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第二章 化学反应的一般原理

1、 教学基本要求
1．基本概念和术语

初步了解体系、环境、状态、状态函数、热力学能、热、功；理解热力学第一定律。
2．热化学

熟悉恒容反应热、恒压反应热、焓、标准摩尔反应焓变、标准摩尔生成焓等基本概念；掌握盖斯定律的应用、热化学反应方程式的正确书写、掌握由标准摩尔生成焓计算标准摩尔反应焓变的方法。
3．化学反应的方向

熟悉熵、吉布斯函数的概念。掌握标准摩尔反应熵变及标准摩尔反应吉布斯函数变的计算方法。会用ΔG判定反应方向。

4．化学平衡及其移动

熟悉化学平衡的概念及实验平衡常数；掌握标准平衡常数及其有关计算；掌握多重平衡规则；掌握化学平衡移动的规律。（浓度、压力、温度、催化剂等对平衡的影响）
5．化学反应速率 
解化学反应速率的概念，理解化学反应速率方程表达式和反应级数的概念；理解阿仑尼乌斯公式及其应用，比如求Ea和速率常数；理解碰撞理论、过渡态理论及浓度、温度、催化剂对反应速率的影响。

二、学时安排

	教 学 内 容
	学   时

	1．基本概念和术语
	1学时

	2．热化学
	2学时

	3．化学反应的方向
	2学时

	4．化学平衡及其移动
	2学时

	5．化学反应速率 
	2学时


三、教学内容

§2-1，基本概念和术语

一、体系和环境

体系——人为选取一定种类，一定数量的物质作为研究的对象，这一部分物质或空间叫做体系或系统。

环境——与体系有密切联系的一部分物质或空间。

二、状态和状态函数

1、 状态

由一系列表征系统性质的宏观物理量（如T、P、V等）所确定下来的系统的存在形式称系统的状态。

   一个体系的状态是由它的一系列物理量来确定的。这些物理量我们称之为体系的宏观性质。可分为容量性质和强度性质。

   容量性质：与物质的数量有关，具有加合性。如m、V、n、Cr(热容量)。

   强度性质：与物质的数量无关，不具有加合性。如T、P、ρ、C（比热）

当体系的宏观性质都有确定值时，我们称其处于一定的状态。体系的任何一个性质发生变化时，体系的状态即改变。但状态改变时，不一定所有的性质都改变。

2、 状态函数

凡能决定体系状态的一切宏观性质（物理量）都叫做状态函数。

特点：

<1>体系的一些状态函数是相互联系、相互制约的。因此确定了几个状态函数，其它的状态函数也随之而定。如PV=nRT

<2>任何状态函数的变化值，只决定于体系的始态和终态。而与变化的途径无关。
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    （2） △                     冷却 

                50℃
    （3）

     冷却                      △

                0℃
如：一杯水经①、②、③三个不同的途径，由10℃变成30℃，虽途径不同但△T=30℃－10℃=20℃

换言之：如果一个物理量的变化值，只与体系的始末状态有关而与变化的途径无关，它一定是个状态函数。

状态函数的这一特性，使研究得以简化。可不考虑其复杂的中间过程，直接求出状态函数的变化量。

2、 热和功

     热和功是系统发生状态变化时与环境进行能量交换的两种形式。

     热（Q）：由于温度不同而造成的能量的传递。

     功（W）：除热之外，所有其他形式的能量传递。
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* Q和W不是状态函数

   Q和W是体系发生变化时能量的传递形式。只有在体系发生变化时才显示出来。不是体系所具有的性质。他们除与体系状态有关外还与变化的具体途径有关。

* Q和W的符号

Q  
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3、 热力学能与热力学第一定律

i. .热力学能（U）

    定义：体系内部能量的总和，（包括分子的动能、势能、键能、核能等）不包括体系整体运动的动能和体系整体处于外力场中具有的位能。

<1>热力学能是状态函数，一定的状态下有一定的U值，同一体系、同一状态时，不可能有不同的U值。而不同体系或同一体系不同状态时则可能有相同的U值。

<2>U的绝对数值是不可求的，只能测出反应前后U的变化值ΔU。

ΔU=U终－U始
<3>U为容量性质，具有加合性，采用能量单位：J或kJ。

ii. 热力学第一定律（能量守恒定律）

定律：在任何过程中，能量不会自生自灭，只能从一种形式转化为另一种形式。转化过程中，能量的总值不变。

数学表达式：ΔU－（Q＋W）=0  即：ΔU=Q＋W

§2-2 热化学

1、 化学反应的热效应（反应热）

定义：系统发生化学变化时，当系统不作非体积功，并使体系终态温度恢复到始态温度，则在这一过程中放出或吸收的热量称为该反应的反应热。

1． 恒容反应热

在不作非体积功的情况下，恒容过程的V终=V始  即ΔV=0

体积功W=PΔV=0  则ΔU=QV
即：恒容过程中体系所吸收的能量QV全部用来增加体系的内能。

2． 恒压反应热

恒压过程通常是在敞口容器中进行的。P终=P始=P外
由于体系只做体积功，∴W=－PΔV，则ΔU=QP－PΔV

3． 体系的焓与反应的焓变

焓：在恒压和不作非体积功的条件下，由能量守恒定律，

ΔU= QP－PΔV 

QP=ΔU＋PΔV=U2－U1＋P(V2－V1)=( U2＋P V2)－(U1＋P V1)

两括号中的内容相同，且均为状态函数(状态2－状态1 )，因此人为定义出一个新的状态函数焓（H）。

定义：H=U+PV

<1>∵U、P、V均为状态函数，∴H也是状态函数。

∴焓的变化量ΔH只与始态与终态有关，与途径无关。

ΔH=H终－H始
在恒压不作非体积功的条件下，QP=ΔH

<2>∵U的绝对值不可测，∴H的绝对值也不可测，但可以通过恒压反应热求出：ΔH= QP
<3>焓是体系的容量性质，具有加合性。

焓变：<1>∵ΔH= QP    ∴ΔH与Qp 的符号相同，吸热为“+”，放热为“—”。

      <2>反应的ΔH受温度的影响比较小，故可用298K下的ΔH代替其它温度下的ΔH。

      <3>∵ΔU= Q+W    Q=ΔU—W

在恒压及不做非体积功的条件下：QP=ΔU＋PΔV=ΔH

在反应物和生成物都是固态和液态时，反应的ΔV很小，PΔV可以忽略，故ΔH≈ΔU    

在有气体参与的反应中，PΔV=△nRT，则ΔH=ΔU＋△nRT （△n为气体摩尔数的变化量。）  
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上面所讲的两个关系式：ΔU=QV ；ΔH= QP
 热不是状态函数，但由于QV对应ΔU，QP对应ΔH。所以在这两种特殊情况下，QV 、QP只与始态和终态有关。与变化的途径无关。

2、 盖斯定律

反应的热效应可以由实验测得，但化学反应成千上万，逐一测定很困难。而且有些热效应实际上很难或不能测出。

如：（1）C（石墨）＋O2 (g)－→CO2(g)    ΔrHm1=－393.5kJ·mol－1
(2 ) C (石墨)＋
[image: image5.wmf]2
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O2 (g)—→CO(g)     ΔrHm2

在第二个反应进行的过程中，总会有一部分CO2生成，所以实际上ΔrHm2不能准确测出。因此在1840年，俄国化学家盖斯在大量试验的基础上得出了著名的热化学定律—盖斯定律。

定律：在整个过程处于恒容或恒压情况时，化学反应的热效应只与始、终状态有关，而与变化的途径无关。

另一种说法：在恒容或恒压条件下，一个化学反应无论是一步完成，还是分成几步完成，其总反应的反应热等与各步反应热之和。

上面所讲的第2个反应，则可根据盖斯定律求出。

写出相关的第三个反应式：CO(g)＋
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1
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ΔH3=－283.0kJ·mol​－1
       C（石墨）    ＋      O2        
[image: image7.wmf]¾

¾

®

¾

D

1

H

   CO2(g)



ΔH2                                                    ΔH3

CO(g)＋
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（1）C（石墨）＋O2 (g)－→CO2(g)

—）    （2）CO(g)＋
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O2 (g) —→CO2(g)

（3）    C (石墨)＋
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O2 (g)—→CO(g)

即：反应（1）=反应（2）＋反应（3）

反应（2）=反应（1）－反应（3）则ΔH2=ΔH1－ΔH3

ΔH2=－393.5－（－283.0）=－110.5 kJ·mol－1
∴热化学方程式也和代数方程式一样可以进行加减运算或乘以系数，而其反应的热效应也应进行相应的运算。

三、标准摩尔反应焓变

1、 摩尔反应焓变（△rHm）

一个反应的反应焓变，其大小与反应进度ξ有关。

ΔrHm的定义：某化学反应按所给定的化学计量方程式反应，当反应进度ξ=1mol时的反应焓变称为摩尔反应焓变。

即：ΔrHm=
[image: image11.wmf]x
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     J·mol－1   或  kJ·mol－1   
下标中r为反应（reaction）的意思，m为反应进度1mol之意。

2、 物质的标准态和标准摩尔焓变。Δr
[image: image12.wmf]q

m

H



[image: image13.wmf]p
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：100kPa    
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：1mol·L－1   T：298.15K

在标准态时反应的摩尔焓变称为反应的标准摩尔焓变Δr
[image: image15.wmf]q
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3、 热化学反应方程式

表示化学反应与其热效应关系的化学方程式称为热化学反应方程式。在化学反应式后用Δr
[image: image16.wmf]q
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表示反应的热效应。（指恒压下的反应热）

要求：

1) 应注明物质的聚集状态，s、l、g，固体有多种晶型时还应注明晶型。如：石墨和金刚石，聚集状态不同，Δr
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不同。

2) 应正确写出化学反应计量式，即同一反应，其反应式计量系数不同时，Δr
[image: image18.wmf]q
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也不同（见书P19  (4) 式、（5）式）

3) 注明反应温度，标准态（298.15K时）不需注明。

4． 标准摩尔生成焓（Δf
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标准生成焓：在标准状态下，由稳定单质生成1mol纯物质时反应的摩尔焓变，成为该物质的标准摩尔生成焓Δf
[image: image20.wmf]q
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。下标f为生成反应（formation）的意思。即在标准状态下，一种特定反应（生成反应）的产物只有一种，而且产物的计量系数为1时，反应的标准摩尔焓变。

由定义可以得出：稳定单质的Δf
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如Δf
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C（石墨）=0        Δf
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 C（金刚石）=1.89 kJ·mol－1   白磷：Δf
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书后附录三中列出各物质及水合离子的  Δf
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a) 由  Δf
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计算  Δr
[image: image27.wmf]q

m

H

：利用书后  Δf
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数据可简化反应热的计算：

例：计算反应 3CO(g)＋Fe2O3(s)
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 2Fe＋3CO2(g)的  Δr
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解：对于任何一个反应均可写成如下的循环：

3CO(g)  ＋   Fe2O3(s)   
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    2Fe  ＋   3CO2(g) 
2Δf
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3C(s)＋3O2(g)＋2Fe(s)

由盖斯定律，按循环方向有：

3Δf
[image: image36.wmf]q

m

H

（CO）＋Δf
[image: image37.wmf]q

m

H

（Fe2O3）＋Δr
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整理：Δr
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查书后附录找出各物质的Δf
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即可求出反应的Δr
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由于各反应式均可写出上述循环，故总结出通式：

Δr
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m

H

=
[image: image49.wmf]å

D

×

B

m

B

B

fH

)

(

q

n


由于反应物的化学计量系数为负值，可以写成

Δr
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利用上述通式计算时应注意：
1、 要考虑反应式中各物质的聚集状态，如：Δf
[image: image53.wmf]q
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（H2O,l）≠Δf
[image: image54.wmf]q

m

H

（H2O,g）

2、 书后表中所给的数值均为生成1mol物质时的Δf
[image: image55.wmf]q
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，计算时要乘以相应的系数。
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§2-3 化学反应的方向
一、化学反应的自发性

1、 自发反应（或过程）：在一定条件下，不需要任何外力做功，就能自动进行的反应或物理过程，称为自发反应式或自发过程。

如：水的流动、电流、0℃以下水的结冰。0℃以上冰的熔化，金属的生锈、及一些化学反应，如 ：Zn＋CuSO4
[image: image57.wmf]¾
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Cu＋ZnSO4
2、 自发过程的推动力及限度

	过程
	自发方向
	推动力
	自发过程的最大限度

	水流
	高水位→低水位
	Δh
	Δh=0

	电流
	高电位→低电位
	ΔV
	ΔV=0

	气流
	高气压→低气压
	Δp
	Δp=0

	热传导
	高温→低温
	ΔT
	ΔT=0

	化学反应
	高自由焓→低自由焓
	ΔG
	ΔG=0


结论：

1) 自发变化的逆过程是非自发的。

2) 自发变化和非自发变化都是可能进行的，自发变化能自动进行，非自发变化需借助一定方式的外部作用才能发生（如水泵、电解等）。

3) 自发变化的最大限度是体系的平衡状态，

3、 焓变与自发反应

自然界倾向于能量降低，如高位能→低位能、高温→低温，均属于能量降低，体系的能量越低越稳定。

如：铁的生锈：3Fe(s)＋2O2(g)—→Fe3O4（s）      Δr
[image: image58.wmf]q
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但单以能量降低为判据又不能解释如下事实：

H2O(s)
[image: image59.wmf]¾

¾

®

¾

C

o

25

 H2O(l)    Δr
[image: image60.wmf]q

m

H

>0

KNO3(s)
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还有些反应的自发性与温度有关。

如：CaCO3(s)
[image: image66.wmf]¾
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此反应常温下不自发，而在850℃以上时，则能自发进行。

由此可见：用Δr
[image: image67.wmf]q
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<0作为反应自发与否的判断标准不全面，不具有普遍意义。

二、混乱度与自发方向

自然界的另一自发倾向——混乱度增大。

如：气体的扩散、物质的溶解、容器内不同颜色球的排列，抛掷物体时都倾向于混乱度增大，要使其规则排列，则需对其做功。

1、 熵（S）

体系内微观粒子运动的混乱程度，在热力学中用一个新的物理量熵（S）来表示，熵是反映体系内部质点混乱程度的物理量。

1) S是状态函数，体系状态一定时，就有确定的熵值，体系的混乱度越大，熵值越大。

2) 熵有绝对数值。0 K时完整的晶态纯物质  S0=0，∵此时排列最有序其它温度下物质的绝对熵值为ST=ST－S0=△S。附录三中有各物质的
[image: image68.wmf]q
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(25℃,100KPa)。

3）影响熵值大小的因素：

聚集状态：
[image: image69.wmf]q
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在定性判断一个化学反应是熵增还是熵减时，通常考虑为气体分子数增大的方向是熵增过程。

温度：同一物质时，T1>T2，则
[image: image72.wmf]q
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T1>
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T2
 分子结构：分子量相近，结构越复杂，熵越大。对称性越好，熵越小。

如：
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（C2H5OH）>
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 分子量：结构相近，分子量越大，熵越大。
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2、 标准摩尔反应熵变（Δr
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）的计算

Δr
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的形式相同。

Δr
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1) T对Δr
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的影响不大，在温度变化不是很大时，可用Δr
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（298）代替Δr
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2) 稳定单质的
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（298）≠0，查表时应注意。

3) 单位：J·mol－1·K－1
Δr
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与Δr
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一样，不能单独作为自发反应判断的依据。（如：0℃以下水自动结冰，其Δr
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<0，但其仍为自发过程。）冰→水→冰说明温度对反应的自发性也有影响。因此在判断反应的自发方向时，应综合考虑。Δr
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和T三方面的因素。

3、 化学反应方向的判据

1． 吉布斯自由焓（能）G

1878年美国物理学家吉布斯根据Δr
[image: image101.wmf]q
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，Δr
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m

S

及T对反应自发方向的影响，提出了一个新的热力学函数——自由焓G。

G=H－TS                   △G=△H－T△S  (恒温恒压)

1) 自由焓G是状态函数，△G=G终－G始  并且具有加合性。

2) ∵H的绝对值不可求，∴G的绝对值也不可求。

3) 自由焓是体系可利用的能量，也可把自由焓理解为体系提供“有用功”的能力。G越大，体系做功的能力越大（内能不能全部转化成有用功）。自由焓相当于体系做功的本领，自由焓的减少量即为体系在变化过程中所做的最大有用功。 －△G=Wmax
4) △G受温度的影响较大，因此不能用298K下的△G代替其它温度下的△G。

2．化学反应的判据——△rGm
一个化学反应的摩尔自由焓变用△rGm表示，可作为化学反应自发性的判据：

ΔrGm<0 自发

ΔrGm=0 平衡状态

ΔrGm>0 不自发（逆反应自发）

标准状态下（各物质的C=1.0mol·L－1,Pi=100kPa）用Δr
[image: image103.wmf]q
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判断。非标态下应该用ΔrGm判断。

3．标准摩尔生成自由焓

定义：标准状态下，由稳定单质生成1摩尔纯物质时，反应的自由焓变叫做该物质的标准摩尔生成自由焓ΔfGm(298)

稳定单质的ΔfGm =0。

4．Δr
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的计算

通式：Δr
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定义式：Δr
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   (常用于其它温度下的计算)
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例：计算反应2H2O2(g)
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2H2O(g)＋O2(g) 在400K时的Δr
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解：∵T=400K  ∴不能直接查Δf
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(298)代入公式计算，而应利用T对Δr
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影响较小的特性，用定义式计算。

	
	H2O2(g)
	H2O(g)
	O2(g)
	

	Δf
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	kJ·mol－1
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Δr
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   Δr
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(298)=2×188.72＋205.03－2×232.60=117.23×10－3 kJ·mol－1
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5． 压下，温度对反应自发性的影响

	Δr
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	反应自发性

	－
	＋
	永远是“－”
	任何温度下，正反应都自发。

	＋
	－
	永远是“＋”
	任何温度下，正反应都不自发。

	－
	－
	低温“－”；高温“＋”
	低温自发，高温不自发

	＋
	＋
	低温“＋”；高温“－”
	低温不自发，高温自发


§2-4 化学反应速率

1、 反应速率的概念

反应速率的差异很大，有的瞬时完成，有的则看不到反应的发生。

应速率的表示方法：可用单位时间内任何一种反应物浓度的减少量或生成物浓度的增加量来表示：
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如：          N2  ＋  3H2  
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  2NH3       则：
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当用不同物质浓度的变化量来表示同一反应的反应速率时，其数值不一致。如反应速率按反应进度定义则同一反应的反应速率是一定值。

按反应进度定义：单位时间、单位体积内的反应进度

即：
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反应速率：
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（其中 V： 体积，
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此时用不同物质表示同一反应时，其反应速率是一定值。这种计算得来的反应速率为平均速率。实际上化学反应速率是随体系中物质浓度的不断变化而改变的。而瞬时速率的求得可按书上P36页图2-3上曲线求t时刻的斜率而得到。

二、化学反应速率方程式

1．基元反应和非基元反应。

化学反应方程式只告诉我们反应物和最终的产物，以及它们之间的化学计量关系，并未告诉我们反应是如何进行的。只有很少的反应是经过一步即完成的。如：2NO＋O2→2NO2,NO2＋CO→NO＋CO2等。而大部分反应是经过多步才完成的。能一步完成的化学反应称之为基元反应。由两个或两个以上基元反应组成的反应为非基元反应或复杂反应。

如：2NO＋2H2→N2＋2H2O   

是由三个基元反应组成的：

1) 2NO→N2O2                                (快)

2) N2O2＋H2→N2O＋H2O              （慢）

3) N2O＋H2→N2＋H2O               （快）

2． 质量作用定律

基元反应的反应速率，与反应物浓度间有定量关系。

质量作用定律：在一定温度下，化学反应速率与各反应物浓度幂的乘积成正比，浓度的幂改为反应方程式中相应的化学计量数。

数学表达式：aA＋bB→C  (基元反应)  υ=k
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           2NO＋O2→2NO2               υ=kc2(NO)·c (O2)

1） 反应级数：质量作用定律中的（a+b）称为反应级数，可为整数、分数或零。

2） 速率常数k

1 物理意义：k为当反应物浓度均为单位浓度时的反应速率。

2 k与浓度无关，是温度的函数，并与是否加入催化剂有关。

3 k的单位是可变的，与反应级数有关。

       如：一级：  
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           二级：  
[image: image153.wmf]k

=

n

·c 2     
[image: image154.wmf]2

2

1

1

-

-

-

×

×

×

=

L

mol

s

L

mol

k

=L·mol－1·s－1
    依此类推

4 对于反应级数相同的反应，在T,C相同时，k越大，υ越大。

3） 多相反应中，固体、纯液体或稀溶液中的水不写入质量作用定律表达式。因为它们的浓度可视为不变。（∵密度不变，而稀溶液中水的消耗对其浓度影响较小），可作为常数并入k。气体可用分压代替。

如：C(s) ＋ O2(g) —→ CO2(g)      υ=k cx(O2)或υ=k px(O2)

C12H22O11(蔗糖) ＋ H2O —→ C6H12O6(葡萄糖) ＋ C6H12O6（果糖）  υ = k cx (C12H22O11)

2Na ＋ 2H2O —→  2NaOH  ＋  H2 ↑      υ = k  零级反应

此时反应速率仅与反应物的接触面有关。

3、 非基元反应速率方程式的确定

质量作用定律仅适用于基元反应，对于非基元反应不能由总反应式的系数写出反应级数（a+b）。

如非基元反应：3H2SO3＋HIO3
[image: image155.wmf]¾
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3H2SO4＋HI

直接按系数写：υ = k c3（H2SO3）·c(HIO3) ①

试验测出：    υ = k c（H2SO3）·c(HIO3)  ②

①、②不同

最慢步骤为定速步骤，因此速率方程应根据定速步骤来写，则与实验相符。

    注意：

<1> 不能确定为基元反应的不能直接根据反应式系数写指数，需要通过实验确定a、b

<2> 质量作用定律中指数恰好与反应式系数相同的反应，也不一定是基元反应（不能确定）。

非基元反应中a、b的确定


[image: image156.png]



三、反应速率理论

1．碰撞理论

<1> 基本观点：把分子视为刚性球，即在分子未接触时，分子无变化，分子要发生反应需进行碰撞，但不是每次碰撞均发生反应。

如：2HI(g)
[image: image157.wmf]¾
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H2(g)＋I2(g)  根据理论计算在T=773K,c=10－3 mol·L–1时，如果每次碰撞均发生反应，则其υ可达3.8×104mol·L–1 ·s－1，但实际上υ=6×10－9 mol·L–1 ·s－1两者相差1013倍

有效碰撞：分子间能够发生反应的碰撞，只有极少数具有较大动能的分子的碰撞，才是有效碰撞。

活化分子：能够发生有效碰撞的分子。活化分子的多少决定了反应速率的大小。

<2>气体分子的能量分布

 
[image: image158.png]ax
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由图可知：

1 具有较高能量和较低能量的分子都很少，大部分分子的能量在平均能量附近，曲线下面积为某一能量范围内分子占总分子的百分率。

2 活化分子的最低能量为E1，只有能量高于E1的分子才能发生有效碰撞。E1右侧面积为活化分子所占比例。

3 E1与E平均的差值为活化能。Ea= E1－E平均 。反应的活化能越高，则反应物分子中活化分子比例越小，（E2右面积小于E1由面积）反应速率越慢。不同的反应Ea不同，Ea<42kJ·mol－1反应速率很快，Ea>420 kJ·mol－1反应速率则很慢。Ea是决定反应速率的重要因素。

反应速率还与碰撞时分子的取向有关。如：NO2(g)＋CO(g)
[image: image159.wmf]¾
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NO(g)＋CO2,只有当CO中的C原子与NO2中的O原子迎头相碰才会发生反应。

碰撞理论的优点：较直观地说明了分子的能量与反应速率的关系

缺点：不能说明反应过程中能量变化。

2．过渡态理论

基本观点：纠正了碰撞理论中刚性球的概念，认为分子在相互接近时外层的电子云会发生变化，使分子内键长及分子的形状发生改变。在由反应物生成产物的进程中，要经过中间过渡态（活化态）。其能量高与反应物一般分子的能量。

   过渡态能量高不稳定，反应物需先克服相互靠近时电子云间强烈的斥力。所以只有能量较高的分子，才能足够靠近而形成过渡态。

由图：


[image: image160.png]



Ea正：正反应的活化能（过渡态能量与反应物能量之差）；

Ea逆：逆反应的活化能（过渡态与生成物能量之差）。

E2－E1：反应的热效应。Ea1< Ea2   为吸热反应，Ea1> Ea2  为放热反应。吸热方向的活化能总是大于放热方向的活化能（同一反应）。活化能可理解为反应进行所必须克服的势能垒。活化能越大，反应速率越慢。

	小结：
	碰撞理论
	过渡态理论

	分子接触前：
	分子无变化（刚性球）
	分子发生变化（形成过渡态）

	Ea定义：
	活化分子的最低能量与反应物分子的平均能量之差
	过渡态的平均能量与反应物分子的平均能量之差。



	主要图形：
	
[image: image161.wmf]E
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	E～反应历程

	图形所反映的主要内容：
	Ea与活化能分子所占比例的关系，体系内分子能量的分布。反映出C、T对对υ的影响。
	正逆反应的活化能，活化能与Δr
[image: image162.wmf]q

m

H

的关系，反映出催化剂对υ的影响。


四、影响化学反应速率的因素

1．浓度对反应速率的影响

由质量作用定律可知，反应物浓度的升高，会使反应速率加快。如物质在氧气中的燃烧要比在空气中燃烧的反应剧烈。从活化能的观点来看，一定温度下，活化分子百分数是一定的。体系分子总数增大，则活化分子数也增大，反应速率加快。

  活化能分子数=反应物分子数×活化分子百分数

2．温度对反应速率的影响

温度的升高可提高反应速率，一般每升高10K,可使反应速率增大2-4倍。如常温下H2和O2几乎看不到有反应发生，而在T>873K时，则反应迅速进行，发生爆炸。

温度的升高不仅使碰撞次数加大（2%左右/10K），更主要的是提高了分子的普遍能量，从而提高了活化能分子百分数（见图，图形右移），使活化能分子总数增大，反应速率加快。反映在质量作用定律中，温度升高使k增大。

阿仑尼乌斯提出了k与T的定量关系式：
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k0指反应的特定常数。在T变化范围不大时Ea可看作一常数。此为一直线方程，以lnk对
[image: image165.wmf]T

1

作图可得一直线，斜率为－Ea/R，截距为lnk0，实验中即根据此法求出反应的Ea。

通过阿累尼乌斯公式的计算和作图，可有如下结论：

<1> Ea越大直线越陡立，Ea越小直线越平缓

<2> Ea不同的两个反应，升高相同温度时，Ea越大的反应，lnk增加的越大（倍数大）。Ea较小的反应则增加的较少。反之在降低同样的温度时，Ea大的反应，lnk降低得越多。即Ea越大的反应，受温度的影响越大。

<3> 对于一给定的反应，低温区，T对lnk的影响较大；高温区，T对lnk的影响较小。因此在温度已经较高的情况下，不宜再靠升温的方法来提高反应速率。

注意：升高温度同样可以提高正逆两个方向的反应速率。

3、催化剂对反应速率的影响

用升高温度的方法提高反应速率，有一定的局限性。比如会增加耗能；需要高温高压设备；同时也会使副反应加速；使放热反应进行的程度降低等。而使用催化剂则无此弊端，而且增加反应速率的作用非常明显。比如：用Au做催化剂催化HI(g)的分解，可使反应速率增加一亿多倍。

催化机理：加入催化剂K后，生成了新的过渡态AK+B，改变了反应历程，降低了反应的Ea,从而加速反应。


[image: image166.png]e




催化剂的特点：

<1> 催化剂可参与反应，改变反应历程和速率，但反应前后，其组成和质量不变。

<2> 只缩短达平衡的时间，不改变平衡状态，即不能推动或阻止反应的进行，不改变平衡时反应物的转化率。不改变反应方向，不改变反应的热效应。

<3> 催化剂具有选择性，可有选择的加速某一反应，从而控制副反应的发生，减少副产品（主反应达平衡时，副反应还未达平衡）。

<4> 提高反应速率的为正催化剂，降低反应速率的为副催化剂。如抗老化剂等。

§2-5化学平衡及其移动

一、可逆反应与化学平衡

1．可逆反应：在一定条件下既能向正向进行，又能向逆向进行的反应称为可逆反应。

除放射性元素的蜕变及2KCl3—→2KCl＋3O2外，几乎所有的化学反应都具有可逆性。即在密闭容器中，反应不能进行到底，反应物不能全部转化为产物。

2．化学平衡

可逆反应进行到一定程度时，便会建立起平衡。即宏观上处于静止状态，产物不再增加，反应物不再减少，是化学反应进行的极限。

特征：

<1> 化学平衡是一动态平衡，此时υ正=υ逆≠0。外界条件不变，体系中各物质的量不随时间变化。

<2> 反应前C反C产可不相同,达平衡时各物质的浓度也不相同，但其浓度幂乘积的比值为一常数。

<3> 平衡是有条件的，条件改变时，原平衡被破坏。在新的条件下，建立新的平衡。


二、平衡常数

1．实验平衡常数

对于任意的化学反应            aA＋bB
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<1> 关于平衡常数K

1 Kc、Kp是衡量化学反应进行程度的标志，K越大表明反应进行的程度越大。K→0表明反应实际上不发生。

2 K的意义：K=
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平衡时
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3 K与浓度无关，是温度的函数。

<2>书写平衡常数表达式时应注意的问题

1 各物质的浓度和分压是平衡时的，不是任意浓度或分压。

2 平衡常数表达式的写法与是否基元反应无关，均可以反应式中的系数作为指数。

3 K与反应式的书写形式有关

如：N2 + 3 H2
[image: image178.wmf]¾
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 N2 + 3 H2     Kp3                     Kp1=（Kp2）2       Kp1=
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④固体、纯液体、溶剂不写入平衡常数表达式。

如：CaCO3（s）
[image: image184.wmf]¾
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CaO(s)+CO2(g)    Kp=P(CO2)

4 Kc、Kp应是有单位的，而且与反应式的书写形式有关。

3． 标准平衡常数

在实验平衡常数中，由于C、Pi有单位，因此Kc、Kp有单位。而且由于采用的单位不同（atm、Pa），其Kp的数值也不同，使用时很不方便。因此引入了标准平衡常数的概念。Kθ
在书写标准平衡常数表达式时，气体物质要用分压先除以Pθ，溶液中物质的C先除以Cθ，再代入平衡常数表达式。

如：Zn(s)+2H+
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H2(g)+Zn2+                            Kθ=
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3．多重平衡规则

某一个反应的平衡常数，可以通过相关的几个反应的已知平衡常数求得。

如：      ⑴N2(g)+O2(g)
[image: image187.wmf]¾
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⑵2NO(g)+O2(g) 
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⑶N2(g)+2O2(g) 
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∴多重平衡规则：如有两个反应相加（或相减）可得到第三个反应式，则其平衡常数为前两个化学反应的平衡常数之积（或商）。当反应式乘以系数时，则该系数作为平衡常数的指数。

如：（4）2N2  + 2O2  ==  4NO     
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三、有关平衡常数的计算

计算的三种类型：

1 已知平衡浓度或分压求
[image: image198.wmf]q

K


2 已知
[image: image199.wmf]q

K

求平衡（或起始）浓度或分压。

3 已知一些反应的
[image: image200.wmf]q

K

求未知反应的
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例：已知反应：CO(g)+H2O(g)
[image: image202.wmf]¾
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CO2(g)+H2(g)在1123K时，
[image: image203.wmf]q

K

=1.0现将2.0molCO和3.0molH2O混合，并在该温度下达平衡，试计算CO的转化率。

解：设达平衡时H2为xmol , 则

CO(g)   ＋    H2O(g)    
[image: image204.wmf]¾
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    CO2(g)    ＋    H2(g)

起始n        2.0             3.0                 0                0

平衡n        2.0－x          3.0－x              x                x

设反应的体积为V，由PV=nRT，将平衡时各物质分压代入
[image: image205.wmf]q
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表达式。
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1.0=
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     解方程得     X=1.2

物质的转化率=已转化的量/反应前物质总量，CO转化率=
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例：已知（1）FeO(s)+CO(g)
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Fe(s)+CO2(g)；
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         (2)  FeO(s)+H2(g) 
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Fe(s)+H2O(g)  
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计算反应：CO2(g)+H2(g) 
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CO(g)+H2O(g)的平衡常数
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解：（2）式－（1）式：H2(g)－CO(g) 
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H2O(g)－CO2(g)

整理：H2(g)+ CO2(g) 
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四、
[image: image221.wmf]q

K
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1．反应商（Q）

在非平衡状态下，把平衡常数表达式中各物质的平衡浓度（或平衡分压）换成任意浓度后，其比值称为反应商。

Q=
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2．Δr
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通常情况下所遇到的化学反应体系都是非标准态的，因此在判定反应方向时，通常应该用Δr
[image: image226.wmf]m

G

来判定。只有在反应物和产物的浓度均为1mol·L－1或分压均为Pθ时，才用Δr
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标态时，Q=1 ,   Δr
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非标态时将任意浓度代入Q即可求出Δr
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例：在298K 1.00L的密闭容器中，充入1.0molNO2，0.10molN2O和0.10molO2，试判断下列反应进行的方向：2N2O(g)+3O2(g)
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4NO2(g)

解：          2N2O(g)   +   3O2(g)   
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       Δf
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         =－1.2×103＋8.314×298ln
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=－1.2×103＋8.314×298ln
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        =－1.2×103＋8.314×298ln
[image: image243.wmf]÷

ø

ö

ç

è

æ

´

´

´

´

´

-

3

3

5

10

100

10

1

298

314

.

8

10

1

1


        =19.4kJ·mol－1>0

因此反应逆向进行。（标态下正向进行，非标态下逆向进行）

a) Δr
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当反应达平衡时，Δr
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则Δr
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例：试计算298K时反应N2(g)+3H2(g)
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解：Δf
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与Q进行比较，可得结论：

	Q<
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      则：
	Δr
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五、化学平衡的移动

化学平衡是一种动态平衡，在外界条件改变时，会使反应的平衡条件遭到破坏，从而会向某一个方向进行，这种由于外界条件的改变，使反应从一种平衡状态向另一种平衡状态转变的过程叫做化学平衡的移动。

1．浓度或分压的影响

在反应达平衡之后，如果改变反应物或产物浓度或分压，会使得平衡发生移动。在浓度或分压发生变化时，
[image: image278.wmf]q

K

是不变的,改变的是Q。

当反应物浓度增大或产物浓度减小时    Q<
[image: image279.wmf]q

K

  平衡向正向移动

当反应物浓度减小或产物浓度增大时    Q>
[image: image280.wmf]q

K

  平衡向逆向移动

利用此平衡移动可提高某些不易得或高价原料的转化率.

2．压力的影响

对有气体参加的反应，压力会影响平衡的移动，如只改变某种物质的分压，其影响与上述浓度的变化相同。在由于体积的改变而改变总压时：

如：N2(g)+3H2(g)
[image: image281.wmf]¾
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2NH3(g)     气体分子的变化量Δn=2－3－1=－2
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当P总增大一倍时，各分压均增大一倍：Q=
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 EMBED Equation.3  [image: image287.wmf]q
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      Q<
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 平衡正向移动（气体分子数减小的方向）

当P总减小1/2时：Q=
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Q=
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 EMBED Equation.3  [image: image292.wmf]q

K

      Q>
[image: image293.wmf]q

K

 平衡向逆向移动（气体分子数增大的方向）

结论：增大总压，平衡向气体分子减小的方向移动，减小总压，平衡向气体分子数增大的方向移动。当Δn=0时，改变总压平衡不移动。

3．温度对化学平衡的影响

T变化时，Q不变，
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改变，会造成Q≠
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,而发生平衡移动。

由Δr
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在温度变化不大时，Δr
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结论：升高温度，反应向吸热方向移动；降低温度时，反应向放热方向移动。

4．催化剂与化学平衡

催化剂同等程度的增加正逆反应速率。

由过渡态理论可以看出：加入催化剂后，体系的始态和终态并未改变，即Δr
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也不变，Q也不变。因此平衡不移动。

5．吕·查德里原理

如果改变平衡系统的条件之一（如浓度、压力、温度），平衡就向能减弱这个改变的方向移动。
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