
第二章 化学热力学初步

1. 了解热力学能/焓/熵和吉布斯自由能等状态函数的概念。

2. 理解热力学第一定律、第二定律、第三定律的基本内容。

3. 掌握化学反应的标准摩尔焓变的各种计算方法。

4. 掌握化学反应的标准摩尔熵变和标准摩尔吉布斯自由能变

的计算方法。

5. 会用ΔG 来判断化学反应的方向，并了解温度对 ΔG 的

影响。

学 习 要 求



化学热力学：

应用热力学的基本原理研究化学反应，化学变
化过程的能量变化问题

主要解决化学反应中的三个问题：

① 化学反应中能量是如何转化；

② 化学反应的方向性；

③ 反应进行的程度。



热力学方法的特点是：

(1)只研究物质变化过程中各宏观性质的关系，不考

虑物质的微观结构；

(2)只研究物质变化过程的始态和终态，而不追究变

化过程中的中间细节，也不研究变化过程的速率和

完成过程所需要的时间。

因此，热力学方法属于宏观方法。



2.1热力学第一定律

 对于热力学体系而言，能量守恒原理就是热力学
第一定律：能量不能创造，不能消灭，仅由一种
形式转化未另一种形式。实质：能量守恒。

 热力学一些常用术语：

 （1）系统（体系）：热力学中称研究的对象为系
统，称系统以外的其它部分为环境。

 按造系统（体系）与环境之间的物质和能量的交
换关系，通常将体系分为三类：

体系类型 体系与环境之间 

  物质交换 
能量交换 

(以热和功的形式) 

敞开体系 有 有 

封闭体系(热力学常研究体

系) 
无 有 

孤立体系 无 无 
 

 



系统类型 系统与环境之间
物质的质量传递

能量的传递
(以热和功的形式)

开放体系 有 有

封闭体系 无 有

孤立体系 无 无



 （2）状态：由一系列表征体系性质的物理量所确定
下来的体系的存在形式称为体系的状态。

 确定体系状态的物理量称为状态函数。

 体系的状态是由一系列状态函数确定下来的，状态一
定，则体系的各状态函数有一定的值。

 体系的一个状态函数或几个状态函数发生了变化，则
体系的状态发生了变化。

 体系发生变化前的状态称为始态，变化后的状态称为
终态。

 体系变化的的始态和终态一经确定，各状态函数的改
变量也就确定了。



P3=303.9kPa
T3=473K
V3=0.845m3

P1=101.3kPa
T1=373K
V1=2m3

P1=202.6kPa
T1=373K
V1=1m3

（I）加 压

（II）加压、升温 减压、降温

始

态

终

态

图2-1理想气体两种不同变化过程



状态函数的改变量只决定于体系的始态和终态，而与变

化的过程或途径无关。即

状态函数的改变量＝体系终态的函数值－体系始态的函

数值，如 ΔT = T2-T1

状态性质：容量性质和强度性质。

容量性质：状态函数如V和n等所表示的体系的性质具有

加和性，或称体系的量度性质或广延性质。

强度性质：状态函数如T和P等所表示的体系的性质不具

有加和性，不能说体系的温度等于各部分的温度之和。



(3)过程与途径

过程：在一定环境条件下，体系的状态发生变化，由始态

变化到终态，我们说体系经历了一个热力学过程。

体系的变化过程如，等（恒）压过程：体系的始态、终态

和外界压强保持不变的过程；还有等（恒）容过程、等

（恒）温过程、绝热过程（过程中体系和环境没有热量

传递）等。

途径：体系经历一个过程，由始态 - - - - - 终态， 这种

变化过程可以采取许多种不同方式，把每一种具体的方

式称为途径。

状态函数的改变量决定于过程的始、终态，与采取那种途

径来完成这个过程无关。



298 K，101.3 kPa 298K，506.5 kPa

375 K，101.3 kPa 375 K，506.5 kPa

恒温过程

途径(III)

恒
压
过
程

途
径

(I)
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(II)

恒
压
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图2-2 实际过程与完成过程的不同途径



(4)热力学能－－－－系统内部蕴藏的总能量。

热力学能是体系内部所有能量之和，包括分子原子
的动能，势能，核能， 电子的动能⋅ ⋅ ⋅ 以及一些尚
未研究的能量。

热力学上用符号U 表示热力学能（经常称为内能）。

虽然体系的内能尚不能求得，但是体系的状态一定
时，内能是一个固定值。因此，热力学能U 是体系
的状态函数。

体系的状态发生变化，始终态确定，则内能变化量
ΔU 是一定值， Δ U = U终－ U始。



 U为状态性质， U只取决于体系的始态和终

态，与变化的途径无关。

注意：



内能的绝对值现在还无法测量，对于热力学来说，
重要的不是内能的绝对值，而是内能的变化值，可
以用实验测量的物理量。

对于纯物质单相密闭体系来说，通常只要确定两个状
态性质，体系的状态就确定了，内能U亦随之确定了。
例如，将U看作是温度T和体积V的函数，U＝f（T，
V）。



（5） 热与功的概念

1.热

Q ＞0 体系从环境吸热，Q ＜0 体系向环境放热。

Q不是状态函数,与体系所进行的具体过程相联

系，没有过程就没有热。

热 由于体系与环境间温度差的存在而引起的

能量传递形式。用符号Q 表示。



2.功

W ＜ 0 体系对环境作功

W ＞ 0 环境对体系作功

体系体积V变化时与环境传递的功；体积功

体积功以外的其它功, 以W'表示 ,如,

机械功,电功,表面功等。

非体积功
功

功 由于体系与环境间压力差或其它机电“力”的存

在引起的，用符号W  表示。能量传递的另一种形式。



问题：热和功是否为状态函数？

热和功不是状态函数，不取决于过程的始

、终态，而与途径有关。



体积功的计算

如图1-3所示，截面积：A；环境压力：p；位移：dl，系统体积改

变V。环境作的功 W 。

V

dl

F = pA

活塞位移方向

图2-3(a)  系统膨胀

V

dl

F = pA

活塞位移方向

图2-3(b)  系统压缩
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定容过程的功  V＝0 W＝0

体积功： W = -P ΔV
单位： J、kJ

J:   Pa.m3         KJ: Kpa.m3



6.可逆过程与可逆过程的功

(1)可逆过程

定义：若系统由始态到终态的过程是由一连串无限邻近

且无限接近于平衡的状态构成，则这样的过程可以认为

是可逆过程。



定温膨胀过程的不同途径
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(2)可逆过程

热力学可逆过程具有下列特点：

(i) 在整个过程中，系统内部无限接近于平衡；

(ii)在整个过程中，系统与环境的相互作用无限接近于平衡，过程

的进展无限缓慢；Tsu＝T；psu＝p 。
(iii)系统和环境能够由终态，沿着原来的途径从相反方向步步回

复，直到都恢复原来的状态。

终态B始态A系统： 终态 II始态 I环境：

终态B始态A系统： 终态 II始态 I环境：

通过其逆过程 L' ，系统与环境完全复原

:L  为可逆过程

过程 L 过程 L

过程 L' 过程 L'



(3)可逆过程的体积功

理想气体定温膨胀,T 为恒量，则

1

2lnd2

1 V
VnRT

V
VnRTW V

V
 



7.热力学第一定律的数学表达式：

状态（I，U1 ） 状态 （II，U2 ）

U 2 = U1 + Q +W

封闭系统 U =U2－U1 = Q + W

或 U＝Q + W

即：体系由状态I变化到状态II，在这一过程吸收了Q焦耳
的热量，同时做了W焦耳的体积功。 U >0时，意味着体
系内能增加了， U <0时，体系内能减少了。

  （－）做（＋）体系吸 W,Q 



热力学第一定律:

能量具有不同的形式，它们之间可以相互
转化，而且在转化过程中，能量的总值不
变。



● Q与W的正负号：

体系从环境吸热，Q取＋；体系向环境放热，Q
取－；当体系对环境做功时，W取－ ；反之，W
取＋ 。

例1: 某封闭体系在某一过程中从环境中吸收了

50kJ 的热量，对环境做了30kJ的功，则体系在过

程中热力学能变为：

ΔU体系 = （+50kJ）＋（－30kJ） = 20kJ

体系热力学能净增为20kJ；
问题： Δ U环境= ？



2.2 热化学

 研究化学过程中热效应的科学叫做“热
化学”。

 热化学对实际工作有很大的意义，例如：
确定化工设备的设计和生产程序，常常
需要有关热化学的数据；计算平衡常
数，热化学的数据更是不可缺少。

 热化学中诸定律均由热力学第一定律而
来的，实际上热化学就是热力学第一定
律在化学过程中的应用。



1.化学反应热效应

 在研究无非体积功的体系反应中，化学反应的
热效应可以定义为：当生成物与反应物的温度
相同时，化学反应过程中的吸收或放出的热量。
化学反应的热效应一般称为反应热。

 强调生成物的温度与反应物的温度相同，是为
了避免将使生成物温度升高或降低所引起的热
量变化混入反应热中。只有这样，反应热才是
化学反应热引起的热量变化。



一个化学反应，若将反应物看成的系统的始态，生成物
看成系统的终态，当反应发生后，生成物的总热力学能
（内能）与反应物的总热力学能就不相等，总热力学能变
化在反应过程中就以热和功的形式表现出来，

体系的总热力学能（内能）改变量ΔU 与反应物生成物
的总热力学能（内能）关系：

ΔU =U产物－U反应物 ＝Q ＋ W
（热力学第一定律在化学反应中的具体体现）

式中的反应热Q，因化学反应的具体方式不同，可分为
恒压反应热Qp与恒容反应热Qv。



2.恒容反应热： 若体系在变化过程中，体积始终保持不变

（ΔV = 0），则体系不做体积功，即W = 0；这个过程

放出的热量为QV ，其热效应称为恒容反应热。

根据热力学第一定律，

Δ U ＝ QV +W，W＝P Δ V＝0，则 QV = Δ U 
说明：在恒容过程中，体系吸收的热量QV（右下标V,  表

示恒容过程）全部用来增加体系的热力学能（内能）。

当Δ U >0时，则Qv >0,该反应是吸热反应；

当Δ U <0时，则Qv <0,该反应是放热反应，



3.恒压反应热Qp与焓变H ：

若体系在变化过程中，压力始终保持不变，完成的化学
反应称为恒压反应，其热效应称为恒压反应热。用Qp
表示（右下标p表示等压过程)。

QP= Δ U － W    ∵ W = -PΔV =- p（V2 –V1）
∴ QP = Δ U ＋ p Δ V = U2– U1+p(V2 –V1)

=（U2 + pV2）- （U1 + pV1）
令 H ＝ U ＋ pV

H：新的函数-------（热）焓（U、P、V为状态函
数，H也是状态函数，具有加和性的物理量，但无法
测量其绝对值）

则 Qp = H2 –H1 =  H（H称为焓变）
即:  在等压过程中，体系吸收的热量QP用于增加体系的

焓 。
注意：理想气体的的焓H也只是温度的函数，温度不变

， H＝0



4.ΔH的物理意义：在封闭体系中，在等压及不

做其它功的条件下，过程吸收或放出的热全部

用来增加或减少体系的焓。 ΔH表示

ΔH = ΔU + pΔV

焓(H):是状态函数，等压反应热就是体系的焓

变，用ΔH表示 。



问题：Qp 与Qv 之间的关系？

● Qp =  H  = U + p V = Qv + nRT

●对液态和固态反应，Qp ≈ Qv,    H ≈ U

●对于有气体参加的反应， V ≠ 0, Qp ≠ Qv

● ΔH  + 体系从环境吸收热量，吸热反应；

● ΔH  - 体系向环境放出热量，放热反应。

适用条件：

封闭体系，等温等压条件，不做有用功。



例1：用弹式量热计测得298K时，燃烧1mol正庚烷

的恒容反应热为- 4807.12 kJmol-1,求其Qp值

解：C7H16(l) + 11O2(g)  7CO2(g)+ 8H2O(l)
n = 7 - 11 =  - 4 

Qp = Qv + nRT
= - 4807.12 + (- 4)  8.314  298/1000
= - 4817.03 kJmol-1

R  =  8.314 J K-1  mol-1

= 8.314 Pam3  K-1  mol-1

= 8.314 kPadm3  K-1  mol-1



例2: 在101.3 kPa条件下，373 K时，反应
2H2(g)+ O2(g) ==== 2H2O(g)
的等（恒）压反应热是 - 483.7 kJ · mol – 1，求

生成1mol H2O（g）反应时的等压反应热QP及恒容
反应热QV 。
解：
① 由于H2(g)+ 1/2O2(g) ==== H2O(g) 

∵ 反应在等压条件下进行，
∴ Qp = Δ H = 1/2(- 483.7) = - 241.9 kJ · mol – 1



②求 QV
H2(g)+ 1/2O2(g) ===== H2O(g)

的期间体物质的化学计量数 ΣυB (Δ n) = - 0.5

∴ pΔV = ΣυBRT = - 0.5  8.314  373 
= - 1550 J · mol – 1

∵ Qp = Qv + nRT
∴ Qv = Qp – nRT
= - 241.9 – (-1.55) =- 240.35 kJ · mol – 1



6.反应热的测定：

7.热化学方程式：

表示化学反应与其热效应关系的化学方程式叫

做热化学方程式。

2H2（g） + O2（g） === 2H2O（g）

rHm


(298) =  - 483.6 kJmol-1

r: reaction， rHm表示反应的焓变

m：表示反应进度变化为1mol      
：热力学标准态：



反应进度（extent of reaction）：衡量化

学进行程度的物理量，用ξ表示。

化学反应： aA + bB =cC + dD
va, vb, Vc, Vd, 代表各物质ABCD前的系数，称为物质的
化学计量数。

用νx表示化学计量数（x表示参与反应的各种物质，vx
表示各物质前面的系数），则va＝-a, vb＝-b, vc＝c, vd
＝d. 

对反应物来说，化学计量数为负值。与化学反应中，
反应物减少和生成物增加相一致。



反应进度ξ为：当反应进行后，某一参与反应的物质
的量从始态n1变到终态n2, 该物质的化学计量数为ν，

则 ξ ＝(n2-n1)/ν

ξ与化学计量数有ν关，因此与反应式书写有关。
但无论用反应式中哪种物质表示， 反应进行到某一程
度的ξ值是一样的。

若化学反应物质的量改变量正好等于反应式中该物质
的化学计量数时，该反应的反应进度即为1mol。



例， N2(g) + 3H2 (g) ＝2NH3(g)
始态n/mol     3           8              0
终态 n/mol    1           2              4

用N2的变化表示反应进度，

ξ＝ （1－3）/（－1）=2 mol
用H2的变化表示反应进度

ξ＝ （2－8）/（－3）=2 mol
用NH3的变化表示反应进度

ξ＝ （4－0）/2 = 2 mol



8.热力学标准态() ：
(1) 表示反应物或生成物都是气体时，各物质分压

为1105 Pa（为计算方便，原为101325pa）；

(2) 反应及生成物都是溶液状态时，各物质的浓度

1molkg-1（近似1moldm-3）;
(3) 固体和液体的标准态则指处于标准压力下的纯

物质.
 标准态对温度没有规定

 热力学标准态与“标准状况”（指压力101.325kPa,温度为
273.15K）不同。



※书写热化学方程式：

● 注明反应的温度和压强条件

● 注明反应物与生成物的聚集状态，

g-气态； l-液态 ；s-固态

● rHm
 值与反应方程式的写法有关， (rHm

 标准摩

尔焓变，表示反应在标准态下，反应进度ξ＝1mol
时所产生的焓变）

2H2(g) + O2(g) = 2H2O (g),  rHm
 = -483.6 kJ·mol-1

2H2(g) + O2(g) = 2H2O (l),   rHm
 = -571.68 kJ·mol-1

H2(g) +1/2 O2(g) = H2O (g),  rHm
 = -241.8 kJ·mol-1

H2O (l) = H2(g) +1/2 O2(g),   rHm
 = 241.8 kJ·mol-1



●不同计量系数的同一反应，其摩尔反应热不同
H2（g） + 1/2O2（g） === H2O（g）

rHm


(298) = -241.8 kJmol-1

2H2（g） + O2（g） === 2H2O（g）
rHm


(298) = - 483.6 kJmol-1

●正逆反应的反应热效应数值相等，符号相反
2H2（g） + O2（g） === 2H2O（g）

rHm


(298) = -483.6 kJmol-1

2H2O（g） === 2H2（g）+ O2（g）
rHm


(298) = +483.6 kJmol-1



9.反应的焓变：

a A + b B ====  c C + d D
rHm

 =   H（生成物）-   H（反应物）

10．标准摩尔生成焓

在热力学标准态下，在某一确定温度下，由

最稳定单质生成1mol纯物质时的等压热效应

fHm
表示，简称该温度下的生成焓，

单位：为kJ ·mol-1

H2(g，105Pa) + 1/2O2(g，105Pa) === H2O(l) 
rHm


(298) = - 285.8 kJmol-1

fHm


(298）， H2O (l)= - 285.8 kJmol-1



11． 关于标准生成焓：

(1) 同一物质不同聚集态下，标准生成焓数值不同
fHm

（H2O，g）= - 241.8 kJmol-1

fHm
（H2O，l） = - 285.8 kJmol-1

(2) 只有最稳定单质的标准生成焓才是零；
fHm

（C，石墨）= 0 kJmol-1

fHm
（C，金刚石）= 1.9 kJmol-1

(3) 附录中数据是在 298.15K下的数据。

(4) 同一物质在不同温度下有不同的标准生成焓；
但标准焓在不同温度下数据相差不大，可用
298 K的数据近似计算。



• 没有规定温度，一般

298.15 K时的数据可查。

• 生成焓仅是个相对值，

相对于稳定单质的焓值

等于零。

C(石墨)
C(金刚石)
P(s,红)
P(s,白)
H2O(g)
H2O(l)

0.000
+1.987
–17.6
0.000

– 241.80
– 285.84

HF(g)
HCl(g)
HBr(g)
HI(g)
NaCl(s)
PCl3(g)

– 271
– 92.31
– 36.40
+25.9

– 411.15
– 287

物 质
 f Hm (298K)

/ kJ mol1



(5) 反应热效应的计算：

a  A + b B ====  c C +  d D

rHm
 ＝ fHm

,(生成物) - fHm
,(反应物)

＝ c  fHm
,c + d  fHm

,d -

a  fHm
,a - b  fHm

,b



例: 
计算CaCO3(s) =CaO(s) + CO2 (g)反应的热效应

解：

CaCO3(s)   ==  CaO(s)  +    CO2 (g)

查表:fHm
/kJmol-1 -1206.9       -635.6         -393.5

∴ rHm
=[(-635.6) + (-393.5) – (-1206.9)] = 177 kJmol-1

吸热反应。



1.3盖斯定律，标准生成焓和反应热计算

1. 盖斯定律：1840

G.H.Hess(瑞士科学家）：从热化学实验中总结出规律

不管化学反应是一步完成或分几步完成，这个过程的

热效应是相同的，即总反应的热效应等于各步反应

的热效应之和。与反应物到生物的途径无关。



2．应用条件：

注意：

① 某化学反应是在等压（或等容）下一步完

成的，在分步完成时，各分步也要在等压

（或等容）下进行；

② 要消去某同一物质时，不仅要求物质的种

类相同，其物质的聚集状态也相同。



例 ：求反应
C(石墨)＋1/2 O2(g)  CO(g) 的反应热？

已知： C(石墨)   ＋ O2(g)   CO2 (g)            (1)
rHm


1 =  - 393.5 kJ·mol-1

CO(g)  ＋1/2O2(g)    CO2(g)                (2)
rHm


2 =  - 283.0 kJ·mol-1

则(1) – (2)
得：C(石墨)＋1/2 O2(g)  CO(g) 的rHm

 为：

rHm
 ＝ rHm


1 - rHm


2 ＝ -110.5 kJ·mol-1



内能、焓的绝对值无法得到。

如何求一个化学反应的焓变？

根据盖斯定律有：rHm
 ＝ rHm


1 ＋ rHm


2

C(石墨)  ＋ O2(g)       CO2(g)           rHm


C(石墨)  ＋ 1/2 O2(g)  CO(g) （1） rHm


1
令最稳定单质的焓为零,
则 rHm

 ＝ fHm
,CO2(g)

rHm


1 ＝ fHm
,CO(g)

反应CO(g)＋1/2O2(g)  CO2(g)（2） 的焓变
rHm


2 为：

rHm


2 ＝ fHm
,CO2(g) - fHm

,CO(g)



H2(g)     +    1/2O2(g)  H2O (l)，
可以两种不同途径进行

rH

H2(g)  +       1/2O2(g)     H2O (l) 
rH = -285.8 kJmol-1

H1
 H2

 H4


H3


2H (g)      +     O(g)      H2O(g)

显然，rH = H1
 + H2

 + H3
+ H4



= -285.8kJmol-1



例3-4 ： 已知 Sn (s)   +    Cl2 (g)   =  SnCl2 (s) 
rH

m =  349.8 kJmol-1

SnCl2(s)   +   Cl2(g)   =   SnCl4 (l)
rH

m = 195.4 kJmol-1

试求:  Sn(s)+ 2Cl2(g) = SnCl4(l) 的反应热rH
m。

解：Sn (s)  +  Cl2 (g) = SnCl2 (s)   rH
1 (1)   

SnCl2(s) +Cl2(g) = SnCl4 (l)    rH
2 (2)

(1) + (2) 得 Sn(s) + 2Cl2(g)  = SnCl4(l)       rH
m

∴ rH
m = rH

1 + rH
2 = 349.8 + (195.4)

= 545.2 kJmol-1



3.*

① 溶解热：将定量溶质溶于定量溶剂时的热效应

与温度、压力、溶剂种类及溶液浓度有关

②离子生成热： 热力学标准态下，由稳定单质生成1mol

溶于足够大量水，形成相应的离子的无限稀释溶液时产生

的热效应。

相对值：以H+(，aq)的生成热为零

无限稀释溶液：指当向溶液加入溶剂时，不再产生热效应时的

溶液， 表示



Na(s) + 1/2Cl2(g)  =  Na+(aq)  +  Cl-(aq)

rH
m =  -407.2kJ mol-1



•例、已知反应 HCl(g) +  H2O  H+ (aq) + Cl-(aq) 

的rHm
 ＝ -74.7 kJ·mol-1,  fHm

(HCl,g) = -92.5 kJ·mol-1

, 求fHm
,Cl-(aq) = ?

fH (H+，，aq) = 0.00

rH
m= 74.7 = 0 +fH

m(Cl ,aq) - fHm
(HCl,g) 

∴ fH
m (Cl ， aq) = 167.2 kJmol-1



4． 键能与反应焓变的关系：

键能：在标准压力和298K下，将1mol气态分子AB的化
学键断开，成为气态的中性原子A和B所需的能量。
键焓：上述过程的焓变。
例如： H2(g)  2H(g) 键能 ΔUθ = 433.5 kJ•mol-1

键焓 ΔH θ = 436 kJ•mol-1

注意：①由于ΔU = ΔH – pΔV，而 pΔV << ΔH , 
所以一般情况下不严格区分键能和键焓，二者可通用。

②键能和键离解能(D，由光谱数据计算得出)是
有区别的



对多原子分子NH3来说，N-H键能是3个N-H键的平均
键能。

NH3(g)   NH2(g) + H(g)        D1 = 435 kJ•mol-1

NH2(g)   NH(g) +  H(g)        D2 =  398 kJ•mol-1

NH(g)     N(g)  +  H(g)          D3 = 339 kJ•mol-1

Δb H  (N-H) = (D1 + D2 + D3)/3 = 391 kJ•mol-1



化学反应的实质就是原子或原子团在反应前后

重新地排列和组合

反应过程就是反应物中旧键的断裂和生成物中

新键的形成。

断键要吸收能量，成键会放出能量。所以利用

键能的数据可估算反应的焓变，也可从反应的

焓变判断化学键的强弱。

由键能估算反应热
rHm

 ＝反应物键能－生成物键能



例：利用共价键的键能计算如下反应在250℃气态下的反
应热。

CH≡CH  +  Br2  CHBr=CHBr
解：
ΔH  = Δb H （C≡C） + 2 Δb H （C-H） + Δb H （Br-
Br）– (2 Δb H （C-Br） + Δb H （C=C ） + 2 Δb H
（C-H)

= Δb H （C≡C） + Δb H （Br-Br ）– 2 Δb H （C-Br）
– Δb H（ C=C）

=  835.1 + 188.3 – 2×284.5 – 610 
= -155.6  KJ/mol



[注] 

①用键能来计算反应热效应时，为了简化起见也可
以不考虑 反应中没有变化的化学键(如上述反应中的
两个C-H键)。

②若参与反应的有关物质的生成热数据均可得到
时，实际上很 少用键能来计算ΔH，因为有关键能
的数据既不全也不够准确。

但是，若缺乏有关物质的生成热数据时，用这种方
法估算反 热还是有效的(键能法只适用于气态化学反
应)。



在进行热化学计算时，还有几个问题值得注意：

(1)必须注明反应物和产物的状态(g，l，s)，对于同质
异晶物质来说还必须注明什么晶型(如：石墨、金刚石、
球烯等)。

(2)由于热力学能(U)和焓(H)与物质的量成正比，所以
必须依据配平的化学方程式来计算ΔU和ΔH。

(3)正反应的ΔH，ΔU与其逆反应的ΔH，ΔU数值相
等而符号相反。

(4)化学反应的ΔH一般随温度(T)而变化，但变化不大。
因此在温度变化不是很大的情况下，可以不考虑温度
对ΔH的影响。



化学反应热效应的常用的三种方法：

1. 通过用量热计实际测量和计算得出；

2. 通过查表得到参与反应的各物质的标准摩尔生
成焓通过公式计算得到；

3. 已知相关的化学反应的热效应，通过热化学定
律（Hess定律）计算得出。



2.4  热力学第二定律

一、反应的自发性

●自发变化：不凭借外力就能自动发生的变化。

●自发反应：不凭借外力就能发生的反应。

●凡体系能量升高的过程都是不能自发进行的。（物

体从高出自由落下，落在地面停止运动能量减小

了，但能量的放出不是判断自发性的唯一标准。）



例Na(s) + H2O(l)  NaOH(aq) + 1/2H2(g)   
rH

m = -184 kJmol-1

CH4(g) + 2O2  CO2(g) + 2H2O(g)        
rH

m = -802 kJmol-1

CO(g)  C(s) +1/2O2
rH

m = 111 kJmol-1

矛盾，NH4Cl固体溶解于水，吸热、自发



二、熵

1. 熵：可以看作是体系混乱度(或无序度)的量度。

用S 表示

S描述体系混乱程度的宏观热力学状态函数，只取决于体
系的始态和终态，与途径无关。 单位：J•K-1

(Ω：微观状态数；波耳兹曼常数 k=1.3810-23 J·K-1)
熵值小，对应于混乱度小或较有秩序的状态；
熵值大，则对应于混乱度大或较无秩序的状态

 lnkS



熵的另一种定义方式是：系统在可逆过程中吸收的
热量 Qr 与系统的热力学温度 T 之商，称为热温商。

等温过程的熵变： ΔS = Qr / T  (r: reversible 可逆)

不等温过程的熵变： 
2

1 T
dQS r



可粗略理解为：

对于一种处于 0K 温度的晶体，因完全有序，体系的

熵值最小；

当晶体受热时，晶格上质点的热运动(振动)增强，使一

些分子的 取向产生混乱，体系的熵值增加。传入的热量

越多，则晶体越混乱。因此体系的 ΔS  正比于传入体系

的热量。

而ΔS 反比于体系的温度：因为一定的热量传入一个低

温体系(如接近0K),则体系从几乎完全有序变成有一定混

乱程度，混乱度有一个较明显的变化；而同样的热量传

入一个高温体系，体系原本已经相当混乱，相对来说体

系的混乱度只有较小的变化。



3. 熵的规律：

(1)在绝对零度时,任何纯净完整晶态物质的熵等于零；
热力学第三定律指出：在热力学温度0K时，任何纯物质的
完整晶体的熵值等于0。 （分子间排列整齐，分子任何热
运动停止，体系完全有序化）

(2)某物质从 0K 到 TK 的熵变就是该物质在TK时熵的绝对
值。 ST – S0 = ΔS       ∵ S0 = 0       ∴ ST = ΔS
※在任意温度下，任何物质都有一确定的熵值。而热力学
能和焓的绝对数值无法求得。

（3） 标准摩尔熵(Sm
θ)：在标准态下 1mol 纯物质的熵

值，简称标准熵，单位J•K-1•mol-1

※水合离子的标准摩尔熵不是绝对值，是规定标准态下水
合氢离子的熵为零的相对值。



4.①对同一物质而言，固态熵值最小，液态较高，气态
时最高，

即：S(s) < S(l) << S(g)
H2O(g): 188.7        H2O(l): 69.91       H2O(s):  39.33

②对同一聚集态来说，温度升高，热运动增加，系统的
混乱度增大，熵值也随之变大。对于气体物质，压力降
低时，体积

增大，粒子在较大空间里运动，将更为混乱，故有：
S(高温) > S(低温);    S(低压) > S(高压) 

③对不同物质，熵值大小与其组成和结构有关。一般
说，粒子越大，结构越复杂，其运动情况也越复杂，混
乱度就大，熵值也越大。结构相似的物质，相对分子质
量大的熵值大；相对分子质量相同的，分子构型复杂的
熵值大。



聚集态相同，复杂分子比简单分子有较大的熵值：
O(g): 160.95       O2(g):  205.0      O3(g): 238.8
结构相似的物质，相对分子量大的熵值大：
F2(g):  202.7        Cl2(g): 223         Br2(g): 245.3        
I2(g): 260.58
相对分子量相同，分子构型复杂的熵值大：
C2H5OH(g):  282          CH3-O-CH3(g): 266.3 (对称性增加)

一个化学反应前后的熵变应等于生成物（终态）的熵之总和
减去反应物（始态）的熵之总和。因为熵是状态函数。

一般地，对于反应：aA + bB  cC + dD

rSm
 ＝ S,(生成物) - S,(反应物) 

＝ c  S,c + d  S,d - a  S,a - b  S,b



例：试估算反应3H2(g) + 2N2(g)  2NH3(g)的rSm


的正负，并用计算加以验证

解：由于反应3H2(g) + N2(g)  2NH3(g)是气体分子

数目减少的反应，rS
m应是负值：

3H2(g)  +  N2(g)   2NH3(g)

S/JK-1mol-1 130.5        191.5      192.5

∴ rS
m= 192.5  2 （130.5  3 + 191.5）

=  198.0 JK-1mol-1



例:试估计氯化铵溶于水反应的rS正负，并查表计算反

应熵变rS
m。

解： H2O(l)

NH4Cl(s)                   NH4
+ (aq) + Cl (aq)

由于固体溶于水是熵增加的过程,因此反应的rS
m > 0,为

正值。

查表： NH4Cl(s)      NH4
+ Cl (aq)

S/JK-1mol-1   94.6        113.4      55.2

∴rS
m = 113.4 + 55.2  94.6 = 74.0 JK-1mol-1



反应熵变规律：

① 凡反应过程中气体计量系数增
加的反应，反应S > 0；

② 凡反应过程中气体计量系数减少的反
应，反应的S < 0 

③ 凡反应过程中气体计量系数不变的反
应，反应的S = 0 

④ 没有气体参加的反应，反应中物质总
计量系数增加的反应S > 0；反应中
物质计量系数减少的反应，反应的
S < 0 



熵的应用

热力学证明：

孤立体系（绝热体系，与环境不发生物质和能

量交换的系统）的自发过程是体系熵增加的过

程，即：状态I  状态II，

SII > SI S孤 = SII - SI > 0
真正的孤立体系是不存在的，因能量交换不能

完全避免。若将体系与体系有物质和能量交换的那一部分

环境组成新的体系，可认为是一个孤立体系，则有：

ΔS(体系) + ΔS(环境) >0



ΔS(体系) + ΔS(环境) >0 ，过程自发

ΔS(体系) + ΔS(环境) <0 ，不可能发生，
但逆过程自发



3．热力学第二定律：

体系的熵变是过程变化的推动力之一。在

自然界中孤立体系的自发过程是熵增加的

过程。

强调的是：当用熵作过程自发性判据时必须用

S
孤立，孤立体系的条件是不能少的。

对于非孤立体系，则焓变与熵变均对化学反应的方向
有影响



4．rH
m，rS

m对反应自发性的影响

rH
m是较负的数值时,反应正向自发;

如果rH
m是正值,反应正向自发条件必须是

rS
m > 0时,才有可能在高温时使反应自发进

行。

体系的熵变是过程变化的推动力之一。



(1)反应2H2O2 (l)  2H2O(l) + O2 (g)
rH

m = 196.5 kJmol-1 < 0 (放热)
rS

m = 160.8 Jmol-1 > 0
H2O2 (l)分解的反应在任何温度下都是自

发的，因为它受到H及S两因素的推动

(2)     反应CO(g) === C +1/2O2 (g)
rH

m = 110 kJmol-1 > 0 (吸热)
rS

m = 189.72 Jmol-1

CO(g)不管在任何温度下都不会自发地生成C和O2，说

明这一反应无任何推动力。



(3) 反应CaCO3(s)   =   CaO(s) + CO2(g)

rH
m = 177 kJmol-1 > 0 

rS
m = 164.69 Jmol-1 >0

这一反应在低温下不能自发进行，逆反应由于

放热，可自发进行，说明rH
m是反应正向进

行的阻力；而高温时，该反应自发进行，说明

是反应的熵变推动了反应进行。



(4) 反应HCl(g) + NH3(g) ===NH4Cl(s)

rH
m =  176.89 kJmol-1 < 0 (放热)

rS
m =  284.23 Jmol-1 < 0

该反应在低温下能自发进行,(rH
m起推动作

用)；而在高温下，由于逆向反应rS
m>0，逆

向反应将自发进行，正向反应不进行。



5．结论：

常温下：

① rH
m <<  0时，反应正向自发；

② rH
m > 0时,   rS

m > 0 ，高温下，反

应可能自发进行，

— 引入G：自由能



2.5 吉布斯自由能及其应用

1876年美国科学家Gibbs证
明在等温等压下，如果一
个反应能被用来作功，则
该反应是自发的，反之为
非自发



1.吉布斯自由能(Gibbs)(自由焓, G)

T
HS

T
QS

SSS

)()(

)()(
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体系
体系

环境
体系

环境体系孤立








ΔS(环境)是传入环境的热量除以传热时的温度，对于等温等压
过程，传入环境的热量等于传入体系热量的负值，即
Q(环境) = -ΔH(体系) ，代入上式

TΔS（孤）＝ TΔS（系）－ ΔH系 ＝－（ ΔH系－TΔS系）



TΔS（孤）＝ TΔS（系）－ ΔH（系） ＝－（ ΔH系－TΔS系）
对自发变化， ΔS（孤） > 0, TΔS（孤）>0
因此， （ ΔH系－TΔS系）<0,即等温等压过程中，系统的（ ΔH
系－TΔS系）小于零，则其变化是自发的。

引入另一个热力学函数，吉布斯自由能(Gibbs)(自由焓, G)

定义： G = H – TS (H, T, S都是状态函数，则它们的组合G
也是状态函数)

对与一个等温等压过程，设始态的吉布斯自由能为G1，终态的为
G2，则该过程的吉布斯自由能变

STHSSTHHTSHTSHGGG  )()()()( 1212112212

吉布斯-赫姆霍兹方程式(Gibbs-Helmholtz)：
ΔG = ΔH – T ΔS （等温等压过程）



吉布斯-赫姆霍兹方程式(Gibbs-Helmholtz)：
ΔG = ΔH – T ΔS （等温等压过程）

可以用来判断过程的自发性。
ΔG < 0      过程自发进行

当 ΔG > 0      过程不可能自发进行（其逆过程可以自
发进行）

ΔG = 0      过程处于平衡状态

ΔG的物理意义：它代表在等温等压过程中，能被用来
做有用功（即非体积功）的最大值。

G = H  TS，G是体系焓变与体系 熵变所分别表示的
能量差值。
体系与环境能量间的交换是以热焓及熵变二种形式进行的，
因此推动过程变化的动力有焓因素和熵因素；



① ΔH < 0，ΔS > 0 时，不管什么温度下， ΔG < 0，

过程总是自发的；

② ΔH > 0，ΔS < 0 时，不管什么温度下， ΔG > 0，

过程都不能自发进行

③ ΔH < 0，ΔS < 0 时，温度将起重要作用。

|ΔH| > |TΔS| 时，ΔG < 0，温度越低对过程越有利，如水

结冰， |ΔH| < |TΔS| 时，ΔG > 0，如冰融化

④ ΔH > 0，ΔS > 0 时， 只有|TΔS| > |ΔH| 时才有ΔG < 0，此

时温度越高对过程越有利。

G  =  H  TS



2、标准生成吉布斯自由能fG
m

在指定温度和热力学标准态下（100kPa），由稳定单质生
成1mol某物质的Gibbs自由能变，称该物质的标准生成
Gibbs自由能，用fG

m 表示，单位是kJ·mol-1，与Δf Hm, 
298 相同。

规定：在指定温度(一般298K)和热力学标准态下（100kPa）
稳定单质的标准Gibbs自由能变为零。fG

m =  0

反应的标准摩尔吉布斯自由能变的计算：

  
B

BmfBmr GG )( ,



化学反应中过程自由能变fG
m的计算

aA +     bB ===   cC +    dD

过程自由能变rG
m为：

rG
m = [fG

298(生成物)] [fG
298(反应物)]

＝ c  fGm
,c + d  fGm

,d -
a  fGm

,a - b  fGm
,b



①热力学能U、焓H、自由能G 和 熵S 等4个状态函数，其中前

三者的绝对数值无法确知，但它们的变化是ΔU、ΔH 和ΔG 使

用起来却十分方便；而熵S 则有一个确定的非零的正值；

②ΔU、ΔH和ΔG的单位是相同的，均为kJ·mol-1，而标准熵的

单位则为J·mol-1·K-1。

③溶液中离子的标准热力学数据，是以H+为参考标准而得到的

相对值：规定在100kPa下，1mol·L-1理想溶液中H+的标准生

成 焓、标准生成Gibbs自由能和标准熵都等于零。

④一般说来温度变化时， ΔH 和 ΔS 随温度变化不大，而 ΔG

却变化很大；当温度变化不太大时，近似认为ΔH 和 ΔS 是

不随温度变化的常数。



3. G与温度的关系

G，H，S都随温度、压力而变化

rH
m(T)、 rS

m(T)可以用298K的数据代替温度(T)
时的rH

m 、rS
m，但rG

m(T) 随温度变化很大

问题：在什么条件下可用？

rG
(T) ≈ rH

(298)  TrS
(298)

（无相变条件）



① rH
m < 0，rS

m > 0
G = H  TS< 0              自发过程


rH

m > 0，rS
m < 0

G > 0                                      非自发过程
在标准态、任何温度下都不能正向自发进行

 rH
m > 0，rS

m > 0
G = H  TS

低温时 G > 0                  非自发过程
高温时 G 有可能< 0       可能自发进行

 rH
m < 0， rS

m < 0
低温时 G< 0                    正向自发
高温时 G > 0                  正向非自发



由G = H - T S可见

H S G 讨论 
- + - 任何温度下均自发 

+ - + 任何温度下均非自发 

+ + 低温＋ 
高温－ 高温下自发（熵驱动） 

- - 低温－ 
高温＋ 低温下自发（焓驱动） 

 

 



非标准态下,反应的方向性由G的正负值确定

G < 0 自发

G > 0 非自发

G = 0 平衡

rG
m，rH

m，rS
m应与具体的化学反应式相

联系

用rGm或rGm判断某一反应自发性倾向时,只表明反
应的热力学倾向，而不表示实际反应的速率

反应的自发性与反应的可能性不是同一概念，
非自发的反应不等于不可能



4.范托夫等温方程

给出了任意态下ΔrG的计算式：

ΔrG ＝ ΔrGmθ ＋ RTlnQ

Q称为活度商。

对任一化学反应： bB + dD = eE + fF

Q= αE
e·αF

f/αB
b·αD

d

α表示各物质的活度，活度与浓度不同，活度的量纲

为1，热力学的标准态就是单位活度为1，即α＝1，

物质的活度也可看作所处的状态与标准态相比后的数

值。



不同类型的反应，Q的表达式有所不同。
1，气体反应， 理想气体的活度为气体的压力与标准压
力的比值。

α ＝ p / pθ Q= (pE/p θ)e·(pF/p θ)f / (pB/p θ)b·(pD/p θ )d

2 ，溶液反应，理想溶液（或浓度稀的真实溶液）的活

度是溶液浓度与标准浓度C θ（1mol·L－1）的比值

α ＝ c / cθ Q= (cE/c θ)e·(cF/c θ)f / (cB/c θ)b·(cD/c θ )d

3，复相反应



3，复相反应
反应系统中存在两个相以上的反应，如
CaCO3(s) + 2 H+ = Ca2+(aq) + CO2(g) + H2O(l)

固相和纯液相的标准态就是其本身的纯物质，固相和液
相均为单位活度，不必列入活度商中，

所以Q＝(cCa2+/c θ)·( pCO2/p θ) / (cH+/c θ)2



Gibbs函数判据有许多实际应用:

1、判断反应进行的方向和限度

状态函数具有加和性，工业上常利用这种加和性，将一个不

能自发进行的反应和一个自发趋势很大的反应相耦合（称耦

合反应），组成一个可以自发进行的反应。

TiO2(s) + 2Cl2(g) = TiCl4(l) + O2(g),   173.2kJ·mol-1

C（石墨）+ O2（g）=  CO2（g）,    -393.51kJ·mol-1

TiO2(s) + 2Cl2(g) + C(石墨) = TiCl4(l) + CO2(g)      -220.31kJ·mol-1

2、判断物质的稳定性

3、选择合理的合成方法

4、估算反应进行的温度

5、在化学平衡方面的应用

6、离子平衡和可逆电池电动势等方面的应用



例：试根据各物质的标准生成Gibbs函数变，计算下列反应在

298K时，标准态下能否自发进行？

SiO2(s) + 2H2(g) = Si(s) + 2H2O(g)
解:  先从附录中查出各物质相应的 值，注意有关物质的状

态:                             SiO2(s)  +  2H2(g)  =  Si(s)  +  2H2O(g) 
(kJ•mol-1 )     -856.67           0             0         -228.59Δf Gm,298

根据

°

Δf Gm,298



已知：在标准态下各物质的有关热力学数据，试判断下列反应在

298K时能否自发进行？

2Al(s) + Fe2O3(s) = Al2O3(s) + 2Fe(s)  (铝热剂)
/ kJ·mol-1 0          -742.2        -1675.7        0

/ J·K-1·mol-1 28.32       87.40         50.92      27.28

Δr Hm,298

Sm,298

解: 先分别算出反应的标准热效应和标准熵变

°

°

直接查ΔG计算即可,



可以阅读的文献，可以在厦大图书馆网站的中国期刊网上查阅下载
1 朱志昂. 关于化学平衡教学的几个问题. 化学通报，1987，(7)：38
2 吴琴媛. 化学反应平衡常数.大学化学，1990，(6)：46
3 王正烈等. 标准态压力的改变对标准热力学函数值的影响. 化学通报，1993，(5)：12
4 Freeman, R. D. 著，方锡义译. 热力学数据中新的标准态压力. 大学化学，1986(2)：31
5 王国雄. 熵与混乱度. 化学通报，1974，(5)：48
6 王运刚. 总熵判据和自由焓判据.化学通报，1982，(12)：45
7 严宣申，王长富. 反应平衡常数的某些应用. 化学教育. 1983，(2)：6
8 王军民，刘 芸. 在热化学中引入反应进度的概念. 大学化学，1988，3(5)：16
9 刘晓地，童汝婷. 标准态的压力选择及其有关问题的一点分析. 化学通报，1998(5)：50
10 刘建军，刘洪波. 热化学中关于反应热的两个问题.化学通报，1997，(1)：49
11 池通书. 生成热与化学键类型. 大学化学，1988，3(3)：20
12 邵美成. 谈谈对热力学定律的一些看法. 化学通报，1977，(6)：325
13 郑克祥. Gibbs对化学热力学的贡献. 大学化学，1987，2(6)：55
14 邵美成. 熵的概念及其在化学中的应用. 化学通报，1974，(2)：120
15 王 刚. 总熵判据和自由焓判据. 化学通报，1982，(2)：45
16 王莹容. 吉布斯—亥姆霍兹公式之几何意义. 化学通报，1995，(2)：62
17 高盘良. 现代熵理论与《物理化学》教学. 大学化学，1994，9(2) ：21
18 王明华. 大一化学如何处理平衡常数. 大学化学，1993，8(3) ：19
19 魏益海. 对大一化学引入标准平衡常数的几点方法. 大学化学，1993，8(3)：22
20 陈景福，华彤文. 实验平衡常数K与标准平衡常数. 大学化学，1994，9(4): 23
21 朱文涛，邱新平. 热力学标准状态与平衡常数. 化学通报，1999，(10)；50
22 薛万华，杨宏秀. 谈谈热力学. 化学通报，2000，(3)：55


