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化学反应
原子、分子间的分离与组合

（超过1020以上个分子

每秒超过1020  次碰撞）
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粉尘爆炸事故

2014年8月2日7时34分，昆山某金属制品有限公司发生重
大铝粉尘爆炸事故，当天造成75人死亡，直接经济损失
3.51亿元。
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表面吉布斯自由能

G=  A
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1g水作为液滴存在时，

表面能为3.5x10
-5

J

1g水分散成半径为10
-7

cm

的微粒时，表面能为216 J

相差600万倍！
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化学热力学：用热力学的基本原理研究物质体系中

的化学现象和规律。

主要内容： ⚫ 研究化学反应的能量变化

⚫ 预测化学反应自发进行的方向

⚫ 预测化学反应的限度(化学平衡)

特点： ⚫ 研究对象是宏观物体，不考虑分子的个体行为

⚫ 关注从初始状态到最终状态变化的净结果

⚫ 没有时间概念

物质平衡态行为体系宏观可测性质
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● 体系 (System)

指研究的对象，包含一定种类和

一定数量的物质。

● 环境 (Surrounding)

在体系之外，与体系密切相关的部分。

体系和环境的划分随需要而变，但是体系一旦选定，在

完成某变化的过程中就不能再改变。

体系

环境

能量

（一）基本概念

§1 热力学第一定律
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敞开体系

封闭体系

孤立体系

敞开体系(open system)：

体系和环境之间既有能量交换也有物质

交换的体系。

封闭体系(closed system)：

体系和环境之间可以有能量交换而没有

物质交换的体系。

孤立体系(isolated system)：

和环境既没有物质交换也没有能量交换

的体系。（为方便研究而假想的体系）

（体系 + 环境）孤立体系

体系分类
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⚫ 状态 :

1 mol H2                                                             1 mol H2

0 ºC ， 1atm                                    0 ºC ， 0.5 atm

22.4 dm3                                                                 44.8  dm3

状态 1（始态） 状态 2（终态）

体系所有物理性质和化学性质的综合表现。

始态：变化前的状态 (如气体：P1, V1, n1, T1)

终态：变化后的状态 (如气体：P2, V2, n2, T2)



化学热力学 热力学第一定律

普通化学 102022/4/22

⚫ 状态函数

H2O (s,  0 ºC,  1atm )           → H2O (g, 0 ºC,  1atm ) 

 

H2O ( l,  0 ºC,  1atm )

特点： 只与始态和终态有关，与途径无关。

描述体系宏观状态的物理量（体系的性质）。

如内能U、焓H、熵S、自由能G等



化学热力学 热力学第一定律

普通化学 112022/4/22

广延性质

与体系中物质的量成正比，相同条件下有加和性。如

体积V、摩尔数n、内能U、焓H、熵S、自由能G等。

强度性质

体系中各处的性质是均匀的，与物质的量无关。如 压

强P、温度T、摩尔体积Vm、浓度C、密度等。

⚫ 广延性质与强度性质
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⚫ 过程和途径

过程：体系的状态随时间发生的一系列变化。

➢ 恒温（T = 0）

➢ 恒容（V = 0）

➢ 恒压（P = 0）

按变化的条件分：

途径:   体系变化过程中具体经历的状态

按变化的性质分: ➢ 物理

➢ 化学
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（二）热力学第一定律的表述

焦耳(Joule)和迈尔(Mayer)自1840年起，历经20

多年，用各种实验求证热和功的转换关系。

即： 1 cal = 4.1840 J

这就是著名的热功当量，为
能量守恒原理提供了科学的
实验证明。
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热功当量与能量守恒定律

到1850年，科学界公认能量守恒定律是自然界的普遍

规律之一。能量守恒与转化定律可表述为：自然界的一切

物质都具有能量，能量有各种不同形式，能够从一种形式

转化为另一种形式，但在转化过程中，能量的总值不变。

把能量守恒与转化定律应用在热力学体系中就得到了

热力学第一定律（The First Law of Thermodynamics）它是

能量守恒定律在热现象领域内所具有的特殊形式。

热力学第一定律是人类经验的总结。
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第一类永动机是

不可能制成的！！

（与能量守恒定律矛盾）

历史上曾一度热衷于制造这种机器，均以失败告终！！
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（三）热力学第一定律的数学表达式

➢数学表达式：

ΔU = q ＋ w

U －内能 (J)

w － 功 (＋：环境  体系)

q －热 (＋：环境  体系)

➢物理意义：

体系内能增加 ＝ 体系从环境吸热 ＋ 环境对体系作功
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➢对微小变化： d U = δq ＋δw

因为热力学能是状态函数，数学上具有全微

分性质，微小变化可用dU表示；q和w不是状态

函数，微小变化用表示，以示区别。

有的教材用U = q - w表示，两种表达式完

全等效，只是W的取号不同。
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内能（internal energy）又称为热力学能，

它是指体系内部能量的总和，包括化学键、van

der Waals 力、分子运动的平动能、分子内的

转动能、振动能、电子能、核能以及各种粒子

之间的相互作用位能等。

内能是状态函数，即只与始终态有关，而
与过程无关。内能用符号U 表示。

如果内能不是状态函数，就可以造出第一
类永动机。

（四）内能 U 的概念



化学热力学 热力学第一定律

普通化学 192022/4/22

❖ 内能的绝对值无法确定，但这并不影响我们讨论问题，我们

关心的焦点是体系由始态变到终态后内能的改变量是多少。

内能的几点特性：

(a)内能是体系状态的单值函数，即状态一定内能就

有一个确定的值。（此值无法确知）

(b)内能是广度性质。

(c)对简单体系（封闭体系，无相变，无化学变化…），只需

两个热力学函数定，体系状态定。

(d)内能的循环积分为零。即循环过程内能不变。

),( VTfU =
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热（heat, 用符号q表示）

体系与环境之间因温差而传递的能量称为热

功（work，用符号w表示）

体系与环境之间传递的除热以外的其它能量都称为功

（五）功和热

q符号规定：
体系放热，q < 0

体系吸热，q > 0

环境对体系作功，w > 0

体系对环境作功，w < 0
w符号规定：

（体系和环境之间能量传递或交换的两种形式）

如：膨胀功、压缩功（体积功）；机械功、电功、表面功 （有用功）等
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 有些过程，体系仅仅发生相的变化(在相变点)或

化学变化，则无温度的变化。

反应热

T 温度的反应物 → T温度的产物

相变热例如：

沸点温度的液体 → 沸点温度的气体

熔点温度的固体 → 熔点温度的液体
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量与物质运动的过程有关
从同一始态至终态，
过程不同，数值不同

不是状态函数！

功和热是能量的传递形式，只有在能

量的传递过程中存在，过程结束，功

和热都转变为体系的内能。

q和w都不是状态函数，其数值与变化过程有关。

电热器

电动机
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热：以分子无序运动相互碰撞传递能量的方式

功：体系和环境间以物质分子宏观有序运动传递能量的方式

功热
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例题： 一个体系从环境吸热 3000 kJ，体系对环境

作功 2500 kJ，体系内能变化值 U 为多少？

解： U＝ 3000 kJ － 2500 kJ ＝ 500 kJ
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例题:一热力学体系由A态到B态，沿途径I时，放热 100 kJ，环境对体系

作功 50 kJ，计算：1）体系由A态沿途径II到B态，体系对环境作功 80

kJ，则q为多少？2）体系由A态沿途径III到B态，吸热40 kJ，则W为多

少？3）体系由B态沿途径IV到A态，放热50 kJ，则W为多少？

1.

即体系从环境吸热30 kJ。

2.  

即体系对环境作功 90 kJ。

3.

即环境对体系作功 100 kJ。

 = + = − + = −

=  − =  − = − − − =

1 1 1

2 2 2 1 2

100 50 50

50 ( 80) 30

U q w kJ

q U w U w kJ

=  − =  − = − − = −
3 3 3 1 3

50 40 90w U q U q kJ

=  − = − − = − − =
4 4 4 1 4

50 ( 50) 100w U q U q kJ
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体积功是体系由于体积变化导致的体系和环境之

间的能量交换。是热力学中最重要的功的形式之一。

通常物理化学变化多遇到体积变化，

H2O (l) → H2O(g)  

Zn(S) + 2HCl(l) → H2(g) + ZnCl2(l)

NH3(g) + H2O(l) → NH4OH(l)

虽然实际上体积功不属于有用功，一般不加以利用，
但搞清楚体积功的概念对学习热力学十分重要！！！

（六）功的计算和可逆过程

（1）体积功的计算
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初始高度： L1

膨胀后高度： L2

活塞移动距离： L                                           

w = －F · L    (力·距离）

F/A = P外 F = P外· A 

w = －P外· A · L 

w =  －P外· V底面积 =    A 

a. 膨胀功（反抗外压作功）

P外

P外
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例题：圆桶内 n mol 理想气体的压强为 P体 = 1.0 atm , V = 22.4 L ,

T = 273.15 K。计算相同温度下，气体反抗 0.5 atm 恒定外压的膨

胀过程中，体系对环境做的体积功？

解：当达到第二次平衡时气体的压强为0.5 atm，此时体积为44.8

L，气体的体积膨胀，体系对环境做功

W = －P外·V P外 = 0.5 atm V = 22.4 dm3

W = －0.5 atm ×22.4 dm3 = －11.2 atm ·dm3

= －11.2 atm ·dm3× 101.3 kPa ·atm-1

= －1132.9 kPa ·dm3 = －1132.9 J
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例题： 1 mol 液体 H2O在 1.0  atm、100 ºC时蒸发成 1 

mol H2O蒸气。计算此过程中体系对环境作的膨胀功？

解： W = －P外·V                          P外 = 1 atm

V = V气 - V液 V   V气

−


= =

= −   

3

3 1

0.08206 373.15
= 30.62

1.0

=-1atm 30.62dm 101.3kPa atm =-3102J

气

外 气

nRT
V dm

P

w P V
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始态 理想气体 终态

n mol 气体 n mol 气体

P体1 =  4 atm        → P体2 =  1 atm 

V1 =  1 dm3        T = 0 V2 =  4 dm3

第一条途径：

一次膨胀，即体系克服1 atm外压作功

wI = −P外V = −1  (4 − 1)  101.3 = −303.9  J

（2）可逆过程和最大功
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第二条途径： 二次膨胀 P外1 = 2 atm， P外2 = 1 atm 

wII = −[2  (2 − 1) + 1  (4 − 2)]  101.3 =  −405.2  J

wIII = −[3  (4/3 − 1) + 2  ( 2 − 4/3) + 1  (4 − 2) ]  101.3 

= −439.0 J

第三条途径：三次膨胀 P外1 = 3 atm，P外2 = 2 atm，
P外3 = 1 atm 

膨胀次数越多，体系对环境作的功越大 !            

膨胀途径 一次膨胀 二次膨胀 三次膨胀

做功 -303.9  J -405.2  J -439 J

无限多次膨胀

？
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如果无限多次膨胀 ：

P外= P体 – dp 体积变化 dv    

环境对体系作功 dw = −P外dv 

dw = −(P体 – dp) dv = −P体  dv

无限多次的累加： dw 积分：

w = − P体 ·dv      理想气体： P体 = nRT / V

w = −(nRT / V) dV =  −nRT  v2
v1 dV / V

= −nRTln(V2/V1) = −nRTln(P1/P2)

= −4  101.3 1 ln(4/1) = −561.7 J 

无限多次膨胀体系对环境作的功最大 !            
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IA：一次膨胀，体系克服1 atm外压作功

IIA：二次膨胀，P外1 = 2 atm， P外2 = 1 atm 

IIIA：无限多次膨胀
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终态 理想气体 始态

n mol 气体 n mol 气体

P体2 =  4 atm                P体1 =  1 atm 

V2 =  1 dm3                  T = 0 V1 =  4 dm3

第一条途径：一次压缩，即环境克服4 atm外压作功

环境对体系作的功为：

wI = −P外V = −4  (1−4)  101.3 = 1215.6  J

b. 压缩功
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第三条途径：

三次压缩 P外1 = 2 atm，P外2 = 3 atm，P外3 = 4 atm 

wIII = −[2  (2−4) + 3  (4/3−2) + 4  (1−4/3) ]  101.3 

= 742.9 J

第二条途径： 二次压缩 P外1 = 2 atm， P外2 = 4 atm 

环境对体系作的功为：

wII = −[2  (2−4) + 4  (1−2)]  101.3 =  810.4  J

压缩次数越多，环境对体系作的功越小 !            
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无限多次压缩：

P外= P体 + dp          体积变化 dv         

环境对体系作功 dw = −P外  dv

dw = −(P体+ dp) dv = −P体 ·dv

无限多次的累加：

w = − P体 ·dv      理想气体： P体 = nRT / V

w = − (nRT / V) dV =  −nRTv2
v1 dV / V

= −nRTln(V2/V1) = −nRTln(P1/P2)

= −1  101.3  4 ln(1/4) = 561.7 J 
无限多次压缩环境对

体系作的功最小 !            
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IB：一次压缩，环境克服4 atm外压作功

IIB：二次压缩，P外1 = 2 atm， P外2 = 4 atm 

IIIB：无限多次压缩
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一次 二次 无限多次

膨胀功 -303.9 J                  -405.2 J                  -561.7 J

压缩功 1215.6 J                   810.4 J                   561.7 J

操作次数越多，二者差距越小，无限多次，二者相等
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即：当体系以无穷多次缓慢操作一个来回，

体系对环境净功＝0，净热＝0

体系和环境同时恢复原状 可逆过程

如果无穷次膨胀和压缩构成一个循环：

功数值相等，符号相反

w总＝w膨＋w压＝-561.7 +561.7 =0

ΔU总＝0 （循环复原）

q总＝ 0 （第一定律）

无限多次膨胀：可逆过程 ⎯ 等温可逆膨胀

无限多次压缩：可逆过程 ⎯ 等温可逆压缩
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3、反向变化后，环境和体系同时复原

4、体系对环境做最大功，环境对体系做最小功

5、完成同一过程可人为安排用可逆或非可逆途径实现

➢可逆过程特点：

1、无限缓慢，无时间概念

2、无限小变化，每一步均无限

近平衡（准静态途径）
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可逆过程是一个理想过程，任何实际过程都不是可

逆过程，只能无限接近于可逆过程。

在相变点发生相变可以近似看作是可逆过程！

液体沸点蒸发

固体熔点熔化

可逆电池充放电
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T1 > T2 T’自发

T1 > T’ > T2

H2O H2O H2O H2O

T1 > T2 T’

做功反自发

T1 > T’ > T2

热量

H2O H2O H2O H2O

体系复原时，对环境的影响不能消除 !!!

不可逆过程：



化学热力学 热力学第一定律

普通化学 432022/4/22

可逆体系把完全静止的行为（平衡态）与动态变化联系起

来。完全静止的平衡态体系不会产生任何变化；而快速的

不可逆变化（如自发变化）却与平衡状态无任何共同之处

。人为设想的可逆变化正好在二者之间建立起一个桥梁。

不可逆变化

可逆途径

平衡态

可逆过程意义：

因为热力学函数只和始终态有关，不可逆过程计算通过设
计可逆过程计算。



化学热力学 热化学

普通化学 442022/4/22

§2 热化学

化学反应总是伴随着能量的吸收和释放，特别

是热的吸收和释放。用热力学第一定律来讨论化学

反应的热量变化称为热化学。

❖ 化工生产的实际过程一般都在一定条件下进

行，应用热力学第一定律时应加以具体分析。
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 恒容热效应

V = C，dV = 0

由第一定律：U = q + w

只做体积功时，有 U = qV + wV

恒容时， dV = 0，

 wV =  −P外dV = 0，则U = qV

一般而言，q 是途径的函数，但恒容、只做体积功的热效

应 qV  却等于状态函数 U 的增量，只取决于始态和终态。
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 恒压热效应

P体 = P外 = C，dP = 0

有 U = qP + wP = qP – V1 P外dV

= qP – P外(V2 – V1)

则， qP = U + P外(V2-V1)

= U2-U1 + P外V2 - P外V1

= (U2 + P外V2) – (U1 + P外V1)

= (U2 + P2V2) – (U1 + P1V1 )

V2
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H2   – H1 =   H 焓变

(U2+  P2V2)  – (U1 + P1V1)  =  qp

H2    – H1 =   H  =  qp

当恒压，体系不做非体积功时 H   =  qp

热力学定义： U  +  PV =  H           焓

➢为什么引入焓？方便计算：

（一）焓和焓变
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 恒容热效应

V = C，dV = 0

由第一定律：U = q + w

只做体积功时，有 U = qV + wV

恒容时， dV = 0，

 wV =  −P外dV = 0，则U = qV

一般而言，q 是途径的函数，但恒容、只做体积功的热效

应 qV  却等于状态函数 U 的增量，只取决于始态和终态。
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 恒压热效应

P体 = P外 = C，dP = 0

有 U = qP + wP = qP – V1 P外dV

= qP – P外(V2 – V1)

则， qP = U + P外(V2-V1)

= U2-U1 + P外V2 - P外V1

= (U2 + P外V2) – (U1 + P外V1)

= (U2 + P2V2) – (U1 + P1V1 )

V2
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H2   – H1 =   H 焓变

(U2+  P2V2)  – (U1 + P1V1)  =  qp

H2    – H1 =   H  =  qp

当恒压，体系不做非体积功时 H   =  qp

热力学定义： U  +  PV =  H           焓

➢为什么引入焓？方便计算：

（一）焓和焓变
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只适于恒
压过程

焓的讨论：

1）H 是状态函数，广度性质

H = f ( U、p、V)

2）恒压无其它功（p1 = p2 = p外 = p)

H = U + pexV = qp

3）H 是状态函数，任意变化均焓变

H = (U + pV) = U + (pV)

适于任意
过程



化学热力学 热化学

普通化学 522022/4/22

焓和内能不同，内能U有明确的物理意义，它表示

体系内部各种能量的总和，但焓是人为定义的。仅

表示 H = U + pV，其增量 H = U +  (pV) 或 dH =

dU + d(pV) = dU + pdV + Vdp 均无明确物理意义。

只在特定条件下，封闭体系、恒压、只做体积功时

， H才与恒压热效应发生定量关系：qP = H

[问] 一般计算 H 的通用公式应如何书写？

答： H = U +  (pV) 。
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如果只有固态和液态的反应，(PV) 较小：

如果涉及到气态的反应:

状态1 (反应物) ： P1V1 = ng1RT

状态2 (生成物)： P2V2 = ng2RT

 =  +  = ( )H U PV U

2 2 1 1 ,2 ,1
( )= - =

g g g
PV PV PV n RT n RT n RT − = 

g
H U n RT =  + 

理想气体

内能和焓

都仅仅是

温度的单

变量函数
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对于一个化学反应：

反应物 （T k )       ⎯→ 生成物 （T k ) 

恒压下，反应热:     q = qP = H 

恒容下，反应热:     q = qV = U
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测量反应热的氧弹量热计（恒容，qv）
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例1： 298 K 、1 atm 时，苯的燃烧反应：

已知该反应的 U = - 3263.9 kJmol-1，求反应的 H。

3 1

1

1.5 8.314 298 10 3.72

3263.9 3.72 3267.6

g

g

n RT kJ mol

H U n RT kJ mol

− −

−

 = −    = − 

 =  +  = − − = − 
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例2.    2 mol甲苯在1atm和111oC (沸点) 蒸发为气体，

蒸发热为362 J/g，M甲苯 = 92.0 g/mol，计算过程的w、

q 、 U 、 H。

解：始态：1atm，111oC，2 mol甲苯(l)

终态：1atm，111oC，2 mol甲苯(g)

从始态到终态，恒压，只作体积功，因此，体系从环

境中吸收的热为：

)(J106.662

92.0

1

362
Hqq 4

p ====
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环境对体系所作的功为：

g g

3

w w P ΔV P (V V ) P V

2 8.314 (273.15 111) 6.39 10 (J)

l= = −  = −  − = − 

= −   + = − 

体 外 外 外

U = q + w = 6.66104 − 6.39103 = 6.021104 (J)
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◆ 在没有相变化、化学变化，只做体积

功的条件下，体系从环境吸收热量，

体系温度上升。温度升高值与吸收热

量成正比。比例常数为 < C >

◆ <C>＝q/(T2-T1) = f(T)

--- ---平均热容 (J·K-1)

 比热容：c = C/m (J·K-1·kg-1)

 摩尔热容：Cm =C/n (J·K-1·mol-1)

（二）热容的概念
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单原子分子的理想气体:     

CV,m = 3/2 R            Cp,m = 5/2 R

双原子分子的理想气体:     

CV,m = 5/2 R            Cp,m = 7/2 R

, 2 1

, 2 1

( )

( )

p p m

v v m

恒压条件下：q H nC T T

恒容条件下：q U nC T T

=  = −

=  = −

⚫ 摩尔热容（1 mol 物质温度升高1 K所吸收的热量）（J•mol-1•K-1）

CV,m ：摩尔恒容热容 Cp,m ：摩尔恒压热容

n mol 物质从 T1 变到 T2的热量变化为：
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H左下角的 r 代表化学反应(reaction)；

右下角m代表摩尔(mol)；

右上角q代表热力学标准状态(简称标态)；

括号内的数字代表热力学温度，单位为K；

H代表焓变。

（三）热化学方程式和盖斯定律

热化学方程式:    注明反应热的化学方程式
1

,298
285.8

r m
H kJ molq − = − H2(g)   +    1/2O2(g)                H2O (l)
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气态物质：温度为T(K),压力为 101.325 kPa 的理想气体作为纯气

体的热力学标态，符号p q。

溶液： 温度为T(单位为K),溶质浓度或活度为1molkg−1,的溶液作

为溶液的标态。对稀溶液而言，也可用1 moldm−3。

液体和固体：温度为T(单位为K),处于101.325 kPa压力下的纯物质

作为它们的标态。

热力学标准态(标态)的定义：
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书写热化学方程式时要注意以下几点：

(a) 反应物和产物要注明聚集状态，因为H是状态函数

H2(g)  +  ½O2(g)  = H2O(g) HƟ = -241.8 kJ/mol

(b) HƟ: 吸热用 “+” 号，放热用 “−” 号

(c) 1摩尔化学反应：按化学反应的计量系数进行。化学反应的计

量数不同， HƟ不同

2H2(g)  +  O2(g)  = 2H2O(g) HƟ = -483.6 kJ/mol

(d) 最常用的焓变值是298K (25C)
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例：萘燃烧反应的热化学方程式为：

计算10克萘燃烧时放出多少热量？ 已知 M萘= 128 g/mol

3 1

,298
5.13 10

r m
H kJ molq − = −  

萘

3

2

10
= =0.078
128

0.078 5.13 10 0.078

4.02 10

p r m

n mol

q H

kJ

q −=   = −  

= − 

解：
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例：计算反应(3) 2Cu(s) + O2(g) = 2CuO(s) 的 H
3 ？

已知：

(1)  2Cu(s)  + ½ O2(g)  = Cu2O(s)     H
1 = -167 kJ/mol

(2)  Cu2O(s)  + ½ O2(g) = 2CuO(s)    H
2 = -143 kJ/mol

解： (3) = (1) + (2)    

H
3 =  H

1 +  H
2 = -167  +  (-143)  =  -310 kJ/mol

盖斯定律（化学反应热效应恒定定律）
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物质标准生成焓：

在一定温度的标准态条件下，由热力学稳定的单质反应，生

成 1 mol 化合物（或者不稳定单质或其他形式的物种）时的焓

变，称为该物质的标准生成焓，用 fHm
q 或Hf

q 表示。

* 所有稳定单质的标准生成焓都等于零 ，fHm
q = 0 ！

（四）化学反应焓变的计算

a. 用物质的标准生成焓计算
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例如：

1

,298
285.8

r m
H kJ molq − = − 

q − = −  1

m 2
( , ) 285.8

f
H H O l kJ mol

每种元素只有一种最稳定单质。如：碳元素最稳定单质是石墨。

是从单质 → 化合物 （注意反应方向，1 mol）

有些物质的标准生成焓不能直接测量，而是利用盖斯定律计算

得到

 物质标准生成焓 (298 K)  可查手册获得，查表时注意状态

H2(g)   +    1/2O2(g)                H2O (l)
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q q q =   m,生成物i ,反应物j
-

r m i f j f m
H n H n H

(1)  HCOOH (l)        ⎯→ H2O (l)     +   CO (g)     rHm
q

(2)   HCOOH (l)  →  H2 (g) + O2 (g) + C(石墨)      H1 = - Hf
q [HCOOH(l)]

(3)   H2(g)  +  ½ O2(g) → H2O (l)                             H2 = Hf
q [H2O(l)]

(4)   C(石墨) +  ½ O2(g)  → CO(g)                            H3 = Hf
q [CO(g)] 

方程式 (1)=(2)+(3)+(4) 、 根据盖斯定律，rHm
q =   H1  +  H2  +  H3

rHm
q = (- Hf

q [HCOOH(l)] )  + ( Hf
q [H2O(l)] + Hf

q [CO(g)] )

 

-∑njHf
q

(反应物j)                                       ∑niHf
q

(生成物i)
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q

−

 =   



m

1

4 90.37+6 (-241.83)-4 (-46.19)

=-904.72

r
H

kJ mol

不稳定，极易氧化成NO2

该反应焓变不能直接测量！
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物质的标准燃烧焓定义：

在一定温度和热力学标准态条件下，1 mol 物质在氧气

中完全燃烧变成稳定产物的过程中所发生的焓变，用cH
Ɵ

m

或HƟ
c 表示。 单位：kJ/mol

 一般是有机物，一定是负值

 完全燃烧后的稳定产物：

C → CO2(g) H → H2O(l)

N → N2(g) S → SO2(g)

 氧气和所有稳定产物的标准燃烧焓都为零

b. 用物质的标准燃烧焓计算
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HƟ = ∑niHƟ
C (反应物i) − ∑njHƟ

C (产物j)

HƟ
C (kJ/mol)      -393.51 -285.83        -3267.58      

解：HƟ = 6(-393.51) + 3(-285.83) – (-3267.58)

= 49.03 kJ/mol                           

6C(石墨)   +   3H2(g)   =   C6H6(l) 的 rHm
Ɵ。求：
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c.   用键焓(B. E.)估算化学反应焓变

键焓的定义： 一定温度的标准态条件下，气体分子

断开 1 mol 键，生成气态原子或自由基时发生的焓变称

为键焓, 用 B. E.  ( 或用 D )  表示。

例如： H2(g)    →   2H(g)                  H = 436 kJ/mol

H =  B. E. (H-H)   =  436 kJ/mol

此焓变也称键解离焓。
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CH4 (g) → CH3(g)  +  H(g)         H1 =   438 kJ/mol

CH3(g) → CH2(g)  +  H(g)          H2 =   460 kJ/mol

CH2(g) → CH (g)  +   H(g)          H3 =   427 kJ/mol

CH (g)  →  C(g)    +   H(g)           H4 =   337.2 kJ/mol

 键焓是许多相同键解离焓的平均值

手册上查 B.E. (C－H) = 415 kJ /mol

 查表时注意:   C−C、 C=C、 CC   键焓不相同
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Hq = ∑(B.E.)反应物 - ∑(B.E.)生成物

用键焓估算反应： H2(g)  +  ½ O2(g)     → H2O(g)  的Hq。

已知： B.E. (H-H) = 436 kJ/mol      B.E. (O=O) = 498 kJ/mol 

B.E. (O-H) = 465 kJ/mol 

解： Hq =  B.E. (H-H) +  ½B.E. (O=O) – 2B.E. (O-H)

=  436  +  ½(498)  – 2(465)  = – 245 kJ/mol

注意： 反应物 – 生成物
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作业：P141：1

P146： 2，4

P147：10（氩气的摩尔质量为39.95 g/mol，
氩气看成是理想气体）

对应书上的内容：
P135 − 148上（小体字部分不要；绝热过程计算不要）
P147 − 150 P152 − 154

P152：5 (苯的摩尔质量为78.1 g/mol)

P154：1，4


