
Changchun University of Science and Technology

第三章 化学平衡和化学

反应速率



3.1 化学平衡

3.1.1 化学平衡的特征

         可逆反应：在同样的条件下，既可向

一方向进行又可向相反进行的反应称为可

逆反应。

例如反应：H2 (g) + I2 (g)          2HI (g)

大多数化学反应都有一定的可逆性。



3.1 化学平衡

化学平衡状态：在一定温度下，反应进行到一定程度，

正反应速率和逆反应速率相等，各反应物、生成物的

浓度不再变化，即反应进行到了极限，这时反应体系

所处的状态称为化学平衡。



初始：          v正   >  v逆

 平衡：          v正   =  v逆

例：  a A  +  d D         gG  +  hH 
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化学平衡的特点：

        1. △rG = 0， v正   = v逆 。

        2. 动态平衡，反应物和产物的浓度不

再改变。平衡态是反应达到的最大程度。

        3. 化学平衡是有条件的平衡。

        4. 平衡组成与达到平衡的途径无关。

3.1 化学平衡



可逆的化学反应进行到一定程度，达到动

态平衡。

CO2 (g) + H2 (g)               CO (g) + H2O (g)
高温

Ag+ + Cl- AgCl

以上两个反应达到平衡时反应进行的程度

很不一样。应该用一个物理量，定量描述反应

进行程度的大小。我们引入平衡常数的概念。
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3.1.2 标准平衡常数及其有关的计算

1. 经验平衡常数

任何可逆反应，不管反应始态如何，在

一定温度下达平衡时，各生成物平衡浓度幂

的乘积与反应物平衡浓度幂的乘积之比值为

一常数，称化学平衡常数。

某温度下达平衡时，

K
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aA + bB           gG + hH
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其中，以浓度表示的称为浓度平衡常数（Kc）;

以分压表示的称为压力平衡常数（Kp）。

        由于Kc和Kp都是把实验测定值直接代入平衡表

达式中计算所得，因此它们均属实验平衡常数或经

验平衡常数。

        其数值和量纲随分压或浓度的单位不同而异。
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aA + bB           gG + hH

从经验平衡常数Kc的表达式中可以看出，

Kc的单位是：

                  (mol·L-1)(g+h)—(a+b)

当 (g+h) = (a+b)时，K的量纲为1。

浓度平衡常数
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对于气相反应

aA (g) + bB (g)          gG (g) + hH (g)

平衡时各物质的分压不变，有关系式

分压平衡常数
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对于气相反应，既有Kc，也有Kp，表达

的是同一平衡态，但数值可以不同。   

         Kc和Kp之间可以相互换算，相关的公式

有:

pV = nRT p = (n/V)RT p = cRT
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换算时，要注意各物理量的单位。

pV = nRT p = (n/V)RT p = cRT

公式中，

        浓度c的单位是mol·L-1，

        压力p的单位是Pa。

R = 8.315×103 Pa·L·mol-1·K-1
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平衡常数的含义：

    表明化学反应限度（亦即反应可能完成的

最大程度）的一种特征值。在一定温度下，不

同的反应各有其特定的平衡常数。平衡常数越

大，表示正反应进行得越完全。
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3. 标准平衡常数

将浓度或分压分别除以各自的标准态，

即得到相对浓度或相对分压。

例如：

浓度 L/molc
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相对浓度为 5
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相对的意义是指对于标准态数值的倍数。
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分压 kPap
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相对分压为 10
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故相对浓度和相对分压都是量纲为1的量。

        平衡时，浓度和分压保持不变，相对

浓度和相对分压当然也保持不变。
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对溶液反应：a A + d D gG + h H

平衡时
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K 称为标准平衡常数，

也称之为热力学平衡常数。

规定K 是量纲为“1”的量。



对气相反应：a A + d D gG + h H

平衡时
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K 称为标准平衡常数。

K 是量纲为“1”的量。



对于复相反应

纯固相、纯液相和水的标准态为它本身物

质，不必写入表达式中。
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K 称为标准平衡常数。

规定K 是量纲为“1”的量。



例如：
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由于c  = 1 mol/L，数值上   Kc =  Kc

对于不含气相物质的反应，K    和经验平衡

常数K在数值上相等，因为标准态的值为1。
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K 与Kc：
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但是，有气相物质参加的反应，标准平衡常

数K 和经验平衡常数K的数值经常不相等。

         因为标准态p   ≠1。
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例如：    A (g)           2B (g)

在某温度达到平衡时，各组分的分压

均为100 kPa。

       求其经验平衡常数Kp 

和标准平衡常数K   。
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解：
A (g)           2B (g)
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方程式的计量数扩大n倍，
标准平衡常数KƟ乘n次方。

互逆反应，其标准平衡常
数互为倒数。



正确书写平衡常数表达式

（1）纯固体、纯液体的浓度或分压不写入

标准平衡常数的表达式。例：

                 CaCO3 (s) CaO(s) +CO2(g)
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（2）在稀水溶液中进行的反应，水的浓度

视为常数，不写入标准平衡常数表达式。

    例：  NH4
+  + H2O          NH3·H2O + H+
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（3）平衡常数与反应式的写法有关

3.1 化学平衡

)(2)()( 22 gHIgIgH +

]/)(][/)([

]/)([

22

2

1 




PIPPHP

PHIP
K =

)()(
2

1
)(

2

1
22 gHIgIgH +

2
1

2
2

1

2

2

]/)([]/)([

]/)([






PIPPHP

PHIP
K =

)()()(2 22 gIgHgHI +

2

22
3

]/)([

]/)(][/)([





PHIP

PIPPHP
K =



② HS- H+ +  S2-

③ = ① + ②

③ H2S            2H+ + S2-

①H2S         H+ +  HS-

（4）反应方程式相加（减），标准平衡常数

相乘（除）。（多重平衡规则）
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标准平衡常数多重组合

反应（ Ⅲ ）= 反应（ Ⅱ ）+ 反应（ Ⅰ ）

（Ⅰ）（Ⅱ）Ⅲ 
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例 ：已知氨基甲酸铵NH4CO2NH2 在蒸发时

完全解离为氨和二氧化碳：

NH4CO2NH2（s）            2NH3(g)+CO2(g)，

测得在25 ℃平衡时气体的总压力11.75 kPa，

求反应的平衡常数Kp 。

标准平衡常数K   的有关计算
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有关平衡常数的讨论：

（1）K 只与温度有关，与压力选用单位不同无关，

与浓度无关。

（2）K 与化学反应方程式的写法有关。

（3）反应方程式组合时，平衡常数按照相关规律组

合。

（4）K 越大，表示产物浓度之积越大，并不表示

化学反应速率的大小。

（5）K 来自实验的测定。
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4. 化学反应等温方程式——范托夫等温方程

等温等压非标准状态下，对任一反应

a A + d D gG + h H

化学热力学中有如下关系式，表明⊿rGm，Q和

⊿rGm三者之间的关系：

△rGm =△rGm +RT lnQ

上式称为化学反应的等温方程式。
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Q —— 活度商 （反应商）
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• aA，aD，aG，aH依次是反应系统中物质A，D，G，

H活度。可粗略理解为“有效浓度”。

• 浓度是量纲不为1的量，活度的量纲为1。

• 热力学上的标准态就是a = 1的状态。所以物质的活

度可看作它所处的状态与标准态相比所得的数值。



Q —— 活度商 （反应商）

对于气相反应：

'

Ap '

Dp '

Gp
'

Hp、      、     、 分别为任意状态下

的A、D、G、H 物质的压力。

Qp 就是气体反应活度商，也是相对压力商。

相对压力k P a/pp/p 1 0 0=
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对于溶液反应：

Qc就是溶液反应活度商，也称为相对浓度商。

'

Ac
'

Dc
'

Gc
'

Hc、     、     、      是 A、D、G、H物质在任

意状态下的的浓度。

相对浓度1
1
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由于固相和纯液相的标准态是它本身的纯

物质，故固相和纯液相均为单位活度，即a=1,

在活度商中可不必列入。
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利用 △rGm =△rGm +RT lnQ

△rGm可以做为非标准态下化学反应进行方

向的判据。

⊿rGm < 0       自发反应

⊿rGm = 0       平衡状态

⊿rGm > 0       非自发反应
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当系统处于平衡时，有

⊿rGm = 0

△rGm =△rGm +RT lnQ = 0

则等温方程式为：

对于气相反应：

△G =△G +RT ln 0=
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分别是A、D、G、HAp
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物质在平衡时的压力。



所以
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△rGm =△rGm +RT lnQ = 0

则化学等温式

变为 △rGm =△rGm +RT lnK = 0

即

这一公式极为重要，它将两个重要的

热力学数据△rGm 和K    联系起来。
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△rGm = -RT lnK



同理，在稀溶液中进行的反应，在平衡状态时，

则：
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△rGm =△rGm +RT lnQ = 0

则溶液反应的化学等温式

变为 △rGm =△rGm +RT lnK = 0

即
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△rGm = -RT lnK



由上，等温方程式可以写成

△rGm =△rGm +RT lnQ
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△rGm =   - RT ln K +  RT lnQ

= RT ln Q/K



任意状态下的化学反应方向的判据：

Q <  K  ，△G < 0 , 正反应自发进行。

Q >  K  ，△G > 0 , 逆反应自发进行。

Q =  K  ，△G = 0 , 反应达平衡。
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5. 标准平衡常数的应用

（1）判断反应进行的程度

          K   愈大，反应进行的愈完全；

          K   愈小，反应进行的愈不完全；

          K   不太大也不太小（如10-3 < K < 103），

反应物部分地转化为生成物。
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（2）判断化学反应的方向

任意状态下的化学反应方向的判据：

Q <  K  ，△G < 0 , 正反应自发进行。

Q >  K  ，△G > 0 , 逆反应自发进行。

Q =  K  ，△G = 0 , 反应达平衡。
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△G   = 178 - 298×161×10- 3 = 130 (kJ /mol)

又根据       △G   =  - RT ln K

ln KP = 130×1000 / (- 8.314×298） = -52.47

KP = 1.65 × 10-23

例: 已知CaCO3(s) CaO(s)+CO2(g)在298K

时△H =178 kJ·mol –1, △S =161J/mol·K， 

计算在 298K时的标准平衡常数。

解：298K时，根据 △G   = △H  - T△S  
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解：    N2 (g) +   3H2(g) 2NH3(g)

△fHm 0               0              -46.2     kJ.mol-1

Sm 191.5        130.6         192.5     J.K-1. mol-1

△rH298 = 2 (-46.2 ) – 0 - 0 = - 92.4(kJ.mol-1)

△rS298 = 2×192.5 - 191.5 - 3×130.6 

=  -198.3 J.K-1. mol-1

例：利用热力学数据求反应：

N2(g)+3H2(g)         2NH3(g)在 500 K时的Kp 。
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代入  △G =  - RT ln K

6.75 = - 8.314×500×10-3lnK 

lnK   = 6.75 /(- 8.314×500×10-3) = - 1.624

K  = 0.197

根据 △GT ≈ △H298 - T △S298

△G500≈-92.4-500×(-198.3)×10-3

= 6.75 (kJ/mol)
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6. 平衡转化率

反应达到平衡状态，表示反应进行到最大程度。

故平衡常数大小可以表示反应进行的程度。

最大转化率：反应达平衡后，反应物转化为产

物的百分数，也叫平衡转化率或      

理论转化率。
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例： 800℃时，反应CO(g)+ H2O(g) = CO2(g)+

H2(g) Kc =1,反应开始时CO的浓度为2 mol/L，

H2O 的浓度为为3 mol/L，求平衡时各物质

的浓度及CO的转化率。 

解：     CO + H2O         CO2 +   H2

初: 2 3 0 0 mol·L-1

平: 2-x 3-x x x
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CO 的转化率 = ( 1. 2 / 2 )×100%  = 60%
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22 HC O ccx  =                           1.2 (mol/L)

COc = 2 - 1.2 = 0.8 mol/L  

OH 2
c = 3 - 1.2 = 1.8 mol/L
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3.2 化学平衡的移动

3.2.1 化学平衡移动的概念

化学平衡是有条件的。在一定条件下建立

的平衡，当条件发生变化时将被破坏，从平衡

态变为不平衡态。之后在新的条件下，反应再

度平衡。

       这种过程称为化学平衡的移动。



导致平衡移动的原因，可以从活度商的

改变和平衡常数的改变两个方面去考虑。

例如，某温度下反应

a A b B

达到平衡时，有 Q = K

当系统中加入反应物A，Q的分母增大，

Q变小，导致Q < K，反应向右进行。过一段

时间，又达到平衡，即平衡右移。

3.2 化学平衡的移动



这是由于改变Q，使Q≠K，造成的平衡

移动。

        导致Q变化的因素一般有浓度、压力、

体积、温度等外界条件。

3.2 化学平衡的移动



3.2.2 浓度对平衡移动的影响

                 a A + d D           g G  +  h H

△G =  - RT ln Kc +  RT ln Qc

cd'

D

a'

A

h'

H

g'

G Q
)c/c()c/c(

)c/c()c/c(
=




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1. 若增大反应物的浓度或减少产物的浓度。

Qc < Kc , △G < 0 , 反应正向进行。

直到：Qc = Kc

2. 若增大产物的浓度或减少反应物的浓度。

Qc > Kc , △G > 0 ，反应逆向进行。

 到      Qc = Kc 止。

△G = - RT ln Kc + RT ln Qc

3.2 化学平衡的移动



例：已知反应CO+H2O CO2+H2 平衡时各物

质的浓度分别为cCO=0.8mol/L, 1.8 mol/L,

1.2 mol/L，CO的起始浓度为2 mol/L，

如果温度不变，使水蒸气的浓度增至6 mol/L，求

CO的转化率。

=OH 2
c

==
22 HC O cc

解：         CO  +   H2O  =  CO2 +  H2

平：   0.8       1.8         1.2       1.2   

加入水蒸气：   0.8        6.0         1.2       1.2

建立新平衡： 0.8-y     6.0-y     1.2+y    1.2+y 

3.2 化学平衡的移动



y = 0.37  mol/L

CO的转化率 =                       100% =  78.5%
+

02

37021

.

..

1
0680

21

8081

21
22

=
−−

+
=


=

)y.)(y.(

)y.(

..

).(
K c
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改变浓度将使平衡移动，增加一种反应物

的浓度，可使另一种反应物的转化率提高。

       这是工业生产上一项重要措施。

3.2 化学平衡的移动



3.2.3 压力对化学平衡的影响

       1. 有气体参加的反应。

 2. 总压力对平衡的影响。

3.2 化学平衡的移动



例：合成氨的反应：N2(g)+3H2(g) 2NH3(g)

3

2

22

3

)p/p()p/p(

)p/p(
K

HN

NH

p


=平衡时： 

若体系的总压力增大到原来的2倍, 

p

NH

NH

p K
)p/p()p/p(

)p/p(
Q

4

1

22

2

22

3

3

2

==

Qp< Kp , △G < 0 , 反应正向进行。

到 Qp = Kp 止。

3.2 化学平衡的移动



反之，总压力减小为原来的二分之一，则

Qp >Kp ， △G > 0 , 反应逆向进行。

直到 Qp =  Kp 止。

3.2 化学平衡的移动

p

NH

NH

p K

)p/p()p/p(

)p/p(

Q 4

2

1

2

1
2

1

22

3

3

2

==
Ɵ



例：CO(g) +   H2O(g) CO2(g) +  H2(g)

平衡时：
)p/p()p/p(

)p/p()p/p(
K

OHC O

HC O

p

2

22




=

无论增大总压力还是减小总压力：   

pp KQ =
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增大系统的总压力，平衡向气体分子

数减小的方向移动，反之，减小系统的总

压力，平衡向气体分子数增大的方向移动。

3.2 化学平衡的移动



体积变化的影响可以归结为浓度或

压力变化的影响。

        将各种因素综合起来考虑问题，就

必须学会用Q与K的关系来推理。

3.2 化学平衡的移动



3.2.4  温度对化学平衡的影响

因为
△G  =  - RT ln K

△G  =  △rH   - T △rS    

等量代换得：

3.2 化学平衡的移动

R

S

RT

H
Kln rr


+

−
=



设 T1、T2 的平衡常数分别为 K1 、K2 ，

R

S

RT

H
Kln rr


+

−
=

1

1
①

② - ① )
TT

(
R

H

K

K
ln r

121

2
11

−−=


R

S

RT

H
Kln rr


+

−
=

2

2

②

这里近似地认为⊿rH  和⊿rS  不随温度变化。
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② - ① )
TT

(
R

H

K

K
ln r
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2
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
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TT
(
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H

K

K
ln r
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1、吸热反应，△H   > 0, 

升高温度时，T2 > T1，等式右边为正值， 

说明 K2 > K1 ，平衡右移；

      降温，T2 < T1， 等式右边为负值，

说明 K2 < K1 ，平衡左移。

3.2 化学平衡的移动

分析：

)
TT

TT
(

R

H

K

K
ln r

21

12

1

2
−

=




2、放热反应，△H < 0,

升高温度时，T2 > T1,等式右边为负值，  

说明K2 < K1 ，平衡左移；

      降温，T2 < T1,等式右边为正值，

说明 K2 > K1 ，平衡右移。

3.2 化学平衡的移动



结论：在其它条件不变时，

升温平衡向吸热反应方向移动，

降温平衡向放热反应方向移动。

3.2 化学平衡的移动



利用公式

)
TT

TT
(

R

H

K

K
ln r

21

12

1

2
−

=


当然可以进行关于K  ，T 和反应热

⊿rH  的计算。
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K2 -37.9×103 500–800 
ln —— = ————— (————)= 3.419

4.02           8.314         500×800

7 71 2 22 .K =5430
024

2 .
.

K
=

例：在合成氨工业中，CO的变换反应 ：

    CO(g) + H2O(g) CO2(g) + H2(g)

的△H = -37.9 kJ·mol-1，800 K时的Kp = 4.02,

求500 K时的Kp 。

解：根据公式
K2 △H T2 – T1

ln —— = ——— ( ———)
K1 R T1T2

3.2 化学平衡的移动



LeChatelier 原理：

对平衡体系施加外力，平衡将沿着减少

此外力的方向移动。

催化剂与化学平衡

        催化剂使正逆反应速度增大的倍数相同，

因此它只能缩短到达平衡的时间，而不能使

平衡发生移动。

3.2 化学平衡的移动



平衡常数可以通过查表，由⊿fGm 求

出⊿rGm ，再利用公式

求得

平衡常数的求法


KRTGmr ln−=

RT

G
K mr



 
−=ln



平衡常数的求法

求反应： )()(2 422 gONgNO  298 K时的Kθ？

解：查表得

1

2 ·3.51),(
−= molkJgNOGmf



1

42 ·8.99),(
−= molkJgONGmf





平衡常数的求法

 −= )()( 反生


 mfimfimr GGG

),(2),( 242 gNOGgONG mfmf


−=

= 99.8 － 51.3 ×2

= －2.8 (kJ·mol-1)



平衡常数的求法

RT

G
K mr



 
−=ln

298314.8

108.2
3




=

= 1.13

故 


K =  3.10

注意，利用⊿rGm ，通过公式

求得的平衡常数一定是K 。
RT

G
K mr



 
−=ln



平衡常数的求法

又如反应：

)()()( 23 gCOsCaOsCaCO +

查表得            值，计算出    


mf G

求出 
K = 8.9 ×10-24

即 242 109.8
−==





p

p
K

CO



这个数据的实际意义是什么？

平衡常数的求法

242 109.8
−=


p

pCO即


ppCO

24

2 109.8
−=

kPa100109.8
24 = −

Pa
19

109.8
−=



这说明，298 K时CaCO3表面CO2的平衡

分压是8.9×10-19 Pa。

平衡常数的求法

298 K时，若CO2分压低于此值，则

CaCO3将要分解。



又如可以计算出反应

所以，平衡时  pH2O = 0.364 kPa

平衡常数的求法

)(10)()(10 242242 gOHsSONasOHSONa +•

273 K时的平衡常数 
K = 4.08 ×10-25

即 25102 1008.4)(
−=


p

p OH



这个数据的实际意义又是什么呢？

平衡时  pH2O = 0.364 kPa

平衡常数的求法

这说明，273 K时Na2SO4·10H2O表面

H2O的平衡分压是0.364 kPa。

若 H2O 的 分 压 低 于 此 值 ， 则

Na2SO4·10H2O将要失水分解，即风化。



自测题：

1. 已知500K时反应  SO2(g)+1/2 O2(g)

SO3(g)的KP=50，则同温度下反应2SO2(g)

+O2(g) 2SO3(g)的K P ´为（     ）

     A.  4×10-4 B.  2×10-2

C.  4×10-2 D.  2500

D



2. PCl5的分解反应是 PCl5 = PCl3  + Cl2  ，

    在200 ℃达到平衡 时， PCl5有 48.5%分

    解，在300 ℃达到平衡时，PCl5有 97%

分解，则此反应为（     ）

      A.  放热反应       

     B.  既不吸热也不放热

      C. 吸热反应         

      D.  这两个温度下的平衡常数相等     

C



3. 下述化学平衡 A(g)+B(g) = C(g)，在相同

    的温度下，若体积缩小至 2/3，则压力商

    QP和平衡常数KP 的关系为（      ） 

       A. QP=2KP B. QP=2/3KP

C. QP= 3/2KP D. QP= KP

P

BA

c

p K
)P)(p(

p
Q

3

2

2
3

2
3

2
3

==

B



4. 在763.15K时，H2(g)+I2(g) 2HI(g)的 

     Kc= 45.9，当各物质的起始浓度 c(H2) =

0.0600 mol·L-1, c(I2)=0.400 mol·L-1和c(HI)

=2.00 mol·L-1进行混和，反应自发进行

     的方向是（        ）

      A. 自发向右进行        B. 自发向左进行   

      C. 反应处于平衡状态

C

2

C K1 6 7
4.00 6.0

2
Q =


=

B



5.  反应  2NO(g)+O2(g) 2NO2(g) 的△Hm

为负值，此反应达平衡时，若要使平衡

     向产物方向移动，可以（      ）

      A. 升温加压                 B. 升温降压

      C. 降温升压                 D. 降温降压

C



3.3 化学反应速率及其表示法

化学热力学，讨论化学反应的方向性和

化学反应进行的程度。

       但实际上反应能发生，平衡状态要多长

时间才能实现，是化学动力学研究的范畴。       



3.3 化学反应速率及其表示法

化学反应速率，是化学动力学的基础。

        过程的自发与否，反应进行程度的大小，

和反应的快慢是截然不同的概念。

        看下面的例子。



这个反应自发趋势很大，平衡转化率极高。

       但常温常压下，该反应的速率相当慢，实

现平衡要相当长的时间。

3.3 化学反应速率及其表示法

)()(
2

1
)( 222 lOHgOgH +



mrG = －237.1 kJ·mol － 1



这个反应自发趋势和平衡转化率均小于前

面一例。

       实际上，该反应速率相当快，实现平衡需

要较短时间。

       所以热力学数据不能说明反应速率的大小。

3.3 化学反应速率及其表示法

)()(2 422 gONgNO 



mrG = －2.8 kJ·mol － 1



反应速率
快，如爆炸反应，中和反应。

慢，金属的锈蚀，食品的腐烂，

塑料的老化等。

所以要表征化学反应的快慢，要有速率的概念。

3.3 化学反应速率及其表示法



3.3.1 平均速率

表示：定温下，恒容反应中，习惯用单位时间内

一反应物浓度或生成物浓度改变量的正值表示。

c 产物

                                  

                                  反应物
                                              

                                             t

t

c

tt

cc
v




=

−

−
=

12

12

时间：秒(s)、分(min)、时(h)

浓度：mol / L
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【例】 N2 + 3H2 =    2NH3

初始  t1 1.0       3.0           0.0       mol·L-1

2秒后 t2 0.8       2.4           0.4       mol·L-1

11
10

2

0180
2

−− =
−

−= sLm o l.
..

N

,sLm o l.H

1130
2

−− =

1120
3

−− = sLm o l.N H

3.3 化学反应速率及其表示法



3.3 化学反应速率及其表示法

转化速率：反应进度随时间的变化率。

例如，某反应在时间t1时反应进度为ξ1，在时

间t2时反应进度为ξ2，则在t1至t2时间间隔内平

均转化速率为：

ttt
J




=

−

−
=



12

12



ttt
J




=

−

−
=



12

12




n
=

t

n
J




=


1

由 及

可得

3.3 化学反应速率及其表示法



对于等容反应（大多数反应，特别是溶

液反应），由于反应过程中体积始终保持不

变，可用单位体积内的转化速率来描述反应

的快慢，称之为反应速率。

平均反应速率：
t

c

tV

n

V

J




=




==




11

ν为反应物或生成物的化学计量系数（反应物

为负，生成物为正）。
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【例】 N2 + 3H2 =    2NH3

初始  t1 1.0       3.0           0.0       mol·L-1

2秒后 t2 0.8       2.4           0.4       mol·L-1

11
10
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0180
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,sLm o l.H
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322 −− ==== sLm o l.
N HHN 


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一般的化学反应： 

              a A  +  dD   =  gG     +   h H

hgda

HGDA 
 ====
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3.3.2 瞬时速率

3.3 化学反应速率及其表示法

在研究影响反应速率的因素时，经常要用到某

一时刻的反应速率，用平均速率就显得粗糙。

        因为对大多数化学反应来说，反应过程中反应

物和生成物的浓度时时刻刻都在变化着，故反应速

率也是随时间变化的。

        平均速率不能真实的反映这种变化，只有瞬时

速率才能表示化学反应中某时刻的真实反应速率。



瞬时速率：

时间间隔Δt 趋于无限小(Δt  →0)时的

平均速率的极限。

3.3 化学反应速率及其表示法

dt

dc

t

c




11
lim =




=

△t→0



1    dcA 1     dcD
ν = - —. —— = - —. ——

a    dt           d     dt 

1       dcG 1     dcH
= — . —— = — . ——

g       dt         h     dt
c

t

反应物

为导数，它

的几何意义是c-t曲线

上某点的斜率。

dt

dcB

一般的化学反应： 

              a A  +  dD   =  gG     +   h H



影响反应速率的因素：

外因: 外界条件的影响（浓度、温度、催

化剂）。

3.4 浓度对反应速率的影响

内因: 与反应的本性 ( 物质的分子结构、

化学键等 )有关。       



3.4 浓度对反应速率的影响

3.4.1   基元反应

        基元反应：反应物分子一步作用直接转

化成产物的反应。

22 CONOCONO +→+

在高温下，经反应物一次碰撞，即可完成。

故该反应为基元反应。

例如：



简单反应：由一个基元反应构成的化学

反应称为简单反应。

        例：N2O4 = 2NO2

是简单反应，

               也是基元反应。

3.4 浓度对反应速率的影响



3.4 浓度对反应速率的影响

复杂反应：由两个或两个以上的基元反

应构成的反应称为复杂反应。

例：复杂反应    H2 + I2 = 2HI

① I2 = 2 I (快)

② H2 + 2 I = 2HI (慢)



绝大多数化学反应都是复杂反应，因此，

一般的反应方程式，除非特别说明是基元

反应，否则不能当作基元反应。

3.4 浓度对反应速率的影响



在空气中即将熄灭的带有余烬的火柴，

放到纯氧中会复燃。

3.4 浓度对反应速率的影响

可解释为在反应物浓度大的体系中，

反应速率加快。

        结果，带有余烬的火柴复燃。



在基元反应中，或非基元反应的基元步

骤中，反应速率和反应物浓度之间有严格的

数量关系。

        即遵循质量作用定律。

3.4 浓度对反应速率的影响



基元反应的反应速率与反应物浓度以方

程式中化学计量数的绝对值为乘幂的乘积成

正比。

例：基元反应  NO2 + CO = NO + CO2

C ON O cc
2



C ON O ck c
2

=

3.4 浓度对反应速率的影响

质量作用定律——浓度对反应速率的影响



任一基元反应： a A + d D = g G + h H 

d

D

a

A ck c=

这就是质量作用定律表达式，

也叫做反应速率方程。

3.4 浓度对反应速率的影响



k的物理意义：在一定的条件下(温度、催化

剂)，反应物浓度均为1 mol/L时的反应速率。

1. 一定温度下，反应不同，k值不同。

2. 同一反应，温度不同，k值不同。

3. 同一反应，温度一定时，有无催化剂，k也

是不同的。

4. 同一反应，k值与浓度、压力无关。

3.4 浓度对反应速率的影响

k值越大，表明在给定条件下反应速率越大。



书写速率方程注意事项：

2. 已知反应机理的复杂反应，速率方程根据

最慢的基元反应来写。

3.4 浓度对反应速率的影响

1. 质量作用定律只适用于基元反应，复杂反

应的速率方程由实验确定。



3. 固体或纯液体如果不溶于其它反应介质，

则不存在“浓度”概念，它们的“密度”为

定值，则纯固体、纯液体的浓度视为常数，

不写入速率方程。

3.4 浓度对反应速率的影响

4. 稀溶液中溶剂不列入方程式中。如大量存

在的水。

5.对于气体参加的反应，可用反应物的分压

力表示。



例：           2N2O5  =  4 NO2 +  O2

① N2O5 =  N2O3 +  O2 （慢）

② N2O3 =  NO2 +  NO      （快）

③ 2NO + O2 =  2NO2 （快）

52 ONk c=

例：      C(s)  +  O2(g)   =  CO2(g)

2Ok c=

3.4 浓度对反应速率的影响



3.4.3 非基元反应速率方程的确定

1. 反应级数

定义：在速率方程中，各反应物浓度的指数之

和称为反应的反应级数。

一般的化学反应:  aA + bB  → gG + hH 

若x=1，对于A为一级反应； 若y=2，对于B为二级反应；

x+y=3，总反应级数为3。

A B

x yk c c =

3.4 浓度对反应速率的影响

基元反应x＝a，y＝b，复杂反应可通过实验确定其值。



改变物质数量比例法

【例】已知反应  aA  +   bB  =  C   在某温度下实
验测得的数据如下表，求该反应的速率方程和速
率常数k。

起始浓度(mol·L-1)
编号 cA cB

初速(mol·L-1
·s-1)

vC

1

2 

3 

4

6.00 × 10-3

6.00 × 10-3

1.00 × 10-3

2.00 × 10-3

1.00 × 10-3

2.00 × 10-3

6.00 × 10-3

6.00 × 10-3

3.10 × 10-3

6.36 × 10-3

0.48 × 10-3

1.92 × 10-3
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解：        ν =  k  cA
x cB 

y

yx

yx

k

k

)1 00 0.2()1 00 0.6(

)1 00 0.1()1 00 0.6(
33

33

2

1

−−

−−




=





2

1

10366

10103

2

1
3

3





=








−

−

.

.
y

推出 y = 1
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4

1

2

1

4

3 =







=

x




x = 2同理：

计算 k 值：

将（1）的数据代入 ν =  k cA
2 cB 

ν= k (6.00 ×10-3)2 (1.00 ×10-3) = 3.10×10-3

k =  8.61×104 (L2· mol-2 ·s-1 )

3.4 浓度对反应速率的影响

有了速率方程，可以求任何CA和CB的反应速率。



注意：

1. 反应级数越大，则反应物浓度对反应

速率的影响越大。

2. 反应级数可以是整数，也可是分数或

零。零级反应中反应物浓度对反应速率无影

响。

3. 常见的反应级数有：零级反应、一级

反应、二级反应、三级反应。

3.4 浓度对反应速率的影响



压力和体积的变化对反应速率的影响，

可从浓度变化的影响中体现，故不必单独讨

论它们。

温度对反应速率的影响是很明显的。

3.6 温度对反应速率的影响 



食物夏季易变质，需放在冰箱中；

压力锅将温度升到400 K，食物煮熟得快。

大多数化学反应，温度升高，反应速率增大。

        如 H2 + O2 = H2O，常温下υ极小，

        873 K (600 ºC )时， υ急剧增大。

3.6 温度对反应速率的影响 



定量规律：

        1884年荷兰物理化学家范特霍夫根据实验

归纳出一条经验规则：反应温度每升高10 K，

反应速率或反应速率常数一般增大2—4倍。

4210 ~
k

k

T

T =+

k和C影响反应速率。k与温度有关，T增大，

一般k也增大，但k~T不是线性关系。

3.6 温度对反应速率的影响 



Van’t Hoff，荷兰科学家，

1901年诺贝尔化学奖获得者。

主要工作为动力学研究，渗透压定律等。

3.6 温度对反应速率的影响 



阿仑(累)尼乌斯(Arrhenius)经验公式 

R T

E a

eAk
−

=

A：反应的特征常数，称为指前因子

e ：自然对数的底数，2.718

R： 气体常数，为 8.315 J·mol-1·K-1

T： 热力学温度 ( K )

Ea：活化能 ( kJ ·mol-1 )

T

v

呈指数关系
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R T

E a

eAk
−

=

应用阿仑尼乌斯公式讨论问题，可以

认为活化能Ea和指前因子A不随温度变化。

        且由于T在指数上，故对k的影响较大。

阿仑尼乌斯为瑞典科学家，1903年诺

贝尔化学奖得主，创立电离学说。
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R T

E a

eAk
−

=

上式两边取对数：
R T

E
Alnkln a−=

lnk

T

1

斜率 =  
R

Ea−

截矩  =  ln A
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已知T1—k1， T2—k2，则有：

1

1
RT

E
Alnkln a−= ①

2

2
R T

E
Alnkln a−= ②

② — ①
)

TT

TT
(

R

E

k

k
ln a

21

12

1

2 −
=

3.6 温度对反应速率的影响 



(1) 不同的反应，升高相同温度，Ea 越大，

T 对 k 影响越大，Ea大的反应k增大的倍数多。

例：两反应的温度都从300K 升为400K，Ea大

的，k 增加得更多。因此升高温度对反应慢的

反应有明显加速作用。

3.6 温度对反应速率的影响 

)
TT

TT
(

R

E

k

k
ln a

21

12

1

2 −
=分析此式可知：



(2) 同一反应，升高一定温度，低温时温度

对反应速率的影响较高温时大，在低温区反应

的k增加的倍数较多。例：从300K升为400K与

从1000K升为1100K，前者k增大得多。因此对

于原本反应温度不高的反应，可采用升温的方

法提高反应速率。

3.6 温度对反应速率的影响 

)
TT

TT
(

R

E

k

k
ln a

21

12

1

2 −
=分析此式可知：



【例】反应  S2O8
2- + 2I- = 2SO4

2- + I2，已

知273 K时的速率常数为8.2×10-4，293 K时

速率常数4.1×10-3，计算该反应的活化能。

解：根据 )
TT

TT
(

R

E

k

k
ln a

21

12

1

2 −
=

)(
.

E

.

.
ln a

2 9 32 7 3

2 7 32 9 3

1 03 1 481 028

1 014
34

3



−


=




−−

−

Ea  = 53.5 (kJ·mol-1)
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3.7 反应速率理论简介

消除汽车尾气的污染，可采用如下的反应：

)(
2

1
)()()( 22 gNgCOgNOgCO +→+

这是一个可以自发进行的反应

1
8.334

−−= molkJGmr





尽管该反应自发进行的可能性足够大，

只是反应速率不够快，不能在尾气管中完成，

以致反应物散到空气中，造成污染。

若能寻找到催化剂，使上述反应有足够

高的速率，就是重要的成果。

3.7 反应速率理论简介



有些反应，如橡胶的老化，人们又常常

希望它慢一些。

       所以研究反应速率理论是完全必要的。

两个理论
过渡状态理论

碰撞理论

3.7 反应速率理论简介



化学反应的发生，总要以反应物之间的

接触为前提，即反应物分子之间的碰撞是先

决条件。没有粒子间的碰撞，反应的进行则

无从谈起。

3.7 反应速率理论简介

碰撞理论



研究反应： )()()(2 22 gIgHgHI +

反应物浓度： 13
101

− Lmol

反应温度：           773 K

理论计算，反应速率结果为：
114

108.3
−−  sLmol

实际反应速率为： 119
106

−−−  sLmol

计算结果与实际情况相去甚远，原因何在？

3.7 反应速率理论简介



分子碰撞理论认为，反应物分子（或原

子、离子）必须碰撞才能发生反应，但分子

间碰撞并不都能发生反应，对一般化学反应，

只有少数碰撞才能发生反应的。

能够发生反应的碰撞为有效碰撞。

能够发生有效碰撞的分子为活化分子。

3.7 反应速率理论简介



首先，分子无限接近时，要克服斥力，

分子发生化学反应时要破旧键立新键，这就

要求分子具有足够的运动速度，即能量。

3.7 反应速率理论简介

具备足够的能量是有效碰撞的必要条件。



活化能：活化分子具有的平均能量与反

应物分子的平均能量之差，称为该反应的活

化能,符号Ea。单位：kJ·mol-1

3.7 反应速率理论简介



N：气体分子总数

E平    E0    E1           E

Ea

EN

N





气体分子的能量分布

E1：活化分子的平均能量

Ea：反应的活化能Ea=E1-E平

△N：某能量区间(E~E+ ⊿E)

的分子数

阴影面积: 活化分子百分数
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相同条件下，Ea越大，活化分子百分数

越小，有效碰撞次数少，反应越慢。反之，

Ea越小，活化分子百分数越大，有效碰撞次

数多，反应越快。         

Ea的大小与反应本性(物质的分子结构、

化学键)有关。碰撞理论中，Ea只能由实验来

确定。

3.7 反应速率理论简介



仅具有足够能量尚不充分。碰撞时分子

的取向对于反应的发生也极其重要。

如反应： 22 CONOCONO +→+

3.7 反应速率理论简介



22 CONOCONO +→+

其反应物分子的碰撞方式至少有两种：

显然，(a)种碰撞有利于反应的进行。

(b)种以及许多其它种碰撞方式都无效。

3.7 反应速率理论简介



分子不断碰撞，能量不断转移。因此，

分子的能量不断变化，故活化分子不是固

定不变的。

       但只要温度一定，活化分子的百分数

是固定的。

3.7 反应速率理论简介



必须说明的是，碰撞理论的计算是以气

相反应为基础进行的，所以该理论的适应性

是很有限的。

3.7 反应速率理论简介



3.7 反应速率理论简介

碰撞理论（基本要点）

        以气体分子运动论为基础，主要用于气

相双分子反应。

1. 分子必须经过碰撞才可能发生反应。

2. 能量高于某个定值的分子称为活化分子，

活化分子间碰撞才可能发生反应。    

3. 活化分子间方向合适的碰撞才能发生反应，

能发生反应的碰撞称为有效碰撞。



碰撞理论不足之处：

较好地解释了有效碰撞，但它不

能说明反应过程及其能量变化。

3.7 反应速率理论简介



3.7.2    过渡态理论简介

过渡态理论认为：

       化学反应不只是通过简单碰撞就能完成，

当反应物分子接近到一定程度时，分子的

键联关系将发生变化，形成一中间过渡状

态，即形成一种活性基团（活化配合物），

然后再分解为产物。

3.7 反应速率理论简介



以反应 NO2 + CO           NO + CO2为例

N—O部分断裂，C—O部分形成，

       此时分子的能量主要表现为势能。

3.7 反应速率理论简介



NO2 + CO           NO + CO2

活化络合物的价键结构处于旧键断裂、

新键正在形成的过渡态，其势能较高，极

不稳定。活化络合物一经形成就极易分解，

它即可以进一步发展，成为产物，也可以

变成原反应物。

3.7 反应速率理论简介



于是反应速率决定于

3.7 反应速率理论简介

活化络合物的浓度，

活化络合物分解成产物的几率，

活化络合物分解成产物的速率。



3.7 反应速率理论简介

反应进程——势能图

应用过渡态理论讨论化学反应速率时，

可将反应过程中体系势能变化情况，表示

在反应进程——势能图上。

        以上面讨论过的反应为例

NO2 + CO           NO + CO2



以反应 NO2 + CO           NO + CO2为例

E反：反应物的平均 

能量；

E产：产物的平均能

量；

E活：活化络合物的

能量。

3.7 反应速率理论简介



Ea：可看作正反应的活化能，

Ea=E活— E反。Ea为正值。

3.7 反应速率理论简介



Eaˊ：可看作逆反应的活化能，
Eaˊ =E活— E产。Ea ˊ为正值。

3.7 反应速率理论简介



反应进程可概括为：

（1）反应物能量升高，形成活化络合物

3.7 反应速率理论简介



反应进程可概括为：

（1）反应物能量升高，形成活化络合物
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（2）活化络合物分解成产物。

3.7 反应速率理论简介



（2）活化络合物分解成产物。
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（1）+（2）得：

           NO2 + CO           NO + CO2为例

由盖斯定律： ⊿rH = ⊿rH (1) + ⊿rH (2)

= Ea — Eaˊ 

3.7 反应速率理论简介

CO



⊿rH = Ea — Eaˊ

若Ea > Eaˊ， ⊿rH > 0，

则为吸热反应，

其反应进程—势能图为

若Ea < Eaˊ， ⊿rH < 0，

则为放热反应，

其反应进程—势能图为

3.7 反应速率理论简介



⊿rH是热力学数据，说明反应的可能

性；但Ea是决定反应速率的活化能，是现

实性问题。

过渡态理论中，Ea和温度的关系较明

显，T升高，反应物平均能量升高，差值

Ea要变小些。

3.7 反应速率理论简介



过渡态理论，将反应中涉及到的物质的

微观结构和反应速率结合起来，这是比碰撞

理论先进的一面。

        然而，在该理论中，许多反应的活化络

合物的结构尚无法从实验上加以确定，加上

计算方法过于复杂，致使这一理论的应用受

到限制。

3.7 反应速率理论简介



3.8 催化剂对反应速率的影响

1. 催化剂

        在反应中，数量和组成不变，能改变反

应速率的物质，叫催化剂。

        催化剂改变反应速率的作用，称为催化

作用。

        有催化剂参加的反应，称为催化反应。



催化剂为Fe

催化剂为V2O5

催化剂为

3.8 催化剂对反应速率的影响



根据其对反应速率的影响结果，将

催化剂进行分类：

        正催化剂  —— 加快反应速率

        负催化剂  —— 减慢反应速率

3.8 催化剂对反应速率的影响



负催化剂  —— 减慢反应速率

例如反应：

通入微量O2，速率减慢。

所以O2为该反应的负催化剂（阻化剂）。

3.8 催化剂对反应速率的影响



助催化剂  —— 自身无催化作用，可帮

助催化剂提高催化性能。

        合成NH3中，Fe粉为催化剂，加入Al2O3

可使催化剂Fe粉的表面积增大。

3.8 催化剂对反应速率的影响



加入K2O可使催化剂Fe粉表面电子云

密度增大。

        二者均可提高Fe粉的催化活性，均为

该反应的助催化剂。

        不加以说明，催化剂一般均指正催化

剂。

3.8 催化剂对反应速率的影响



2. 催化原理

催化剂改变反应历程，减小活化能，

提高速率，不涉及热力学问题。

如  A + B  —— AB

Ea很大，无催化剂时，反应慢。

加入催化剂Cat.，机理改变了： 

两步的活化能都小，反应加快。

3.8 催化剂对反应速率的影响



两步的活化能都小，这一点可以通过反应

进程—势能图得到很好的说明。

3.8 催化剂对反应速率的影响



3.8 催化剂对反应速率的影响

活化能降低使活化分子分数增加

实验结果表明，催化剂参与的分解反应，改

变了反应机理，降低了反应活化能，增大了

活化分子分数，反应速率显著增大。



催化剂只能对热力学上可能发生的反

应其催化作用。催化剂会改变反应速率，

而不能改变反应的焓变、方向和进度。

        使用催化剂通过改变反应途径使平衡

到达的时间提前。

3.8 催化剂对反应速率的影响



【例】已知乙醛的催化分解与非催化分解

反应分别为:

① CH3CHO = CH4+CO   Ea催=36 kJ·mol-1

② CH3CHO=CH4+CO   Ea = 190 kJ·mol-1

若反应①与②的指前因子A近似相等，试

求在300K时，反应① 的反应速度是反应

②的多少倍。

催
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解： R T

E a

eAk
催

催

−

= R T

E a

eAk
−

=

RT

EE

RT

E

RT

E

aa

a

a

e

Ae

Ae

k

k
+−

−

−

==
催

催

催

93003148

1054

1052

3

== 



.e
k

k
.催

3.8 催化剂对反应速率的影响



3. 具有选择性

特定的反应有特定的催化剂。

同样反应物，催化剂不同时，产物可能不同。

3.8 催化剂对反应速率的影响



4. 催化作用的特点 

(1) 高效性，可以大大地加快反应速率。

(3) 同等程度地加快正、逆反应的速率。

(4) 不能改变反应的可能性和平衡常数。

(2) 选择性，反应不同，催化剂不同。

3.8 催化剂对反应速率的影响



自测题：
1.   对给定的化学反应，下列说法正确的是

      A. △G越负，反应速度越快。

      B. △H越负，反应速度越快。

      C. △S越负，反应速度越快。

      D. 活化能Ea越小，反应速度越快。

选D



2. 下列说法不正确的是

        A. 相同条件下，反应的活化能越大其

反应速率越慢。

        B. 某反应速率方程为                      , 该

反应的反应级数为2. 5。

        C. 升高温度，吸热反应的速率增大而

放热反应的速率减小。

        D.  复杂反应至少含有两个基元反应。

212 /

BA ck cv =

选C



3. 复杂反应  S2O8
2- + 2I- = 2SO4

2- + I2

是由下列两个基元 反应所组成：

      ① S2O8
2- + I- = SO4

2- + SO4I
- (慢)

② SO4I
- + I- = SO4

2- + I2 (快)

则该反应的速率方程(                             )。

−− =
IOS

ck cv 2
82



4. 对于基元反应：2NO+O2=2NO2 ，

若O2的浓度增大到原来的2倍，则正反

应的速度为原来的：

        A. 2倍                  B. 4倍      

        C. 6倍                  D. 8倍 

A，因为
2

2

ON O ck cv =



5. 若下列反应  2A + 2B = C 的速度方

程式是                    ，此反应的反应级数是

        A. 一级                  B. 二级        

        C. 三级                  D. 四级

BA ck c 2=

C. 三级反应
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