
第四章
化学平衡



4.1 化学反应的方向和限度
①化学势在化学变化中应用
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4.2 化学反应平衡常数表示式
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4.4 温度影响
4.5 压力与惰性气体的影响
4.6 同时平衡
4.7 反应的耦合



4.1 化学反应的方向和限度
Le Chatelier 原理：“把平衡的某一因素
加以改变之后，将使平衡向抵消外来因
素改变的效果的方向转移。
平衡状态下：
①增加（减少）某成分的浓度，平衡向减小
（增加）其浓度的方向移动。

②增大（减少）压力，平衡向气体分子数减少
（增大）的方向移动。

③温度升高（降低），平衡向吸热（放热）的
方向移动。
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4.1.1 化学势在化学变化中应用
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热力学基本方程

这两个公式适用条件：

（1）等温、等压、不作非膨胀功的一个化学反应；

（2）反应过程中，各物质的化学势 保持不变。B


公式（a)表示有限体系中发生微小的变化；

公式(b)表示在大量的体系中发生了反应进度等

于1 mol的变化。这时各物质的浓度基本不变，化学势

也保持不变。



正向反应自发进行

逆向反应自发进行

系统达到平衡状态

化学反应总是自发的由化学势总和较高
的一方向化学势总和较低的一方转化，直
至两方化学势相等为止。
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4.1.2 化学平衡的存在

若不考虑混合Gibbs自由能，系统G总应
在 ξ=1时最低，反应似乎能进行到底。

然而事实上所有化学反应过程中反应
物与产物总处于混合状态。混合带来
的:
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（混合Gibbs自由能变）
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G总会因混合而降低，故G总与ξ关系图有
一在0<ξ<1之间的最低点，此时
达化学平衡。

4.1-3 化学反应等温式
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为什么化学反应通常不能进行到底？

严格讲，反应物与产物处于同一体系的

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。

这主要是由于存在混合吉布斯自由能的缘故。



为什么化学反应通常不能进行到底？

R点，D和E未混合时吉布
斯自由能之和；
P点，D和E混合后吉布斯
自由能之和；

T点，反应达平衡时，所有
物质的吉布斯自由能之总
和，包括混合吉布斯自由
能；

S点，纯产物F的吉布斯自由能。



为什么化学反应通常不能进行到底？

若要使反应进行到底，须在van’t  Hoff 平衡

箱中进行，防止反应物之间或反应物与产物之间的

任何形式的混合，才可以使反应从R点直接到达S

点。



化学反应的标准Gibbs自由能变化值
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•与热力学函数相关

•随反应进行而随时变化
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因而可改变条件，如降低产物活度，增加
反应物活度改变温度、压力，使

反应达到平衡＝时，（＝当

正向反应不能自发进行时，（当

正向反应自发进行时，（当
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例：理想气体反应2H2(g)+O2(g) →2H2O (g)   

2000K   Kθ=1.55×107

1）计算 H2,O2,H2O蒸汽分压为1.00×104Pa,  

1.00×104Pa,1.00×105Pa下的ΔrGm

2）若保持H2和O2 分压不变，欲使正反应
不能进行，需要H2O分压为？

1）Qp=1013.25, ΔrGm =-1.60×105J·mol-1

2）P(H2O)=1.24×107Pa
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小结

热力学基本方程）(G
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即：化学反应总是自发的由化学势总和较
高的一方 低，直至两方的化学势相等。

具体：由于产物与反应物总是处于混合状态，
由于Δ G混的影响，反应通常不能进行到底，
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二 解决

⚫着眼点：化学势

⚫结论：
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⚫判据

⚫关键点 Qa，Ka之战
Qa：随反应而变
Ka：与化学热力学函数相关

反应达到平衡＝时，（＝当

正向反应不能自发进行时，（当

正向反应自发进行时，（当
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4.1-4 化学反应平衡常数表示式

显然：对于气体 aK 只是温度T的函数
对于溶液，考虑到p对凝聚相的化学势影
响不大→ T的函数。

标准平衡常数或热力学平衡常数，其值越大，
系统达到平衡后向右完成的程度越大，所以平
衡常数可以看成是给定条件下，反应所能达到
限度的标志。

  aBBmra KRTGK ln−== 的意义



4.2-1气相反应

经验常数，具有给定反应mol变化引起的
压力量纲。
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对于理想气体

一般情况下，热力学平衡常数与经验常数
量纲不同，数值也不同。

4.2-2 溶液反应
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经验平衡常数在T,p恒定时与Kaθ 不同,

无确定值，随浓度而变。
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经验平衡常数

反应达平衡时，用反应物和生成物的实际压力、
摩尔分数或浓度代入计算，得到的平衡常数称为经
验平衡常数，一般有单位。例如，对任意反应：
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经验平衡常数
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经验平衡常数
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经验平衡常数
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注意：

1 稀水溶液中， H2O活度=1，不进入平衡常数项

2 非水溶液中，H2O与其他反应物质同样处理。

3         无量纲， 有量纲
aK mpc KKK



下标 m 表示反应进度为 1 mol 时的标准Gibbs自
由能的变化值。显然，化学反应方程中计量系数呈
倍数关系， 的值也呈倍数关系，而 值则

呈指数的关系。
r m ( )G T $

fK $

平衡常数与化学方程式的关系

r m ( ) ln fG T RT K = −$ $

r m,2 r m,12G G = $ $

2

,2 ,1( )f fK K=$ $

例如：

HI(g)2g)(Ig)(H
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HI(g)g)(Ig)(H
22

1

22
1 =+（1）
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复相化学平衡

 解离压力

 什么叫复相化学反应



2
(CO ) /

p
K p p=$ $

称为 的解离压力或者称为分解压。( )p 2CO ( )3CaCO s

例如，有下述反应，并设气体为理想气体：

有气相和凝聚相（液相、固体）共同参与的反

应称为复相化学反应。只考虑凝聚相是纯态的情况，

纯态的化学势就是它的标准态化学势，所以复相反

应的热力学平衡常数只与气态物质的压力有关。

3 2
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解离压力（Dissociation Pressure）

某固体物质发生解离反应时，所产生气体的压
力，称为解离压力，显然这压力在定温下有定值。

如果产生的气体不止一种，则所有气体压力的
总和称为解离压。

例如： NH4HS(s) = NH3(g) +H2S(g)
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潮湿的Ag2CO3在110℃下用空气流进行干燥。试计

算气流中CO2的分压至少应为多少时方能避免Ag2CO3分

解为Ag2O 和CO2。已知
1

17.0 .
r m
G kJ mol

− =$

解： Ag2CO3(s) = Ag2O(s) + CO2 (g)
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即气流中CO2的分压至少为487.6Pa 时，方能避免Ag2CO3
分解为Ag2O和CO2 。



4.2-3 复相反应
压力对纯凝聚相化学势影响很小，故有纯凝聚相

参与反应时，其活度为1，不进入平衡常数项。

4.2-4 平衡常数的测定及应用

1.实验测定平衡浓度或分压，直接计算而得

平衡时

用途①用于等温化学反应过程方向判断
②计算平衡浓度，求最大转化率

amrmr QRTGG ln0 −== 



平衡常数的测定

（1）物理方法 直接测定与浓度或压力呈线性

关系的物理量，如折光率、电导率、颜色、光的吸收、

定量的色谱图谱和磁共振谱等，求出平衡的组成。这

种方法不干扰体系的平衡状态。

（2）化学方法 用骤冷、抽去催化剂或冲稀等

方法使反应停止，然后用化学分析的方法求出平衡的

组成。



平衡转化率的计算

平衡转化率又称为理论转化率，是达到平衡后，

反应物转化为产物的百分数。

100%= 
达平衡后原料转化为产物的量

平衡转化率
投入原料的量

工业生产中称的转化率是指反应结束时，反应

物转化为产物的百分数，因这时反应未必达到平衡，

所以实际转化率往往小于平衡转化率。













2. 由热力学函数求算（查表）

变化:

①平衡常数与化学反应计量方程式是一一 对应
关系，同一化学反应，若反应方程式计量系数
不同，平衡常数也不同 。
②反应式加合与平衡常数转化

反应式加合转化，呈乘积关系
正向反应与逆向反应平衡常数互为倒数
反应方程式× 2 平衡常数=


mrmrmramr STHGKRTG −=−= ln

2Ka



4.3 标准生成Gibbs自由能

4.3.1标准状态下Gibbs自由能的变化值

:反应物和产物活度都为1，即反应
物和产物均处于标准态时反应自由
能变化（标准Gibbs自由能变化）。


mrG

r mG $

的用途：

1.计算热力学平衡常数 r m ln aG RT K = −$ $

r mexp( / )aK G RT= −$ $
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(2)   CO(g) O (g) CO (g)        (2)G+ →  $

1
2 r m2

(3)   C(s) O (g) CO(g) (3)G+ →  $

r m r m r m(3) (1) (2)G G G =  −$ $ $
(1)

(3)
(2)

p

p

p

K
K

K
=

$

$

$

(1) - (2) 得（3）

2. 计算实验不易测定的平衡常数

例如，求 的平衡常数1
22

C(s) O (g) CO(g)+ →



3．近似估计反应的可能性

r m r m ln pG G RT Q =  +$

只能用 判断反应的方向。但是，当

的绝对值很大时，基本上决定了 的值，所以可

以用来近似地估计反应的可能性。

0,,mr f
)(

=


wpT
G

r mG $

mr
G

1

r m

1

r m

42.00 .

42.00 .

G kJ mol

G kJ mol

−

−

  −

 

反应能进行

反应不能进行

$

$



例如，对于反应 A(g) +B(g) = C(g) , 如果已知

298K时 ，

则通过计算可以得出：

1）100kPa下反应的平衡转化率约为2X10-8

2）10000kPa下平衡转化率也才约为2X10-6 

可以近似认为化学反应不能正向进行。

1

r m
42.00 .G kJ mol

− =$



4.3-2 标准生成Gibbs自由能

类似于处理生成焓的办法：稳定单质的
标准Gibbs自由能为0。

化合物在标准压力下，从稳定单质生成
1mol标准状态化合物时的ΔG即为标准生成
Gibbs自由能 

mf G



因为吉布斯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（包括纯的
理想气体，纯的固体或液体）的生成吉布斯自由能
看作零，则：

在标准压力下，由稳定单质生成1 mol化合物
时吉布斯自由能的变化值，称为该化合物的标准生
成吉布斯自由能，用下述符号表示：

f mG $ （化合物，物态，温度）

通常在298.15 K时的值有表可查。

r m B f m

B

(B)G G = $ $进而计算任意反应在298.15 K时
的

f mG $



(2)判断反应的可能性。在有机合成中，可能有若干
条路线，用计算 的方法，看那条路线的值最小，
则可能性最大。若 的值是一个很大的正数，则
该反应基本上不能进行。注意真正的判据还是 ，
这里仅仅是估算。

r mG $

r mG $

(3)用 值求出热力学平衡常数 值。根据 与
温度的关系，可以决定用升温还是降温的办法使反应
顺利进行。

r mG $

pK $

pK $

数值的用处f mG $

r mG









4.3.3 溶液中的

因为溶质的标准态不是纯态,必须设计换算


mrG


mf G


mrG

判断反应方向:
<-40kJ/mol, Ka=107 可能性大

>40kJ/mol, Ka=10-7可能性小

稳定单质 化合物B（纯态） B（饱和溶液，浓度为CB） B（ ）
）（B

mf G 01 =G 2G

），（ aqB

mf G

M1cB =



离子的标准摩尔生成吉布斯自由能

有离子参加的反应，主要是电解质溶液。溶质
的浓度主要用质量摩尔浓度表示，用的标准态是

且具有稀溶液性质的假想状态，这时
规定的相对标准为：

-11 mol kgm = $

-1

f m (H , , 1 mol kg ) 0G aq m+ =  =$

由此而得到其他离子的标准摩尔生成吉布斯自
由能的数值。



总结：计算 的几种方法( )r m
G T $

1）热力学公式

( ) ( ) ( )r m r m r mG T H T T S T =  − $ $ $

若近似认为产物的热容与反应物的热容没有

差异。则 和 与T无关。r mH $
r mS $

( ) ( ) ( )298 298r m r m r mG T H K T S K =  − $ $ $



2） 化学平衡公式 ( )r m
lnG T RT K = −$ $

3） 电化学公式（下学期） ( )r m
G T zE F = −$ $

4） 通过化学反应方程式的组合

G

G

G

2 2 r m

2 2 r m

1
2 2 r m

(1)   C(s) O (g) CO (g) (1)

(2)   2CO(g) O (g) 2CO (g)       (2)

(3)   C(s) O (g) CO(g) (3)

+ → 

+ → 

+ → 

已知

知

待

已

求$

$

$

G G G
r m r m r m

1
(3) (1) (2)

2
 =  − $ $ $

p

p

p

K
K

K

(1)
(3)

(2)
=

$

$

$

根据 (3) = (1) - (2) 
1
2



5） 通过标准摩尔生成Gibbs自由能

( ) ( ),
r m B f m

B

G T G B T = $ $

6）由物质的微观结构计算（统计热力学）

：在标准压力下，由稳定单质生成

1 mol该化合物时吉布斯自由能的变化值

( )f m
G B T, $

通常在298.15 K时的值有表可查。

对于溶液中的物质B，

对于离子，规定 ，查表( )f m H
aq mG mol gH k

1
, , 1 0+

−+ =  =$

( ) ( ) ( ), , , ln
f m f m
G B aq T G B T RT c c =  + 饱和

$ $ $

参考
态取

1cƟ



平衡移动

改
变
F

平
衡
移
动

平衡状态Ⅰ

新状态

平衡状态Ⅱ

F代表温度压力等因素

r m
ln ln

f f
G RT K RT Q = − +$

平衡右移

平衡左移

平衡不移动

f p
Q K $

f p
Q K $

f p
Q K= $



反应物 产物

平衡1

f p
Q K= $

平
衡
移

动

改变Qf

p
K改变 $ 反应物 产物

f
Q p

K $

p
K $

反应物 产物

p
K $ f

Q 
f

Q 

起始平衡：



平衡移动的影响因素

◼ 温度对化学平衡的影响 (改变 ）

◼ 压力对化学平衡的影响 (改变 Qf）

◼ 惰性气体对化学平衡的影响 (改变 Qf）

p
K $



4.4 温度对平衡常数影响

TT

T

G

mrH

mr

2





−
=



































 



amr KRTG ln−=

2

ln

RT

H

T

K mr

p

a
 

=
















代入，得Van’t Hoff方程：

若反应吸热， >0，Ka随T上升而增大，有利反应

<0，Ka随T上升而减小，不利反应若反应放热，

mrH

mrH



温度对化学平衡的影响

若温度区间不大， 可视为常数，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


= −

$ $

$

若 值与温度有关，则将关系式代入微分式
进行积分，并利用表值求出积分常数。

r mH $

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。



练习：
实验测得反应A(g)+B（s）→C(g)在300600K之间

的标准平衡常数 与温度的关系为：pK
$

5100
ln 8.20

/
pK

T K
= − +$

（1）求该反应在500K时的平衡常数。

（2）若500K，总压力为200KPa下达到平衡，则C

的分压为多少？

（3）只改变温度到600K，平衡将如何移动？



（1）求该反应在500K时的的平衡常数。

5100
ln 8.20

/
pK

T K
= − +$

0.135pK =$

（2）若500K，总压力为200KPa下达到平衡，则C的

分压为多少？ A(g)+ B（s）→ C(g)

200
A C

p p p kPa= + =总平衡时：

200
0.135c c

p kPa p

p p

−   
 =   

   
$ $

平衡 平衡

( ) 23.8
C

p kPa=平衡



（3）单独改变温度到600K，平衡将如何移动？
5100

ln 8.20
/

pK
T K

= − +$

2

ln 5100p

p

K

T T

 
= 

 
 

$

对比 r m

2

dln

d

p
K H

T RT


=

$ $

0r mH $

(600 ) 0.741pK K =$ (500 ) 0.135p pQ K K= =$

只改变温度，由于平衡常数改变，而Qp不变。
所以反应向右进行。

升高温度， 增大，使平衡向右移动p
K $



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状态的

影响从本质上对原理加以说明。

r m B B

B

( ) ln
p

G T RT K  = = −$ $ $

ln
( ) 0 ( ) 0

pr m

T T

KG

p p


=  =

 

$$

仅是温度的函数p
K $

压力对于平衡的影响是通过改变Qf (逸度商) 来实现。



B B B
B

BB B B
p

B B B

p px x
Q p

p p p

  
     

= = =      
     

  $ $ $

(1) 0B

B

 若 ，即减分子反应。增大压力，Q减小。

p pQ K  $ 平衡右移。因此增大压力使平衡向
减少分子反应的方向移动。

(2) 0B

B

 若 ，即增分子反应。增大压力，Q增大。

p pQ K  $ 平衡左移。因此增大压力使平衡向
减少分子反应的方向移动。

对于理想气体



B B B
B

BB B B
p

B B B

p px x
Q p

p p p

  
     

= = =      
     

  $ $ $

(3) 0B

B

 =若 ，即等分子反应。增大压力，Qp不变。

p pQ K = $ 平衡不动。因此改变压力平衡方向
不移动。即压力不影响等分子反应
的化学平衡。

注意：上述结论仅适用于理想气体或低压下的实际
气体。对于高压下的实际气体，压力对Qf的影响复
杂，不能简单处理。



B

B

B

c

c
K

c


 

=  
 

$

$

平衡

B B

B B

B B

p

p c RT
K

p p

 
   

=  =    
   

$

$ $

平衡 平衡

因为

B

B

p c

c RT
K K

p


 

=  
 

$
$ $

$

平衡

＝常数 （T一定）所以

改变压力对 无影响cK
$

'
c c

K Q可以用 与 的相对大小来判断平衡移动的方向$



压力对化学平衡的影响

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


 
= + =

 


$

m
B

B

ln
( ) /x

T

K V

p RT
p

 
= −= −




与压力有关， ，气体分子数减少，加压，反

应正向进行，反之亦然。
xK B

B

0 

BB

B

( )p

p
K

p


= $

$

B B m B

B

/ ,      x p p p V RT=  =对理想气体



压力对化学平衡的影响

r m B B

B

( ) ln aG T RT K  = = −$ $ $

*B
B

( )
( )T

T
V

p


=



$
*B

B

( )
( )T

T
V

p


= 



$

*

Bln
( )a

T

K V

p RT

 
= −



$

，体积增加，增加压力， 下降，对正
向反应不利，反之亦然。

aK $*

B 0V 

在压力不太大时，因 值不大，压力影响可以
忽略不计。

*

BV

对凝聚相反应



惰性气体对化学平衡的影响

惰性气体不影响平衡常数的数值， 有可能影响

平衡组成Qf’，分为两种情况：

一、等容情况下加入惰性气体，对平衡时各组分的

逸度（或分压）没有影响。平衡不动！

二、等压情况下加入惰性气体，当 ∑νB 等于零时，

对平衡没有影响； 当 ∑νB ≠ 0 时会影响平衡

组成Qf ′。具体情况分析如下。



实际应用：对于分子数增加的反应，一定压力下，加入水蒸

气或氮气，会使反应物转化率提高，使产物的含量增加。

( )
BB B B

B
B

' B B B

f B

B B B B

n
Q n

n

p px p p

p p p n p

  




      

= = =             
       

=   
总总

$ $ $ $

对于增分子数反应 ，当增加惰性气体，

n总增加，Qf ′ 减小，平衡右移。

对于减分子数反应 ，当增加惰性气体，

n总增加，Qf ′ 变大，平衡左移。

0  B
B

0B
B

 



例题：对于气相反应 A(g) + B(g) = C(g)，已知1mol A 和

1 molB 在100kPa下，达到平衡时的转化率是60%，求下列条

件下的平衡转化率。

1）等温下将系统体积增大一倍;

2）等温下等体积混入100kPa惰性气体后保持压力不变。

A(g) + B(g) = C(g)

起始： 1           1              0

平衡： 1-α 1-α α

( )

( )
2 2

2 2
5.25

11

2

p

p

p
K

p

p



  





 
 

− − 
= = =

− −
 

− 

$

$
$

$

$

n总=2- α0 = 1.4 mol



1) 等温下将系统体积增大一倍

平衡1时： n总1=2- α1

( )

( )

( )

( ) ( )

11 1 1
1

0 1 1

1

1 1 1 11 1

2 2 2
11 1 1

1

2 2
2

1.4 2.8

2 2 2.82.8
5.25

21 1 1

0.489

总

总

p

n RTV p p
p p

V n RT p p

p
K

p

 

    

  



−

− −
= = =  =

− − 
= = = = 

−− − − 

=

$ $
$

$

$

α1 < α0 平衡左移

( )
1

1' 1' 2 2
2f f f f p p

p
Q Q Q Q K K

p

−
− 

= = = =  
 

$ $

$ 平衡左移

如果只讨论平衡移动方向，可以算Qf ′



2) 等温下，等体积混入100kPa惰性气体后保持体积不变。

n惰性= n总=1.4mol

平衡2时： n总2 = 2- α2 +1.4 = 3.4- α2

( )

( )

( )

( )

2

1

2 2 2 22

2 2

2 2

2

3.4 3.4
5.25

1 1

0.483

p

p p

p
K

p

   

 



−

=

− − 
= = = 

− − 

=

$

$

$

充入惰性气体与气体稀释的效果一样！

计算模板.xlsx


小结：

1.复相平衡：平衡常数以及分解压

2.影响平衡常数数值大小的因素

3.平衡位置---平衡转化率

4.平衡移动的影响因素：温度、压力、惰性气体



课堂练习：

工业上制水煤气的反应

C(s)+H2O(g)→CO(g)+H2(g)

1
133.5 .

r m
H kJ mol

− =

（1）增加碳的量：

增加碳的量不影响平衡，碳是固体，复相反
应中固体不影响平衡常数和逸度商。

（2）提高反应温度：

这是一个吸热反应，升高温度可以使 增
大，有利于产物的生成。

K
$



课堂练习：

（3）增加系统的压力：

这是一个气体分子数增加的反应，增加系统
总压，平衡常数不变，逸度商Qf’变大，对正反应
不利。所以工业上制水煤气的反应一般在大气压
力下进行。

（4）提高H2O(g)分压：

H2O(g)是反应物，增加反应物的含量会使平
衡右移。 并没有发生变化。K

$

工业上制水煤气的反应

C(s)+H2O(g)→CO(g)+H2(g)

1
133.5 .

r m
H kJ mol

− =



课堂练习：

（5）恒压下增加N2(g)的分压：

N2(g)没有参与反应，在该反应中是作为惰性气

体。增加N2(g)的压力，在总压不变的情况下就降低

了反应系统中各物的分压，相当于起降压的作用，

所以使反应右移。虽然平衡常数不变，但产物的含

量会提高。所以制水煤气总是用空气将C(s)燃烧产

生高温，N2(g)作为惰性气体混在反应系统中。

工业上制水煤气的反应

C(s)+H2O(g)→CO(g)+H2(g)

1
133.5 .

r m
H kJ mol

− =



4.6  同时平衡

在一个反应体系中，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。



同时平衡

例题：600 K时， 与 发生反应生成 ，

继而又生成 ，同时存在两个平衡：
3CH Cl(g)

2H O(g) 3CH OH

3 2(CH ) O

3 2 3

3 3 2 2

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

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

+ +

+

已知在该温度下， 。今以等量

的 和 开始，求 的平衡转化率。
,1 ,20.00154, 10.6p pK K= =$ $

3CH Cl 2H O 3CH Cl



同时平衡

解：设开始时 和 的摩尔分数为1.0，到达平

衡时，生成HCl的摩尔分数为x，生成 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

+

+



同时平衡

因为两个反应的 都等于零，所以 p xK K=$

B

B



,1

,2 2

( 2 )
0.00154

(1 )(1 )

(1 )
10.6

( 2 )

p

p

x y x
K

x x y

y x y
K

x y

−
= =

− − +

− +
= =

−

$

$

将两个方程联立，解得 。

的转化率为0.048或4.8 。

0.048,   0.009x y= =

3CH Cl



4.7    反应的耦合

耦合反应（coupling reaction）

设体系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

(2) C E  F H

+ = +

+ = +

利用 值很负的反应，将 值负值绝对值

较小甚至略大于零的反应带动起来。

r mG $

r mG $



耦合反应的用途：

例如：在298.15 K时：

-1

2 2 4 2 r m,1  (1)   TiO (s) 2Cl (g) TiCl (l) O (g)        161.94 kJ mol    G+ = +  = $

反应(1)、(2)耦合，使反应(3)得以顺利进行。

-1

2 2 r m,2(2)  C(s) O (g) CO (g)                      394.38 kJ molG+ =  = − $

-1
r m

2 2 4 2

,3

    (3)   TiO (s) C(s) 2Cl (g) TiCl (l) CO (g)

                  232.44 kJ mol   G = −

=



+ +



+则
$



近似计算

1． 的估算r m ( )G T $

r( 298.15 K)T =

r

r

r m r m r m

r m r m r

r m r m r

( ) ( ) ( )

( ) ( ) d

( ) ( ) d

T

p
T

T p

T

G T H T T S T

H T H T C T

C
S T S T T

T

 =  − 

 =  + 


 =  +





$ $ $

$ $

$ $

当 不大，或不要作精确计算时，设 ，则：
pC 0pC =

r m r m r r m r( ) ( ) ( ) G T H T T S T a bT =  −  = −$ $ $

这里实际上设焓和熵变化值与温度无关，从

298.15 K的表值求出任意温度时的 值。r mG $



近似计算

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。

要使反应顺利进行，则 越小越好。r m ( )G T $

r m r m(1)  ( ) 0,   ( ) 0H T S T   $ $
提高温度对反应有利。

r m r m(2)  ( ) 0,    ( ) 0H T S T   $ $ 降低温度对反应有利。



转折温度

通常将 时的温度称为转折温度，意
味着反应方向的变化。这个温度可以用298.15 K时
的 和 值进行近似估算。

r m ( ) 0G T =$

r mH $

r mS $

r m r

r m r

( )
(

( )

H T
T

S T


=


转折）
$

$

( ) (298.15 )

( ) (298.15 )
=r m r m

r

r m r m

H T H K
T

S T S K

 
=
 

$ $

$ $



已知 和平衡组成，可估算反应温度r m r mH S 、$ $

( ) ( ) ( )ln 298 298p r m r m r mR K H KTKT S G T−  −=  = $ $ $ $

例题：估算下面反应在分解压为100kPa时的分解温度。

NH4HCO3(s) ＝NH3(g) + H2O(g) + CO2(g) 

( ) ( )

32 2

3

p

1 1 1

1 1

3 27

1
ln 298 298

27

171.3 0.4765

NHCO H O

r m r m

pp p
K

p p p

R H K S K

kJ mo

T T

l T kJ K mol
− − −

 
=   = = 

 

− =  − 

=  −   

$

$ $ $

$ $

T=340K



课堂练习：

已知NaHCO3(s)的分解反应可写为

2NaHCO3(s)=NaCO3(s)+H2O(g)+CO2(g)

在303K时，测得分解压力为0.82kPa，在383K时测
得分解压力为164.8kPa。设反应的ΔH  为一与温度
无关的常数。试计算：

（1）平衡常数 与温度T的关系式；

（2）NaNCO3(s)在压力为100kPa时的分解温度；

（3）该反应的摩尔反应焓变；

（4）若保持压力不变，通入空气，平衡如何移动？

pK
$

m

$



解：
2 2

5
(303 ) 1.681 10 , (383 ) 0.679

CO H O

p

p p

p p
K

p p

K K K K
−

  
=   
  
  

=  =

$

$ $

$ $

若将 的关系式写作 的形式pK T−$
ln ( )

p

A
K T B

T
= +$

15386
ln ( ) 39.785

p

K
K T

T
= −$

（2）当 时，p p= $

2 2

2

1
0.25

2

CO H O

p

p p p
K

p p p

    
= = =          

$
$

$ $ $

373.2T K=



（3） 2 r m

1 1 2

( ) 1 1
ln ( )

( )

p

p

K T H

K T R T T


= −

$ $

$

1

r m
127.92 .H kJ mol

− =$

或： r m

2

dln

d

p
K H

T RT


=

$ $

15386
ln ( ) 39.785

p

K
K T

T
= −$

1

r m
127.92 .H kJ mol

− =$


