.15K 的近似 

② 通过标准摩尔生成吉布斯函数计算 

     · 标准摩尔生成吉布斯函数 f mΔ G：标准态下由参考状态单质生成 1mol 物质 B 的 G 变 

通过生成函数计算 

r m B f m
B

(B)Δ ΔG ν G   

     · 条件：温度恒为 298.15K（其它温度不行） 

3.非标准态摩尔吉布斯自由能变 r mΔ G 的计算 

① 浓度商Q  

   · 任一时刻反应 B
B

0 Bν 中各组分的浓度或分压除以标准浓度或压力后按下式求积： 

浓度商 
BB

B B

B B
or

νν
c p

Q Q
c p

               
 

② 非标准态下的反应吉布斯函数变 r mΔ G  

非标准态下反应摩尔吉布斯函数变 

r m r mΔ Δ lnG G RT Q   

4.反应方向判断 

   · 计算出 r mΔ G或 r mΔ G ，然后比较： 

反应方向判断 

r m r mor
0

Δ Δ 0
0

G G



反应自发

平衡

逆反应自发

  

例 1  试判断在 298.15K、标准态下，反应 CaCO3(s) → CaO(s) + CO2(g) 能否自发进行？ 

 CaCO3(s) CaO(s) CO2(g) 

f mΔ H (kJ·mol-1) -1128.79 -604.03 -394.359 

mS (J·mol-1·K-1) 92.9 39.75 213.74 

f mΔ G (kJ·mol-1) -1206.92 -635.09 -393.509 

解  方法一：使用 r m r m r mΔ Δ ΔG H T S= −    

r mΔ H  = f mΔ H (CaO) + f mΔ H (CO2) - f mΔ H (CaCO3) 

= (-635.09) + (-393.509) - (-1206.92) 



= 178.32 kJ·mol-1 

r mΔ S  = mS (CaO) + mS (CO2) - mS (CaCO3) 

= (39.75 + 213.74) - 92.9 

= 160.6 J·mol-1·K-1 

r mΔ G (298.15 K) = r mΔ H (298.15 K) - 298.15 K × r mΔ S (298.15 K) 

方法二：使用 r m f m,BΔ ΔG G=∑   

r mΔ G  = f mΔ G (CaO) + f mΔ G (CO2) - f mΔ G (CaCO3) 

= (-604.03) + (-394.359) - (-1128.79) 

= 130.40 kJ·mol-1 > 0 

∴ 在 298.15K、标准态下,反应不能自发分解 

例 2 计算 723K、非标准态下, 下列反应的 r mΔ G ,并判断反应自发进行的方向。 

2SO2(g) + O2(g) → 2SO3(g) 

分压/Pa  1.0×104  1.0×104  1.0×108 

 SO2(g) O2(g) SO3(g) 

mS (J·mol-1·K-1) 248.22 205.138 256.76 

f mΔ H (kJ·mol-1) -296.83 0 -395.72 

解  r mΔ H= 2 f mΔ H (SO3) - [2 f mΔ H (SO2) + f mΔ H (O2)] 

= [2×(-395.72) - 2×(-296.830)] = -197.78 kJ·mol-1 

r mΔ S  = 2 mS (SO3) - [2 mS (SO2) + mS (O2)] 

= 2×256.76 – [2×248.22 + 205.138] = -188.06 J·mol-1·K-1 

r mΔ G  (723K) = r mΔ H  (723K) - T r mΔ S  (723K) ≈ r mΔ H  (298K) - T r mΔ S  (298 K) 

= [(-197.78×103) - 723×(-188.06)] = -61813 J·mol-1 

lnRT Q = 8.314 × 723 
2

3
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        = 8.314×723
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× ×
× × × ×

= 124590.5 J·mol-1 

∴ r mΔ G (723K) = r mΔ G (723K) + lnRT Q  = (-61813 + 124590.5) = 62.777 kJ·mol-1 > 0 

∴ 反应自发向左进行 

 

四  化学平衡 

  · 可逆反应可以双向进行，且进行到某一程度时宏观中止，形成化学平衡，此时 r mΔ 0G   

1.平衡常数 

· 反应达到平衡时，各物质浓度或分压满足一定关系 



① 实验平衡常数 

     · 反应 B
B

0 Bν 平衡时，各组分浓度或分压（称为平衡浓度或平衡分压）按下式求积： 

实验平衡常数 
B

B
B

( )νcK c  B
B

B
( )νpK p  

   · 溶剂、固体等不必列出 

② 标准平衡常数 

     · 在实验平衡常数的基础上，各个平衡浓度或分压除以各自的标准态（也就是平衡时的浓度商） 

标准平衡常数 
BB

B B

B B

νν
c p

K
c p

              
 

  

     · 也可根据 r mΔ 0G  得到： 

由反应 G 变计算标准平衡常数 

r mΔ lnG RT K   

       同时还能得到浓度商表示的方向判据： 

反应方向判断 

Q K

Q K

Q K

   

正向进行

平衡

逆向进行







 

     · 此外还有多重平衡规则 

多重平衡规则 

反应可以分解为若干反应的线性组合时，其标准平衡常数等于这些反应的平衡常数的相同线性组合 

（但是原来的+变成×，-变成÷，×变成幂次） 

2.化学平衡计算 

  ① 转化率 

     · 反应物转化为生成物的百分数 

转化率 

 100%α
某反应物已转化的量

反应开始时该反应物的总量
= ×   

     · 对于体积不变的系统，可以直接用浓度求 

  ② 化学平衡计算 

     · 情景：已知反应的平衡常数、平衡转化率、反应进度、初始浓度中的某几个，求剩余的几个 

     · 方法：列三段式 



 
             一般我们会设反应物的变化量为未知量，然后表示出所有的浓度后列方程求解 

例 3  在 5.00L容器中装有等物质的量的 PCl3(g)和 Cl2(g)。 

523K 时,反应 PCl3(g) + Cl2(g)   PCl5(g) 达平衡时，p (PCl5) =p  ， 0.767K = ，求： 

① 开始装入的 PCl3和 Cl2的物质的量； 

② PCl3的平衡转化率。 

  解    ① 设开始时p (PCl3) = p (Cl2) = x Pa，列三段式（单位均为 Pa）： 

PCl3(g) + Cl2(g)   PCl5(g) 

                          始态      x        x        0 

                        变化量     p−      p−       p+   

                          终态    x p−    x p−       p  

         ∴ 2 0.767
]

p
K

x p p
= =

−[( )/




    解得 214155Pax =  

∴ n (PCl3) = n (Cl2) = 
pV

RT
 = 

3 3

1 1

214155Pa 5.00 10 m 0.246mol
8.314J mol K 523K

−

− −

× ×
=

⋅ ⋅ ×
 

② α (PCl3) = 
100000 100% 47.0%
214155

× =   

3.化学平衡的移动 

① 浓度的影响 

   · 增大反应物浓度或减小生成物浓度，平衡向右移动 

② 压力的影响 

   · 增大系统压力，平衡向气体分子数减小的方向移动 

   · 恒温恒压下引入惰性气体，平衡向气体分子数增大的方向移动 

     恒温恒容下引入惰性气体，平衡不移动 

③ 温度的影响 

   · 温度通过改变平衡常数大小来影响平衡 

   · 放热反应升高温度平衡向左移动，吸热反应则相反 

温度对平衡常数的影响 

1 r m

2

Θ Θ

Θ
1 2

Δ 1 1ln
K H

R T TK

      
 



第二节 化学反应速率 

一  反应速率相关概念 

1.反应速率 

  · 单位体积内化学反应进度随时间的变化率，对于体积不变的反应，更常用物质 B 的浓度来表示： 

反应速率的浓度定义 

B

B

d
d

1 c
v

ν t
   

2.半衰期 1/2t  

  · 反应物消耗一半所需时间 

3.基元反应 

  · 由反应物分子直接碰撞发生作用生成产物的反应，是其它复杂反应的基本组成部分 

  · 方程式真实反映实际情况，不可以按比例缩放 

  · 反应速率遵守质量作用定律 

质量作用定律 

A Ba b   …  A B
a bv kc c  

4.反应级数 

  · 部分反应的速率方程与质量作用定律具有相同的形式，称为n 级反应 

n 级反应速率方程 

A Ba b   …  A B
α βv kc c   n α β     

  · 各组分的反应级数不一定等于各自的计量数 

· 反应级数n ：各组分反应级数之和，一般有 0~3 级反应 

    速率常数 k ：浓度无关的比例系数，单位与反应级数有关 

n 级反应速率常数的单位 

(mol L ) s1 1 1nk       

二  一级反应相关计算 

1.一级反应计算 

速率方程（微分式） 积分式 半衰期 

v kc A   A 0ln lnc kt c     1/2
ln 2

t
k

   

2.零级反应计算 

速率方程（微分式） 积分式 半衰期 

v k   0c c kt A    0
1/2 2

c
t

k
   



· 若反应级数没有告知，要注意从题干中抓取线索（如速率常数的单位） 

  · 剩余问题只要根据题干和积分式列方程即可逐一求解 

三  温度与活化能 

1.反应速率与温度的关系 

  · 温度通过影响速率常数影响反应速率 

阿伦尼乌斯方程 

e
E

RTk A


  

    A：指前因子      E ：活化能 

  · 反应活化能越高，温度对速率常数的影响越大 

  · 由此可以通过某温度的 k 来计算另一温度的 k  

速率常数与温度的关系 

1

2 1 2

1 1ln
Ek

k R T T

      
a  

2.反应历程与活化能 

  · 过渡态理论认为反应物到产物要经历一个高能量的中间态，克服活化能，如图 

 
  · 由活化能也能够计算反应焓变 

反应活化能计算焓变 

1 2Δ H E E r m  

3.催化剂的作用 

  · 催化剂可以加快或减慢反应速率，但不影响平衡 

例 4  在已知反应 2N2O5(g) → 4NO2(g) + O2(g)在 318 K 时的反应速率常数 s4 1
1 4.98 10k    ，反应的

活化能 a kJ mol 1102E   。 

（1）判断上述反应的反应级数； 

（2）计算上述反应在 338 K 时的反应速率常数 2k 和半衰期。 

  解    （1）由 k 的单位 s-1，该反应为一级反应 

        （2）由 1

2 1 2

1 1ln
Ek

k R T T

      
a 解得 s3 1

2 4.88 10k    ，因此半衰期 s1/2
2

ln 2 142t
k

   


